Chapitre 7.

Les Equilibres d’Oxydoréduction
Les Transferts d’Electrons au Coeur du Vivant

Les réactions d’oxydoréduction sont essentielles & la bioénergétique, tant pour la production d’ATP que pour les méca-
nismes de défense antioxydante. Ces processus régulent des aspects majeurs du métabolisme et présentent des implications
cliniques que vous rencontrerez régulierement dans votre pratique.
Au sein des mécanismes biologiques, les transferts d’électrons jouent un role central dans la conversion et le stockage de
I’énergie. Sans étre exclusifs certains processus comme les transports passifs ou les équilibres osmotiques fonctionnent sur
d’autres principes les réactions redox soutiennent les principales conversions énergétiques qui maintiennent ’homéostasie
cellulaire.
Ce chapitre vous présente les bases de ce langage d’oxydoréduction(redox) indispensable & la compréhension du méta-
bolisme. Vous y apprendrez a :

— Suivre les électrons grace au nombre d’oxydation

— Comprendre les équilibres qui régulent la production d’énergie

— Appliquer ces concepts au stress oxydatif, aux antioxydants et aux intoxications spécifiques
Que votre parcours vous meéne vers la médecine, la pharmacie ou la recherche, ces principes vous permettront de com-
prendre divers mécanismes physiologiques et pathologiques, de la respiration mitochondriale aux approches thérapeu-
tiques contemporaines.

7.1. Introduction :

Transfert d’électrons entre espéces

Les réactions chimiques se divisent en deux grandes familles selon un critére fondamental; celles qui impliquent un
transfert d’électrons entre les réactifs, et celles qui n’en comportent pas. Les premiéres sont nommées réactions d’oxydo-
réduction (ou réactions redox). Leur importance technologique est considérable, comme le montrent des applications aussi
diverses que la corrosion des métaux, la galvanoplastie, le fonctionnement des piles et accumulateurs, ou les processus
de combustion.

Les réactions d’oxydoréduction sont caractérisées par un transfert d’électrons entre des espeéces chimiques, le plus sou-
vent entre un métal et un non-métal. Cette classe de transformations conduit d’ordinaire a la formation de composés
ioniques.

Par exemple, la réaction entre le sodium et le soufre :

2Na(s) + S(s) = NazS(s)

De la méme maniére, la réaction entre le calcium et le dioxygene :
2Ca(s) + O2(g) == 2CaO(s)

Dans les deux cas, les électrons sont transférés des atomes métalliques aux atomes non-métalliques. Ainsi, les ions formés
possedent des structures électroniques isoélectroniques de gaz nobles.
L’évolution des charges reflete ce transfert. Par exemple, dans la réaction du sodium avec le soufre :

— L’atome de sodium, initialement neutre (charge 0), devient un ion Na™ (charge +1) ;

— L’atome de soufre, d’abord neutre (charge 0), devient un ion S*~ (charge -2).
Lors d’une réaction d’oxydoréduction classique, comme la formation de I’ion sulfure & partir du sodium et du soufre,
chaque atome de sodium va céder un électron pour devenir un ion sodium Na™, tandis que 'atome de soufre va capter
ces deux électrons pour former I’ion S?~. Ce transfert d’électrons est strictement équilibré : le nombre total d’électrons
perdus par les réducteurs doit toujours étre égal au nombre d’électrons gagnés par les oxydants, ce qui permet d’assurer
la conservation de la charge lors de la réaction. Ce principe guide 1’équilibre des équations redox et la détermination
des coefficients stoechiométriques. Pour suivre ces transferts, on attribue & chaque atome un nombre d’oxydation, qui
correspond a une charge fictive évaluée selon un ensemble de régles bien précises.

— Dans le cas des ions simples, ce nombre coincide avec la charge de 'ion.

— Pour les espéces polyatomiques, il s’agit d'une convention qui permet d’identifier facilement les processus d’oxy-

dation et de réduction, et d’équilibrer correctement les réactions impliquant plusieurs types d’atomes.

Alors que ce qu’un Nombre d’oxydation ?
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7.2. Nombre d’oxydation :

Le nombre d’oxydation (n.0), parfois également désigné par le terme degré d’oxydation (d.o.), représente la charge
électrique théorique attribuée & un atome au sein d’une entité chimique, en considérant que toutes les liaisons sont pure-
ment ioniques. Cette notion fondamentale permet de quantifier les transferts d’électrons et d’identifier systématiquement
les espéces oxydantes et réductrices dans une réaction.

Concretement, le nombre d’oxydation nous sert de référence pour suivre le parcours des électrons lors des transformations
chimiques. Il établit un langage commun pour décrire les changements d’état électronique des atomes, depuis les systémes
biologiques complexes jusqu’aux applications cliniques qui en découlent.

7.2.1. Régles pour établir le nombre d’oxydation

En générale il est recommandé d’utiliser une méthode basée sur les structures de Lewis, ou les électrons sont
explicitement représentés. Il est essentiel de comprendre que 'attribution des nombres d’oxydation constitue avant
tout un systéme de comptabilité électronique. Ces valeurs ne représentent pas les charges réelles portées par les
atomes au sein des molécules, mais servent d’outil formel pour analyser les transferts d’électrons. La méthode basée
sur les formules de Lewis permet d’attribuer les nombres d’oxydation selon une démarche structurée en quatre
étapes :

1. Représentation : Ecrire la formule de Lewis de la molécule ou de I'ion considéré.

2. Attribution des électrons : Assigner tous les électrons de chaque liaison a I’atome le plus électronégatif de
celle-ci. Sauf pour une liaison entre atomes d’électronégativité identique, les électrons sont répartis équitablement
entre les deux atomes.

3. Comptage : Additionner le nombre total d’électrons de valence attribués a chaque atome lors de l'étape
précédente.

4. Calcul : Déterminer le nombre d’oxydation de chaque élément selon la formule suivante :

nombre d’électrons nombre d’électrons
(Nombre d’Oxydation) = de valence — (| de valence attribués
de 'atome libre a Patome lié

Remarque. Pour les éléments des groupes principaux (s et p), le nombre d’électrons de valence de
l’atome libre coincide avec le numéro du groupe (1 & 8). Cette correspondance n’est pas valable pour les
éléments de transition, pour lesquels seul le calcul du nombre d’électrons de valence a ’état fondamental
est rigoureux.

Que veut dire "Electrons de valence attribués" ? Lorsqu'on calcule le nombre d’oxydation, on fait une
attribution fictive des électrons de liaison selon une regle simple : les électrons de chaque liaison sont attribués a
I’atome le plus électronégatif.

La régle d’attribution des électrons :

a) Pour les électrons de liaison : les 2 électrons d’une liaison vont entiérement & ’atome le plus électronégatif.
Si les deux atomes ont la méme électronégativité (liaison entre atomes identiques), chaque atome regoit 1
électron.

b) Pour les électrons non liants (doublets libres) : Ils restent attribués a Patome qui les porte.

Pour mieux comprendre le concept, nous allons traiter plusieurs exemples :

1) Hydrogéne

L’hydrogene présente généralement un nombre d’oxydation de +1 dans la plupart des composés chimiques,
mais il adopte un nombre d’oxydation de —1 dans les hydrures formés avec les métaux alcalins (groupe
1 du tableau périodique, tels que Li, Na, K, Rb et Cs). Cette exception s’explique par la nature ionique
des hydrures métalliques, ot I’hydrogéne agit comme un anion hydrure (H™), transférant ses électrons aux
métaux plus électropositifs..

Cas général : +1 dans les composés covalents L’hydrogene (x = 2, 20) est généralement moins électronégatif
que les non-métaux. Il partage son électron mais le doublet liant est déplacé vers ’atome partenaire, créant une
charge partielle positive.

Exemples courants :

— H50 (eau), CHy (méthane), HCI (acide chlorhydrique)
— NH;3 (ammoniac), HoSO4 (acide sulfurique) n.o.(H) = , \1,./ - \0,./ =
— CH3O0H (méthanol), CgH;206 (glucose) é. valence H  attribués
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Exception importante : -1 dans les hydrures métalliques Avec les métaux trés électropositifs, I’hydrogéne

devient 1’élément le plus électronégatif et capte un électron pour former ’ion hydrure H™.

Comparaison d’électronégativité :
— Métaux alcalins : x ~ 0,8 — 1,0 (Li,Na,K-..)
— Métaux alcalino-terreux : x = 1,0—1,3 (Mg, Ca,Ba-..)
— Hydrogene : x = 2,20

n.o.(H) = \1/

é. valence H

~
~

attribués

Hydrures typiques :
— NaH, LiH, KH (hydrures alcalins)
— CaHs, MgH,, BaHs (hydrures alcalino-terreux)

—2
+1 0. 1 +1 -1 -1 42 ~1
:- -;I/.' '\"- p \l -: ----- ‘I |' ------ \|
H v H Li—H; H—DBa——H;
0 0 2 2

Figure 7.1 Exemples de nombres d’oxydation de 'Hydrogeéne.

Comment reconnaitre les exceptions ?

Un composé est un hydrure métallique si :
— La formule commence par un symbole métallique (Na, Ca, etc.)
— Suivi directement de H ou Hp
— Exemples : NaH, CaHz, LiH

A retenir : [Hydrogéne : +1 sauf dans les hydrures métalliques : —1)

2) Métaux alcalins

3)

Les métaux alcalins (Li, Na, K, Rb, Cs, Fr) présentent toujours un nombre d’oxydation de +1 dans tous
leurs composés. Ceci s’explique par leur faible électronégativité qui les ameéne a perdre facilement
leur unique électron de valence pour former des cations M™, atteignant ainsi la configuration électronique
des gaz nobles.

Exemples :
— NaCl : Na = 4+1, K20 : K = +1, LiOH : Li = +1
— NagSOy4 : Na = +1, KMnO4 : K = +1

A retenir : [A]calin : toujours un.]

Métaux alcalino-terreux

Les métaux alcalino-terreux (Mg, Ca, Sr, Ba, Ra), ainsi que le zinc (Zn) et le cadmium (Cd), présentent
toujours un nombre d’oxydation de +2 dans tous leurs composés. Leur faible électronégativité favorise
la perte compléte de leurs deux électrons de valence, formant des cations M2 avec une configuration

électronique stable.

Exemples Métaux alcalino-terreux :

MgO : Mg = +2
CaCly : Ca = 42

SrSOy4 : Sr = +2
Ba(OH)2 : Ba = +2

7ZnSO4 : Zn = +2
ZnCls : Zn = +2

CdS : Cd = +2
CdO : Cd = +2

A retenir : [Alcalino—terreux : toujours deux.)

Fluore :
Des métaux donneurs d’électrons au fluor, accepteur ultime

4)

Apres avoir étudié les métaux alcalins et alcalino-terreux, caractérisés par leur faible électronégativité qui les
améne a perdre facilement leurs électrons de valence (N.O. constants positifs), nous abordons maintenant l’extréme
opposé : le fluor, ’élément le plus électronégatif du tableau périodique. Tandis que les métaux tendent & former des
cations, le fluor manifeste une affinité électronique exceptionnelle qui le conduit systématiquement & capturer
un électron, expliquant son comportement radicalement différent et son nombre d’oxydation caractéristique de —1

dans tous ses composés.
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5)

226

Le fluor présente invariablement le nombre d’oxydation —1 dans tous ses composés. En tant qu’élément
le plus électronégatif du tableau périodique (x = 4,0), il attire toujours les électrons de liaison vers lui,
sans aucune exception. Cette constance absolue en fait un cas unique parmi les halogenes.

Exemples :

— Composés ioniques : NaF (fluorure de sodium) : F = —1; CaF3 (fluorure de calcium) : F = —1

— Composés covalents : HF (acide fluorhydrique) : F = —1; CF4 (tétrafluorure de carbone) : F = —1

— Avec d’autres halogénes : CIF; (trifluorure de chlore) : F = —1, Cl = +3; BrF5 (pentafluorure de brome) :
F=-1,Br=+45

A retenir : [Fluor : toujours — 1 dans ses composés]

Oxygene : Du fluor, ’élément le plus électronégatif, a I’oxygéene, son plus proche rival.

Apres avoir examiné le fluor qui impose systématiquement le nombre d’oxydation —1 gréace a son électronégativité
maximale, nous abordons maintenant 1’élément qui le suit directement, l'oxygene. Bien que légerement moins
électronégatif que le fluor (x & 3,5 contre 4,0), il conserve une forte tendance a attirer les électrons, mais avec des
comportements plus variés que le fluor. Son nombre d’oxydation le plus caractéristique reste —2, comme 1'illustre
I’exemple fondamental de ’eau.

s \

Calcul du nombre d’oxydation de ’oxygéene dans H2O :

La molécule d’eau H2O : Poxygene forme deux liaisons O—H (soit 4 électrons de liaison au total). L’oxygéne
étant plus électronégatif que ’hydrogene, les 4 électrons de liaison lui sont attribués. En ajoutant les 4
électrons non liants (2 doublets libres), on obtient un total de 8 électrons attribués a I'oxygene. Comparé a
son état neutre (6 électrons de valence), I'oxygéne a donc gagné 2 électrons, ce qui correspond au nombre
d’oxydation —2.

no(0)= 6, - 8 =(-2) PO
é. valence O  attribués H\._/_._._._ - 'H

Exemples sur les oxydes et composés oxygénés : Hz0 (eau), CO; (dioxyde de carbone), Fe2O3 (oxyde de
fer(III)), SiO2 (silice), CaO (chaux vive), AlO3 (alumine), SOz (dioxyde de soufre), P4O10 (anhydride phospho-
rique)
Cependant, certaines exceptions notables doivent étre retenues :
— Peroxydes (présence d’une liaison O-0O) : dans ces composés, chaque oxygéne porte un nombre d’oxydation
—1. Cette particularité s’explique par le partage de deux électrons entre deux atomes d’oxygene, qui ne sont
donc pas totalement réduits. Calcul du nombre d’oxydation :

no(@)= &, - 7 =(=1 AN

é. valence O  attribués 1 0o !

Exemple des Peroxydes : On les identifie rapidement dans la formule développée. H2O2 (eau oxygénée),
NasO2 (peroxyde de sodium), BaOy (peroxyde de baryum), K2O2 (peroxyde de potassium).

— Composés fluorés : Lorsque 'oxygene est lié au fluor (élément le plus électronégatif), il adopte un nombre
d’oxydation positif, car c’est le fluor qui attire les électrons . Dans les fluorures, l'oxygeéne est placé apres le
fluor dans la formule chimique. dans le fluorure d’oxygene OF2 I'oxygéne est a +2.

4
no(0)= & - 4 =(+2) O
é. valence O  attribués . F - F .

Et pour le O2F; difluorure de dioxygene ne n.o de l'oxygene est +1.

@)= & - =] o

é. valence O  attribués

A retenir : [Oxygéne : —2 sauf peroxydes (—1), ou dominé par F (positif)J




6)

7)

Remarque : Bien maitriser ces exceptions permet d’éviter des erreurs classiques lors des exercices de détermination
des nombres d’oxydation et de bien comprendre les mécanismes de réactions d’oxydo-réduction. Les régles exposées
sont conformes & la convention IUPAC (Nomenclature of Inorganic Chemistry, 2005/2013).

Azote : Pour cet atome, prenons la molécule d’ammoniac comme exemple : elle présente trois liaisons N-H (6
électrons de liaison). L’azote étant plus électronégatif que I'hydrogene, les 6 électrons de liaison sont attribués a
lazote. En ajoutant les 2 électrons non liants (1 doublet libre), l’azote posséde donc 8 électrons attribués dans la
molécule, alors qu’il a 5 électrons de valence a 1’état isolé.

Calcul du nombre d’oxydation :

é. valence N attribués

Exemples pour N 4 -3 : NH; (ammoniac), NH; " (ion ammonium), CH3NH, (méthylamine), NaN3 (azoture de
sodium - atome central), urea (urée).

L’azote prend souvent le nombre d’oxydation —3 lorsqu’il est lié & des éléments moins électronégatifs
comme ’hydrogéne ou les métaux, (xyn = 3,04) et capte les électrons des liaisons.

Cependant, ’azote présente une grande variété de nombres d’oxydation :

: NoHy (hydrazine) +2 | : NO (monoxyde d’azote)

: NH>OH (hydroxylamine) +3 | : N2Og (trioxyde de diazote), NO2 ™~ (nitrite)
@ : Ny (diazote) +4 | : NO2 (dioxyde d’azote)

: N2O (protoxyde d’azote) +5 | : N2Os (pentaoxyde de diazote), NOz ™~ (nitrate)

Composés avec 'oxygeéne : L’oxygene étant plus électronégatif, I’azote voit son nombre d’oxydation devenir
positif.

O

19 +3 +4
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N=O NE o NI N
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Figure 7.2 Autres exemples de nombres d’oxydation positif de 'azote

Comment déterminer le nombre d’oxydation ?

Pour ’azote, le nombre d’oxydation dépend principalement :
— Des partenaires de liaison
— De ’électronégativité relative
— Du type de composé (organique ou minéral)

Remarque : La grande variété des nombres d’oxydation de 'azote explique sa richesse chimique en chimie
organique, biologique et environnementale. Cette versatilité est cruciale pour comprendre les cycles biogéochimiques
et les processus redox naturels.

Halogénes (F, Cl, Br, I)
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Apres avoir étudié le fluor "le chef", 'oxygene "le sous-chef" qui présente principalement le nombre d’oxyda-
tion —2, nous abordons maintenant le reste des halogeénes. Ces éléments du groupe 17 présentent principale-
ment le nombre d’oxydation —1 dans leurs composés, mais peuvent aussi adopter des nombres d’oxydation
positifs lorsqu’ils sont liés & des éléments plus électronégatifs (oxygene, fluor). Leur comportement varie
selon leur position dans le groupe : si le fluor impose systématiquement —1 grace a son électronégativité
maximale, les autres halogénes (Cl, Br, I) montrent une diversité de nombres d’oxydation.

— Fluor : exclusivement —1 (élément le plus électronégatif)

— Chlore, Brome, Iode : —1 majoritairement, mais aussi +1, 43, +5, 47 dans les oxyanions et composés

avec 'oxygene

\. J

Exemples :
— Nombre d’oxydation (le plus courant) :
— NaCl:Cl= —1,HBr:Br= -1, KI:1=—1
— CaCly : Cl = —1, AlBr3 : Br = —1
— Nombres d’oxydation positifs (avec 'oxygéne) :
+1 | : HCIO (acide hypochloreux), NaClO (hypochlorite de sodium)
: HC1O; (acide chloreux), NaClO2 (chlorite de sodium)
E : HCIO3 (acide chlorique), KClO3 (chlorate de potassium)

+7 | : HC1O4 (acide perchlorique), NaClO4 (perchlorate de sodium)

A retenir : [Halogénes : -1 (majoritaire), mais aussi +1, +3, +5, —0—7]

8) Reégle de la charge totale

La somme des nombres d’oxydation dans une espece est égale a sa charge totale. Cette regle est essentielle
pour calculer les N.O. inconnus.

Exemples clés :

— H20 : 2(+1) 4+ (=2) =0

— NH4™ : (=3) +4(+1) = +1
— SO04% 1 (+6) +4(-2) = -2

A retenir : [E n.o. = charge totalej

9) Reégles fondamentales

— Elément libre : N.O. = 0 (O, Fe, Sg)

— Ton monoatomique : N.O. = charge (Na™ = +1, Cl” = -1)

— Charge totale : ¥ N.O. = charge de l'espece

— Electronégativité : L’élément le plus électronégatif dans un composé a le N.O. négatif.

Pour calculer le nombre d’oxydation d’un atome :
a) Compter les électrons de liaison en les attribuant a Patome plus électronégatif
b) Ajouter les électrons non liants (doublets libres)
c) Soustraire du nombre d’électrons de valence : n.o. = e~ valence - e~ attribués

En essence : Le nombre d’oxydation transforme la complexité électronique
en une comptabilité précise au service de la prédiction chimique

"La véritable maitrise ne réside pas dans la mémorisation des régles,
mais dans la compréhension de leur logique électronique sous-jacente."
— Approche inspirée de la pédagogie Lewis-Pauling

Pour les métaux de transition, la méthode d’attribution électronique (basée sur 1’électronégativité) n’est pas pra-
tique. On utilise principalement la méthode algébrique en s’appuyant sur :

a) Les regles pour O, H, etc. (déja vues)

b) La contrainte de charge totale

¢) La connaissance des états d’oxydation courants de chaque métal
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Calcul détaillé du nombre d’oxydation pour un métal de transition : Jusqu’a présent, nous avons appliqué des
régles systématiques basées sur ’électronégativité pour les éléments des groupes principaux. Cependant, les métaux de
transition présentent une particularité fondamentale : leur configuration électronique impliquant les orbitales d rend le
calcul par attribution électronique beaucoup moins direct.

Contrairement aux éléments s et p ou le nombre d’électrons de valence correspond au numéro du groupe, les métaux de
transition nécessitent une approche différente : la régle de la charge totale devient ici notre outil principal, combinée
a la connaissance des états d’oxydation habituels de chaque métal.

7.2.1.1. Calcul du nombre d’oxydation des métaux de transition :

Cette partie vise & expliquer comment déterminer le nombre d’oxydation (n.o.) des métaux de transition, & la fois dans
leurs ions simples et dans leurs composés. Deux approches complémentaires sont présentées : la méthode algébrique
générale (applicable & tous les éléments) et 'approche par configuration électronique (particuliérement utile pour
interpréter le comportement des métaux de transition).

Principe fondamental : Le nombre d’oxydation représente la charge formelle (conventionnelle) qu’aurait un
atome si toutes ses liaisons avec des atomes différents étaient considérées comme purement ioniques (les doublets de
liaison sont attribués a l’atome le plus électronégatif). Attention : le nombre d’oxydation n’est pas une charge réelle
mesurable sur 'atome ; c’est un outil de comptabilité électronique utile pour suivre les transferts d’électrons.

Un atome a P'état élémentaire (non combiné) a un nombre d’oxydation nul (0). Un ion monoatomique porte un nombre
d’oxydation égal & sa charge : ainsi, Na™ a un n.o. de +1, CI" de —1, etc.

D’un point de vue électronique, la perte d’électrons conduit a des cations et correspond & un nombre d’oxydation positif;
inversement, le gain d’électrons donne des anions et correspond & un nombre d’oxydation négatif.

Reégles générales dans les composés : Pour déterminer un nombre d’oxydation (n.o.) dans une espéce chimique,
on utilise les régles suivantes :
— Un élément a I’état simple (exp . Fe(s), Oz, Cl2) a un n.o. égal a 0.
— Un ion monoatomique a un n.o. égal & sa charge (exp . Fe®* : +3; §27 : —2).
— Dans un composé neutre, la somme des nombres d’oxydation de tous les atomes est nulle.
— Dans un ion polyatomique, cette somme est égale a la charge totale de ion.
— Certains éléments ont des valeurs quasi constantes :
o Le fluor a un n.o. de —1 dans ses composés.
o L’oxygéne a en général un n.o. de —2, sauf dans les peroxydes (—1) et dans les composés avec le fluor (exp .
OF3, ot O vaut +2).
o L’hydrogéne a en général un n.o. de +1, sauf dans les hydrures métalliques (exp . NaH, ott H vaut —1).
o Les métaux alcalins (groupe 1) sont en général & +1, et les alcalino-terreux (groupe 2) & +2, dans leurs
composés.
Ces régles permettent d’écrire une équation de bilan (somme des n.o. pondérés par les indices) dont I'inconnue est le
nombre d’oxydation recherché.

Méthode algébrique de calcul : La démarche générale est résumée pour déterminer le nombre d’oxydation d’un
atome dans une espéce polyatomique :
a) attribuer les nombres d’oxydation connus (O, H, métaux des groupes 1 et 2, halogénes, etc.) aux autres atomes;

b) écrire une équation traduisant que la somme des nombres d’oxydation égale la charge totale de 'espéce;
) résoudre cette équation pour obtenir le nombre d’oxydation inconnu;

) Vérifier que la somme finale des nombres d’oxydation (en tenant compte des indices stoechiométriques) est bien
égale a la charge totale de I'espece.
Exemple (1) : Oxyde de fer, FeoO3, Dans Fe;Os, I'oxygéne vaut —2. Soit x le n.o. du fer; 'espéce étant neutre :

c
d

204+3(-2)=0 = 22-6=0 = z=-+3.

Ainsi, le fer (Fe) est a I’état d’oxydation :

Exemple (2) : Ion permanganate, MnO4 ™ :
Dans MnO4 ", 'oxygeéne vaut —2. Soit = le n.o. du manganeése ; la charge totale vaut —1 :

r+4(-2)=-1 = z-8=-1 = zx=+4T.

Ainsi, le manganese (Mn) est & ’état d’oxydation : .

Exemple (3) : Ion dichromate, CraO7%" :
Dans Cro07%", 'oxygéne vaut —2. Soit z le n.o. du chrome; la charge totale vaut —2 :

2w+T(-2)=-2 = 2r—-14=-2 = 2=12 = z=+6.

Ainsi, le chrome (Cr) est a 'état d’oxydation : .

Exemple (4) : Magnétite, FesOy :
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Dans FesOy, 'oxygene vaut —2. Soit x le n.o. moyen du fer; I’espéce étant neutre :

3xr+4(-2)=0 = 3z-8=0 = ac:—i-%.

Cette valeur fractionnaire indique un mélange d’états d’oxydation : Fe3O4 peut étre vu comme un oxyde mixte FeO-Fe2Os,
contenant un fer(IT) (Fe*) et deux fers(IIT) (Fe1). (une petite vérification Vérification : (+2) + 2(+3) + 4(-2) = 0)

Nombre d’oxydation et configuration électronique : Chez les métaux de transition, le nombre d’oxydation peut
prendre plusieurs valeurs. En pratique, le nombre d’oxydation d’un atome dans un ion ou une molécule se détermine
par la méthode algébrique (bilan de charge, régles usuelles).

La configuration électronique ne sert pas a calculer le nombre d’oxydation; elle sert a ’interpréter.

La configuration électronique du métal constitue donc un outil d’interprétation : elle permet d’associer un nombre
d’oxydation donné & une configuration de type d" et d’expliquer la stabilité relative de certains états (exp . configurations
d°, d°, d*° fréquemment favorisées).

Electrons de valence des métaux de transition

Les métaux de transition possédent des électrons de valence dans les sous-couches ns et (n — 1)d. Lors de la formation
de cations :

— les électrons ns sont perdus en premier ;

— puis, si nécessaire, des électrons (n — 1)d sont enlevés.
Ainsi, pour un métal donné, chaque nombre d’oxydation correspond & une configuration d" de 'ion métallique.

Approche recommandée : on détermine d’abord le nombre d’oxydation par la méthode algébrique, puis on en déduit
la configuration électronique de I’ion et son état d™.

Exemple : fer(ll) et fer(lll)

Le fer neutre a pour configuration fondamentale : Fe : [Ar] 4s* 3d°.

— Pour 'ion Fe* (n.o. = 4+2) : perte des deux électrons 4s, Fe®" : [Ar] 3d® (d°).

— Pour I'ion Fe** (n.o. = +3) : perte des deux électrons 4s puis d’un électron 3d, Fe*" : [Ar]3d® (d°).
On constate que ’état +3 correspond & une sous-couche 3d demi-remplie (d5), ce qui contribue & sa stabilité.

Exemple : cuivre(l) et cuivre(ll)

Le cuivre neutre a pour configuration : Cu : [Ar] 3d'% 4s.
— Pour Iion Cu™ (n.o. = +1) : perte de I’électron 4s, Cu™ : [Ar] 3d'° (d'°).
Pour I'ion Cu®* (n.o. = +2) : perte de 1’électron 4s et d’un électron 3d, Cu** : [Ar]3d° (d°).
L’état 41 conduit & d'°, soit une sous-couche d pleine, ce qui explique sa stabilité relative (bien que le cuivre(I) soit
souvent instable en solution aqueuse par rapport & Cu(II) dans certaines conditions).

4. Role interprétatif de la configuration électronique

IL’examen de la configuration électronique permet de :
a) Comprendre la variabilité des nombres d’oxydation
Les métaux de transition peuvent perdre successivement les électrons ns, puis certains électrons (n — 1)d. Cela
explique Pexistence de plusieurs états d’oxydation pour un méme élément (par exemple Fe?* /Fe3T Cut/Cu?*,
Mn?T/Mn**/Mn"*, etc.).
b) Interpréter la stabilité de certains états d’oxydation
Certains nombres d’oxydation conduisent a des sous-couches d particulierement stables :
— d° : sous-couche d vide (exp. Cr(VI), Mn(VII));
— d° : sous-couche d demi-remplie (exp. Fe(IIT), Mn(IT)) ;
— d*° : sous-couche d pleine (exp. Zn(IT), Cu(I)).
Ces considérations éclairent la chimie des métaux de transition dans des domaines comme la complexation, le magnétisme,
la spectroscopie et la biochimie inorganique. Cependant, elles ne remplacent pas la méthode algébrique pour déterminer
les nombres d’oxydation dans les exercices pratiques.

Conclusion :

En pratique, le calcul du nombre d’oxydation dans un composé repose d’abord sur la méthode algébrique, a partir
des regles générales et de ’égalité « somme des n.o. = charge totale ». L’étude de la configuration électronique
vient ensuite vérifier et interpréter ce résultat, en reliant 1’état d’oxydation a la distribution des électrons de valence.
Cette double approche — algébrique et électronique — permet de passer d’'un nombre formel & une réalité physique
structurante, particulierement pour les métaux de transition.
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7.2.2. L’utilité du nombre d’oxydation :

Au-dela du simple exercice de calcul, la maitrise du nombre d’oxydation est un outil indispensable pour :
— Identifier les réactions d’oxydoréduction (réactions redox) : Une réaction est redox si les nombres d’oxy-
dation d’au moins deux atomes changent.
— Déterminer 'oxydant et le réducteur :
o L’oxydant est ’espéce qui contient I’atome dont le n.o. diminue (il est réduit).
o Le réducteur est I'espéce qui contient I’atome dont le n.o. augmente (il est oxydé).
— Equilibrer les équations redox via la méthode des nombres d’oxydation.
— Comprendre la stabilité des composés et prédire des réactions possibles en biologie, en géochimie ou en
science des matériaux.
Exemple concret : Réaction entre le Zinc et 1’acide chlorhydrique

Zn(s) + 2HCl(aq) — ZnClz(aq) + Ha(g)

— Analyse des n.o. :
o Zn : de 0 (métal) & +2 dans ZnCly — n.o. augmente — Oxydation
o H dans HCI : de +1 & 0 dans H2 — n.o. diminue — Réduction
— Conclusion :
o Zn est le réducteur (il est oxydé)
o HCI est 'oxydant (il est réduit)
En résumé, le nombre d’oxydation est le fil conducteur qui permet de suivre le parcours des électrons, offrant une
vision unifiée et quantitative des transformations chimiques au coeur de la matiére et du vivant.

7.2.2.1. Equilibrer les équations des réactions d’oxydoréduction :

Abordons a présent ’équilibrage des équations d’oxydoréduction. Pour ce faire, nous utiliserons la méthode du nombre
d’oxydation. Cette technique repose sur un principe fondamental : le nombre total d’électrons cédés par l'agent ré-
ducteur doit étre rigoureusement égal au nombre total d’électrons gagnés par ’agent oxydant. Il s’agit du principe de
conservation des électrons. En analysant les variations des nombres d’oxydation, nous pouvons appliquer ce principe
pour équilibrer toute réaction redox. Illustrons cela immédiatement avec I’exemple concret suivant :

Exemple 1 : Réaction chloration de Fer
Fe (s) 4+ Clz (g) — FeCls (s) (1)

L’équation est identifiée comme une réaction d’oxydoréduction sur la base des changements de nombres d’oxydation :
le fer (Fe) est oxydé (passant de 0 & +3) tandis que le chlore (Cl) est réduit (passant de 0 & —1). Ces variations sont
schématisées ci-dessous, les nombres en regard des fleches représentant les degrés d’oxydation. Un atome de Fer (Fe)
libere 3 électrons lors de son oxydation, tandis qu’une molécule de Chlore (Clz) en gagne 2 lors de sa réduction (soit
un électron par atome de chlore). Pour respecter le principe de conservation des électrons, le nombre total d’électrons
cédés par le réducteur (Fe) doit étre égal au nombre total d’électrons acceptés par 'oxydant (Cls).

perte de 3 électrons
par atome de fer

0 |+

Fe(s) + Clzl(g) — 5 [Fe’H) [CAI_]3 (s)

0. —1

gain de 1 électron par atome
de chlore, donc 2 électrons
par molécule de Cla

Le plus petit commun multiple (PPCM) de 3 et 2 est @, ce qui signifie que le transfert électronique global doit
impliquer 6 électrons.
Ainsi, pour équilibrer ce transfert :

— 2 atomes de Fe (2 x 3 électrons = 6 électrons cédés)

— 3 molécules de Cly (3 x 2 électrons = 6 électrons gagnés)
Ces multiplications nous donnent les coefficients stoechiométriques des réactifs. On obtient alors I’équation suivante,
qui n’est pas encore compléetement équilibrée :

2Fe (s) + 3Clz (g) — FeCl; (s) (2)

En remarquant que l'introduction de deux atomes de Fe doit nécessairement conduire a la formation de deux unités
formulaires de FeCls (principe de conservation des atomes de fer), on place un coefficient 2 devant FeCls :

2Fe(s) + 3Cla(g) — 2FeCls(s) (3)
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Ce coefficient stoechiométrique assure également la conservation des atomes de chlore. L’équation est maintenant parfai-
tement équilibrée.

Exemple 2 : Réaction du zinc avec I’acide chlorhydrique Tllustrons la méthode avec une réaction fondamentale :
Zn (s) + HCl1 (aq) — ZnCl; (aq) + Hz (g) (4)

L’équation présente des changements de nombres d’oxydation : le zinc (Zn) est oxydé (passant de 0 & +2) tandis que
I'’hydrogeéne (H) est réduit (passant de +1 dans H™ & 0 dans H). Attention : le chlore ne participe pas & 1’échange
redox ; son nombre d’oxydation reste & —1 dans tous les composés.

perte de 2 électrons
par atome de Zinc

0 12

Zn(s) + [HY[CI"|(aq) ——— [Z0*7][CI7]a(aq) + Ha(g)

gain de 1 électron par ion H*
c-a-d 2 électrons pour Ha

Un atome de zinc libére 2 électrons lors de son oxydation, tandis qu’un ion hydrogéene H' en gagne 1 électron. Le
PPCM de 2 et 1 est (2).
Ainsi :
— 1 atome de Zn (1 x 2 électrons = 2 électrons cédés)
— 2ons HY (2 x 1 électron = 2 électrons gagnés)
L’équation équilibrée est :
Zn(s) + 2HCl(aq) — ZnClz(aq) + Ha2(g) (5)

Exemple 3 : Réaction du cuivre avec I'acide nitrique Considérons une réaction plus complexe :
Cu (s) + HNO3 (aq) — Cu(NO3)2 (aq) + NO (g) + H20 (1) (6)

perte de 2 électrons
par atome de Cuivre

0 l+ 2

Cu(s) + [Hﬂ[%\TOg_](aq) — [Cu*T][NO37]2(aq) + l\iO(g) + H20(1)

45 | +2

gain de 3 électrons par
atome d’Azote dans NO

Changements de nombres d’oxydation :
— Cu: 0 — 42 (oxydation) < perte de 2 électrons.
— N dans HNO3 : +5 —— N dans NO : +2 (réduction) < gain de 3 électrons.
— N dans NOs~ (de Cu(NOs)2) : +5 (pas de changement)
Echange d’électrons par la méthode du nombre d’oxydation :
Le PPCM du nombre d’électrons perdus par Cu (2) et gagnés par N (3) est 6. Ainsi, nous devons avoir :
— 3 atomes de Cu (cédant 3x2 =6e7)
— 2 atomes de N qui sont réduits (gagnant 2x3 = 6¢e™)

Demi-réactions redox :
— Oxydation : 3 x (Cu — Cu?t +2e7)
— Réduction : 2 x (NOs™ + 4HT +3e- — NO + 2H,0)

Equilibrage par inspection :
— Les 2 atomes de N réduits proviennent de 2 molécules de HNO3
— Il faut 6 NO3~ supplémentaires pour former 3 Cu(NOs3)2
— Ces 6 NO3~ proviennent de 6 molécules de HNO3 supplémentaires
— Total HNOs : 2 (pour la réduction) + 6 (pour les contre-ions) = 8
— Les H provenant de 8NO3~ formeront 4 HoO

[3 Cu + 8 HNO3 — 3Cu(NOs)s + 2NO + 4H20] (7)
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Vérification :

Gauche Droite
Cu 3 — 3
H 8 — 4x2=8
N 8 — 3x2+2=38
(0] 8x3=24 — 3x6+2+4=24
Charge 0 — 0

Exemple 4 : Réaction des ions permanganate avec l'ion ferreux en milieu basique TLa méthode du nombre
d’oxydation s’applique également en milieu basique. La différence principale réside dans 1’équilibrage de I'oxygéne et de
I’hydrogene.

Considérons la réaction suivante :

MnO4~ (aq) + Fe’t (aq) — MnO2 (s) + Fe*t (aq) (8)

perte de 1 électron
par ion ferreux

+2 bﬁ

MnOs (aq) + Fe’t(aq) ——— MnOa(s) + Fe’'(aq)

+7, T+4

gain de 3 électrons
par ion permanganate

Demi-réaction :
— Mn dans MnO4 ™~ : 47 — +4 dans MnOs < gain de 3 électrons. Donc nous avons une Réduction :

Attention :
— A gauche, une mole de MnO,4~ contient 4 atomes d’oxygéne.
— A droite, une mole de MnO; contient 2 atomes d’oxygene.
— Pour équilibrer I'oxygene en milieu basique, on procéde comme suit :
o On ajoute 2 molécules de H2O a gauche pour fournir les 2 atomes d’oxygeéne manquants a droite.
o Cela introduit 4 atomes d’hydrogeéne a gauche.
o Pour équilibrer ces hydrogenes, on ajoute 4 ions OH™ & droite.
— La charge est équilibrée : gauche = —1 — 3 = —4; droite = —4 (des 4 OH ).
Donc c’est une réduction en milieu basique :

MnOs~ +2H20+ 3¢ —— MnO3 +40H™

— Fe : +2 — 43 & perte de 1 électron. avec le Fer nous avons une oxydation :
Fe?’t — Fe®t 4 1e”
En milieu basique, ’équilibrage nécessite 1'utilisation de molécules d’eau (H2O) et d’ions hydroxyle (OH ) plutot que
d’ions hydrogene (H™T).

Réaction globale :
— Oxydation : 3 x (Fe* — Fe3" +e7)
— Réduction : 1 x (MnO4~ +2H>0 +3e~ — MnO3 +40H™)
— Bilan :

[Mn04_ (aq) + 3Fe* (aq) + 2H20 (1) — MnO: (s) + 3Fe®t (aq) + 4 OH™ (aq)} (9)

Demi-réaction :
— Mn dans MnO4~ : 47 — 44 dans MnOs < gain de 3 électrons. Nous avons donc une réduction.

Equilibrage en milieu basique :

A gauche, une mole de MnO4~ contient 4 atomes d’oxygene.

A droite, une mole de MnO. contient 2 atomes d’oxygéne.

Pour équilibrer I'oxygene, on ajoute 2 molécules de H2O & gauche.

Cela introduit 4 atomes d’hydrogene a gauche, que 'on équilibre en ajoutant 4 ions OH™ a droite.
La charge totale est équilibrée : (—1) + (—3) = —4 a gauche et 4 x (—1) = —4 a droite.

La demi-équation de réduction en milieu basique est :

O O O O O

MnOs  +2H20+3e¢ —— MnOs +40H™
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— Fe: 42 — +3 < perte de 1 électron. Le fer subit une oxydation :
Fe?t — F*T +1e”

Vérification :

Gauche Droite
Mn 1 — 1
Fe 3 — 3
(0] 4+2=6 — 2+4=6
H 4 — 4
Charge -1+43(12)=+45 — 3(+3)+4(-1)=+45

Exemple 5 : Oxydation du glucose Considérons une réaction biologique fondamentale :

CeH1206 + O2 — CO2 + H20 (10)

Changements de nombres d’oxydation :
— Carbone : Bien que les atomes de carbone dans le glucose aient des nombres d’oxydation différents (allant de -1
a +1), le nombre d’oxydation moyen du carbone est de 0. Pour le bilan redox global, on peut considérer que
chaque atome de carbone passe d’un n.o. moyen de 0 & +4 dans le CO2 < perte de 4 électrons par atome C.
— Oxygeéne dans Oz : 0 — —2 dans H2O et CO; (réduction) < gain de 2 électrons par atome O.

6 atomes C perdent
4 électrons chacun = 24 e~

0 ¢+4
C6H1206 + 02 e COz + HQO
0! Ao

chaque O2 gagne
4 électrons

Bilan électronique :
— Oxydation : 6 atomes de C x 4 électrons/atome = 24 électrons perdus
— Reéduction : Chaque molécule de Oz gagne 4 électrons (2 atomes O x 2 e~ /atome)
— Pour gagner 24 électrons, il faut 24/4 = 6 molécules de O3

Réaction globale :

[C6H1206 +602 — 6002 +6H20J (11)
Vérification :
Gauche Droite
C 6 — 6
H 12 — 12

O 6+12=18 — 1246=18
En résumé, I'assignation correcte des nombres d’oxydation constitue un outil fondamental pour la lecture, la compré-
hension et 1’équilibrage des réactions d’oxydo-réduction.
Exercices d’application

Exercice 1 : Nombres d’oxydation de base

Pour chaque composé, déterminer le nombre d’oxydation de ’élément demandé :
K dans K2O, Cldans HCl, O dans Na2Os, H dans CaHs, N dans NH3, S dans H2SOy.

Correction

a) K dans K70 : K est alcalin =

b) Cl dans HCI : H = +1, donc Cl =

234



¢) O dans NagOs : peroxydé =

)
d) H dans CaH, : hydrure métallique =
e) N dans NHy : H = +1, donc 3(+1) + x =0 = x = -3
)

f) S dans H2SO04 : 2(+1) + x + 4(-2) = 0 = x = (46

Exercice 2 : Métaux de transition

Déterminer le nombre d’oxydation du métal de transition dans les composés suivants :
FeCl3, KMIIO4, CI‘203, CuQO, Agl\TOg7 ZnSO4.

Correction :

a) FeClg : 3(-1) + x = 0 = (+3 )
KMnOs : K = +1,4(-2) + 1+ x =0 = x = +7 |

)

) Cra0s:3(:2) +2x =0=x=(+3)
d) Cuz0: (-2) + 2x =0 = x = +1 )

) AgNOg3 : NO3~ = -1, donc Ag =| +

) ZnSO4 : SO4?~ = -2, donc Zn =

86
N =

Exercice 3 : ldentification des réactions redox

Pour chaque équation, indiquer si c’est une réaction d’oxydoréduction. Si oui, identifier :
— L’élément oxydé et le réducteur
— L’élément réduit et 'oxydant
a) 2Na(s) + Cla(g) — 2NaCl(s)
b) HCl(aq) + NaOH (aq) — NaCl(aq) + HoO(1)

¢) Zn(s) + 2HCl(aq) — ZnClz(aq) + H2(g)

d) CaCOsz(s) — CaO(s) + CO2(g)

) 2Al1(s) + FeaO3(s) — Al2O3(s) + 2 Fe(s)

e

Meéthode a suivre :
a) Calculer les n.o. de chaque atome dans les réactifs et produits
b) Si un atome change de n.o. = réaction redox
¢) N.o. augmente = oxydation = cet atome est le réducteur
d) N.o. diminue = réduction = cet atome est dans l'oxydant

Correction :

a :) 2Na(s) + Cl2(g) — 2NaCl(s)
— Analyse des nombres d’oxydation :
— Na(s) : 0 — +1 dans NaCl (augmente de +1)
— Clz(g) : 0 — -1 dans NaCl (diminue de 1)
— Conclusion : C’est une réaction redox
— Identification :
— Elément oxydé : Sodium (Na) : 0 — +1
— Réducteur : Na(s) (il cede des électrons)
— Elément réduit : Chlore (C1) : 0 — -1
— Oxydant : Clx(g) (il capte des électrons)
— Commentaire : C’est une réaction typique de formation de sel par transfert d’électrons.
b :) HCl(aq) + NaOH (aq) —— NaCl(aq) + H20(1)
— Analyse des nombres d’oxydation :
— H: +1 dans HCl — +1 dans H2O (inchangé)
— Cl: -1 dans HCl — -1 dans NaCl (inchangé)
— Na : +1 dans NaOH — +1 dans NaCl (inchangé)
— O : -2 dans NaOH — -2 dans H20O (inchangé)
— Conclusion : Ce n’est PAS une réaction redox
— Explication :
— Aucun élément ne change de nombre d’oxydation
— C’est une réaction acide-base (neutralisation)
— Echange de protons (HT), pas d’électrons
c:) Zn(s) + 2HCl(aq) —— ZnClz(aq) + Hz2(g)
— Analyse des nombres d’oxydation :
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— Zn(s) : 0 — +2 dans ZnCly (augmente de +2)
— H: +1 dans HCl — 0 dans Hs (diminue de 1)
— Cl: -1 dans HCl — -1 dans ZnCly (inchangé)
— Conclusion : C’est une réaction redox
— Identification :
— Elément oxydé : Zinc (Zn) : 0 — +2
— Réducteur : Zn(s) (il céde 2 électrons)
— Elément réduit : Hydrogene (H) : +1 — 0
— Oxydant : HCI (plus précisément HT dans HCI)
— Commentaire : Réaction typique d’un métal avec un acide, produisant un sel et du dihydrogene.
d :) CaCOg3(s) —— CaO(s) + CO2(g)
— Analyse des nombres d’oxydation :
— Ca : 42 dans CaCO3 — +2 dans CaO (inchangé)
— C: +4 dans CaCO3 — +4 dans CO» (inchangé)
— 0O : -2 dans CaCO3 — -2 dans CaO et CO2 (inchangé)
— Conclusion : Ce n’est PAS une réaction redox
— Explication :
— Aucun transfert d’électrons
— (C’est une décomposition thermique
— Réarrangement des atomes sans changement d’état d’oxydation
e :) 2Al(s) + Fez03(s) —— Al203(s) + 2 Fe(s)
— Analyse des nombres d’oxydation :
— Al(s) : 0 — +3 dans Al,O3 (augmente de +3)
— Fe : 43 dans Fe;O3 — 0 dans Fe(s) (diminue de 3)
— O : -2 dans Fe;O3 — -2 dans Al,O3 (inchangé)
— Conclusion : C’est une réaction redox
— Identification :
— Elément oxydé : Aluminium (Al) : 0 — +3
— Réducteur : Al(s) (fort réducteur)
— Elément réduit : Fer (Fe) : +3 — 0
— Oxydant : Fe;O3 (oxyde de fer III)
— Commentaire : C’est la réaction aluminothermique, utilisée pour souder les rails de chemin de fer.

Méthode pour identifier une réaction redox

r

Comment reconnaitre une réaction redox ? :
a) Attribuer les nombres d’oxydation & tous les atomes
b) Vérifier s’il y a changement pour au moins un élément
c) Sioui:
— Augmentation = oxydation (perte d’électrons)
— Diminution = réduction (gain d’électrons)
d) Identifier :
— Réducteur = espéce qui contient ’élément oxydé
— Oxydant = espéce qui contient I’élément réduit
Mnémotechnique : « Le réducteur réduit I’autre, 'oxydant oxyde I'autre »

Exercice 4 : Equilibrage de réactions simples

Equilibrer les réactions d’oxydoréduction suivantes en utilisant la méthode des nombres d’oxydation :
a) Mg(s) + O2(g) —> MgO(s)
b) Al(s) + HCl(aq) — AlCls(aq) + Ha(g)
c) Cu(s) + AgNOs(aq) — Cu(NOs)2(aq) + Ag(s)
d) Fep03(s) + CO(g) — Fe(s) + CO2(g)

Marche a suivre pour ’exercice :
a) Déterminer les n.o. de tous les atomes
b) Identifier les atomes qui changent de n.o.
¢) Calculer le nombre d’électrons perdus/gagnés
d) Trouver le PPCM pour équilibrer les électrons
e) Ajouter les coefficients stoechiométriques
) Equilibrer les atomes restants par inspection

f
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Exercice 4 : Equilibrage de réactions simples
a) Mg(s) + O2(g) — MgO(s)

Etape 1 : Déterminer les nombres d’oxydation

— Mg(s): 0

— O2(g) : 0

— MgO : Mg =+42,0=-2
Etape 2 : Identifier les atomes qui changent

— Mg : 0 — 42 (oxydation, perd 2 e™)

— O : 0 — -2 (réduction, gagne 2 e par atome, donc 4 e~ par molécule O2)
Etape 3: Equilibrer les électrons

— Perte : Mg perd 2 e~

— Gain : Oz gagne 4 e~

— PPCM =4
Etape 4 : Ajouter les coefficients

2Mg(s) + O2(g) — 2MgO(s)

Vérification :
— Mg : 2 atomes de chaque coté .
— O : 2 atomes de chaque coté .

Réponse : (2 Mg(s) + O2(g) — 2MgO (S)J

b) Al(s) + HCI(aq) — AICl3(aq) + H2(g)

Etape 1 : Déterminer les nombres d’oxydation
— Al(s) : 0
— HCl:H=+41,Cl =-1
— AlCl3 : Al=+43,Cl=-1
— H2: 0
Etape 2 : Identifier les atomes qui changent
— Al: 0 — 43 (oxydation, perd 3 e™)
— H: 41 — 0 (réduction, gagne 1 e~ par atome, donc 2 e~ par molécule Hy)
Etape 3 : Equilibrer les électrons
— Perte : Al perd 3 e~
— Gain : 2H" gagnent 2 e~ (pour former Hz)
— PPCM =6
Etape 4 : Ajouter les coefficients
— Multiplier Al par 2 : 2Al perdent 6 e~
— Multiplier HCI par 6 : 6 H" gagnent 6 e~ (pour former 3 H>)

2Al(s) + 6 HCl(aq) — 2 AlCl3(aq) + 3Ha(g)

Vérification :
— Al : 2 atomes .
— Cl1: 6 atomes de chaque coté .
— H : 6 atomes de chaque c6té .

Réponse : ( 2 Al(s) + 6 HCI (aq) — 2 AlCl5(aq) + 3 Ha(g) j

c) Cu(s) + AgNOs3(aq) — Cu(NOs)2(aq) + Ag(s)

Etape 1 : Déterminer les nombres d’oxydation
— Cu(s) : 0
— AgNO3 : Ag=+1,N= 45,0 =-2
— Cu(NO3)2 : Cu=+2,N=+5,0 =-2
— Ag(s): 0
Etape 2 : Identifier les atomes qui changent
— Cu: 0 — +2 (oxydation, perd 2 e")
— Ag: +1 — 0 (réduction, gagne 1 e")
Etape 3 : Equilibrer les électrons
— Perte : Cu perd 2 e
— Gain : Ag"™ gagne 1 e~
— PPCM =2
Etape 4 : Ajouter les coefficients
— Multiplier Ag par 2 : 2Ag™ gagnent 2e”

Cu(s) + 2AgNOs(aq) — Cu(NOs3)2(aq) + 2 Ag(s)
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Vérification :
— Cu : 1 atome .
— Ag : 2 atomes de chaque coté .
— N : 2 atomes de chaque c6té .
— O : 6 atomes de chaque coté .

Réponse : ( Cu(s) + 2AgNOs(aq) — Cu(NOs3)2(aq) + 2 Ag(s) ]

d) Fe;03(s) + CO(g) — Fe(s) + CO2(g)

Etape 1 : Déterminer les nombres d’oxydation
— FesO3 : Fe = +3, 0O=-2
— CO:C=+42,0=-2
— Fe(s) : 0
— CO2:C=+44,0=-2
Etape 2 : Identifier les atomes qui changent
— Fe : 43 — 0 (réduction, gagne 3 e~ par atome, donc 6 e~ pour 2 atomes)
— C: +2 — +4 (oxydation, perd 2 )
Etape 3 : Equilibrer les électrons
— Qain : 2Fe3t gagnent 6 ¢~
— Perte: Cot perd 2 e~
— PPCM =6
Etape 4 : Ajouter les coefficients
— Multiplier CO par 3 : 3Cs™ perdent 6 e~

Fep03(s) +3C0O(g) — 2Fe(s) + 3CO02(g)

Vérification :
— Fe : 2 atomes de chaque coté .
— C : 3 atomes de chaque co6té .
— O : 3 + 3 = 6 atomes de chaque coté .

Réponse : [FezOg(S) +3CO(g) — 2Fe(s) + 3CO- (g)]

Exercice 5 : Réactions complexes en milieu acide/basique

Equilibrer les réactions suivantes dans le milieu indiqué :
a) En milieu acide : MnO4 ™ (aq) + Fe?(aq) — Mn?*(aq) + Fe**(aq)
b) En milieu basique : Clz(g) + OH™ (aq) — Cl™ (aq) + ClO~ (aq) + H2O(1)
¢) En milieu acide : Cr207>" (aq) + C2H50H (aq) — Cr*(aq) 4+ CO2(g)
d) En milieu basique : Al(s) + NO3s ™ (aq) — Al(OH)4~ (aq) + NHs(aq)
Techniques avancées pour ’exercice 5 :
— Milieu acide : Equilibrer O avec HoO et H avec HT
— Milieu basique :
a) Bquilibrer comme en milieu acide
b) Ajouter OH™ des deux c6tés pour neutraliser HY
¢) Simplifier HT + OH- —— H»0
— Pour les composés organiques, le n.o. du carbone peut étre calculé par moyenne

Correction :
a) Mn0O, ™ (aq) + Fe*"(aq) — Mn?*(aq) + Fe**(aq) en milieu acide

Méthode des demi-réactions :
Demi-réactions :
Oxydation : Fe?t —— Fe®" + e~
Réduction : MnO4~ — Mn**t
Equilibrage de la réduction :
a) O : Ajouter 4 HoO & droite : MnO4~ —— Mn** +4H,0
b) H: Ajouter 8 HT a gauche : 8H" + MnO,  —— Mn?" +4H,0
c¢) Charge : Gauche = +7, Droite = +2 , Donc on ajouter 5 e~ a gauche

8HT + MnO4~ 4+ 5e~ — Mn?t +4H,0

Combinaison (PPCM = 5) :
— Oxydation x5 : 5Fe’T™ — 5Fe®t 4 5¢~
— Addition : 5Fe®T + 8H' + MnOs~ — 5Fe®t + Mn** + 41,0

Réponse : [5 Fe?t(aq) + 8H' (aq) + MnO4~ (aq) — 5Fe*" (aq) + Mn®" (aq) + 4 H,0 (I)J
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b) Clx(g) + OH™ (ag) — ClI™ (aq) + CIO~ (aq) + H,0(I) en milieu basique

Il s’agit d’une dismutation : Clz est a la fois oxydé et réduit.
Demi-réactions :
Réduction : Cl, — 2C1™

Oxydation : Cla — 2ClO™

Equilibrage en milieu basique :
Pour 'oxydation :
a) Ajouter 2H20 a droite : Clz + 2H,0 — 2CIO~
b) Ajouter 4HT & droite : Cly +2H,0 — 2CIO~ +4H*
c) Ajouter 4e” & droite : Clo +2Hy0 — 2C10~ +4H*" +4e”
Pour la réduction :
Clp +2e” — 2C1™

Combinaison (PPCM = 4) :
— Oxydation x1: Cly +2H,0 — 2CIO™ +4H" +4e”
— Réduction x2 :2Cly +4e —— 4Cl™

Cly +2Cly +2H,0 — 2ClI0~ +4C1™ +4H"
3Cly +2H,0 — 2Cl0~ +4Cl™ +4H*
Conversion en milieu basique :
— Ajouter 4 OH™ des deux cotés
— 4H" +40H — 4H,0
3Cla+2H0+40H™ — 2CIO™ +4Cl" +4H»0
3Cla +40H™ — 2ClO™ +4Cl” +2H20

Réponse : [3 Cla(g) + 4OH ™ (aq) — 2CI0™ (aq) + 4 C1™ (aq) + 2 Hz0 (1)}

c) Cr,072"(aq) + C,Hs0H (aq) — Cr’*(aq) + CO,(g) en milieu acide

C’est une réaction de dosage de 1’éthanol.
Demi-réactions :
Réduction : Cr2072_ — O3t

Oxydation : CoHsOH —— CO»

Equilibrage de la réduction (déja vu) :
14H" + Cr207>" + 6~ — 2Cr*T + 7TH,0

Equilibrage de I’oxydation :

a) Equilibrer C: CoHsOH — 2COq

b) Ajouter HoO pour équilibrer O : CoHs0H + 3 Ho,O —— 2 CO»

c) Ajouter H pour équilibrer H : CoH5OH + 3H20 — 2CO, + 12H*

d) Ajouter e pour équilibrer charge : CoHsOH + 3H20 —— 2CO, + 12 HT +12e"
Combinaison (PPCM = 12) :

— Oxydation x1 : CoHsOH 4+ 3H0 — 2C02 + 12HT +12¢

— Réduction x2 : 28 HT +2Cr07%" +12¢” — 4Cr3" 4 14H,0

CoH50H + 3H0 4+ 28 HY + 2Cr07>~ —— 200, + 12HT +4Cr®T + 14 H,0

Simplification :
CoH50H 4+ 16 HT + 2Cr207>7 —— 2C0, +4Cr** + 11 H,0

Réponse : [CgHg)OH(aq) + 16 H" (aq) + 2 Cra07°~ (aq) — 2 COa(g) + 4 Cr¥** (aq) + 11 HgO(l)]

d) Al(s) + NO3™ (aq) — AI(OH);™ (aq) + NH3(aq) en milieu basique

Demi-réactions :
Oxydation : Al — AI(OH)4~

Réduction : NO3~ —— NH3

Equilibrage en milieu basique :
Pour 'oxydation :

a) Ajouter 4OH & gauche : Al+40H —— Al(OH)4

b) Ajouter 3e” a droite : Al4+40H™ —— Al(OH)4 +3e”
Pour la réduction :

a) Ajouter 6H20 & gauche : NO3~ + 6 HoO — NH3
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b) Ajouter 9OH & droite : NO3~ + 6 HoO — NH3z +9OH "~

c) Ajouter 8¢~ a gauche : NO3~ + 6H20 +8e —— NH3z +90OH "
Combinaison (PPCM = 24) :

— Oxydation x8 : 8Al1+320H —— 8AI(OH)s +24e

— Réduction x3 : 3NOsz™ + 18 H,O +24e” —— 3NH3 +270H™

8Al+320H" +3NO3~ + 18H,0O — 8 Al(OH)s~ + 3NH3 +270OH™

Simplification :

8Al(s) + 3NO3 ™ (aq) + 18 H2O (1) + 50H™ (aq) — 8 Al(OH)4™ (aq) + 3NHs(aq)

Réponse : [8 Al(s) + 3NOs™ (aq) + 18 HoO(1) + 50H ™ (aq) — 8 Al(OH)4 (aq) + 3NHs (aq)]

Problémes :

Probléeme 1 : Oxydation du fer dans I'eau

Le fer peut se corroder en présence d’eau et d’oxygene selon la réaction :
Fe (S) + Og(g) + HzO(l) — FeaO3xH2O (S) (la I"Ouﬂle)

Bquilibrer cette réaction pour x = 0 (formation de Fe2O3)
Montrer que la réaction est bien une réaction d’oxydoréduction
Calculer la masse de rouille (FeaOg3) formée a partir de 5,6 g de fer

a
b
c
d) Quel volume d’O2 (CNTP) est nécessaire pour oxyder complétement 10 g de fer ?

)
)
)
)

Probléme 2 : Dismutation du chlore

Le chlore peut subir une dismutation (auto-oxydoréduction) en milieu basique :
Clz(g) + OH™ (aq) — Cl™ (aq) + ClO3™ (aq) + H2O(1)

a) Equilibrer cette réaction

b) Identifier les demi-réactions d’oxydation et de réduction

¢) Quel est le role du chlore dans cette réaction ?

d) Calculer le volume de Cly (& 25°C et 1 atm) nécessaire pour produire 10 g de ClO3~

Probleme 3 : Titrage redox médical

En analyse médicale, on dose le glucose sanguin par oxydation avec le ferricyanure :

CsH1206(aq) + [Fe(CN)s]* ™ (aq) — CsHi1006(aq) + [Fe(CN)6]* ™ (aq) + 2H (aq)

Probléme 1 : Oxydation du fer dans I'eau

1. Equilibrage pour x = 0 :

Fe(s) + O2(g) — Fe203(s)

Nombres d’oxydation :

— Fe(s): 0

— 02:0

— FesO3 : Fe = +3, O = -2
Changements :

— Fe: 0 — 43 (perd 3 e par atome, donc 12 e~ pour 4 atomes)

— O :0 — -2 (gagne 2 e par atome, donc 12 e pour 6 atomes d’oxygene, soit 3 O2)
PPCM = 12:

— Multiplier Fe par 4 : perd 12 e~

— Multiplier Oz par 3 : gagne 12 e~

[4 Fe(s) + 3 Oa(g) — 2 Fezog(s)j

Remarque : L’eau est le milieu de corrosion (elle facilite les transferts ioniques), mais elle ne figure pas dans ce bilan
simplifié pour x = 0.

2. Pourquoi c’est une réaction redox :

Le fer s’oxyde (0 — +3) et Poxygeéne se réduit (0 — -2).
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3. Masse de rouille formée :

M (Fe) = 55,85 g/mol
M (Fe203) = 159, 69 g/mol
5,6

n(Fe) = BE.BE = 0,100 mol

D’apres I’équation : 4 mol Fe — 2 mol Fe2O3

n(Fe203) = 0,100 x % = 0,050 mol

m(Fez0s) = 0,050 x 159,69 = (7,98 g

4. Volume de O, nécessaire :

n(Fe) = 551085 = 0,179 mol

D’apres 1'équation : 4 mol Fe — 3 mol O»

n(02) = 0,179 x % = 0,134 mol

A CNTP : V =n x 22,4 L/mol

V(02) = 0,134 x 22,4 =

Probléme 2 : Dismutation du chlore

1. Equilibrage :

Clz(g) + OH™ (aq) — C1™ (aq) + ClO3 ™ (aq) + H20(1)

Demi-réactions :
Réduction : Clo —— 2Cl1™

Oxydation : Clo —— 2CIO3™~

Equilibrage en milieu basique :
— Réduction :
Cla+2e” — 2C17

— Oxydation (méthode systématique : équilibrer O avec H,O, H avec OH ", puis la charge avec e ) :
Clz — 2 01037

Clz + 6 H2O — 2ClO03™~
Cl; + 6H,0 +120H™ — 2ClO3~ + 6 H20
Cl2+120H™ — 2CIO3~ +6H20 +10e™

PPCM = 10 :
— Réduction x5 :
5Cls +10e” —— 10C1™

— Oxydation x1 :
Clo+120H™ — 2ClO3~ +6H20 +10e™

5Cly + Cly + 120H" — 10C1™ 4+ 2Cl03~ + 6 H20
(3Cly(g) +60H (aq) — 5CI™ (aq) + ClOs ~(aq) + 3H>0()|

2. Demi-réactions :

— Oxydation :
Cla+120H™ — 2ClO3~ +6H20 + 10e™

— Réduction :
Cla+2e” — 2CI

3. Réle du chlore :

Le chlore est & la fois oxydant (se réduit en Cl™) et réducteur (s’oxyde en ClO3 ™). C’est une dismutation.
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4. Volume de Cl, nécessaire :

M(ClO37) = 35,45 + 3 x 16,00 = 83,45 g/mol
10
83,45

n(ClO3™) = =0, 120 mol
D’apres I’équation : 3 mol Cla — 1 mol ClO3~
n(Cly) = 0,120 x 3 = 0,360 mol

Gaz parfait : V = M%T

0,360 x 0,0821 x 298
V= . =(8,80L

Probleme 3 : Titrage redox médical — Dosage du glucose sanguin
Contexte clinique

Le dosage du glucose dans le sang est un examen fondamental en médecine, crucial pour le diagnostic et le suivi du
diabéte. Parmi les nombreuses méthodes disponibles, celle utilisant le ferricyanure comme oxydant est historique, fiable
et toujours enseignée pour sa clarté pédagogique. Elle illustre parfaitement comment une réaction d’oxydoréduction peut
étre transformée en un outil diagnostique précis.

Equilibrage de la réaction

La réaction centrale est ’oxydation douce de la fonction aldéhyde du glucose en gluconate (ou acide gluconique), couplée
a la réduction du ferricyanure en ferrocyanure.

CsH1206(aq) + 2 [Fe(CN)g]* (aq) + 2 OH™ (aq) — CsH1207(aq) + 2 [Fe(CN)g]* ™ (aq) + H20 (1)

Demi-réactions (milieu basique)
— Oxydation du glucose (aldéhyde — acide carboxylique) :

CeH1206 + 20H™ —— CgH1207 + HoO +2e™

— Réduction du ferricyanure :
[Fe(CN)g]*™ + e~ — [Fe(CN)g]*™

Equilibre électronique et stoechiométrie
— Le glucose libére 2 électrons.
— Chaque ion [Fe(CN)g]®" capte 1 électron.
— 11 faut donc 2 ions ferricyanure pour 1 glucose.

Vérification de I'équilibre atomique et des charges

— Atomes : C (6=6), H (12=1242-2), O (6+2=7+1), Fe (2=2), CN (12=12).
— Charges : Gauche : 2 X (=3) 4+ (—2) = —8; Droite : 2 x (—4) = —8.

Signification médicale et principe du dosage

Cette réaction est au cceur d’une méthode classique de dosage du glucose :
— Principe : On ajoute un volume connu et en excés d’une solution de ferricyanure ([Fe(CN)g]* ) au sang/plasma.
— Réaction : Le glucose réduit une partie du ferricyanure en ferrocyanure ([Fe(CN)g]*™).
— Dosage : On mesure ensuite 'excés de ferricyanure restant (par une étape de titrage adaptée).
— Calcul : La quantité de ferricyanure consommeée est proportionnelle & la quantité de glucose.
La réaction bilan est :

((CoH1206 + 2 [Fe(CN)g]*~ + 20H™ — CoH120r + 2 [Fe(CN)g] '~ + H0

Pourquoi cette méthode est-elle importante ?
a) Elle relie directement une réaction redox complexe & une application médicale concréte.
b) Elle montre 'importance de I’équilibrage correct pour obtenir des résultats quantitatifs fiables.
c) Elle illustre comment les propriétés optiques (couleur jaune du [Fe(CN)g]®~ disparaissant lors de sa réduction)
peuvent servir de marqueur en chimie analytique médicale.
La réaction équilibrée en milieu basique est :

(CoH1206 + 4 [Fe(CN)g*~ + 40H™ — CoHigOp + 4 [Fe(CN)g] '~ + 3H0
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Cette équation traduit fidelement le transfert de 4 électrons du glucose vers 4 ions ferricyanure, et constitue la base
stoechiométrique du dosage du glucose sanguin par cette méthode redox.

7.3. Méthode des demi-réactions pour équilibrer les équations redox

7.3.1. Pourquoi est-ce si difficile d’équilibrer les réactions redox ?

Les réactions d’oxydoréduction sont difficiles & équilibrer car une équation valide doit respecter simultanément : (i) la
conservation des atomes et (ii) la conservation de la charge. Illustrons-le avec le fer réagissant avec le chlore.

Observation (laboratoire) :
Le fer métallique réagit avec le chlore et forme des ions fer(III) et chlorure.

Ecriture directe (incorrecte) :
Fe(s) + Cla(aq) — Fe*T(aq) + C1™ (aq)

Correction intuitive (toujours incorrecte) :

Fe(s) + Cla(aq) — Fe* (aq) + 2C1™ (aq)

Co6té gauche Co6té droit
Atomes de fer 1 1
Atomes de chlore 2 2
Charge totale 0 +3+2x(—1)=+1

Probléme : les atomes sont conservés, mais la charge ne 1’est pas. Or une équation redox doit conserver matiére et
charge.
Equation correcte :

[2 Fe(s) + 3 Cla(aq) — 2Fe®*(aq) + 6 C1™ (aq)}

Coté gauche Coté droit
Atomes de fer 2 2
Atomes de chlore 6 6
Charge totale 0 2X (43)+6x%x (-1)=0

Double condition pour une équation redox valide :
a) Conservation de la matiére : méme nombre d’atomes de chaque élément.
b) Conservation de la charge : méme charge électrique totale.

Ces deux conditions doivent étre vérifiées en méme temps.

7.3.2. La nécessité d’'une méthode systématique

Equilibrer « au hasard » ou « par intuition » présente plusieurs problémes :

— Perte de temps : On peut passer des minutes & essayer différentes combinaisons.

— Frustration : C’est décourageant quand on n’y arrive pas.

— Erreurs fréquentes : Surtout pour des réactions complexes impliquant plusieurs atomes et/ou des espéces

ioniques.

— Imprécision : En médecine et en biologie, la précision est cruciale.
C’est pourquoi nous allons apprendre la méthode des demi-réactions : une approche systématique qui donne toujours
une équation correcte & condition de suivre toutes les étapes et de vérifier a la fin la conservation de la matiere
(atomes) et de la charge.

7.3.3. Concept clé : qu’est-ce qu’une demi-réaction ?

Définition Demi-réaction

Une demi-réaction est la représentation d’un seul des deux processus qui composent une réaction redox :
— Soit 'oxydation : perte d’électrons
— Soit la réduction : gain d’électrons

Une demi-réaction n’existe jamais seule dans la nature, mais c’est un outil mathématique puissant.
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Application a un cas médical important : dosage du fer

En médecine, on doit souvent mesurer la concentration en fer dans le sang. Une méthode classique utilise la réaction
avec 'ion dichromate. Voici comment équilibrer cette réaction étape par étape.

Enoncé du probléme Soit la réaction en milieu acide :

"
Fe’t(aq) + Cra07°~ (aq) RN Fe’t (aq) + Cr** (aq)

La mention « H » au-dessus de la fleche est trés importante. Elle indique que la réaction se produit en milieu acide,
ce qui nous permet d’utiliser des ions H pour équilibrer ’équation.

 Attention | N

Attention aux notations :
— Fe*" : ion fer(II) (traditionnel : ion ferreux).
— Fe*' : ion fer(ITI) (traditionnel : ion ferrique).
— Cr207% : ion dichromate.
— Cr®*" : ion chrome(III).
En milieu acide, on peut utiliser HT et H2O librement.

\ J

Etape 1 : Identifier et séparer les deux demi-réactions

Analyse des nombres d’oxydation :

Elément Etat initial Etat final Conclusion

Fer (Fe) +2 dans Fe?™ +3 dans Fe?T | Oxydation (perte d’un électron)
Chrome (Cr) | 46 dans Cr207? +3 dans Cr3* Réduction (gain d’électrons)

On écrit donc les demi-réactions brutes :

[Oxydation cFe?t — Fe3+J

[Réduction : Cr20727 — Cr3+J

Etape 2 : Equilibrer les atomes autres que H et O

— Pour le fer : Déja équilibré (1 atome de chaque coté)
— Pour le chrome : Probleme! Il y a 2 atomes de chrome & gauche (Crz) mais seulement 1 & droite
Correction : On met un coefficient 2 devant Cr*+

Cra072~ —s 2Cr°F

Etape 3 : Equilibrer I'oxygeéne avec H,0

Seule la réduction du chrome contient de 'oxygene. Comptons :

— A gauche : 7 atomes d’oxygéne (dans CrpO7)

— A droite : 0 atome d’oxygéne
Reégle : On ajoute des molécules d’eau (H20) du c¢6té qui manque d’oxygene.
Application : Puisqu’il manque 7 O a droite, on ajoute 7 HoO a droite :

Cr07%~ — 2Cr*T + 7HL0

Chaque H2O apporte 1 atome d’oxygene, donc 7 H2O apportent 7 O.

Etape 4 : Equilibrer I'hydrogéne avec H™

Maintenant, regardons 1’hydrogene introduit par 'eau :

— A gauche : 0 atome d’hydrogéne

— A droite : 7 x 2 = 14 atomes d’hydrogéne (dans 7 H20)
Reégle : En milieu acide, on utilise des ions H* pour équilibrer ’hydrogene.
Application : On ajoute 14 H* & gauche :

14H" + Cr.072~ — 2Cr*" + 7THL0

Etape 5 : Equilibrer la charge avec les éléctrons (étape cruciale!)

C’est ’étape la plus importante et souvent la plus délicate. On doit vérifier la charge électrique totale de chaque coté.
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Pour I'oxydation du fer :
Fe*t — Fe*T

Calcul des charges :

— Gauche : +2

— Droite : +3

— Différence : +3 — (+2) = +1
Reégle : On ajoute des électrons (e ) du coté le plus positif.
Application : Puisque la droite est plus positive de 1 unité, on ajoute 1 électron a droite :

(Fe2Jr — F*T 4 97]

Vérification : Gauche = +2, Droite = +3 — 1 =42 .

Pour la réduction du chrome :
14H" 4 Cr,072~ — 2Cr*" + 7HL0

Calcul détaillé des charges :
— A gauche : 14 x (+1 des HY) + (=2 du Cr207%7) = +14 — 2 = +12
— A droite : 2 x (43 des Cr*T) + 0(du H20 il est neutre) = +6
— Différence : +12 — (+6) = +6
Application : La gauche est plus positive de 6 unités, on ajoute 6 électrons a gauche :

[14H+ + Cra072” +6e” — 20T + 7H20]

Vérification : Gauche = +14 — 2 — 6 = +6, Droite = 46 .

Etape 6 : Combiner les deux demi-réactions

Nous avons maintenant deux demi-réactions parfaitement équilibrées :

Oxydation : Fe>T — Fe®T 4 e~
Réduction : 14H" + Cra072~ + 6e~ — 2Cr°T + 7H,0

Probléme : Le nombre d’électrons ne correspond pas (1 dans 'oxydation, 6 dans la réduction).
Solution : On multiplie la premiére équation par 6 pour avoir le méme nombre d’électrons :

6Fe’™ —— 6Fe*T +6e”

Maintenant, additionnons les deux équations :

6Fe®t — 6Fet +6e™

14H' + Cry072~ + 66~ — 2Cr*T + 7H,0

6Fe?t + 14H + Cry072~ — 6Fet + 2Cr®t + 7TH,0

Note : Les 6e” s’annulent car ils apparaissent des deux cotés.

Equation finale équilibrée

(6Fe** (aq) + 14 H* (aq) + Cr207* (aq) — 6Fe** (aq) +2Cr* (aq) + TH>0 (1)

Vérification compléte :

1. Conservation de la matiére :

Elément | Gauche | Droite
Fe 6 6
Cr 2 2
O 7 7
H 14 14

2. Conservation de la charge :

Calcul détaillé :
— Gauche : 6 X (+2)+ 14 x (+1)+1x (-2)=+12+14—-2=+424
— Droite : 6 X (+3) +2x (+3)+0=+18+6 = +24
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Conclusion : Les deux conditions sont satisfaites. L’équation est parfaitement équilibrée!

Résumé méthodologique

Les 6 étapes pour équilibrer une équation redox en milieu acide :
) Séparer en oxydation et réduction

) Equilibrer les atomes (sauf H et O)

) Equilibrer O avec H2O

) Equilibrer H avec HT

) Equilibrer la charge avec e~

) Combiner en égalisant le nombre d’électrons

o T

d
e

-

Trucs mnémotechniques :
— « O avant H » : Oxygene d’abord, Hydrogene ensuite
— « Electrons en dernier » : La charge est la derniére chose a équilibrer
— « Vérifie toujours les deux » : Atomes ET charge

7.3.4. Pourquoi cette méthode est-elle si puissante ?

La méthode des demi-réactions n’est pas seulement une technique de calcul : c’est un cadre de raisonnement. Sa puissance
repose sur cinq caractéristiques qui en font un outil central pour les sciences de la santé :

— Systématique : Une méme procédure s’applique a toutes les réactions d’oxydoréduction. La question « par ol
commencer ? » disparait : la démarche est stable et structure le raisonnement.

— Infaillible (si la procédure est respectée) : En suivant les étapes dans 1’ordre, puis en vérifiant a la fin la
conservation des atomes et de la charge, on obtient une équation bilan correcte. Le résultat ne dépend pas d'un «
coup de chance », mais d’un protocole rigoureux.

— Pédagogique : Chaque étape a un sens chimique : on suit explicitement le transfert d’électrons, ce qui consolide
la compréhension et 'intuition.

— Adaptable : Réaction simple ou complexe, coefficients élevés, milieu acide ou basique : la méthode reste applicable
et fournit un outil unique pour des situations variées.

— Préparatoire : Elle introduit le raisonnement utilisé en dosage rédox et, plus largement, dans des contextes
expérimentaux pertinents en biologie et en laboratoire.

Dans la section suivante, la méthode sera adaptée au milieu basique. Avant cela, il est indispensable de maitriser parfai-
tement le cas du milieu acide : c’est la base du reste.

7.3.5. Application a un cas médical important : dosage du glucose sanguin

En médecine clinique, la mesure précise de la concentration en glucose sanguin constitue un examen fondamental pour
le diagnostic et le suivi du diabéte. Parmi les nombreuses méthodes disponibles, certaines exploitent des réactions redox
en milieu basique. Considérons un exemple représentatif mettant en jeu l'oxydation du glucose par I’ion hypochlorite,
réaction qui illustre parfaitement I’adaptation nécessaire de la méthode des demi-réactions au milieu basique.

Enoncé du probléme clinique Soit la réaction en milieu basique entre le glucose (simplifié ici sous sa forme aldéhyde
CsH1206) et 'ion hypochlorite C10™ :

CeH1206(aq) + C10~ (aq) 22— CeHy207(aq) + C1~ (aq)

Le glucose s’oxyde en acide gluconique C¢H1207 (I’aldéhyde devient un acide carboxylique), tandis que ’hypochlorite se
réduit en chlorure.

La mention « OH™ » au-dessus de la fleche indique que la réaction se déroule en milieu basique : au cours de ’équilibrage
par demi-réactions, on peut faire intervenir OH~ et H2O, mais ils peuvent s’annuler dans ’équation bilan nette.

~ Attention N

Notations et contexte médical :

— CgH1206 : Glucose (forme aldéhyde, réducteur)

— CgH1207 : Acide gluconique (forme acide carboxylique)

— ClO " : Ion hypochlorite (oxydant, présent dans 'eau de Javel)

— C1" : Ton chlorure (produit de réduction)
En milieu basique, on utilise préférentiellement OH™ et HoO pour équilibrer les atomes d’hydrogene et d’oxygene
(au niveau des demi-réactions).

Etape 1 : Identifier et séparer les deux demi-réactions

Analyse des nombres d’oxydation :

246



Pour le glucose, le changement clé concerne le carbone de la fonction aldéhyde. Formellement, il passe d’'un nombre
d’oxydation de +1 (dans 'aldéhyde) & +3 (dans l’acide carboxylique) sur le carbone terminal. Cela représente une perte
de 2 électrons par molécule de glucose (si on considére uniquement ce carbone fonctionnel).
Pour I’hypochlorite, le chlore passe d’un nombre d’oxydation de +1 dans Cl1O™ a —1 dans Cl™, ce qui correspond & un
gain de 2 électrons.

Elément/Fonction | Etat initial Etat final Conclusion
Glucose (C aldéhyde) | +1 (approx.) | +3 (dans COOH) | Oxydation (perte de 2 e™)
Chlore (dans CIO ™) +1 —1 dans Cl~ Réduction (gain de 2 e7)

On écrit donc les demi-réactions brutes :

(Oxydation : CeH1206 — CGH12O7J

(Réduction : (10~ — C1”

Etape 2 : Equilibrer les atomes autres que H et O

— Pour le glucose : La chaine carbonée reste inchangée (6C, 12H). Seul un atome d’oxygeéne est ajouté.

— Pour I’hypochlorite : Le chlore est déja équilibré (1 atome de chaque coté).

Etape 3 : Equilibrer I'oxygéne avec H,0

— Oxydation (glucose) : 6 O a gauche, 7 O & droite = ajouter 1 HoO & gauche :

CeH1206 + HoO —— CsH1207

— Réduction (hypochlorite) : 1 O a gauche, 0 & droite = ajouter 1 H2O & droite :

ClIO” — CI” + H20

Etape 4 : Equilibrer I'hydrogéne avec OH~ (spécifique au milieu basique)

— Oxydation : a I’étape 3, on a 14 H a gauche et 12 H a droite = ajouter 2 OH™ a droite :

CgH1206 + HoO —— CgH1207 +20H™

— Réduction : & ’étape 3, on a 0 H a gauche et 2 H & droite = ajouter 2 OH™ a gauche :

ClO” +20H™ — CI” + H20

Etape 5 : Equilibrer la charge avec e~

Pour I'oxydation du glucose :

CeH1206 + HoO —— CgH1207 +20H™

Charges : gauche 0, droite —2 = ajouter 2 électrons a droite :

[CGH1206 + HoO — CgH1207 +20H™ + 28_]

Pour la réduction de I’hypochlorite :

ClIO” +20H" — ClI” + H20

Charges : gauche —3, droite —1 = ajouter 2 électrons a droite :

(CI0” +20H +2¢” — CI” + Hy0]

Etape 6 : Combiner les deux demi-réactions

Oxydation : C6H1206 + HQO — CGH1207 +2 OH™ +2e
Réduction : C10™ +20H™ +2e¢- —— Cl” + H20O

Observation : Le nombre d’électrons correspond (2 dans chaque demi-réaction). On additionne donc directement, puis

on simplifie.
Addition :

CeH1206 + Ho O+ CIO™ +20H™ +2e” — CgH1207+20H™ +2e¢” + Cl™ + H20O
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Simplification :
— Les 2 e s’annulent.
— Les 2 OH™ s’annulent.
— 1 H>O s’annule (1 & gauche, 1 & droite).

Equation finale équilibrée (bilan net)

((CoH1206(aq) + CIO™ (aq) — CeHi207(aq) + CI (aq)

Vérification compléte

1. Conservation de la matiére :

Elément | Gauche | Droite
C 6 6
H 12 12
(0] 6+1="7 7
Cl 1 1

2. Conservation de la charge :
— Gauche : CIO™ a une charge de —1
— Droite : CI™ a une charge de —1

Explication pédagogique

— Au niveau des demi-réactions, OH |, H2O et e~ peuvent apparaitre pour équilibrer atomes et charges.
— Dans I’équation bilan nette, ces espéces peuvent s’annuler complétement : elles ne figurent donc pas nécessairement
dans le bilan global.

Signification chimique

Lecon fondamentale : En milieu basique, la méthode des demi-réactions peut faire intervenir HoO et OH ™, mais
I’équation bilan finale doit toujours étre validée par :

a) la conservation de la matiére;

b) la conservation de la charge.

Cette réaction illustre comment un oxydant (ici C10 ™) peut oxyder une fonction aldéhyde en fonction acide carboxylique,
et pourquoi une vérification finale systématique est indispensable.

7.3.6. Autre application : dosage/redox du H,0, par MnO,;~ en milieu basique :

Le peroxyde d’hydrogéne HoO2 est un oxydant/réducteur amphotére en redox : selon le partenaire et le pH, il peut
s’oxyder en Oz ou se réduire en H2O. Le permanganate MnO4~ est un oxydant fort, mais ses produits de réduction
dépendent fortement du pH.

Remarque : En milieu acide, MnO,4~ se réduit souvent en Mn?* (solution). En milieu basique ou neutre, MnO4
se réduit typiquement en MnOs(s) (précipité brun). Donc : changer le pH change 1’équation-bilan et la stcechio-
métrie.

Enoncé (milieu basique)

On étudie la réaction redox entre MnO4~ et H2O2 en milieu basique (présence de OH ™). On s’attend & observer :
— Disparition progressive de la couleur violette du permanganate.
— Apparition possible d’un précipité brun de MnOx(s).
— Dégagement gazeux de Oa.

Objectif Equilibrer la réaction en milieu basique par la méthode des demi-équations.

Etape 1 : Identifier oxydation et réduction (nombres d’oxydation)

— Dans MnOy4 ", le Mn est a ’état d’oxydation +VII.
— Dans MnOg, le Mn est & +IV : réduction (gain d’électrons).
— Dans H20s, 'oxygéne est & -1; dans Og, il est & 0 : oxydation (perte d’électrons).
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Etape 2 : Ecrire les demi-équations en milieu basique

(A) Demi-équation de réduction : MnO;~ —— MnO3(s) On équilibre en milieu basique en n’utilisant que H2O
et OH™ pour H/O.

(MnO4~ +2H0 + 3¢~ — MnOa(s) + 40H™ |

Vérification rapide : O (6=6), H (4=4), charge gauche (—1 — 3) = —4 et droite (0 — 4) = —4.

(B) Demi-équation d’oxydation : Hy0, —— O»

(H05+ 20H" — 05 +2H,0 + 2¢ |

Vérification rapide : O (4=4), H (4=4), charge gauche —2 et droite —2.

Etape 3 : Mettre au méme nombre d’électrons

PPCM(3,2)=6.
— Multiplier (A) par 2.
— Multiplier (B) par 3.

2MnOs~ +4H20 4+ 6e” —— 2MnOx(s) + 8OH™
3H>02+60H —— 30, +6H20+6e™

Etape 4 : Additionner et simplifier

On additionne, puis on simplifie les espéces communes (e, OH , H>0) :

(2Mn04~ (aq) + 3H205(aq) — 2MnOs(s) + 3 02(g) + 20H" (aq) + 2H,0() |

Vérification finale (trés important)
— Mn : 2 a gauche, 2 a droite.
— H:3x2=06 4 gauche; 2 x 2 =4 (dans 2H20) + 2 (dans 20H ) = 6 a droite.
— O:gauche 2x4+3x2=14;droite2x2+3x2+2x1+2x1=14.
— Charge : gauche 2 x (—1) = —2; droite 2 x (—1) = —2.

Interprétation chimique (ce que raconte I'équation)
— Le permanganate (Mn(VII)) est réduit en dioxyde de manganése Mn(IV), solide brun.
— Le H20O2 est oxydé en O : on peut donc observer un dégagement gazeux.
— Le milieu basique apparait dans I’équation via OH™ et H2O (pas de HT).

7.3.7. Résumé méthodologique pour le milieu basique

Objectif. Equilibrer une équation d’oxydo-réduction en solution aqueuse basique en respectant simultanément :
— la conservation des atomes (matiére) ;
— la conservation de la charge (électroneutralité globale) ;
— la disparition des électrons e~ de I’équation globale (ils ne sont qu’'un outil de calcul);
— la cohérence avec le milieu : absence de H* dans 1’équation finale (milieu basique).

Principe directeur (méthode de référence). La stratégie la plus fiable consiste a équilibrer d’abord chaque demi-
équation comme en milieu acide (en utilisant HoO puis HJF)7 puis & convertir en milieu basique en éliminant les H
a l’aide de OH ™. Cette approche sépare clairement :

— léquilibrage atomique (matiére);

— l’équilibrage électrique (charge, via e );

— l’adaptation au milieu (basique : OH™ autorisé¢, H interdit au final).

Les 6 étapes (version robuste et standardisable).
a) Séparer en deux demi-équations (oxydation / réduction).
Isoler la partie oxydée et la partie réduite. Noter explicitement :
— Ozydation : perte d’électrons (production de e ).
— Réduction : gain d’électrons (consommation de e ).
b) Equilibrer tous les atomes sauf H et O.
Ajuster les coefficients steechiométriques pour conserver chaque élément autre que H et O.
— Conseil : conserver les groupements qui restent intacts (ex. SO42~, NO3 ) si pertinent.
— Pieége : toucher & H/O trop t6t déclenche souvent une cascade d’erreurs.
¢) Equilibrer I'oxygéne avec H2O.
Ajouter des molécules HoO du coté déficitaire en atomes O, jusqu’a égalité du nombre de O.
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d) Equilibrer I’hydrogéne provisoirement avec HY.
Ajouter des ions H' du coté déficitaire en atomes H, jusqu’a égalité du nombre de H.
Remarque cruciale : Papparition de H' & ce stade est normale et intermédiaire. Ils seront éliminés & 1’étape
6 pour obtenir une écriture en milieu basique.
9] Equilibrer la charge avec des électrons e ™.
Calculer la charge totale de chaque coté de la demi-équation, puis ajouter e~ du coté le plus positif (ou le moins
négatif) jusqu’a égalité des charges.
— Controle instantané : une oxydation place e~ typiquement a droite; une réduction les place typiquement
a gauche.
— Piége : ne pas ajouter e~ avant d’avoir terminé I’équilibrage atomique (hors H/O puis O puis H).
f) Convertir en milieu basique, combiner, puis vérifier.
(a) Conversion de chaque demi-équation en basique)

— Pour chaque H" présent, ajouter exactement un OH™ des deux cétés de la demi-équation.
— Remplacer chaque paire HT + OH ™~ par H,0.
— Simplifier ensuite les HoO apparaissant des deux cotés (soustraction stoechiométrique).

(b) Combinaison des demi-équations)

— Multiplier chaque demi-équation par un entier pour obtenir le méme nombre d’électrons échangés.

— Additionner les deux demi-équations (les e doivent se simplifier).

— Simplifier, si nécessaire, toute espéce apparaissant des deux c6tés (souvent H,O, parfois OH ).
(c) Vérification finale impérative)
Vérifier successivement, dans cet ordre :

— Atomes (incluant H et O).

— Charge totale.

— Absence de e~ dans ’équation globale.

— Absence de HT dans 1’équation globale (milieu basique).

— Coefficients entiers minimaux (simplification par un facteur commun).

Piéges spécifiques au milieu basique (diagnostic et prévention).

— OH"™ transporte a la fois H et O : l'utiliser trop t6t brouille I’équilibrage et augmente fortement le risque
d’incohérences.

— Eau des deux co6tés : la présence de HoO a gauche et & droite n’est pas un probléme ; l'erreur est d’oublier de
les simplifier (ou de simplifier avec de mauvais coefficients).

— Neutralisation incompléte : si HT subsiste dans le bilan final, la conversion en basique n’a pas été menée a
terme.

— Oubli de la charge : une équation peut conserver les atomes mais rester fausse si la charge totale n’est pas
conservée.

Trucs mnémotechniques (fiables, orientés procédure).
— « Acide d’abord, basique ensuite : HoO puis HT, puis OH™ pour éliminer H*. »
— « En basique, HT est interdit a la fin. »
— « Si O est faux, regarder H2O; si H est faux, regarder la conversion H*/OH ™. »
— « Vérifier : atomes — charges — simplifications. »

Message final : L’équilibrage en milieu basique n’est pas une suite de “trucs” mais une procédure logique : conserver
la matiére, conserver la charge, puis imposer les contraintes du milieu. La vérification systématique (atomes, charges,
disparition de e~ et de H) fait partie intégrante de la rigueur scientifique attendue en sciences biomédicales.

7.4. Mise a profit des titrages d’oxydoréduction en chimie analytique

7.4.1. Introduction au titrage redox : de la théorie a la pratique analytique

Un titrage d’oxydoréduction (titrage redox) est un dosage volumétrique dans lequel la grandeur mesurée n’est pas un pH,
mais un transfert d’électrons entre deux couples redox : I’espéce a doser ('analyte) et I’espece de concentration connue (le
titrant).Dans un contexte analytique, objectif n’est pas seulement d’écrire une équation équilibrée : il s’agit d’exploiter
une steechiométrie redox reproductible pour relier une mesure de volume & une quantité de matiére inconnue.

Définition Titrage redox

Un titrage redox est un dosage volumétrique fondé sur une réaction d’oxydoréduction rapide et quantitative entre
un oxydant et un réducteur. A I’équivalence, les quantités de matiére ont été introduites dans les proportions
imposées par I’équation-bilan, ce qui permet de calculer la quantité (ou la concentration) de l'analyte.
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Pourquoi choisir un titrage redox plutét qu’un titrage acido-basique ?

— Lorsque ’espéce a doser ne posséde pas de comportement acido-basique exploitable (ou que les pK, ne permettent
pas un point de virage net).

— Lorsqu’on souhaite une sélectivité fondée sur un potentiel redox (un oxydant donné peut oxyder certaines espéces
et pas d’autres).

— Lorsque la détection instrumentale du potentiel (potentiométrie) est plus robuste que la mesure du pH dans un
milieu complexe.

— Lorsque l'indicateur redox (ou l’auto-indication) offre un point final net, y compris dans des solutions colorées ou
tamponnées.

7.4.1.1. Eléments clés d’un titrage redox réussi

Pour qu’un titrage redox soit analytiquement exploitable, trois exigences dominent :
a) Stoechiométrie unique et constante : une seule réaction principale doit dominer, avec une équation-bilan bien
définie dans les conditions opératoires.
b) Cinétique suffisamment rapide : aprés chaque addition de titrant, la réaction doit étre pratiquement achevée
a I’échelle du temps de manipulation.
¢) Détection fiable du point d’équivalence : par changement de couleur (indicateur) ou par une mesure instru-
mentale (potentiel redox, photométrie, etc.).

Point de vigilance : une constante d’équilibre trés grande est une condition nécessaire pour un titrage dit «
quantitatif », mais elle n’est pas suffisante si la cinétique est lente ou si des réactions parasites consomment le
titrant.

7.4.1.2. Vocabulaire opérationnel (a maitriser absolument)

— Point d’équivalence : état théorique ot les quantités de matiere d’oxydant et de réducteur sont exactement dans
les proportions stoechiométriques de I’équation-bilan.

— Point final : événement expérimental observé (virage d’un indicateur, saut de potentiel, rupture de pente), censé
coincider au mieux avec 1’équivalence.

— Erreur d’indication : différence (en volume) entre point final et équivalence, minimisée par un choix judicieux
d’indicateur/méthode.

7.4.2. Exemple paradigmatique : dosage de Fe2*+ par le permanganate
7.4.2.1. Contexte analytique

Le dosage des ions fer(II) par le permanganate est un exemple canonique car il combine :

a) une stoechiométrie simple,

b) une détection visuelle efficace,

¢) une importance historique (analyse des minerais) et une valeur pédagogique élevée.
Sur le plan chimique, 'ion permanganate MnO4  est un oxydant fort dont les produits de réduction dépendent du
milieu : en milieu acide, il peut étre réduit jusqu’a Mn?*t (solution incolore ou trés faiblement colorée).

7.4.2.2. Fondements réactionnels

La transformation globale repose sur 'oxydation du fer(II) en fer(III) et la réduction du permanganate :

Oxydation : [Fe2+ — Fet 4 e_]

Réduction (milieu acide) : {MnO4_ +8HT +5e — Mn®" + 4H20]

m )

Role du milieu acide (points conceptuels).
— 11 fournit les H' nécessaires & la demi-réaction de réduction du permanganate.
— Tl oriente le devenir du manganése vers Mn?" plutét que vers MnOx(s) (précipité brun) qui rendrait Panalyse
moins nette.
— 1l limite certaines hydrolyses/complexations et contribue & stabiliser les espéces dissoutes dans des conditions
reproductibles.

7.4.2.3. Equation-bilan et steechiométrie

Apres égalisation des électrons (multiplication de l'oxydation par 5), on obtient :
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[5 Fe’*(aq) + MnO4 ™ (aq) + 8 H' (aq) — 5Fe®*T (aq) + Mn®T (aq) + 4H20 (1)]

Lecture analytique immédiate Cette équation est la « loi de proportion » du dosage :
n(Fe’T) = 5n(MnO4 ™)

Ainsi, une mole de permanganate correspond & cinq moles de fer(II) oxydées.

Détection du point final : auto-indication du permanganate

Le permanganate a une coloration violette intense. Tant que des ions Fe?T sont présents, I'ion MnO4~ ajouté est
consommeé et la coloration disparait. Au voisinage de 1’équivalence, la premiére trace de MnO4~ en exceés confére une
teinte rose-violette persistante : c’est le point final (pratique) du titrage.

7.4.3. Procédure analytique : logique de I’échantillon solide vers le résultat
7.4.3.1. Chaine opératoire typique (échantillon solide)

Une analyse sur minerai, comprimé, ou matrice solide suit souvent la séquence suivante :

a) Mise en solution (dissolution) : transformation du solide en espéces dissoutes (souvent par attaque acide).

b) Ajustement d’état d’oxydation : conversion préalable de tout le fer en Fe?* (si nécessaire), afin que I’analyte
titré soit une forme unique.

c¢) Clarification : filtration/centrifugation pour retirer les insolubles et les excés de réactifs solides.

d) Titrage : addition progressive du titrant KMnOy sous agitation, jusqu’au point final.

e) Traitement des données : calcul de n(Fe“), puis conversion en masse de fer et en pourcentage massique si
requis.

Piége analytique majeur : réduction préalable incompléte.
Si une fraction du fer reste sous forme Fe3™ avant le titrage, elle n’est pas comptabilisée comme Fe?" & oxyder : le
volume de permanganate consommé diminue et la teneur en fer est sous-estimée.

7.4.3.2. Relation de calcul a I'équivalence
Soit Cr la concentration du titrant MnO4~ et Voq le volume versé a I’équivalence (en L). Alors :
n(MnO4~) = Cr Veq = n(Fe’T) =5Cr Veg

Si le titrage porte sur un prélevement Vp d’une solution meére de volume total Vios, la quantité totale de fer(II) dans la

solution mere vaut :
‘/tot

Tltot(F62+) = np(F62+) v
P

ot np(Fe?T) est la quantité de matiere dosée dans le prélévement.

7.4.3.3. Du résultat chimique au résultat « matiéere »
Une fois n(Fe) obtenu, la conversion en masse est directe :

m(Fe) = n(Fe) M (Fe)
et le pourcentage massique dans un échantillon de masse mecn est :

m(Fe)

w(Fe) = 100 x -
ech

7.4.4. Aspects critiques, sources d’erreurs et bonnes pratiques
7.4.4.1. Facteurs chimiques (sélectivité et réactions parasites)

— Réducteurs/oxydants concomitants : toute espéce capable de réagir avec MnO4~ fausse la mesure (consom-
mation parasite de titrant).

— Produits secondaires : selon le pH et la matrice, le manganeése peut former des especes différentes, modifiant la
stoechiométrie apparente.

— Complexation : certains ligands peuvent stabiliser Fe** ou Fe?* et influencer la vitesse ou la propreté du virage.
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7.4.4.2. Facteurs expérimentaux (précision volumétrique)

— Lecture du ménisque : toujours a hauteur des yeux ; privilégier burettes de classe A en contexte quantitatif.
— Agitation : indispensable pour éviter des zones locales d’exces de titrant qui « trichent » sur la couleur.
— Approche de I’équivalence : ralentir le débit goutte a goutte & ’approche du virage.

7.4.4.3. Standardisation et stabilité du titrant

En pratique, un titrant redox doit étre fiable : concentration connue, stable, et si besoin vérifiée par étalonnage (stan-
dardisation) sur une substance de référence. Lorsque la solution titrante évolue avec le temps, une restandardisation
périodique est nécessaire pour garantir la tragabilité des résultats.

7.4.4.4. Exemples avec corrigé :
Exemple 1 : calculer la concentration (d’une solution) :

On titre Vp = 25,0 mL d’une solution contenant Fe?t. Le titrant est KMnOy4 de concentration Cp = 2,00- 1072 mol-L7 1.
Le volume a ’équivalence est Voq = 12,5 mL.

Calcul r
n(MnO4 ") = CrVeq = 2,00 X 1072 x 12,5 X 107% = 2,50 x 10™* mol

n(Fe®T) = 5n(MnO, ) = 1,25 x 10™% mol

n(Fe®*) 1,25 x 1073
Ve  25,0x10-3

C(Fe*t) =

= (5,00 x 1072 mol L}

Exemple 2 : pourcentage massique (solide)

Un échantillon de masse mech = 0,500 g est dissous et ajusté en Fe?t, puis complété & Viey = 100,0 mL. On préleve
Ve = 25,0 mL et on titre : Cr = 2,00-1072 mol - L™, Viq = 12,5 mL. On prend M (Fe) = 55,85 g - mol™'.

Calcul Dans le prélevement : np(Fe®T) = 1,25 x 1072 mol (résultat de 'exemple 1).
Dans la solution totale :
‘/tot

=1,25x 107 x 100,0
A

25,0
m(Fe) = nioe M (Fe) = 5,00 x 107> x 55,85 =2,79 x 10" g

w(Fe) = 100 x 872(7)2 =55,8%

7.4.5. généralisation a d’autres systéemes redox :

=5,00 x 10~ mol

Ntot = NP

Le raisonnement a suivre lors d’un dosage est toujours le méme et se déroule en quatre étapes. Tout d’abord, il faut
écrire I’équation chimique de la réaction qui se produit et I’équilibrer. Ensuite, on utilise la proportion définie par cette
équation pour établir la relation mathématique qui s’applique au point d’équivalence entre le réactif titré et le réactif
titrant. Puis, on utilise le volume de solution titrante versé pour calculer la quantité de matiere qu’il contient. Enfin, on
utilise cette valeur pour déterminer la grandeur que 1’on cherche, comme la concentration de la solution, sa pureté ou sa
teneur en masse.

Ces quatre étapes constituent une méthode universelle applicable & tout dosage redox. Pour maitriser cette démarche
systématique, les exercices suivants proposent ’analyse complete de différents systémes redox rencontrés en pratique
clinique et pharmaceutique (vitamine C, eau oxygénée, thiols).

Les corrigés détaillés, utilisant les notations ITUPAC et SI (Systéme international d’unités) cohérentes avec le cours,
permettent une auto-évaluation rigoureuse et la préparation aux controles continus.

7.4.6. Exercices et application :

'_m D

On souhaite déterminer la teneur en fer d’un échantillon de minerai de sidérite (principalement FeCO3) contenant
également des impuretés. Pour cela, on proceéde selon le protocole suivant :
1. On dissout 1,50 g de ’échantillon solide dans de ’acide sulfurique concentré, ce qui provoque la réaction :

FeCO3(s) + 2H" (aq) — Fe?* (aq) + CO2(g) + H20(1)

Cependant, une oxydation partielle par I’air peut aussi avoir lieu, transformant une partie des ions Fe?™
en Fe*t.
2. Pour s’assurer que tout le fer est sous forme Fe?T avant le titrage, on ajoute une solution de chlorure
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d’étain(I1) (SnClz) en excés, qui réduit les ions Fe* selon :
2Fe*t (aq) + Sn** (aq) — 2Fe’t (aq) + Sn'* (aq)

3. L’exces de Sn*T est ensuite éliminé par ajout de chlorure de mercure(IT) (HgClz) qui donne un précipité
blanc de HgzCla(s) sans oxyder les ions Fe?*.
4. La solution obtenue est diluée dans une fiole jaugée de 250,0 mL.
5. On préleve 20,0 mL de cette solution que l'on titre par une solution de permanganate de potassium
(KMnO4) acidifiée de concentration C, = 0,0250 mol - L%
L’équation du titrage est :

MnO, ™ (aq) + 5 Fe* " (aq) + 8 H' (aq) — Mn*" (aq) + 5 Fe* " (aq) + 4 H20 (1)

Le volume équivalent mesuré est V., = 10,4 mL.
a) Détermination de la concentration en fer(IT)
(1)- Ecrire la demi-équation électronique pour le couple MnO4~ /Mn>T.
(2)- Déterminer la quantité de matiére de MnO4 ayant réagi & I’équivalence.
(3)- En déduire la quantité de matiere de Fe?* présente dans le préléevement de 20,0 mL.
(4)- Calculer la concentration Cye2+ en ions Fe?" dans la fiole de 250,0 mL.
b) Calcul de la masse et du pourcentage de fer dans 1’échantillon
(1)- Déterminer la quantité totale de fer (en mol) dans la fiole de 250,0 mL, puis en déduire la masse de
fer mp. présente dans ’échantillon initial de 1,50 g.
(2)- Calculer le pourcentage massique en fer w(Fe) dans le minerai.
¢) Analyse de la pureté et des sources d’erreur
(1)- On suppose maintenant que le minerai est de la sidérite pure (FeCOg3). Calculer la masse théorique
de fer contenue dans 1,50 g de FeCO3 pur. Masse molaire : M(Fe) = 55,85 g - mol™!, M(FeCO3) =
115,86 g - mol™*.
(2)- Comparer avec la valeur expérimentale trouvée & la question 2. Le résultat est-il cohérent ? Proposer
une explication si ce n’est pas le cas.
(3)- La réduction par SnCly est une étape critique. Quel serait effet sur le résultat du titrage si :
— (i) L’ajout de SnCly était insuffisant et que des ions Fe®T restaient dans la solution avant le
titrage 7
— (ii) L’étape d’élimination de I'exces de Sn?T par HgCly était mal réalisée et quune partie des
ions Sn** restait en solution ?
Justifier I'impact sur le volume équivalent et sur le pourcentage de fer calculé (surestimation ou
sous-estimation).
d) Calcul du titre massique en sidérite
(1)- En supposant que tout le fer provient uniquement du FeCOs, calculer la masse de sidérite correspon-
dant a la quantité de fer dosée.
(2)- En déduire le pourcentage massique (ou titre) en FeCOg3 dans I’échantillon de minerai.

Solution : Titrage redox d’un minerai de fer

Cet exercice illustre une méthode analytique classique pour déterminer la teneur en fer dans un minerai. La démarche suit
un protocole expérimental précis que nous allons analyser étape par étape. L’objectif est de comprendre non seulement

les calculs, mais aussi le raisonnement chimique sous-jacent.

Schéma global de la méthode

a) Dissolution du minerai dans l'acide

b) Réduction de tout le fer en Fe?"

¢) Titrage par permanganate de potassium
d) Calculs de concentration et de pureté

Partie 1 : Détermination de la concentration en fer(ll) (Fey")

Question 1.1 : Demi-équation électronique pour le couple Mn04_/Mn2+
Raisonnement pas a pas :
a) Identifier les degrés d’oxydation :
— Dans MnO4 : Mn a un d.o. de +7
— Dans Mn?" : Mn a un d.o. de +2
b) Calculer la variation de degré d’oxydation :

Ad.o. = (+2) — (+7) = -5
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Cela signifie que le manganése gagne 5 électrons.
c) Ecrire le squelette de la demi-équation :

MnOy~ — Mn?+

d) Equilibrer les atomes autres que H et O :

— Mn est déja équilibré (1 atome de chaque coté)
e) Equilibrer les atomes d’oxygéne en ajoutant HoO :

— Cobté gauche : 4 O dans MnO4 "~

— Co6té droit : 0 O

— On ajoute 4 H20 & droite : MnOy4~ — Mn?t 4+ 4H50
f) Equilibrer les atomes d’hydrogéne en ajoutant HY :

— Co6té droit : 8 H dans 4 HoO

— Co6té gauche : 0 H

— On ajoute 8 H* & gauche : MnO,;~ + 8HY —— Mn?*T + 4H,0
g) Equilibrer les charges électriques en ajoutant des électrons :

— Coté gauche : —1 (de MnO4 ") + +8 (de 8 HY) = +7

— C6té droit : +2 (de Mn**) + 0 (de H20) = +2

— Différence de charge : +2 — (+7) = =5

— On ajoute donc 5 électrons a gauche

Résultat final :

(MnO4 ™~ (aq) + 8H* (aq) +5¢~ — Mn®* (aq) + 4H>0()]

Interprétation : Cette demi-équation montre que le permanganate est un oxydant puissant qui, en milieu
acide, accepte 5 électrons pour se réduire en ion manganése(II).

Question 1.2 : Quantité de matiere de MnO,;~ a I'équivalence

Rappel de formule fondamentale : Pour une solution de concentration connue, la quantité de matiere n se
calcule par :
n=CxV
ou :
— n : quantité de matiére en mol
— C': concentration en mol - L™!
— V : volume en L

Application numérique :

n(MnO4 ™) = Cr X Veq
=0,0250 mol - L' x 10,4-107° L
=2,60-10"* mol

Vérification des ordres de grandeur :
— C, = 0,025 mol/L : Concentration du réactif titrant (ici, le permanganate de potassium).
— Veqg = 10,4 mL = 0,0104 L : volume raisonnable
— Produit : 0,025 x 0,0104 ~ 0,000260 : cohérent

[n(MnO47) =26-10"" mol]

Question 1.3 : Quantité de matiére de Fe?>* dans le prélevement

Etape cruciale : Utiliser la stcechiométrie de la réaction de titrage.

Rappel de I'équation bilan :

MnO, ™ (aq) + 5 Fe*" (aq) + 8 H (aq) — Mn’" (aq) + 5Fe®t (aq) + 4H20(1)

Analyse des coefficients steechiométriques :
— 1 molécule de MnO, "~ réagit avec 5 ions Fe**
Fe?™
— Donc le rapport molaire est : M =5 =5

n(MnOs~) 1
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Calcul :
n(Fe’T) = 5 x n(MnO4 ™)
=5x26-10"* mol
=1,3-10"° mol

(n(Fe**) = 1310~ mol]

Donc : Dans les 20,0 mL prélevés, il y a 1,3 - 10~% mol d’ions fer(II).

Question 1.4 : Concentration en Fe?* dans la fiole de 250,0 mL

Etape 1 : Calculer la quantité totale de Fe?* dans la fiole Le préléevement de 20,0 mL représente une

fraction de la solution totale :
Vprélévcmcnt _ 20,0 mL 1

- = =0,08
Viole 250,0 mL 12,5 »
Donc la quantité totale dans la fiole est :
Mot (F62+) = n(Fe2+)dans 20 mL X VHOIe
Vprélévement
— -3 250,0 mL
=1,3-10"" mol x 200 L

=1,3-10"% mol x 12,5
=1,625-10"2 mol

Etape 2 : Calculer la concentration La concentration est donnée par :

n
C=v

Application :

Mot (Fe?T)

Vﬁolc
1,625 - 107 mol
©250,0-10—3 L
_0,01625 mol
~0,2500 L

= 0,065 mol - L™*

CF62+ =

(conversion mL en L)

Arrondissement significatif : Les données ont 3 chiffres significatifs (1,50 g; 0,0250 mol/L; 10,4 mL), donc :

[C’Feu — 0,065 mol - L’lj

Partie 2 : Calcul de la masse et du pourcentage de fer
Question 2.1 : Masse de fer dans I’échantillon
Raisonnement : Nous venons de calculer la quantité totale de fer dans la fiole de 250,0 mL, qui correspond

exactement au fer présent dans les 1,50 g de minerai dissous.

Calcul de la masse de fer :

Mire = Mot (Fe>T) x M (Fe)
=1,625-10"2 mol x 55,85 g - mol !
=0,907 g
Vérification :
— npe ~ 0,01625 mol

— Mpe &~ 55,85 g/mol
— Produit ~ 0,907 g : cohérent

mre = 0,907 g
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Question 2.2 : Pourcentage massique en fer

Définition : Le pourcentage massique représente la masse de fer divisée par la masse totale de ’échantillon,
multiplié par 100.

MFe

w(Fe) = —————— x 100
MMéchantillon
Application :
0,907 g
Fe) = 1
w(Fe) 150 ¢ x 100
= 0,605 x 100
=60,5 %

Attention : Ce résultat est cohérent car inférieur & 100%.
w(Fe) = 60,5 %
Partie 3 : Analyse de la pureté et des sources d’erreur

Question 3.1 : Masse théorique de fer dans FeCO3 pur

Calcul de la fraction massique : Dans FeCOj pur, la fraction massique de fer est :

Fro = M (Fe)
¥ M(FeCOs)
Application :
55,85 g - mol ™

Tre = 115,86 g - mol!

=0,4819 (soit 48,19%)

Masse de fer dans 1,50 g de FeCO3 pur :

MFe,théorique = Mléchantillon X fFe
=150 g x 0,4819
=0,7228 g

[mFe,théorique =0,723 g]

Question 3.2 : Comparaison et interprétation

Comparaison des valeurs :
— Masse expérimentale : 0,907 g
— Masse théorique (si pur) : 0,723 g

0,90
— 1,2
Rapport 0.723 ,25

L’expérience donne une valeur 1,25 fois plus grande que la valeur théorique attendue pour de la sidérite pure.

Explications possibles :
a) Le minerai n’est pas uniquement composé de sidérite : Il pourrait contenir d’autres composés plus
riches en fer (magnétite FesO4 & 72,4% Fe, hématite FeaO3z a 70% Fe) en plus de FeCOs.
b) Erreur systématique dans le titrage : Par exemple, excés de permanganate versé dii & une mauvaise
détection de I’équivalence.
¢) Interférences chimiques : D’autres espéces réductrices présentes dans le minerai pourraient aussi réagir
avec le permanganate.

Conclusion : Le minerai analysé est plus riche en fer que la sidérite pure, car il contient probablement d’autres
minéraux ferriféres.

Question 3.3 : Effets d’erreurs dans la réduction

(i) Réduction par SnCl; insuffisante : Si des ions Fe®* restent dans la solution :
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— TIs ne réagissent pas avec MnO4~ (le titrage ne dose que Fe®T)
— Résultat : n(Fe®) mesuré < n(Fe) total

— Conséquence : sous-estimation de la teneur en fer

— Effet sur Ve : plus petit que la valeur correcte

(ii) Elimination incompléte de Sn** : Si des ions Sn>" restent en solution :
— Sn?7T est aussi réducteur et réagit avec MnOy4 ™ :

2MnO4~ +5Sn*" + 16HT — 2Mn?" +5Sn*" + 8H,O

— Le permanganate oxyde & la fois Fe?* ET Sn**

— Résultat : V. mesuré > V., correct (pour Fe*T seul)

— Conséquence : surestimation de la teneur en fer
Partie 4 : Calcul du titre massique en sidérite
Question 4.1 : Masse de sidérite correspondante

Hypothése : Tout le fer dosé provient uniquement de FeCOs.

Calcul de la quantité de FeCOs3 :
n(FeCO3) = niot(Fe®™) (1 atome Fe par molécule FeCO3)
=1,625-10"2 mol
Calcul de la masse :

m(FeCO3) = n(FeCO3) x M (FeCOs3)
=1,625-10"2 mol x 115,86 g - mol "
=188¢g

Observation : Cette masse (1,88 g) est supérieure a la masse de 1’échantillon (1,50 g)!

Lm(FeCO;),) =188 g > 1,50 gJ

Question 4.2 : Pourcentage massique en FeCO3

Calcul formel :

T .
w(FeCOs) = MEC0) 0
Téchantillon
Application :
_188¢g _
w(FeCO3) = 150 g x 100 =125 %

Interprétation : Ce résultat supérieur & 100% confirme que ’hypothése "tout le fer provient uniquement de
FeCOs3" est fausse. Le minerai contient d’autres composés ferriféres plus concentrés en fer.

Résumé des résultats

Grandeur Valeur Commentaire
n(MnO4 ™) 2,60 - 10~* mol Correct
n(Fe?T) dans 20 mL | 1,30 - 1072 mol Correct
Cre2+ 0,0650 mol - L™* Correct
mpe expérimentale 0,907 g Correct
w(Fe) 60,5 % Cohérent
mrpe théorique (pur) 0,723 g Référence
w(FeCOs3) 125 % Confirme présence d’autres minéraux

Compétences développées

A travers cet exercice, vous avez pratiqué :
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) Le raisonnement stoechiométrique : utilisation des coefficients d’une équation bilan
) Les calculs de concentration : n=C xV
¢) La gestion des dilutions : facteurs de dilution
) Le calcul de pourcentages massiques
) L’analyse critique de résultats : détection d’incohérences
) L’identification de sources d’erreur : importance du protocole

Conseils pour la pratique

— Toujours vérifier l'ordre de grandeur des résultats

— Comprendre le protocole avant de calculer

— Identifier les hypothéses sous-jacentes

— Etre critique face & des résultats improbables

— Réfléchir aux implications chimiques des erreurs potentielles

Dans le secteur pharmaceutique, le controle qualité des médicaments est essentiel. On souhaite vérifier la teneur
en acide ascorbique (vitamine C, C¢HgOg) d’un comprimé vendu comme supplément, annoncé & 500 mg par
comprimé. La méthode utilisée est un titrage indirect par I'iode (iodométrie).

Principe : L’acide ascorbique est un réducteur qui réagit rapidement et quantitativement avec le diiode (I2)
selon la réaction :

CeHsOs(aq) + I2(aq) — CeHsOs(aq) +2HT (aq) + 21 (aq)

Le point final est détecté par I’apparition de la couleur bleue de ’empois d’amidon en présence d’un exces de
diiode.

Protocole expérimental

1. Préparation de la solution titrante de diiode : On dissout 6,35 g de diiode (I2) solide et 20 g d’iodure
de potassium (KI) solide dans un peu d’eau. On compléte & 500,0 mL avec de 'eau distillée dans une fiole
jaugée. (L’iodure de potassium permet de solubiliser le diiode en formant l’ion triiodure Is, mais pour la
stoechiométrie, on considére I’équivalent en Iz).

2. Préparation de la solution a titrer : On broie finement un comprimé de masse totale Mcomprimé =
0,650 g. On dissout la poudre dans de 1’eau acidifiée (acide oxalique HoC204 pour stabiliser la vitamine
C). On filtre pour éliminer les excipients insolubles et on compléte la solution filtrée & 250,0 mL (Solution
S).

3. Titrage : On préleve Vp = 20,0 mL de la solution S dans un erlenmeyer. On ajoute quelques gouttes
d’empois d’amidon comme indicateur. On titre avec la solution de diiode. Le volume équivalent moyen
obtenu sur trois essais est Veq = 17,2 mL.

Données

— Masse molaire de 1’acide ascorbique : M (CsHgOg) = 176,12 g - mol !
— Masse molaire du diiode : M (I2) = 253,8 g - mol™*
— L’acide oxalique (H2C204) n’interfére pas avec le diiode dans les conditions du titrage.

Questions

a) Etude de la solution titrante
a) Calculer la concentration théorique Cr (en mol-L™') de la solution de diiode préparée au point 1 du
protocole. On supposera que la masse pesée est exacte et que la dissolution est complete.
b) Pourquoi utilise-t-on de I'iodure de potassium (KI) pour préparer cette solution ?
b) Stoechiométrie du titrage
a) Identifier 'oxydant et le réducteur dans la réaction de dosage. Justifier en rappelant les définitions.
b) Ecrire les demi-équations électroniques des couples mis en jeu :
— Couple de l'acide ascorbique : C¢HgOg / C6HgOg
— Couple du diiode : I /I
¢) Retrouver ’équation bilan de la réaction de dosage. Quelle est la relation stoechiométrique & I’équi-
valence entre les quantités de matiere de diiode et d’acide ascorbique ?
¢) Détermination de la masse de vitamine C dans le comprimé
a) Calculer la quantité de matiére de diiode n(I2)eq ayant réagi a I’équivalence pour le prélévement de
20,0 mL.
b) En déduire la quantité de matiére d’acide ascorbique na présente dans ce prélévement.
¢) Calculer la quantité totale d’acide ascorbique ot dans la fiole de 250,0 mL (solution S).
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d) Calculer la masse d’acide ascorbique mexp correspondante, exprimée en milligrammes.
d) Contréle qualité et interprétation
a) Calculer le pourcentage massique (ou le titre) en acide ascorbique dans le comprimé analysé.

Titre = — P 100

Mcomprimé

b) L’étiquette annonce 500 mg de vitamine C par comprimé. Le résultat expérimental est-il conforme ?
Si non, proposer deux explications réalistes (liées au produit ou au protocole) pouvant justifier I’écart
observé.

¢) Pourquoi 'acide oxalique est-il ajouté lors de la préparation de la solution S? Quel serait 1’effet d’un
milieu basique sur la vitamine C et sur le résultat du dosage ?

e) Analyse des incertitudes et des variantes du protocole

a) Sensibilité a ’oxydation de ’air : La vitamine C en solution aqueuse peut étre lentement oxydée
par le dioxygene dissous.

— Quel serait l'effet d’'un temps d’attente trop long entre la préparation de la solution S et son
titrage sur la masse Mmexp déterminée ?

— Cela conduirait-il & une surestimation ou une sous-estimation de la teneur en vitamine C?
Justifier.

b) Utilisation d’un indicateur : Pourquoi utilise-t-on de ’empois d’amidon ? A quel moment I’ajoute-
t-on généralement et pourquoi ? Que se passerait-il si on 'ajoutait au tout début du titrage ?

¢) Probléme de solubilité : La solution titrante de diiode n’est pas stable sur le long terme. Pour un
controéle qualité routinier, on utilise souvent une méthode de titrage en retour (iodométrie indirecte).

— Proposer un protocole en deux étapes : (i) Ajouter un volume connu et en excés d’une solution
de diiode de concentration connue & la solution S. (ii) Titrer 'excés de diiode par une solution
de thiosulfate de sodium (82032’).

— Ecrire I’équation de la réaction entre le thiosulfate et le diiode : I3 +2 S20327 — 5 21T + 84062
(tétrationate).

— Expliquer en quoi cette méthode peut étre plus précise pour doser un réducteur comme la vita-
mine C.

Dosage de la vitamine C par iodométrie
1. Etude de la solution titrante

1.a. Concentration théorique Cr de la solution de diiode Données :
— Masse de diiode pesée : m(I2) = 6,35 g
— Masse molaire du diiode : M (Iz) = 253,8 g - mol~*
— Volume final de la solution : V' = 500,0 mL = 0,5000 L
Calcul détaillé :
a) Calcul de la quantité de matiére de diiode :

m(Ig) 67 35

nll2) = 37,y = 2538

Calcul intermédiaire : 6.35 635
’ = — 2 =
953.8 = 2533 x 10 0,2502 x 10 0,02502

Plus précisément :
6,35 _ 6,35 x 100 _ 635 _ 127 ~ 0,02502
253,8  253,8 x 100 25380 5076

On garde 3 chiffres significatifs :

n(I2) = 0,0250 mol

b) Calcul de la concentration :
n(Iz)  0,0250
vV 0,5000

Cr = 0,0500 mol - L™*

Cr =

(Cr = 0,0500 mol - L'

1.b. Réle de I'iodure de potassium Kl Le diiode (I2) est peu soluble dans ’eau pure (solubilité ~ 0,0013
mol/L & 25°C). Pour augmenter sa solubilité et préparer une solution concentrée, on utilise de I'iodure de potas-
sium.
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Meécanisme :
L+ =13~
— Formation du complexe ion triiodure I3~ , beaucoup plus soluble dans ’eau
— La réaction est rapide et réversible
— En présence de vitamine C, le I est consommé, déplacant ’équilibre vers la gauche
— On peut donc considérer que tout le diiode est disponible pour la réaction

2. Stoechiométrie du titrage

2.a. ldentification de I'oxydant et du réducteur Définitions :
— Oxydant : espéce chimique qui capte des électrons (se réduit)
— Réducteur : espéce chimique qui céde des électrons (s’oxyde)
Analyse de la réaction :
CeHsOp + Io — CeHgOs +2H' + 217

— Diiode (I2) : passe de I’état d’oxydation 0 & -1 (dans I") — il gagne des électrons — c’est 1'oxydant

— Acide ascorbique (C¢HgOs) :
— Forme oxydée : C¢HgOg (acide déhydroascorbique)
— Forme réduite : C¢HgOg (acide ascorbique)
— Perte de 2H (équivalent & perte de 2~ + 2H™") — c’est le réducteur

[Oxydant : I Réducteur : CsHsOG]

2.b. Demi-équations électroniques Couple I5/I" :
— Réduction : I +2¢~ — 21~
Couple CGHGOG/C(;HsOG H
— Le passage de C¢HgOg & CeHgOg correspond & une oxydation
— On perd 2 atomes H, ce qui équivaut a la perte de 2 électrons et 2 protons
— Oxydation : CgHgOg — CgHgOg + 2Ht + 2e”

Demi-équation de réduction : Ix +2e~ —— 217

Demi-équation d’oxydation : CséHgsOg —— CeHeOg + 2HT +2e”

2.c. Equation bilan et relation stoechiométrique Obtention de ’équation bilan :
Addition des deux demi-équations (les électrons s’annulent) :

I +2e” + CgHsOg — 217 + CgHgOg + 2HT + 2™

Simplification :

(CGHSOG + I, —— CgHgOg + 2 H+ =+ 21_]

Relation stoechiométrique :
D’apres I’équation bilan, les coefficients stoechiométriques sont 1 pour CeHgOg et 1 pour Io.

Donc a I’équivalence :
NCgHgOg = Nig

1 mole de vitamine C réagit avec 1 mole de diiode
3. Détermination de la masse de vitamine C dans le comprimé

3.a. Quantité de matiére de diiode a I'équivalence Données :
— Concentration de la solution titrante : Cr = 0,0500 mol - L ™!
— Volume équivalent : Voq = 17,2 mL = 0,0172 L

n(Iz)eq =Cr X V;q
n(I2)eq = 0,0500 x 0,0172

Calcul détaillé :
0,0500 x 0,0172 = 0,0500 x (1,72 x 1072) = 8,60 - 10~* mol

[n(h)eq =8,60-107" mol}

3.b. Quantité d’acide ascorbique dans le prélevement D’apreés la relation stoechiométrique : nogHg 06

=nj,
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na =n(la)eq = 8,60 - 10~* mol

(4 =8,60-10"* mol

3.c. Quantité totale dans la fiole de 250,0 mL Raisonnement :
— Le prélévement de 20,0 mL représente une fraction de la solution S (250,0 mL)
250,0
— Fact de dilution : — =12,5
acteur ae diuution 20’0 5
S ]
tot = LA VP

_ 250,0
ot = 1 4 )
Ntot 8, 60 x 10 X 2070

Neot = 8,60 x 107% x 12,5

Calcul détaillé :
8,60 x 107* x 12,5 = 8,60 x 12,5 x 107* = 107,5 x 10~ * = 1,075 x 102

[nm =1,075-10"2 molJ

3.d. Masse d’acide ascorbique expérimentale Donnée : M(CsHsOg) = 176,12 g - mol ™+
Mexp = Ntot X M(CGHSO6)
Mexp = 1,075 x 1072 x 176,12

Calcul détaillé étape par étape :
a) 1,075 x 1072 = 0,01075
b) 0,01075 x 176,12 =?

Calcul :
0,01075 x 176 = 1,892

0,01075 x 0,12 = 0,00129
Total = 1,892 + 0,00129 = 1, 89329

Soit Mexp = 1,893 g

Conversion en milligrammes :
1,893 g = 1893 mg

Mexp = 1893 mg

4. Controle qualité et interprétation

4.a. Pourcentage massique dans le comprimé Donnée : meomprime = 0,650 g
_ Mexp % 100

Mcomprimé

. 1,893
Titre = 0.650 x 100

Titre =

Calcul détaillé : 1 893
: =2,9123...
0,650 , 9123

2,9123 x 100 = 291, 23

Titre ~ 291%

4.b. Conformité et explications Comparaison
— Annoncé : 500 mg = 0,500 g
— Mesuré : 1893 mg = 1,893 g

(1): 233 = 3,786 (environ 3,8 fois plus)

Conclusion : Le résultat expérimental n’est pas conforme.
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Deux explications réalistes :
a) Explication liée au protocole :
— La solution de diiode n’est pas & la concentration théorique de 0,0500 mol - L~!
— Causes possibles :
— Erreur de pesée (masse réelle de I, différente de 6,35 g)
— Diiode impur ou partiellement sublimé
— Volume final incorrect (erreur de jauge)
b) Explication liée au produit :
— Présence d’autres substances réductrices dans le comprimé
— Les excipients ou additifs pourraient réagir avec le diiode
— Filtration insuffisante n’éliminant pas tous les interférents

4.c. Role de I'acide oxalique Réle principal : Stabiliser la vitamine C en acidifiant le milieu.
Justification :
— La vitamine C s’oxyde lentement & ’air, surtout en milieu neutre ou basique
— En milieu acide, cette oxydation est ralentie
— L’acide oxalique est choisi car il n’interféere pas avec le diiode
Effet d’un milieu basique :
a) Sur la vitamine C :
— Oxydation accélérée par 'oxygene de lair
— Diminution de la concentration réelle pendant le dosage
b) Sur le dosage :
— Reéaction parasite : s + 20H™ —— I~ + 10~ 4+ H20O
— Formation d’hypoiodite (IO~ ) qui est aussi un oxydant
— Consommation supplémentaire de diiode
— Résultat faussé (surestimation de la vitamine C)

5. Analyse des incertitudes et variantes

5.a. Sensibilité a I’oxydation de I'air Effet d’un temps d’attente trop long :
— Une partie de la vitamine C est oxydée par 'oxygéne dissous
— 11 reste moins de vitamine C & titrer
— Le volume équivalent Ve, sera plus faible

[Sous—estimation de la masse de vitamine CJ

Justification détaillée : 1
CeHgOg + 5 0Oy —— CgHgOg + H20

La vitamine C disparait progressivement, donc ncgrgog diminue. Comme Veq est proportionnel a ncgugoq, On
mesure un Veq trop petit, d’olt une masse calculée trop faible.

5.b. Utilisation de I'empois d’amidon Pourquoi utiliser ’amidon ?
— L’amidon forme avec le diiode un complexe bleu-violet intense
— Trés sensible : détecte des traces de diiode (=107° M)
— Virage franc et facile a observer
Moment d’ajout optimal :
— On l'ajoute généralement en fin de titrage, quand la couleur jaune péle du diiode devient tres faible
— Justification : Si ajouté trop tot, le complexe amidon-I> peut piéger le diiode et ralentir la réaction
— Le virage serait moins net et progressif
Conséquence d’un ajout au début :
— Formation du complexe dés le début
— Réaction ralentie (diiode piégé dans le complexe)
— Virage progressif (bleu qui s’intensifie)
— Difficulté a repérer précisément 1’équivalence

5.c. Titrage en retour (iodométrie indirecte) Protocole en deux étapes :

a) Etape 1 : Réaction avec excés de diiode
— Prélever un volume Vs de la solution S
— Ajouter un volume Vi, connu d’une solution de diiode de concentration Ct,
— Cet ajout doit étre en large exceés par rapport a la vitamine C
— Laisser réagir complétement : CgHgOg + Io — CeHeOg +2HT 4217

b) Etape 2 : Dosage de I’excés de diiode
— Titrer I'exces de diiode par une solution de thiosulfate de sodium Na2S2O3 de concentration Cy, o 2~
— Equation : Iy + 282032~ — 217 + S4062~
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— Ajouter 'empois d’amidon en fin de titrage
Equation thiosulfate-diiode :

(12 + 28205 — 21" +8,05°"

Tétrationate : S40g>~ (ion tétrathionate)

Avantages de cette méthode :
a) Stabilité des solutions :
— La solution de thiosulfate est plus stable que celle de diiode
— On peut préparer une solution de thiosulfate étalon primaire
b) Précision accrue :
— On travaille par différence (excés connu - exces titré)
— Moins sensible aux erreurs de lecture du volume équivalent
¢) Adaptation aux réactions lentes :
— On laisse le temps a la réaction vitamine C - diiode d’étre compléte
— Pas de probleme de vitesse de réaction pendant le titrage
d) Sélectivité :
— Possibilité de doser plusieurs réducteurs successivement
— Meilleure spécificité dans les mélanges complexes
Calcul type avec cette méthode :

NIy, initial = CIQ X ‘/12

1
NIy ,exces — 5 X 032032— X Vveq

Ny, réagi = NIg,initial — Ng,exces

NCgHgOg — NIy, réagi

Dosage oxydoréducteur d’un antiseptique a base de peroxyde d’hydrogéene

Le peroxyde d’hydrogéne (H202) est couramment utilisé comme antiseptique et désinfectant en solution aqueuse.
Dans le cadre du controle qualité, il est nécessaire de vérifier expérimentalement la teneur réelle en HoO2 d’un
lot commercial, annoncée & 3% (m/V).

Le dosage est réalisé par titrage d’oxydoréduction en milieu acide a l'aide d’une solution de permanganate de
potassium (KMnOy). Une méthode alternative de confirmation par iodométrie sera ensuite discutée.

Données chimiques et analytiques :
— En milieu acide, I'ion permanganate MnO,~ est réduit en ion Mn>.
— Réaction globale du titrage (milieu H2SOy) :

2MnO4~ +5Hs02 + 6 HT — 2Mn*T + 505 + 8H,0 (a)

— Le permanganate de potassium est auto-indicateur : I’équivalence est repérée par 'apparition d’une colo-
ration rose pale persistante.
— Masses molaires :
— M(H202) = 34,01 g - mol™!
— M(NayC304) = 134,00 g - mol !
— Densité mesurée de la solution antiseptique : p = 1,010 g - mL™?*.

Conditions expérimentales :
— Concentration de la solution titrante en permanganate : Cy,0,- = 0,020 mol - L™t
— Volume de solution antiseptique prélevé : Vi,0, = 10,0 mL
— Volume de permanganate versé a 1’équivalence : Veq = 14,8 mL
— Titre annoncé par le fabricant : « Solution de HoO2 & 3% (m/V) »

Travail demandé

a) Analyse stoechiométrique
a) Etablir les demi-équations d’oxydation et de réduction correspondant aux couples mis en jeu.
b) Vérifier I’équilibrage de 1’équation globale donnée.
¢) Déduire la relation steechiométrique liant les quantités de matiere de MnO4~ et de HoO2 & ’équiva-
lence.
b) Détermination de la teneur en H2O>
a) Calculer la quantité de matiére de permanganate consommée & 1’équivalence.
b) En déduire la quantité de matiére de HoO2 contenue dans le prélévement.
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¢) Calculer la concentration molaire de HoO2 dans la solution antiseptique.
d) En déduire la concentration massique correspondante (en g - L™1).
¢) Contréle de conformité du produit
a) Calculer le titre massique de la solution en pourcentage (m/V).
b) Comparer la valeur obtenue a celle indiquée sur 1’étiquette du produit.
¢) Estimer la densité théorique de la solution en supposant qu’elle ne contient que de I'eau et du H2O2,
puis discuter I’écart éventuel avec la densité mesurée.
d) Méthode de confirmation : dosage iodométrique
a) Ecrire 'équation de la réaction entre le peroxyde d’hydrogéne et I'ion iodure en milieu acide.
b) Décrire le principe et les étapes d’un dosage indirect du H2O2 par iodométrie.
¢) Discuter lintérét analytique de cette méthode en comparaison avec la permanganométrie.

m D

1. Analyse steechiométrique
1.a. Demi-équations d’oxydation et de réduction Couple 1 : MnO4~ /Mn>**t (milieu acide)

L’ion permanganate MnO4~ est 'oxydant et se réduit en Mn?* (potentiel standard E° = +1,51 V, source : CRC
Handbook).
Demi-équation de réduction :

(MnO,~ +8H' +5¢° — Mn** +4H,0)

Couple 2 : O2/H20:

Le peroxyde H2O> est le réducteur et s’oxyde en dioxygeéne (E° = 40,70 V).
Demi-équation d’oxydation :

[HQOQ —— 024207 —1—297]

1.b. Vérification de I’équation globale Les demi-équations échangent respectivement 5 et 2 électrons. Plus
petit commun multiple : 10.

Réduction x 2 :

2MnO4~ + 16HT + 10e™ — 2Mn>T + 8H,O

Oxydation x 5 :
5H205 — 502 + 10H" + 10e~

Addition et simplification (16HT — 10HT = 6H™) :

(2MnOs~ + 5H05 + 6H — 2Mn®* + 505 + 8H,0

Bilan vérifié : atomes (Mn, O, H) et charges équilibrés.
1.c. Relation steechiométrique a I'équivalence A I’équivalence :

nMnO4* NMH50- 5
_— = = NMHy0, = N —
2 5 202 2 nOy

2. Détermination de la teneur en H,0,
2.a. Quantité de matiére de permanganate consommée Données : Cyp,0,- = 0,0200 mol-L™" (3 chiffres
sig.), Voq = 14,8 mL =1,48-1072 L.

n(MnO,4~) = 0.0200 x 1.48 x 1072 = 2,96 - 10~* mol

(n(MnOs ) =296 - 10" mol

2.b. Quantité de matiere de H,0, dans le prélevement

n(H202) = g % 2.96 x 107" = 7,40 - 10~ mol

(n(H205) = 7.40- 10" mol

2.c. Concentration molaire de H0, Vi,0, = 10,0 mL = 1,00 1072 L.
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7.40 x 1074

= W = 070740 mol - L_l

C(H20:2)

[C(HQOZ) = 0,0740 mol - LflJ

2.d. Teneur massique My,0, = 34,01 g- mol~" (CRC Handbook).

TH,0, = 0.0740 x 34.01 =252 g - L™
[TH202 = 2’52 g- LflJ

Interprétation Une teneur de 2,52 g- L™ (0.25%) correspond & une eau oxygénée “ 10 volumes
(antiseptique). Etiquetage conforme.

3. Contréle de conformité du produit

3.a. Titre massique en pourcentage (m/V) Titre (m/V) = masse soluté (g) par 100 mL solution = 7

(g/L) / 10.

” standard

Titre (m/V) = % =0.252%

(Titre = 0.252% (m/V))

3.b. Comparaison avec I'étiquette - Annoncé : 3% (m/V) = 30 g- L=" (Eur. Pharm. : specs 2.5-3.5%). -
Mesuré : 2,52 g - L71.

Ecart relatif :
(30.0 —2.52

300 ) x 100 = 91.6 %

[Ecart relatif = 91.6 %J

Conclusion : Produit non conforme (concentration 12 fois inférieure).
3.c. Densité théorique et discussion Densité théorique (solution diluée H2O2,H20, pu,0 = 0,9970 g- mL ™!
a 25°C, CRC) :

252+ 997.0

6o = mL™ ' a1 .mL7!
Pth 1000 0,9995 g - m ,000 g-m

[pthéo ~ 1,000 g - mL*lJ

Mesurée : 1,010 g - mL~".

Discussion : Ecart (+1.0 %) indique additifs (ex. phosphates stabilisants, Eur. Pharm. <0038>) augmentant p.
4. Méthode de confirmation : dosage iodométrique

4.a. Réaction entre H,0, et I~

(202 + 21 4+ 2HY — T, + 2H,0]

Quantitative avec catalyseur Mo(VI).
4.b. Principe du dosage indirect Etapes :
a) Prélever/acidifier Vichantilion, ajouter exces KI.
b) Laisser réagir (H202 —I5).
c) Titrage : I +28503%" —— 21~ 4+ 8,06% (amidon fin).

_ 1
H202 = 282032 = NHy05 = §TL82032—

Permanganométrie Iodométrie
Avantages : Avantages :
— Rapide (instantané) — Tres précis (£0.1% possible)
— Auto-indicateur (violet — incolore) — Etalon primaire (NayS;03)
— Méthode officielle Eur. Pharm. — Moins d’interférences oxydantes
Inconvénients : Inconvénients :
— Interférences réductrices (ascorbate, | — Protocole long (2 étapes)
sucre) — Sensible Og/lumiere (I5 volatil)
— KMnOy instable si mal stocké — Réaction HyOg,I" lente sans catalyseur
— Sur-titrage difficile a détecter

4.c. Comparaison analytique Privilégier iodométrie pour confirmation (Skoog).
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Conclusion générale

— Causes probables :
— Décomposition catalytique (Fe*T, Mn?T traces) : 2Hs02 — 2H20 4 O, (t1/2 < 1 jour)
— Stockage défectueux : lumiere UV ou T > 30°C, flacon transparent
— Péremption dépassée ou contamination

— Recommandations :
— Rejeter immédiatement le lot analysé
— Controle par iodométrie (méthode de confirmation)
— Vérifier chaine stockage (opaque, < 25°C)
— Contacter fournisseur (non-conformité >90%)

[Produit NON CONFORME — Teneur réelle : 0.252 % (par rapport. 3%)]

'_M w

A — Standardisation de KMnQO4 (étalon primaire)
On prépare une solution de KMnO4 de concentration voisine de 0,0200 mol-L~" et on la standardise sur I'oxalate
de sodium Nay;C504 (pur).
Manip A
— On pese m = 0,1675 g de NaxC204 et on dissout dans un erlenmeyer.
— On acidifie avec H2SO4 (exces) et on chauffe & 60 °C-70 °C.
— On titre par KMnOy4 jusqu’a teinte rose persistante.
— Volume a ’équivalence : Veq,a = 23,45 mL.
a) Bcrire Péquation bilan en milieu acide entre MnO,~ et C2042".
b) Calculer la concentration exacte Cy,o,- (en mol-L™") de la solution de KMnOy.
¢) Donner deux raisons expérimentales justifiant le chauffage modéré lors de cette standardisation.

'_m D

B — Dosage de ’antiseptique par permanganomeétrie
On titre 'antiseptique apres dilution. Manip B
— On préleve Vp = 10,00 mL d’antiseptique, puis on dilue a V; = 250,0 mL dans une fiole jaugée.
— On préléve un aliquot V, = 25,00 mL de la solution diluée, on acidifie (H2SO4 en exceés), puis on titre par
KMnOs.
— Volumes d’équivalence (3 essais) : 18,62 mL, 18,55 mL, 18,60 mL.
a) Calculer Veq,B et I'écart maximal.
b) En utilisant ’équation de dosage (équation (a)), déterminer n(H20O2) dans laliquot titré, puis dans la fiole
(250,0 mL), puis dans les 10,00 mL initiaux.
¢) En déduire la concentration molaire Cy de HoO> dans 'antiseptique initial.
d) Convertir Cy en titre massique :
— en % m/V (g de HoO2 pour 100 mL d’antiseptique),
— puis en % m/m en utilisant p = 1,010 g - mL™".
e) Citer trois sources d’erreurs/biais spécifiques & ce dosage redox et indiquer le sens probable (surestimation
/ sous-estimation).

C — Confirmation iodométrique (discussion d’interférences)

On soupgonne la présence d’un composé réducteur dans la matrice (stabilisant oxydable) pouvant aussi consom-
mer MnO4~ en milieu acide, ce qui fausserait le dosage permanganométrique.

Pour confirmer et corriger cette interférence, on réalise un dosage iodométrique de HoO2 dans la méme matrice.
Rappels iodométrie

H205 + 217 +2HT — I + 2H,0 1)
I + 2820327 — 8406 + 217 2)

a) Expliquer qualitativement pourquoi un réducteur parasite provoque une interférence positive (surestimation
du titre) en permanganométrie.

b) Proposer une stratégie iodométrique (avec essai & blanc) pour corriger 'effet de matrice.

¢) A partir des équations ci-dessus, établir la relation stoechiométrique entre n(H2O2) et n(S203%7) & 1'équi-
valence.
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D — Syntheése et validation

a) Le fabricant annonce une concentration de 3,0 % (m/m) en H2O,. Le résultat obtenu en partie B est-il
conforme aux spécifications ?

b) En cas de non-conformité, quelle méthode (permanganométrie ou iodométrie) serait la plus fiable pour
trancher ? Justifier.

¢) Pourquoi la standardisation du KMnOy est-elle nécessaire avant le dosage, alors que sa concentration est
préparée théoriquement ?

Correction détaillée

A — Standardisation
A1 — Equation bilan MnO4~ /C204?" Demi-équations en milieu acide :

MnO4~ +8H +5¢~ — Mn?t +4H,0
C204%" —>2C02 +2¢~

PPCM des électrons = 10, d’ou :

2MnO4~ +5C204%" + 16 HT — 2Mn** + 10 CO4 + 8 H,0.
2 — Calcul de Cyy,,0,-

m 0,1675 g

NasCoO4) = 2% — 10108
nNa2C204) = 37 = 00 g mol T

=1,250- 10" mol.
Dans ’erlenmeyer : n(CgO427) =1,250- 1073 mol.
La stoechiométrie donne :

2 2
n(MnO; ") = £ n(C204%7) = = x 1,250 10™% mol = 5,00 - 10~* mol.
Or Veqa = 23,45 mL = 2,345 - 1072 L, donc :

n _ 5,00- 10~* mol

== Y 9132.10 2 mol - LY.
Cwnos- = = S35 02, — 132107 mo

3 — Pourquoi chauffer ?
— A température ambiante, Poxydation de C2042~ par MnO4~ est lente : le chauffage améliore la cinétique
et évite une fausse équivalence (attente trop longue, dérive de lecture).
— La réaction est favorisée une fois une petite quantité de Mn®* formée (effet d’auto-accélération) : le chauf-
fage aide & atteindre rapidement un régime réactionnel net et reproductible.

B — Dosage de H20»
Bl — Moyenne et fidélité
18.62 + 18.55 + 18.60

3

Vegs = = 18,59 mL.

Ecart maximal :
AViax = 18.62 — 18.55 = 0,07 mL.

B2 — Quantités de matiére via I’équation de dosage A I'équivalence, d’aprés 'équation (a) :

n(HzOg) 5 5 —
—— 2% —— = n(H202) = = n(MnO .
n(MnO47) 2 (H202) 2 ( )
Moles de permanganate versées sur ’aliquot :
n(MnO47) = Cyino,~ Vean = 2,132-107% mol - L™" x 18,59 -107% L = 3,963 - 10™* mol.

Donc, dans l'aliquot (25,00 mL de solution diluée) :

na(H02) = g x 3,963 - 10™% mol = 9,907 - 10~* mol.
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Dans la fiole (250,0 mL), facteur 250.0/25.00 = 10 :
1y (H202) = 10 ng (H202) = 9,907 - 102 mol.
Ces moles correspondent aux 10,00 mL initiaux :
no(Ha02) = 9,907 - 10~ mol.
B3 — Concentration molaire dans antiseptique initial

no 9,907 - 1072 mol 1
Co=D0 _ 2200 70 MO (39907 mol - 1,
=V T T10,00-10-° L At

B4 — Conversion en % m/V puis % m/m Masse de H2O2 par litre :
Am = Co M(H202) = 0,9907 mol - L™" x 34,01 g-mol™' =33,69 g-L™".

Donc, par 100 mL :
33,69 g-L™' % 0,100 L = 3,369 g.

Ainsi, titre % m/V :

[H202 =337 gpour 100 mL = 3,37 % (m/V).]

Pour % m/m : masse de 100 mL d’antiseptique :

Msolution = pV = 1,010 g- mL™* x 100 mL = 101,0 g.

Donc : 3369
I g
H202) = x 100 = 3,33 .
w(it0;) = 3228 33 % (m/m)
B5 — Erreurs et biais (sens attendu)
— Dépassement du point final (rose trop soutenu) = volume trop grand = n(MnO4~) surestimé = H20,
surestimé.

— Présence d’un réducteur dans la matrice consommant aussi MnO4~ (interférence positive en milieu acide)
= H50O5 surestimé.
— Décomposition préalable de H2O2 (lumiére, traces métalliques, stockage) avant titrage = HoO2 sous-estimé.

\ J

m D

Partie C — Iodométrie et blanc
C1 — Pourquoi biais positif en permanganométrie ? Toute espéce réductrice oxydable par KMnO4 en
milieu acide consomme une partie du titrant, augmentant le volume a ’équivalence et simulant une quantité plus
élevée de HoO» (interférence positive).
C2 — Stratégie iodométrique avec blanc

— Ajouter un exces connu de I en milieu acide : HoO3 libére I selon 1’équation (1).

— Doser le I formé par S203?" selon I’équation (2) (amidon proche de 1’équivalence).

— Réaliser un blanc matrice (mémes réactifs, méme procédure, mais sans HoO ou avec Hy O détruit) pour

quantifier la libération/consommation d’iode due uniquement & la matrice, puis corriger le résultat.

C3 — Lien stoechiométrique n(H20) / n(S203%7) D’apres équation (1) : 1 mole de HoO2 produit 1 mole
de 12.
D’aprés Péquation (2) : 1 mole de I consomme 2 moles de S203%".
Donc :

_ 1 _
n(S20327) = 2n(ls) = 2n(H02) = n(HQOQ):§n(32032 ).

\. J

m N

Partie D — Synthése et validation
D1 — Conformité aux spécifications Le résultat obtenu est de 3,33 % (m/m), alors que l'allégation est de
3,0 % (m/m).
— L’écart est de 40,33 point de pourcentage.
— Dans le domaine pharmaceutique, la tolérance est généralement de +5% a £10% sur le principe actif.
— Tci, Iécart relatif est d’environ +11%, ce qui pourrait étre considéré comme non conforme selon les critéres
du laboratoire.

D2 — Comparaison des méthodes En cas de doute, la méthode iodométrique serait plus fiable car :
— Elle est plus spécifique & H2O2 (la réduction de I par d’autres réducteurs est moins probable qu’avec
MnO4’).

— La possibilité de faire un blanc matrice permet de corriger les interférences.
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— La détection & I'amidon est trés sensible et précise.
La permanganométrie reste plus rapide et simple, mais plus sujette aux interférences.
D3 — Nécessité de la standardisation La standardisation du KMnOy est indispensable car :
— Le KMnOy4 n’est pas un étalon primaire : il peut contenir des impuretés (dioxyde de manganése MnQO3) et
se décomposer lentement dans 'eau.
— Sa concentration évolue avec le temps (oxydation de l’eau, lumiére, température).
— Pour un dosage quantitatif en contrdle qualité, la précision sur la concentration du titrant est critique.
— L’oxalate de sodium (NazC204) est un excellent étalon primaire : pur, stable, masse molaire précise.

\ J

Transition

Transition : De la transformation chimique a la mesure physique

Dans le chapitre précédent, ’'oxydo-réduction a été étudiée comme une transformation chimique fondée sur des
échanges d’électrons : identification des couples oxydant/réducteur, calcul des nombres d’oxydation, et surtout
écriture en demi-équations pour obtenir un bilan global rigoureux. Cette étape est essentielle, car elle donne le
langage universel du redox : une réaction s’y comprend par qui céde des électrons, qui les capte, et combien
d’électrons sont effectivement échangés.

Cependant, une question plus profonde se pose naturellement : comment quantifier la « force » d’un couple
rédox, c’est-a-dire sa tendance & oxyder ou a réduire, sans se limiter & des comparaisons qualitatives 7 Autrement
dit, peut-on associer a un systéme rédox une grandeur mesurable, qui résume 1’état du milieu et permette de
prévoir le sens d’évolution lorsque les concentrations (ou le pH) changent ?

L’idée fondamentale de I'électrochimie

C’est précisément ’objet de I’électrochimie : relier la chimie des transferts d’électrons & une grandeur physique,
le potentiel, mesurable a ’aide d’électrodes et d’une cellule électrochimique.
L’idée centrale est de séparer les deux demi-réactions sur deux électrodes :

— L’oxydation se produit & 'anode (pole négatif),

— La réduction se produit & la cathode (pdle positif),

— Les électrons circulent alors dans un circuit externe.
Dans ces conditions, la réaction ne se manifeste plus seulement par une variation de composition (comme en
solution homogene), mais aussi par une différence de potentiel électrique entre les deux électrodes.

L’équation de Nernst : le pont entre chimie et physique

En régime d’équilibre (circuit ouvert), cette différence de potentiel dépend de la composition du milieu via
I’équation de Nernst, qui relie le potentiel au quotient réactionnel et permet, en particulier, de faire le pont
entre :

— Les potentiels standards des couples,

— Les constantes d’équilibre des réactions,

— Les conditions non standard (concentrations variables, influence du pH).

De la prédiction qualitative a I'analyse quantitative

Ainsi, ce nouveau chapitre ne remplace pas le chapitre d’oxydo-réduction : il I’organise autour d’une mesure
expérimentale et d’applications analytiques et biomédicales :

— Potentiométrie (dosages, électrodes sélectives),

— Capteurs biomédicaux (glucométres, mesure de pOas),

— Controéle de milieux oxydants/réducteurs (désinfection, corrosion).
Les couples rédox et les bilans électroniques introduits auparavant deviennent alors des outils prédictifs : on
ne demande plus seulement « quelle réaction est possible 7 », mais aussi « quelle tension en résulte, et
comment cette tension varie-t-elle avec le milieu ? »

Ce chapitre vous donne les clés pour transformer une réaction chimique en signal mesurable et
exploitable.
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Chapitre 8.
Electrochimie : Des réactions redox aux mesures électriques

Introduction : De la matiere a I'énergie

L’électrochimie est la science qui étudie l'interconversion entre ’énergie chimique et 1’énergie électrique. Elle repose sur
un principe fondamental le transfert d’électrons. Alors que dans une réaction chimique classique, ce transfert se fait de
maniére désordonnée et locale (contact direct entre réactifs), I’électrochimie parvient & controler ce flux électronique en
séparant spatialement ’oxydation de la réduction. Cette séparation force les électrons & emprunter un chemin extérieur,
transformant ainsi une réaction chimique en un courant électrique mesurable et exploitable.

Ce chapitre explore les principes thermodynamiques et cinétiques qui gouvernent ces transformations. Avant de détailler
les lois quantitatives de Nernst et de Faraday, il est essentiel de comprendre comment I’humanité est passée de
I'observation fortuite de phénomeénes bioélectriques a la conception de générateurs de haute technologie.

Evolution historique et implications technologiques

La maitrise de la séparation spatiale des réactions électrochimiques ne s’est pas faite en un jour; elle est le fruit d’une
longue série d’avancées expérimentales et conceptuelles débutée a la fin du siecle des Lumieres.

L’étincelle biologique (1780) Tout commence avec les observations de Luigi Galvani en 1780. En étudiant la
contraction des muscles de grenouille sous 'effet de décharges électriques, il met en évidence le lien intrinseque entre
phénomenes électriques et excitabilité neuromusculaire. Bien qu’il interprete cela comme une « électricité animale », ses
travaux ouvrent la voie & une nouvelle compréhension du vivant et de la matiére.

La premiére source continue (1799) En réponse & Galvani, Alessandro Volta propose une interprétation purement
physique : I’électricité nait du contact entre deux métaux différents. Il concrétise cette théorie en 1800 avec la premiere
pile voltaique, un empilement alterné de disques de zinc et de cuivre séparés par du carton imbibé de saumure. Cette
invention est une rupture technologique majeure : pour la premiere fois, les scientifiques disposent d’une source de courant
continu stable, véritable outil d’exploration pour I’électrolyse et la chimie naissante.

Vers la stabilité et le stockage (lgéme siecle) Si la pile de Volta permet des découvertes, elle souffre d’une chute
rapide de tension (polarisation). En 1836, John Frederic Daniell résout ce probléme en introduisant le concept de
compartiments séparés : une électrode de cuivre dans du sulfate de cuivre et une de zinc dans du sulfate de zinc,
reliées par une barriére poreuse. Cette architecture stabilise la tension et rend possible 'essor de la télégraphie. Quelques
décennies plus tard, en 1859, Gaston Planté franchit un nouveau cap avec I’accumulateur au plomb. C’est la naissance
de la batterie rechargeable : un systéme capable non plus seulement de produire, mais de stocker 1’énergie électrique,
préfigurant 1’électrification de ’automobile.

L’ére moderne Au cours du 20°™° siécle, 'optimisation des électrolytes (piles seches Leclanché) et des matériaux
d’électrode a conduit aux technologies actuelles : les piles & combustible (conversion directe hydrogéne électricité) et
surtout les batteries Lithium-ion, qui alimentent aujourd’hui notre monde numérique. Ce parcours historique illustre
parfaitement comment la compréhension fondamentale des réactions redox a transformé de simples curiosités de labora-
toire en technologies indispensables a notre société numérique et mobile.

8.1. Piles électrochimiques : Architecture et principes

8.1.1. fondements théoriques et principes opératoires :

Imagine d’abord une expérience trés simple : on verse un oxydant et un réducteur dans le méme bécher. La réaction
démarre, la solution change, parfois un dépot apparait ... mais tout se passe au méme endroit, et ’énergie libérée se
disperse sans qu’on puisse vraiment la “récupérer”.

Pour comprendre les piles électrochimiques, il faut suivre le pas suivant dans cette histoire : au lieu de laisser les réactifs
se rencontrer directement, on décide de les séparer. On place 'oxydation d’un c6té et la réduction de I'autre, chacune
sur sa propre électrode, puis on relie les deux électrodes par un fil. A partir de ce moment, les électrons n’ont plus le
choix : s'’ils veulent passer du réducteur vers l'oxydant, ils doivent emprunter le chemin du circuit externe. Ce détour
transforme une réaction chimique en courant électrique mesurable, donc en énergie électrique utilisable.

C’est exactement cette idée, passer d’une réaction redox “observée” a une réaction redox “mise en scéne et controlée”,
qui marque une étape décisive : la chimie ne se contente plus de décrire une transformation, elle apprend & la piloter et
a convertir son énergie de facon utile, base de nombreuses technologies énergétiques.
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(a) Luigi Galvani (b) Alessandro Volta

(¢) John F. Daniell

Figure 8.1 Les péres fondateurs de I'électrochimie : Galvani (I'observation), Volta ('invention) et Daniell (le
perfectionnement).

8.1.2. Limites des réactions redox en solution homogeéne

Dans une solution homogeéne, un oxydant du premier couple (Ox1) et un réducteur (Reds) du second couple, diffusent
librement et peuvent entrer en collision. Le transfert d’électron se fait alors localement, au contact direct des especes,
sans dispositif imposant un trajet aux électrons ni permettant de régler un débit électronique. La réaction peut étre
spontanée et visible (changement de couleur, dépot métallique, dégagement gazeux), mais 1'énergie chimique associée &
la transformation, quantifiée par A, G, n’est pas convertie de fagon controlée en travail électrique récupérable dans un
circuit externe.

L’idée clé est donc la suivante : lorsque 'oxydation et la réduction se produisent au méme endroit, I’électron est échangé
« sur place » au sein du mélange, ce qui empéche de créer une circulation électronique orientée et mesurable. Les
limitations qui en découlent peuvent étre analysées selon quatre angles : (i) flux électronique, (ii) dissipation énergétique,
(iii) possibilité de mesure, (iv) sélectivité chimique.

8.1.2.1. Absence de contrdle du flux électronique

Dans une réaction redox homogene, les électrons sont transférés localement entre molécules ou ions en contact. Ce
processus est microscopique; il ne force pas les électrons a parcourir un conducteur externe selon une direction unique.
Ainsi, méme si des échanges d’électrons ont bien lieu, ils ne se traduisent pas par un courant électrique exploitable
dans un fil, faute de séparation spatiale des sites d’oxydation et de réduction.

Cette limitation peut étre illustrée par une analogie hydraulique : un mélange homogene ressemble a une eau qui s’agite
en tous sens dans un bassin ; sans canal, il est impossible d’imposer un flux unidirectionnel capable d’entrainer une roue.
La pile, au contraire, correspond a un dispositif qui canalise le flux, les électrons doivent passer par le circuit externe.

8.1.2.2. Mécanisme et dissipation énergétique

Lorsqu’un oxydant (Ox1) et un réducteur (Redsz) sont mélangés dans un méme bécher, le transfert d’électrons survient
via des collisions directes au sein du milieu réactionnel. Le caractére éventuellement rapide de la transformation (selon
les systémes et les conditions) ne change pas le point essentiel : en 'absence d’un trajet imposé & travers un circuit
externe, ’énergie libre de réaction A,G n’est pas récupérée sous forme de travail électrique macroscopique; elle se
dissipe alors de maniére non controlée (le plus souvent sous forme de chaleur, et plus généralement sous forme d’effets
dissipatifs).

Pour une réaction redox générique :

(4 Ox1 +bReds — a’ Redy + b Oxa |

La force motrice thermodynamique est portée par A,G. Dans une pile, cette force motrice peut se manifester comme
une différence de potentiel mesurable entre deux électrodes séparées, ce qui permet (au maximum, en régime réversible)
de convertir A,G en travail électrique; en milieu homogene, elle ne se traduit pas en tension exploitable entre deux
bornes, précisément parce que les demi-réactions ne sont pas spatialement découplées.
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8.1.2.3. Manque de capacité de mesure directe

Du point de vue expérimental, une réaction redox homogene se manifeste généralement par des indices indirects :

> Changements de couleur (ex. réduction de MnOy4 )

> Formation de dép6ts ou précipités (ex. réduction de Agt en Ag)

> Dégagement gazeux (selon le systéme réactionnel)

> Variation de concentration suivie par titrage ou spectroscopie
Cependant, il n’existe pas de maniére propre de mesurer une force électromotrice (FEM) en « branchant un voltmétre
sur le bécher ». Sans séparation des demi-réactions sur deux électrodes distinctes, la notion de différence de potentiel
entre deux bornes est mal définie expérimentalement : on n’obtient pas une tension stable directement associée aux deux
demi-équations.

8.1.2.4. Problémes de sélectivité et d’interférences

Dans un systéme contenant plusieurs couples redox, le mélange homogene favorise les réactions concurrentes, plusieurs
oxydants peuvent capter les électrons, et plusieurs réducteurs peuvent en céder, au méme endroit et au méme moment.
L’absence de séparation spatiale empéche d’orienter le transfert électronique vers une seule transformation, ce qui conduit
a des produits parasites et a une baisse de rendement chimique et énergétique.

Par exemple, si plusieurs espéces oxydantes sont présentes simultanément (exp . Fe** et Cu?t), un méme réducteur peut
réagir en parallele avec plusieurs acceptateurs d’électrons. Cette absence de sélectivité complique I'analyse, la purification,
et rend difficile 'optimisation d’un procédé.

g \

Point clé : Pourquoi le redox homogene ne génére pas d’électricité ?
Dans une réaction redox homogene :
> Les électrons échangés le sont localement, sans trajet imposé dans un conducteur externe.
> L’énergie associée & A, G se dissipe sans contrdle (souvent sous forme de chaleur) au lieu d’étre récupérée
comme travail électrique.
> Aucun courant orienté n’est imposé dans un circuit extérieur.
> Une FEM stable et directement mesurable n’est pas accessible sans séparation des demi-réactions.

8.1.3. Principe de séparation spatiale des demi-réactions : (fondement de la pile)

La solution conceptuelle permettant de surmonter les limitations des systémes homogenes est la séparation spatiale
systématique des deux demi-réactions constitutives d’un processus redox global. Cette idée, pleinement réalisée dans les
piles électrochimiques, repose sur une organisation hiérarchique rigoureuse.

8.1.3.1. Concept fondamental : du bécher unique au dispositif bipolaire

Plutot que de laisser 'oxydant et le réducteur se rencontrer directement dans un méme compartiment, on les isole dans
deux demi-pile distinctes, physiquement séparées mais connectées de maniére controlée. Chaque demi-pile ou cellule
constitue un systeme électrochimique élémentaire ot se déroule exclusivement 'une des deux demi-réactions.

Demi-pile électrochimique est un systéme constitué de :

a) Une électrode : conducteur électronique (métal, graphite, etc...) servant d’interface pour I’échange d’élec-
trons.

b) Un électrolyte : solution conductrice ionique contenant les espéces oxydée et réduite d’un couple redox
spécifique (Ox/Red).

¢) L’interface électrode électrolyte : lieu physique ou se produit le transfert de charge (demi-réaction).

8.1.3.2. Architecture d’une pile compléte : le modéle a deux demi-cellules

Une pile galvanique (ou voltaique) repose sur Iassociation de deux demi-cellules distinctes reliées par deux voies de
conduction complémentaires :
(i) Un circuit extérieur métallique ou circulent les électrons, permettant la conversion d’énergie chimique en travail
électrique.

(ii) Un pont ionique (généralement un pont salin) ol migrent les ions, assurant la fermeture du circuit interne sans
mélange direct des solutions électrolytiques.

Composants essentiels et leurs roles
Anode (—) : électrode d’Oxydation
Site ou se produit la demi-réaction d’oxydation : Red — Ox + ne™. C’est I’électrode qui produit les électrons, ces
derniers quittent ’électrode vers le circuit extérieur. Dans une pile galvanique, elle constitue la borne négative.
Physiquement, on observe souvent au niveau de cette électrode une usure (La Corosion si elle est métallique) ou
une augmentation de la concentration en espéces oxydées dans la solution adjacente.
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Electrolyto

Electrolyte/Q g J
Figure 8.2 Architecture d’une pile

Cathode (+) : électrode de Réduction
Site ou se produit la demi-réaction de réduction : Ox +ne~ — Red. C’est 1’électrode qui consomme les électrons
arrivant par le circuit extérieur en provenance de ’anode. Elle constitue la borne positive de la pile.
On peut y observer soit un dépdt métallique (si la réduction conduit & un métal, phénomene appelé électrodéposi-
tion ou galvanoplastie), soit une diminution de la concentration en espéces oxydées dans la solution environnante.
Circuit extérieur : voie électronique
Connexion métallique (fils conducteurs) entre I’anode et la cathode. Les électrons y circulent spontanément de
Panode (source) vers la cathode (puits). Ce circuit permet de connecter des appareils de mesure (voltmeétre) qui
convertissent ’énergie électrique en travail utile.
Pont salin : voie ionique
Dispositif (souvent un tube en U inversé contenant un gel d’électrolyte inerte comme KCl ou KNO3) reliant les
solutions des deux demi-cellules. Il assure la conduction ionique nécessaire au maintien de 1’électroneutralité dans
chaque compartiment :
— Les cations migrent vers le compartiment cathodique (ol s’accumulent des charges négatives)
— Les anions migrent vers le compartiment anodique (ol s’accumulent des charges positives)
Sans ce pont, 'accumulation de charges stoppait rapidement la réaction. Il empéche également le mélange direct
des solutions, limitant les réactions parasites.

8.1.4. Fonctionnement synergique et continuité des flux dans une pile galvanique

Le fonctionnement durable d’une pile galvanique repose sur un principe central, le couplage indissociable entre un
transport électronique (dans le circuit externe) et un transport ionique (dans le circuit interne). Tant que la réaction
rédox transfére des électrons a U'interface électrode/solution, elle crée simultanément des déséquilibres de charge dans les
solutions ; le courant ne peut persister que si ces déséquilibres sont compensés en continu par la migration d’ions.

Tableau 8.1 Evolutions observables dans une pile de Daniell en fonctionnement.

Elément Evolution ‘ Conséquence observable
Electrode de Zn Zn(s) — Zn*T +2e” Masse diminue, corrosion visible
Electrode de Cu Cu*t +2¢ — Cu(s) Masse augmente, dépot métallique
Solution anodique Augmentation [Zn*") Concentration en Zn?' augmente
Solution cathodique Diminution [Cu®") Solution bleue palit (si colorée)
Pont salin Migration K+, C1- ’IIi:"z.nsport de charge, maintien neutra-
Circuit externe Flux d’électrons e~ Courant mesurable, travail électrique

Deux voies de conduction complémentaires :
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Voltmeétre

+

Na

Solution
Chlorure de
' Sodium

Na'(aq) , CI (aq)

Solution
Nitrate de Cuivre
9 -
Cu*'(aq) , NO,(aq)

Solution
Nitrate de Zinc
71t (aq) , NO,(aq)

Zn(s) — Zn**(aq) + 2¢~ Cu®*(aq) + 26~ — Cu(s)

Figure 8.3 Fonctionnelement dune pile

1. Flux électronique externe : conduction métallique dans laquelle les électrons circulent de ’anode vers la cathode
a travers le fil Conducteur (rouge et noire dans la figure 8.3), sous effet de la force électromotrice de la pile.

2. Flux ionique interne : conduction électrolytique au sein des solutions des deux demi-piles et du pont salin (ou
séparateur), assurée principalement par la migration des ions inertes du pont salin. Les anions du pont salin migrent
vers le compartiment anodique (ol s’accumulent des cations produits par I'oxydation) et les cations du pont salin
migrent vers le compartiment cathodique (ot des cations sont consommés par la réduction), de fagon & maintenir
I’électroneutralité de chaque compartiment et permettre la continuité du courant.

o /\itontion :
Conséquences d’absence de conduction ionique :

o Accumulation de charges dans les compartiments (excés de charge positive coté anode, excés de charge négative

coté cathode).
— A Dinterface anode/solution, l'oxydation produit des électrons qui quittent I’électrode vers le circuit

externe, tandis que des cations apparaissent dans la solution :
M(s) = Mt (aq) + ne”

Ainsi, le compartiment anodique tend & devenir globalement positif si aucun apport d’ions négatifs
ne vient compenser la charge créée en solution.
— A Tinterface cathode/solution, la réduction consomme des électrons provenant du circuit externe et, treés

souvent, des cations de la solution :
M""(aq) + ne” — M(s)

La disparition de cations laisse alors un exces relatif d’anions spectateurs dans le compartiment
cathodique, qui tend & devenir globalement négatif en I’absence de compensation.
o Apparition d’une différence de potentiel interne opposée & la FEM (polarisation), qui freine puis annule le
transfert net d’électrons.
o Chute rapide du courant, méme si les réactifs ne sont pas encore épuisés.
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8.1.4.1. Le rdle crucial du pont salin :

Si les électrons circulaient uniquement dans le circuit extérieur, un probléme fondamental surviendrait rapidement a
I'intérieur de la pile :

« A l'anode (siége de l'oxydation) : les électrons quittent 1'électrode, laissant derriére eux un éxcés de charges

positives.

o A la cathode (siége de réduction) : les électrons arrivent en grand nombre, créant un éxceés de charges négatives.
Ces accumulations de charges opposées généreraient un champ électrique interne qui s’opposerait rapidement au transfert
d’électrons. En pratique, sans dispositif correcteur, la pile cesserait de fonctionner presque instantanément.

C’est précisément pour résoudre ce probléme que l'on introduit un pont salin (ou tout autre dispositif assurant une
conduction ionique). Ce composant permet aux ions de migrer entre les deux demi-piles, rétablissant ainsi 1’équilibre des
charges et maintenant la pile en fonctionnement.
Le pont salin remplit ainsi plusieurs roles essentiels :

a) Maintenir 1’électroneutralité : en compensant les charges créées par le transfert d’électrons.

b) Assurer la continuité du courant : en dissipant les accumulations de charges.
c) Isolement chimique partiel : entre les solutions pour éviter les réactions parasites.
d) Prévention de la polarisation : en maintenant 1’équilibre des concentrations ioniques.

Mécanisme de compensation Le fonctionnement repose sur une migration ionique directionnelle :

— Cations (comme KT) migrent vers le compartiment cathodique pour compenser I'exceés d’électrons.

— Anions (comme Cl ) migrent vers le compartiment anodique pour compenser le déficit d’électrons.
Cette double circulation crée un équilibre dynamique ot chaque électron circulant dans le circuit externe est compensé
par le mouvement d’ions dans le pont.

Technologies disponibles Différents dispositifs peuvent assurer cette fonction, chacun adapté a des applications
spécifiques :

Tableau 8.2 Différents types de ponts ioniques et leurs caractéristiques.

Type Composition typique ‘ Role et mécanisme ‘

Fournit des ions spectateurs (K, C17) qui
migrent pour neutraliser les charges accumu-
lées

Gel de KCI ou KNOj3 dans

Pont salin classique agar-agar (gélatin Végétale)

Barriere physique permettant la diffusion lente
Membrane poreuse Céramique, verre fritté d’ions tout en empéchant le mélange rapide des
solutions

Résine sulfonée (cationique) ou

Membrane . .
ammonium quaternaire

échangeuse d’ions

Permet la migration sélective de cations ou
d’anions spécifiques

(anionique)
Séparateur Polyéthylene, polypropylene Structure poreuse imbibée d’électrolyte, utili-
polymere microporeux sée dans les piles commerciales

Le pont salin n’est donc pas un simple accessoire, mais un élément constitutif indispensable qui permet a la pile de
maintenir un fonctionnement continu en équilibrant les flux électroniques et ioniques.

Migration compensatoire (cas typique) :

e Les anions du pont salin migrent vers 'anode afin de neutraliser I’exceés de charges positives di a la formation de
cations par oxydation.

e Les cations du pont salin migrent vers la cathode afin de compenser la disparition de charges positives liée a la
réduction.

Bilan global : Dans un régime de fonctionnement continu, chaque transfert d’électrons dans le circuit externe doit
étre compensé par un transfert de charge ionique dans le circuit interne, c’est cette synergie qui assure la conservation
de la charge a 1’échelle du systeme et empéche la polarisation bloquante.

8.1.4.2. Représentation (notation) d’une pile :

Une pile électrochimique est souvent décrite par une notation abrégée (notation de pile), qui résume les deux demi-piles
et leur connexion ionique. Pour la pile Daniell, on écrit par exemple :

(Zn] Zn** (aq, c1) || Cu** (aq, c2) | Cu)
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Par convention, la demi-pile écrite & gauche de la double barre est 'anode (ou se produit 'oxydation) et celle écrite &
droite est la cathode (ou se produit la réduction).

Signification des séparateurs.
— La barre simple | représente une frontiére de phase (par exemple entre un solide métallique et une solution
aqueuse).
— La double barre || représente la jonction électrolytique (pont salin, diaphragme) : elle permet la conduction
ionique entre les deux compartiments et évite ’accumulation de charges qui bloquerait la pile.
Alors d’une fagon générale c’est :

[Anode (s) | Electrolyte (aq) || Electrolyte (aq) | Cathode(s)]

Exemples de notations :
a) Pile avec électrode & hydrogéne : Pt|Ha(g, 1 bar) | H" (aq, 1 M) || Cu** (aq, 1 M) | Cu
b) Pile avec concentrations différentes : Ag|Ag™(aq,0,1 M) || Ag™ (aq, 0,01 M) | Ag
Lecture physico-chimique de gauche a droite.
— A gauche : Zn(s) | Zn?>"(aq) correspond & l'électrode de zinc plongée dans une solution contenant Zn** ; c’est
lanode et la demi-équation (écrite en oxydation) est :

Zn(s) — Zn*(aq) + 2e”

— A droite : Cu®*(aq) | Cu(s) correspond & I'électrode de cuivre plongée dans une solution contenant Cu?®*; c’est
la cathode et la demi-équation (écrite en réduction) est :

Cu*t(aq) +2e~ — Cu(s)
Conséquences expérimentales. Les électrons circulent dans le circuit extérieur de 1’anode vers la cathode (ici du

zinc vers le cuivre), tandis que les ions du pont salin se déplacent pour maintenir I’électroneutralité (anions vers I’anode,
cations vers la cathode). La force électromotrice mesurée en circuit ouvert s’écrit alors :

[Epile — Licathode — Eanode]

8.1.4.3. Relations quantitatives fondamentales

Le fonctionnement d’une pile électrochimique est gouverné par des relations thermodynamiques précises qui relient la
force électromotrice (FEM) aux grandeurs d’état — énergie libre de Gibbs, quotient réactionnel, constante d’équilibre
— et permettent de prévoir l'influence de la température et de la composition du milieu (activités) sur le potentiel
mesuré.
a. Lien entre énergie libre et force électromotrice
Pour une réaction d’oxydoréduction globale mettant en jeu un transfert de n électrons, la variation d’énergie libre
de Gibbs A, G est reliée a la FEM de la pile Epje par :

A,.G = —nFEgje

ou F' = 96485 C/mol est la constante de Faraday (charge d’une mole d’électrons).
— Si Epile > 0, alors A,G < 0 : la réaction globale est spontanée.
— Si Epie < 0, alors A,G > 0 : la réaction n’est pas spontanée dans ce sens (cas d’une électrolyse).

FEM et potentiels d’électrode. La FEM d’une pile se calcule & partir des potentiels des deux électrodes :

Epile = Ecathode - Eanode

La cathode est le siege de la réduction, I’anode celui de 'oxydation. Une FEM positive confirme la spontanéité
dans le sens choisi.

A I’équilibre. Lorsque la pile est complétement déchargée, Epile = 0 et A,G = 0. La composition du milieu
correspond alors a la constante d’équilibre thermodynamique K°. En combinant les relations fondamentales :

AG° = —RTInK° = —nF Epje

on obtient :

RT ., s oo o _ " Egie
ﬁan soit, a 25 °C : log,, K :T(;’G

o
Epilc

Ces relations permettent de calculer K° a partir des potentiels standards tabulés, ou inversement.
b. Du potentiel standard a I’équation de Nernst
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Le potentiel standard E° d’un couple redox caractérise sa tendance intrinséque & se réduire, mesurée dans les
conditions de référence (activités unitaires, 1 bar, 298 K). En conditions réelles, le potentiel E dépend de la
composition du milieu a travers ’équation de Nernst.

Convention fondamentale. On écrit toujours la demi-réaction dans le sens de la réduction. Cette convention
fixe une fois pour toutes le signe dans ’équation de Nernst et évite les erreurs.
Pour une demi-réaction générale :

aOx+ne = fRed

le quotient réactionnel est :

ol les électrons et les espéces d’activité unitaire (solides purs, liquides purs, solvant) n’apparaissent pas. Lorsque
d’autres espéces participent (protons, eau, etc.), elles figurent dans @ avec leur coefficient stoechiométrique en
exposant.

Exemple. Pour le couple MnO4~ /Mn?* en milieu acide :
MnO;~ +8 HY +5 e == Mn*" +4 H,0

ANn2+ _ [Mn2+]
avno,- A1 [MnO4 "] [HT]®

L’eau liquide, solvant, a une activité de 1 et n’apparait pas dans Q.

(solution diluée)

Dérivation thermodynamique. Pour toute réaction :

AG=AG° +RTInQ

En électrochimie, le travail électrique maximal donne A, G = —nFFE et A,G° = —nFE°. En substituant :

-nFE=-nFE°+RTInQ = E:EO—R—Z{InQ
n

Forme opérationnelle & 25 °C. En passant au logarithme décimal (Inz = 2,303 log,,z) et en évaluant le
préfacteur :

RT _ 8314 J/(mol - K) x 208 K
F 96485 C/mol

On obtient la formule de travail, valable a 25 °C :

2,303 RT
F

=0,02560 V = =0,05916 V ~ 0,06 V

0,06
n

E=E°

log,, @ ’

Activités et concentrations. En solution suffisamment diluée, le coefficient d’activité v =~ 1 et l'on assimile
Pactivité a la concentration donc a =~ C. Pour un couple simple Ox + ne~ == Red, cela donne :

_ o 0,06 [Red]
E=F o 10g10<[0x}>

Interprétation physique. Le potentiel F d’un couple redox mesure sa tendance a capter des électrons. L’équation

de Nernst formalise cette idée :
N [Red]
— Excés d’oxydant | —— <1 ) :
[Ox]

Le logarithme est négatif, le terme correctif — 0,06 log,, ( [[l:({)ed]]) devient positif. Ainsi E > E° : la réduction
n X

est favorisée.

— Excés de réducteur [Red] >1]:
[Ox]

Le logarithme est positif, le terme correctif est négatif. Ainsi E < E° : Poxydation est favorisée.

En d’autres termes : plus un couple est riche en forme oxydée, plus son potentiel est élevé et plus il « réclame »
des électrons. Inversement, un excés de réducteur abaisse le potentiel et favorise 'oxydation. Application : les

piles de concentration. Deux demi-piles contenant le méme couple redox, mais & des concentrations différentes,
possédent des potentiels E différents (d’aprés Nernst). La FEM de la pile provient alors uniquement du gradient
de composition, sans qu’aucune réaction chimique globale nouvelle n’intervienne.



c. FEM de la pile et évolution avec ’avancement
Une pile est constituée de deux demi-cellules. Sa force électromotrice est la différence de potentiel entre la cathode
(siege de la réduction) et 'anode (siége de 'oxydation) :

{Epile = Ecathode - Eanode = E@ — E@]

En appliquant I’équation de Nernst & chaque électrode (& 298 K) :

0,06
n

0,06
n

Epile = (ESB - log Q@) - (Eé - logy, Q@)

ou Qg et Qo sont les quotients des demi-réactions écrites en réduction. En regroupant les termes :

. .. 006
Epile = (E@ - Ee) — T loglo <%>

On reconnait la forme compacte de ’équation de Nernst pour la pile :

0,06
Epilc = Epile - T 10glO Q ’

avec :
— Epy. = Eg — Eg : FEM standard de la pile.
o Q _ % _ Hu‘}?roduits

Q@ H ar’:ﬁactifs

— n : nombre d’électrons échangés dans la réaction globale (apres égalisation des demi-réactions).

: quotient réactionnel de la réaction globale équilibrée.

Equilibre et constante d’équilibre. Lorsque la pile se décharge, les réactifs sont consommés et Q augmente.
Le potentiel Epie diminue progressivement jusqu’a s’annuler a 1’équilibre thermodynamique (Epie = 0, Q = K).
On retrouve ainsi expression déja établie en (a) :

o 0,06
Egile = e log,q K

L’équation porte le nom du chimiste allemand Walther Hermann Nernst (1864-1941), prix Nobel de chimie en
1920. Ses travaux ont unifié thermodynamique et électrochimie en montrant comment le potentiel d’une électrode
dépend quantitativement de la composition du milieu.

Transition vers la pratique. Si les lois thermodynamiques fixent la FEM théorique et le sens d’évolution d’une
pile, les performances réelles (tension en charge, courant délivrable, durée de vie) dépendent fortement de la conception
matérielle : nature des électrodes, architecture de la cellule, conductivité de ’électrolyte, gestion des produits de réaction,
etc. Pour aborder les générateurs usuels et leurs domaines d’application, il est donc nécessaire de les classer non plus
seulement par leurs grandeurs électrochimiques, mais selon leur structure et leur mode de fonctionnement.

8.1.4.4. Classification des piles selon leur conception

Comme le montre le tableau 8.3, les différentes familles de piles ne se distinguent que par la maniére dont elles organisent
I’espace réactionnel, 1’électrolyte et ’acheminement des réactifs. Derriére cette diversité apparente se cachent en réalité
quelques idées directrices simples, qui gouvernent le fonctionnement de toute pile électrochimique et que 'on peut
formuler de fagon générale.

Principes conceptuels d’une pile électrochimique Le fonctionnement d’une pile repose sur trois idées structurantes,
qui se retrouvent dans toutes les architectures précédemment décrites :

a) Séparation spatiale des demi-réactions : La réaction d’oxydoréduction globale est décomposée en deux demi-
réactions physiquement séparées (anode et cathode), ce qui empéche le transfert direct d’électrons entre réducteur
et oxydant et rend possible la récupération de ce flux électronique sous forme de courant électrique utilisable.

b) Circulation imposée des électrons : Les électrons libérés a l’anode sont contraints de circuler a travers un
circuit externe (conducteur métallique, charge, dispositif électronique), ot ils effectuent un travail électrique avant
d’étre consommés a la cathode; c’est ce chemin imposé qui donne & la pile son role de générateur.

¢) Compensation ionique et neutralité électrique : Pour que la circulation des électrons se poursuive sans
accumulations de charges, le milieu doit conserver sa neutralité globale ; cette condition est assurée par la migration
d’ions dans ’électrolyte et, le cas échéant, a travers un pont salin ou une membrane échangeuse d’ions, qui ferment
le circuit ionique.

Cette trinité conceptuelle transforme ainsi une réaction chimique spontanée, qui serait naturellement dissipative, en un
générateur électrochimique capable de délivrer un travail électrique controlé et exploitable.
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Tableau 8.3 Classification des piles selon leur conception et leur structure électrochimique. L’équation de
Nernst est le fondement théorique de plusieurs de ces catégories, notamment des piles de concen-

tration.

Type de pile

Caractéristiques structurelles

‘ Exemple typique

Pile a liquides séparés

Deux compartiments contenant des
solutions électrolytiques distinctes, mis en
contact ionique par un pont salin ou une

membrane poreuse, afin de permettre la
circulation des ions tout en empéchant le
mélange direct des solutions.

Pile de Daniell :
Zn | Zn2+(aq) [l Cu2+(aq) | Cu

Pile a électrolyte
commun

Les deux électrodes sont plongées dans le
méme électrolyte, ce qui simplifie la
structure de la pile; la séparation des
demi-réactions repose alors uniquement
sur la nature et le potentiel des électrodes
solides.

Pile Zn|Zn** (aq) / Ag™ (aq) | Ag
dans une solution contenant
I’anion inerte NOg3 .

Pile de concentration

Les deux demi-piles mettent en jeu le
méme couple redox, mais a des
concentrations ioniques différentes ; la
force électromotrice provient alors
exclusivement du gradient de
concentration, conformément a ’équation
de Nernst qui prédit a 25 °C :

0,06 as
Epile = o logy (671)

Ag|Ag™(c1) ]| Ag™(c2) | Ag avec
C1 7& Co.

Pile & combustible

Les réactifs (souvent gazeux) sont fournis
en continu depuis une source externe, ce
qui permet un fonctionnement prolongé
tant que l'alimentation en combustible et
en comburant est maintenue; la pile
fonctionne ainsi comme un réacteur
électrochimique ouvert.

Pile hydrogene-oxygene (Ha/O2)
avec électrolyte aqueux alcalin ou
acide et électrodes catalytiques
(Pt).

Pile seche

L’électrolyte est immobilisé sous forme de
pate ou de gel, ce qui rend la pile
compacte, transportable et peu sujette
aux fuites de liquide ; ce principe est a la
base de nombreuses piles primaires
usuelles.

Pile Leclanché (Zn—C) a
électrolyte pateux NH4ClI et ZnCls.
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8.1.5. Classification fondamentale : piles galvaniques et électrolytiques
8.1.5.1. Principe de classification thermodynamique

La différence fondamentale entre les deux grandes familles de cellules électrochimiques repose sur la spontanéité de la
réaction rédox globale et sur le sens de la conversion énergétique. Sur le plan thermodynamique, le critére est donné par
la relation

AG = —nFFE

Le signe de la force électromotrice Feen refléte directement le caractére spontané (AG < 0) d’une pile galvanique, ou non
spontané (AG > 0) de la réaction de cellule électrolytique.

Voltmetre Electrolyseur

@|

(+)Cathode (J
— 7

Oxydation Réduction Réduction Oxydation

Figure 8.4 Comparaison entre une pile galvanique (& gauche) et une électrolytique (& droite)

1. Cellules galvaniques (ou voltaiques)

¢ Une pile galvanique est une cellule électrochimique dans laquelle une réaction rédox globale spontanée (AG < 0)
se produit, ce qui se traduit par une force électromotrice positive £ > 0.

o Une partie de ’énergie libérée par la réaction est convertie en travail électrique utile, le reste est perdu en chaleur.

¢ La pile (le systéme) effectue un travail sur ’environnement : elle fournit un courant qui peut alimenter une
charge (lampe, moteur, circuit électronique, etc.), tant que les réactifs ne sont pas épuisés.

¢ Du point de vue du flux de charges, les électrons sont produits & ’anode (oxydation) et se déplacent, via le circuit
externe, vers la cathode (réduction), tandis que les ions circulent dans 1’électrolyte et/ou le pont salin afin de
maintenir la neutralité électrique.
Remarque : le courant conventionnel circule en sens opposé au flux d’électrons.

o Toutes les piles et batteries commerciales usuelles (pile Daniell, pile alcaline, accumulateur plomb acide, batteries
Li-ion, Ni-MH, etc.) reposent sur des cellules galvaniques, éventuellement assemblées en série ou en paralléle.

2. Cellules électrolytiques

e Une cellule électrolytique est une cellule électrochimique dans laquelle une source d’énergie électrique externe
impose une réaction rédox non spontanée (AG > 0), ce qui correspond & une force électromotrice de cellule
négative si 'on écrit la réaction dans le sens imposé (E < 0).

o L’alimentation externe fournit du travail électrique qui est converti en augmentation d’énergie libre chimique :
on transforme des réactifs thermodynamiquement défavorisés en produits & plus haute énergie (par exemple sépa-
ration de composés, dépot de métal, décomposition de I’eau).

e Dans ce cas, c’est 'textbfenvironnement (générateur, alimentation) qui effectue un travail sur le systéme (la
cellule), en for¢ant un courant & circuler en sens opposé & celui qu’il prendrait spontanément.

o Les électrons sont toujours transférés de ’anode vers la cathode, mais ici leur mouvement est forcé par la source
externe : 'anode est reliée au pole positif et la cathode au péle négatif du générateur.

e De nombreuses opérations industrielles reposent sur des cellules électrolytiques : électrodéposition (placage de
métaux sur des objets), raffinage électrolytique (Cu, Al), production de Clz, NaOH, électrolyse de ’eau, formation
ou régénération de certains accumulateurs.

Signe des électrodes et inversion de polarité
Il est crucial de noter que les définitions d’anode et de cathode sont indépendantes du signe électrique : la
regle immuable est Oxydation = Anode et Réduction = Cathode. Le courant conventionnel circule en sens
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opposé au flux d’électrons.
En revanche, la polarité s’inverse selon le mode de fonctionnement :
> Pile galvanique (Générateur) : L’anode est le pole négatif (—) car c’est la source d’électrons (libérés
par 'oxydation spontanée) qui alimente le circuit externe. La cathode est le pole positif (+).
> Cellule électrolytique (Récepteur) : L’anode est reliée au pole positif (+) du générateur externe (elle
recoit les électrons), et la cathode au pole négatif (—) (elle fournit les électrons). L’anode devient donc
positive et la cathode négative.

Tableau 8.4 Comparaison systématique des piles galvaniques et des cellules électrolytiques.

Aspect

Pile galvanique (voltaique)

‘ Cellule électrolytique

Nature de la
réaction

Spontanée (AG < 0)

Non spontanée (AG > 0)

Signe de la FEM

Epﬂe >0

Epile < 0 (pour la réaction écrite dans
le sens imposé)

Conversion
énergétique

Chimique — Electrique

Electrique — Chimique

Sens du travail

Systéme — Environnement

Environnement — Systéme

Polarité anode

Négative

Positive

Polarité cathode

Positive

Négative

Sens des électrons

De I'anode vers la cathode (courant
spontané)

De I'anode vers la cathode (courant
imposé par la source)

Architecture
typique

Deux demi-cellules reliées par un pont
salin

Souvent deux électrodes dans le méme
électrolyte, ou montage analogue

Electrolyse de l'eau, production de
Cly/NaOH, électrodéposition,
raffinage électrolytique des métaux

Pile Daniell, pile alcaline, batteries

Exemples courants .. .
p Li-ion, accumulateur plomb-acide

8.1.6. Grandeurs caractéristiques d’une pile

Trois grandeurs fondamentales caractérisent le comportement électrique et énergétique d’une pile : la force électromotrice
(FEM), qui représente sa « tension idéale » ; le courant et la puissance qu’elle peut délivrer en charge ; et sa capacité, qui
mesure sa réserve totale de charge (et donc 1’énergie récupérable via la tension). Leur compréhension permet de relier la
thermodynamique des réactions redox aux performances pratiques d’un générateur électrochimique.

8.1.6.1. Force électromotrice (FEM) :

définition, conditions de mesure et interprétation :

La Force ElectroMotrice (notée E ou FEM) est la grandeur thermodynamique clé qui quantifie la tendance d’une pile &
faire circuler des électrons dans un circuit.

La FEM est la différence de potentiel maximale entre les bornes de la pile lorsqu’elle ne débite aucun courant
(circuit ouvert). C’est donc la tension « & vide » du générateur, déterminée par les couples redox mis en jeu et I’état du
milieu (activités, souvent assimilées aux concentrations). ot chaque potentiel d’électrode obéit & I’équation de Nernst
(au moins en premiére approximation dans les solutions diluées).

[Epile = Ecathode — LDanode — EGB - E@]

8.1.6.2. Courant, puissance et capacité : régime de décharge réel

En pratique, lorsqu’une pile alimente un circuit fermé, ses performances sont régies non seulement par la thermody-
namique (la FEM), mais aussi par des facteurs ohmiques (résistances) et cinétiques (polarisation, limitations de
transport).

Courant débité : pourquoi la tension baisse ? (modéle simplifié) Une pile peut étre vue comme :
— une source idéale de tension E (la FEM, tension « & vide »),
— en série avec une résistance interne r (électrolyte, électrodes, contacts, interfaces).
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Deés qu’on branche une charge et qu'un courant I circule, une partie de la tension est « consommée » a l'intérieur de
la pile. C’est exactement une chute de tension de type ohmique : rI. Donc la tension réellement mesurée aux bornes

devient :

Si la charge est une résistance Rcharge, I'ensemble vu par la source vaut Rcharge + 7, donc :

m D

Le paradoxe de la pile « fatiguée »

Au voltmetre, une pile peut sembler « bonne » car le voltmetre demande un courant quasi nul : I = 0, donc
Ubornes ~ E.

Mais dés qu’on branche un appareil (courant non nul), la tension chute : Upornes = E — 1.

Une pile en fin de vie a souvent un r plus grand (et/ou des pertes de polarisation), donc la chute I devient trés
importante et la tension s’effondre en charge.

Puissance délivrée : ce que recoit la charge La charge regoit la puissance :

[P = Upomes I = (E — rl)l.]

Deux idées importantes :

— Si I est tres faible : Ubornes & E mais la puissance P est faible (car P ~ EI).

— Si [ est trés grand : la chute rI devient importante, Upornes baisse, et la puissance utile peut rediminuer.
Dans le modeéle ohmique simple, la puissance transférée a la charge est maximale lorsque :

Rchargc =T

Mais ce n’est pas le meilleur choix pour le rendement, car une fraction importante de la puissance part en pertes
internes.
Pertes internes (échauffement) :

2
Pperdue =rl".

Rendement énergétique :

t
o Wréel _ fO Uborncs Idt <1

T Wi JyELdt

Interprétation : I’énergie maximale correspond & « E multiplié par la charge transférée », alors que I’énergie réellement
récupérée est limitée par la tension en charge Upornes-

Capacité : la réserve de charge (et I’énergie récupérable) La capacité C (en A h ou C) est la quantité totale
de charge que la pile peut fournir avant d’étre considérée comme déchargée.
— Capacité théorique Cin (chimie idéale) : elle dépend de la quantité de réactifs réellement disponibles. Si
Pavancement maximal est Emax (mol) pour le réactif limitant, alors la charge totale transférable vaut :

— Capacité pratique (réalité) : elle est plus faible que Ctn parce qu’une partie de la chimie n’est pas exploitée

totalement :
> autodécharge (réactions parasites),
> réactifs partiellement inaccessibles (porosité, passivation),
> limitations & fort courant (diffusion, polarisation).

— Pourquoi la capacité dépend du courant de décharge : a courant élevé, la tension en charge baisse davantage
(chute rI 4 polarisation), on atteint plus vite la tension de coupure, donc la capacité « mesurée » diminue. Cest
pour cela que les fabricants annoncent une capacité pour un régime donné (ex. « C/10 »).

Synthése : de I’idéal (chimie) au réel (usage). On peut comprendre une pile en trois « étages » :

a) Ce que la chimie peut donner (idéal thermodynamique). La réaction redox fixe une tension idéale
appelée FEM FE (tension a vide, sans courant) et une quantité totale d’électricité possible appelée capacité
théorique (Cin).

Idée-clé : c’est le maximum que la pile pourrait fournir si tout était parfait.

b) Ce que la pile donne quand on tire du courant (réel électrique). Dés qu’on branche un appareil, un
courant I circule. Alors une partie de la tension est « perdue » a cause de la résistance interne r (chute rI) et
de la polarisation (pertes liées aux réactions lentes, au transport des ions, etc.). La tension mesurée aux bornes
devient donc une tension en charge Upornes, plus petite que F.
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c¢) Ce qu’on récupére vraiment (pratique utilisable). Comme il y a des pertes, la capacité pratique est
inférieure & Ciy, la puissance délivrée est limitée, et le rendement est < 100%.
Idée-clé : ce sont les performances effectives pendant 1'utilisation.
Conclusion : I'idéal (chimie) fixe un plafond, le réel (électrique) impose des pertes, et le pratique (usage) décrit ce que
I'on obtient effectivement.

8.1.7. Le potentiel d’électrode : une grandeur relative

L’une des difficultés conceptuelles fondamentales en électrochimie est que le potentiel d’électrode d’un couple redox
ne peut pas étre mesuré de maniére absolue. Cette limitation n’est pas technique mais physique, elle découle de la
nature méme de l'interface électrode électrolyte. Comprendre cette relativité est essentiel pour interpréter correctement
les tables de potentiels standard et leurs applications.

8.1.7.1. L’impossibilité physique de mesurer un potentiel absolu

Lorsqu’une électrode métallique M est plongée dans une solution contenant ses ions M"', une différence de poten-
tiel s’établit a linterface électrode/solution. Cette différence, souvent notée potentiel de Galvani A¢, résulte d’une
séparation de charges jusqu’a I’établissement d’un équilibre dynamique.
Le dilemme expérimental : mesurer une tension exige toujours deux bornes.
a) La premiere borne est I’électrode M.
b) La seconde borne doit étre en contact électrique avec la solution, ce qui impose d’y introduire un second conduc-
teur (une autre électrode).
¢) Or cette seconde électrode crée inévitablement sa propre interface électrode/solution, donc son propre A¢, non
controlé a priori.
Ainsi, un voltmeétre ne peut jamais donner « le potentiel de M » : il mesure une différence de potentiels entre deux
électrodes (& laquelle peuvent s’ajouter des potentiels de jonction).

Analogie (une seule phrase). Comme pour une altitude, on ne mesure pas une valeur absolue sans référence :
on ne mesure que des différences entre deux points.

8.1.7.2. La solution, I'électrode a hydrogéne (ESH) comme référence universelle :

Face & I'impossibilité de mesurer un potentiel d’électrode de maniére isolée, la communauté scientifique a adopté une
convention internationale : définir un zéro conventionnel pour ’échelle des potentiels. Ce zéro est fixé par ’Electrode
Standard & Hydrogeéne (ESH), dont le potentiel standard est arbitrairement défini comme :

Egsy = 0,0 VA toute température.

Cela signifie que 'ESH sert de référence (origine) pour I’échelle des potentiels, et non que toute mesure électrochimique
serait indépendante de la température : dés que les conditions ne sont pas rigoureusement standards (activités, pressions,

etc.), ’équation de Nernst introduit une dépendance explicite en T' via le terme oy

Ainsi, tout potentiel standard tabulé E° se lit comme une différence de potentielnmesurée par rapport a 'ESH.
a) Convention : By, 5y, = 0,0 V (zéro de I'échelle)
b) Conditions standard : ag+ = 1, Py, = 1 bar, électrode de platine platiné, 25 °C
c) Signification : Un E° = +0,80 V signifie "0,80 V plus oxydant que HT sous conditions standard"

Construction et conditions rigoureuses : Une ESH fonctionnelle requiert des conditions expérimentales trés contrd-
lées :

a) Electrode de platine platiné : Fil (ou lame) de Pt inerte recouvert par électrodéposition d’une couche de platine
noir (Pt finement divisé et poreux). Cette structure augmente considérablement la surface réelle de contact par
rapport a la surface géométrique, améliorant la cinétique du transfert électronique. Elle abaisse la surtension
d’activation du couple HY /Ha, ce qui favorise un comportement (quasi) réversible et un potentiel reproductible.

b) Solution acide standard : Une solution aqueuse ou lactivité thermodynamique des protons est fixée & ag+ ~ 1
(souvent assimilée a une solution acide ~ 1,0 molL™! en conditions diluées). On choisit un électrolyte-support
aussi inerte que possible vis-a-vis de 'interface Pt/solution, afin de limiter les perturbations du potentiel et de
préserver la réversibilité de I’électrode.

¢) Gaz hydrogeéne standard : Du dihydrogéne H2(g) de haute pureté maintenu & une pression partielle standard de
P° =1 bar (10° Pa). Le barbotage continu assure deux fonctions critiques : il impose I'activité de Ha au voisinage
de I'électrode (dans I'expression de Nernst) et chasse oxygeéne dissous susceptible d’induire des réactions parasites.

d) Température controlée : Le systéme doit étre thermostaté, généralement a 7' = 298,15 K. Bien que le potentiel

standard de '’ESH soit défini comme nul par convention, le terme E de la loi de Nernst dépend de T'; une

n
variation thermique non contrélée peut donc affecter la reproductibilité des mesures.

Une électrode de platine platiné (platine noir, surface poreuse) est immergée dans une solution acide telle que a(HJ“) = 1.

Du Hs(g) ultra-pur barbote & Py, = 1 bar pour établir ’équilibre a l'interface. Le zoom ou l’agrandissement sur la figure
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Electrode standard
a hydrogeéne

Surface poreuse
= T P

Figure 8.5 Schéma détaillé de ’électrode standard & hydrogéne (ESH)

ci-dessus (8.5) illustre un sens net donné; la demi-réaction 2 HT +2e~ == H, est réversible.

Fonctionnement et équilibre électrochimique La demi-réaction & I'interface platine/solution est :

[2 H'(aq) +2e” = Hg(g)J

Le platine ne participe pas a la réaction redox; il sert de conducteur inerte et de catalyseur pour établir rapidement
I’équilibre dynamique.

Pourquoi E°(ESH) =0 V : une convention Pour le couple Ht /Ha, écrit dans le sens réduction :
2HY +2¢” ==H,

I’équation de Nernst donne a 298 K :

o 0,06 aun
Eu+/ny, = En+ ju, — 5 logyo (a?{i >

Pour un gaz idéal, 'activité est assimilée a la pression relative :

Py
ap, ~ —=2 avec P° =1 bar,
Po
d’ou :

o 0,06 Py, /P°
EH+/H2 = EH+/H2 -9 10g10<c%1+)

Par convention, on définit le potentiel standard de 1’électrode standard & hydrogéne (ESH) par :

E%+/H2 =0V
Ainsi, en conditions standards (ag+ = 1 et Pu, = P° =1 bar), 'expression de Nernst conduit a :
EH+/H2 =0V.

Hors conditions standards, le potentiel de 'ESH s’écarte de zéro selon I’équation de Nernst.

L’ESH peut fonctionner dans les deux sens 1’ESH n’est pas intrinséquement une cathode ou une anode : son rdle
dépend du couple auquel elle est associée.
— Si elle regoit des électrons : elle est cathode (réduction) :

2H" +2e” — H,.
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— Si elle céde des électrons : elle est anode (oxydation) :
Hy — 2H' +2e7.

Le sens dépend du couple auquel elle est associée dans la pile de mesure.

Pourquoi avoir choisi I'hydrogéne ? Justifications Le couple H™/Hs a été retenu comme base de I’échelle des
potentiels car il définit une réaction simple, bien caractérisée, et pouvant étre rendue proche de ’équilibre sur une
surface de platine adaptée.
— Réversibilité : Sur le platine platiné, la cinétique d’échange du couple H /Hs est élevée, ce qui minimise la
polarisation et favorise un potentiel de référence stable.
— Simplicité et universalité : Le proton intervient dans une grande partie des équilibres acido-basiques et rédox
en milieu aqueux, ce qui rend la référence tres générale.
— Reproductibilité : La mise en contact controlée entre Hz(g) et une solution acide permet de fixer des activités/-
pressions définies, améliorant la comparabilité inter-laboratoires.
— Données bien établies : Les grandeurs thermodynamiques associées & Ho et HT sont parmi les plus documentées,
ce qui a facilité son adoption comme étalon.

Limites pratiques et électrodes de référence secondaires Bien que fondamentale pour la définition de I’échelle,
ESH est lourde & mettre en ceuvre (néeessité d’une bouteille d’hydrogéne (Hs), risque d’explosion, empoisonnement
facile du Pt). Au laboratoire, on privilégie des électrodes de référence secondaires, plus robustes et simples d’emploi,
dont le potentiel est stable et connu par rapport & PESH.
A 25°C, les plus courantes sont :

— Electrode au Calomel Saturée (ECS) :

Hg(1l) | Hg2Cla(s) | KCl(aq, sat)

Constituée de mercure liquide en contact avec du calomel (HgzCls, chlorure mercureux solide) et une solution
saturée de KCI. C’était la référence historique la plus courante, trés stable, mais aujourd’hui délaissée en raison
de la toxicité du mercure.
Egrcs ~ +0,244 V  par rapport ESH (& 25°C)

— Electrode Argent-Chlorure d’Argent (KCl saturé) :

Ag(s) | AgCl(s) | KCl(aq, sat)

Composée d’un fil d’argent chloruré (AgCl) plongeant dans une solution interne de KCI saturé. C’est 1'électrode
de référence moderne standard : robuste, non toxique et compacte.
Epg/agc1 = 40,197V par rapport ESH (4 25°C)

— Electrode Argent-Chlorure d’Argent (KCl, 3M) :

Ag(s) | AgCl(s) | KCl(aq,3 M)

Variante de la précédente utilisant une concentration de KCI non saturée (3 mol/L). Elle évite la cristallisation du
sel au niveau de la jonction (fritté) lors des variations de température, offrant une meilleure stabilité thermique.
Epg/agc1 = 40,210 V par rapport ESH (& 25°C)

Note : Ces valeurs dépendent de la température et de la concentration exacte de I’électrolyte interne.

Récapitulation : Le potentiel d’électrode est une grandeur relative car :
a) On ne peut mesurer que des différences de potentiel entre deux électrodes.
b) La communauté a attribué la valeur zéro au potentiel standard de 'ESH. Fgcs =~ 40,241 V/ESH
¢) Le potentiel standard E° d’un couple = FEM de la pile :
[couple étudié (conditions standard)] || ESH
d) Cette convention transforme une impossibilité de mesure absolue en un systéme de référence cohérent,
universel et exploitable.

8.1.7.3. Définition et détermination du potentiel standard E°

Le potentiel standard E° d’'un couple redox est défini de manieére opérationnelle.
Le potentiel standard EQ, g.q d'un couple redox est la Force Electromotrice (FEM) de la pile formée par :
— Une demi-cellule contenant le couple étudié dans ses conditions standard (toutes les espéces & activité 1,
température spécifiée, généralement 298 K).
— Une Electrode Standard & Hydrogéne (ESH) comme autre demi-cellule.
La pile est assemblée de telle sorte que la réduction se produise sur 1’électrode du couple étudié (si E° > 0) ou sur 'ESH
(si E° <0).

Montage expérimental pour déterminer E° : La figure 8.6 illustre trés bien 1’outils expérimental pour déterminer
la valuer du potentiel standard, le montage est constitué de deux demi-piles reliées par un pont salin (typiquement une
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Hyg@ 2H* (o +2e”  Aghpg+1e” = Ag

Figure 8.6 Montage expérimental pour la détermination du potentiel standard du couple Ag™t /Ag.

solution concentrée de KCl gélifié dans de l'agar-agar). La demi-pile de gauche est I'Electrode Standard a Hydrogéne
(ESH), qui sert de référence universelle. Elle est maintenue dans des conditions rigoureuses : une électrode de platine
platiné plonge dans une solution acide ol ai+ = 1, tandis qu’un barbotage continu d’hydrogéne ultra-pur a la pression de
1 bar (Pu, = 1) assure ’équilibre & l'interface. La demi-pile de droite est I’électrode de travail, ici une électrode d’argent
métallique (Ag(s)) plongeant dans une solution de nitrate d’argent (AgNO3) dont 'activité en ions Ag™ est exactement
1 (apg+ = 1). Un voltmeétre a trés haute impédance mesure la force électromotrice (FEM) de la pile en circuit ouvert,
évitant tout courant qui perturberait I’équilibre. Par convention de schéma (souvent adoptée en électrochimie), 1’électrode
standard & hydrogéne (ESH), prise comme référence, est représentée a gauche. Dans ce montage de mesure, la tension
lue au voltmetre s’écrit alors :
Emes - Edroite - Egauche~

Cette écriture droite—gauche dépend donc de la convention de dessin (placement de I'ESH) et ne définit pas a elle seule
la nature des électrodes.
La relation physique générale a retenir est :

Epile = Ecathode - Eanode:

avec Oxydation a 1’anode et Réduction a la cathode. Ainsi, dans I'exemple ou ’électrode d’argent possede un
potentiel standard E° > 0, 'ESH joue le role d’anode (oxydation) face & ce couple; ce rdle s’inverserait face & un couple
de potentiel standard négatif.

Démonstration thermodynamique et calcul : La tension mesurée Enes correspond & la différence de potentiel entre
la cathode et 'anode. En appliquant la loi de Nernst a chaque demi-pile sous leurs conditions respectives, on obtient :

Ermes — Licathode — Eanode - E(Ag+/Ag) - EESH

. 0,06 gt . 0,06 ans)?

= |Eagt/ag T log 2 - | Ea+/m, + log (; )
1 AAg(s) —— 2 Ho

0 o

Sous les conditions standard imposées (T' = 298,15 K, apg+ = 1, aages) = 1, ap+ = 1, Pu, = P° = 1 bar), tous les
termes logarithmiques deviennent nuls (In(1) = 0). L’équation se réduit alors & :

Emcs - EZng/Ag -0

Ainsi, la force électromotrice mesurée en circuit ouvert donne directement acces au potentiel standard du couple étudié :

(ERet /ag = Bes = 40,799 V|
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Signification et échelle des potentiels standard Le signe et la valeur de E° sont des grandeurs thermodynamiques
intrinséques qui quantifient la tendance relative d’'un couple oxydant/réducteur & capter des électrons par rapport au
couple de référence H' /Hs. Cette échelle permet une classification prévisionnelle des propriétés redox :

— E° > 0 : Le couple est plus oxydant que H*/H,. L’espéce oxydée (ex : Ag") a une plus forte affinité pour les
électrons que H'. Son réducteur (ex : Ag(s)) est donc un réducteur plus faible que Hs et ne réagit pas avec les
acides non oxydants pour dégager du dihydrogene. C’est le cas des métaux dits nobles.

— E° <0 : Le couple est plus réducteur que H™ /Hs. Le réducteur (ex : Zn(s)) céde ses électrons plus facilement
que Hz et peut donc réduire H en H. Ces métaux sont attaqués par les acides avec dégagement gazeux.

Le classement de tous les couples par E° décroissant constitue I’échelle des potentiels standard, une véritable échelle
de pouvoir oxydant. Elle permet d’appliquer la régle du gamma (ou régle des diagonales) pour prédire le sens spontané
des réactions d’oxydoréduction : I'oxydant du couple ayant le E° le plus élevé réagit avec le réducteur du couple ayant
le E° le plus faible.

Limites et précautions d’usage

a) Relativité : Un E° = +0,80 V pour Ag"™/Ag ne signifie pas que le potentiel absolu de I’argent est de 0,80 V,
mais qu’il est de 0,80 V par rapport a ’ESH.

b) Conditions standard : E° est défini pour des activités unité, ce qui différe des concentrations 1 M pour les
solutions non-idéales.

c) Dépendance en pH : Pour les couples impliquant H* ou OH~, E° dépend du pH. On définit alors souvent un
potentiel standard formel a pH donné.

d) Références secondaires : En pratique, 'ESH est encombrante et peu pratique. On utilise des électrodes de
référence plus stables comme 1’électrode au calomel saturée (ECS, E ~ +0,24 V /ESH) ou I’électrode Ag/AgCl,
dont le potentiel par rapport a I’ESH est parfaitement connu.

Résumé : Le potentiel d’électrode est une grandeur relative car :

a) On ne peut mesurer expérimentalement qu'une différence de potentiel entre deux électrodes.

b) La communauté a conventionnellement attribué la valeur zéro au potentiel de 'Electrode Standard & Hydrogéne
(ESH).

c) Le potentiel standard E° d’un couple est donc la FEM de la pile formée par ce couple (dans ses conditions
standard) et une ESH.

d) Cette convention permet d’établir une échelle cohérente et universelle des pouvoirs oxydants, indispensable
pour prédire le sens et ’équilibre des réactions d’oxydoréduction.

Cette relativité n’est pas une faiblesse mais une force : elle transforme une impossibilité de mesure absolue en un systéme
de référence pratique et universellement accepté.

8.1.7.4. Prédiction du sens des réactions :

La régle du gamma (ou régle des diagonales) est un outil graphique simple permettant de prévoir le sens spontané d’une
réaction d’oxydoréduction a partir des potentiels standard des couples impliqués.

Le principe de la régle du gamma est simple, Sur un axe vertical des potentiels croissants (du bas vers le haut), on place
les deux couples redox concernés. On relie ensuite par une diagonale 'oxydant le plus fort (potentiel le plus élevé) au

réducteur le plus fort (potentiel le plus bas). Cette diagonale forme un "y" avec 'axe des potentiels et indique le sens
spontané de la réaction : 'oxydant le plus fort réagit avec le réducteur le plus fort.

E Ox; Red, 11,761 H,0, H,0

( ( )
B Ox Reds 1077 T Fe?'

Figure 8.7 Prédiction du sens des réactions avec la regle de gamma

Exemple pratique : Peut-on oxyder Fe?T en Fe3* avec du H2Os ?
— Couple 1 : Fe* /Fe®™ E° = +0,77 V
— Couple 2: HzOz/HzO E° = +1,76 V
Analyse comparative des potentiels : En comparant les valeurs des potentiels standard, on constate que :

E°(H202,H20) = 1,76 V > E°(Fe*T /Fe*T) = 0,77 V

Cette différence de potentiel nous permet d’identifier :
— L’oxydant le plus fort : H2O2 car son potentiel est le plus élevé, donc il a la plus grande tendance & capter des
électrons.
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Tableau 8.5 Echelle des potentiels standards E° & 25 °C (par rapport a 'ESH).

Ne° ‘ Elément ‘ Couple redox ‘ Demi-équation de réduction ‘ E° (V)
Oxydants extrément Forts (E° > +1,8 V)
1 F Fo/F Fa(g) +2¢ — 2F +2,866
2 (@] O3 /02 Og(g) +2 Ht +2e o (02 (g) + H;O +2,075
3 S S205%7 /5042~ S20:8%2" +2e” = 2S04% +2,010
4 Ag Ag®T/AgT Agt +em — Ag* +1,980
5 Co Co®t /Co*T Cot +e = Co*" +1,920
6 Pb Pb*t /Pb2* PbO2(s) +4H" +2e° == Pb?>" +2H,0 +1,455
Oxydants Forts ( +1,2 <E°< 41,8 V)
7 Mn MnOs4 /Mn?" MnOs +8H' +5e == Mn?" +4H,0 +1,507
8 Au Au?t/Au Av¥T +3e” = Au(s) +1,498
9 Ce Ce*T/Ce®T Ce't +e& = (et +1,440
10 Cl Cly /C1 Cla(g) +2¢- = 2CI +1,358
11 Cr Cr207%7 /Cr*T | Cra072” +14HY +6e” == 2Cr*" +7H,0 | +1,332
12 Mn MnO: /Mn?t | MnOs(s) +4H" +2¢ == Mn*" +2H,0 +1,224
13 O O2/H20 Oz(g) +4H+ +4e” = 2H-0 +1,229
Oxydants modérés ( +0,8 <E°< 41,2 V)
14 Br Bry /Br- Bra(l) +2e == 2Br +1,087
15 N NO3~ /NO NO; +4H" +3e° = NO(g)+2H,0 | 40,957
16 Hg Hgo?"/Hg Hgo?T +2¢” == 2Hg(l) +0,796
17 Ag Agt/Ag Agt +eo = Ag(s) +0,799
18 Fe Fe?T /Fe? Fe*t +e° = Fe?t +0,771
19 (@] O, /H202 Oz(g) +2 HT +2e” = H>0- +0,695
Oxydants faibles ( 0 <E°< 40,8 V)
20 I L /T L(s)+2e = 2T +0,536
21 Cu Cu*t/Cu Cu®*t +2¢° == Cu(s) +0,342
22 Ag AgCl/Ag AgCl(s)+e == Ag(s)+Cl" +0,222
23 S S04%7 /802 SO4%” +4HT +2e” == SO2(aq) +2H,0 | 40,158
24 Cu Cut/Cu* Cu*t+e == Cu" +0,153
25 Sn Sn**/Sn?* Sn*t +2e7 = Sn?f +0,151
26 S S/HsS S(s)+2HT +2e == H2S(g) +0,142
27 H HT/Hs 2HT +2¢” == H(g) 0
Réducteurs faibles ( 0 <E°< -0,8 V)
28 Pb Pb?" /Pb Pb®T +2e° == Pb(s) -0,126
29 Sn Sn?* /Sn Sn*t +2¢° == Sn(s) -0,138
30 Ni Ni%* /Ni Ni**T 42e” == Ni(s) -0,257
31 Co Co**/Co Co*t +2¢° == Co(s) -0,277
32 Ccd Ccd*t/cd Cd*t +2e° = Cd(s) -0,403
33 Fe Fe?* /Fe Fe’t +2e == Fe(s) -0,440
34 Cr Cr®t/Cr Cr’T +3e” = Cr(s) -0,740
35 Zn Zn" /Zn Zn*t +2¢7 = Zn(s) -0,762
Réducteurs Forts (-0,8 <E°< -2,5 V)
36 Mn Mn** /Mn Mn®T +2e == Mn(s) -1,185
37 \Y Vit /v V2T +2e7 = V(s) -1,175
38 Ti Ti** /Ti Ti*t +2¢° == Ti(s) -1,630
39 Al AIPT /AL APT 437 = Al(s) -1,662
40 Be Be?t /Be Be?’t +2e° == Be(s) -1,847
41 U U3t/u Ut +3e = U(s) -1,789
42 Mg Mg?* /Mg Mg*t +2e” == Mg(s) -2,372
Réducteur extrément Forts (E° < -2,5 V)
43 Na Na™/Na Nat+e- == Na(s) -2,714
44 Ca Ca’®"/Ca Ca’T +2e° == Ca(s) -2,868
45 Sr Sr?* /Sr Sr’t +2e7 == Sr(s) -2,899
46 Ba Ba®"/Ba Ba’ +2¢° == Bal(s) -2,912
47 K KT /K KF+e = K(s) -2,936
48 Li Lit/Li Lit+e- = Li(s) -3,040
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— Le réducteur le plus fort : Fe?T car le potentiel de son couple est le plus faible, donc il a la plus grande tendance
a céder des électrons.

Réaction spontanée : Puisque HoOz est 'oxydant le plus fort et Fe>* le réducteur le plus fort, leur réaction est
thermodynamiquement favorisée. Le peroxyde d’hydrogéne peut donc oxyder les ions fer(II) en ions fer(III) selon la
réaction :

H202+2H++26_ — 2H50

2Fe?t —5 2Fe3T 4+ 26~

H202 + 2Fe*t + 2HT — 2H,0 + 2Fe®*
Veérification thermodynamique : La force motrice de cette réaction peut étre quantifiée par le calcul de la force
électromotrice standard de la pile correspondante :
AE° = E°(oxydant) — E°(réducteur) = 1,76 — 0,77 = 0,99 V > 0
Une valeur positive de AE° confirme que la réaction est bien spontanée dans le sens écrit.
Exemple 2 : Réduction Cu®>* par Zn (électrochimie de base). Couples :
— Cu**/Cu: 40,34 V

— Zn*t/Zn : —0,76 V
AE° = 0,34 — (—0,76) = +1,10 V. Diagonale : Cu®" oxydant fort oxydant Zn (réducteur fort). Réaction :

Zn + Cu*t —— Zn®" + Cu
Conventions :

— Potentiels tabulés : les E° sont des potentiels standards de réduction.
— Nernst (a 25 °C) : pour une demi-équation écrite en réduction Ox +ne” == Red,

B e 0,05916 log O, 0= a(pr}odu'lts).
n a(réactifs)
— Activités : en solution diluée,
a; & i}, ¢® =1 mol/L.
CO

Donc si [i] est exprimée en mol/L, on peut écrire numériquement a; ~ [i].
— Phases condensées pures : solides purs et eau liquide ont a = 1 et n’apparaissent pas dans Q.

Exercices corrigés :

Electrode Agt/Ag (Nernst + interprétation)

Enoncé On plonge une électrode d’argent Ag(s) dans une solution de nitrate d’argent AgNOgs. On suppose une
solution diluée : apg+ ~ [AgT]/c® avec ¢® =1 mol - L7, et aag(s) = 1.

a) Calculer E pour [Ag'] = 1072 mol/L.

b) Calculer E pour [Agt] = 10"% mol/L.

c) Interpréter : que se passe-t-il si on dilue la solution en AgT?
Donnée : E°(Agt/Ag) = 40,799 V.

m N

Demi-équation (réduction) :

Agt + e = Ag(s) = n=1.
Quotient réactionnel (produits / réactifs) :

_ GAg(s) 1

a’Ang a/Ag+

Nernst a 25 °C :

E = E° 0,059 log( ) = E° 40,059 log(a .+ ).

aAg+

En solution diluée, ay.+ ~ [AgT]/c® avec ¢ = 1 mol- L™ (avec ¢° est la concentration standard de référence
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utilisée pour définir une activité sans dimension), donc :
E ~ 0,799 + 0,059 log [Ag™].
a) [AgT] =10"2 = log(107%) = —2
E = 0,799 + 0,059(—2) = 0,6807 V.
b) [Ag"] =107°% — log(107%) = —6
E = 0,799 + 0,059(—6) = 0,4440 V.
c) Interprétation : en diluant, [Ag"] diminue = as,+ diminue = Q = 1/a,,+ augmente == E diminue

(Nernst). L’électrode devient moins oxydante (potentiel de réduction plus faible).

\.

Régle du gamma (spontanéité) : Fe?t et H,0,

Enoncé Peut-on oxyder Fe?t en Fe?t avec HoOs en milieu acide ?
— Couple A : Fe*T /Fe*t  E° = 40,77V
— Couple B : HoO2/H,O  E° =+1,76 V
a) Utiliser uniquement la régle du gamma pour prévoir le sens spontané.
b) Ecrire les deux demi-équations dans le sens spontané.
¢) Ecrire 'équation-bilan.
d) Calculer AE® et conclure.

a) Gamma : comme E(y,0, /1,0) > Elres+ pe2+), Uoxydant le plus fort est H2O2 (il se réduit) et le
réducteur le plus fort est FeT (il s’oxyde).
b) Demi-équations (milieu acide) :

H2O5 + 2HJr +2e” — 2H50
Fe?t — F*T 4o
Multiplication de la seconde par 2 :
2Fe*t — 2FT 4 2¢”
¢) Equation-bilan :
Hy02 4+ 2Fe*™ + 2H" — 2H,0 + 2Fe*"
d) Validation par AE® :

AEO = (?athode - E:node = 1776 - 0777 = +0799 V> 07

donc la réaction est spontanée dans le sens écrit.

.

pH d’égalité : MnO,~ /Mn** et 0,/H,0

Enoncé A 25 °C, on suppose Po, =1 bar et [MnO4~] = [Mn?"] = 1.
Déterminer le pH pour lequel :
Eainoy - /vn2t) = E(02/H,0)-
Données :
MnOs~ +8H' +5e~ = Mn*" +4H,0 E°=+151V

O+ 4H" +4¢” = 2H,0 E°=+41,229V

1) Couple permanganate. Demi-équation de réduction :

MnOs~ +8H" +5e¢ == Mn*" +4H,0  (n=5).

Quotient réactionnel :
Q A\n2+ a%lzo [Mn2+]
Mn = ~ - .
aMnO4* CL%+ [MHO4 HH‘WB
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Donc :

0,059 [Mn27]
Fan = 1,51 — /"1 .
M 5 Og([Mn04*][H+]8

Avec [Mn*"] = [MnO4 "] =1:

0,059 1
Eam = 1,51 — == .
y L og([HﬂB)

Or log<ﬁ> = 8pH, donc :

Eva = 1,51 —

0’(;59 -8pH = 1,51 — 0,094656 pH.
2) Couple dioxygéne.
02 +4HY 447 = 2H,0 (n=4).
Qo, = afho ~ L
* a0, ay,  (Poy/Po)HT]

Avec Po, = P° =1 bar :

0,059 1
Eo, = 1,220 — log<ﬁ> = 1,229 — 0,059 pH.

3) Egalité des potentiels.
1,51 — 0,094656 pH = 1,229 — 0,059 pH
0,281 = 0,035496pH =  pH ~ 7,92.

Lecture gamma (commentaire) Quand le pH augmente, [H*] diminue, donc Q augmente et les potentiels de
réduction diminuent (Nernst). Le permanganate décroit plus vite, il perd plus rapidement son caractére oxydant
en milieu moins acide.

Pile Daniell : gamma + A, G° + K°

Enoncé Soit la pile (a 25 °C) :
Zn(s) | Zn** (aq) || Cu* (aq) | Cu(s).

Données :
E?Cu2+/Cu) = +0,340 \/7 EEJZn2+/Zn) = 70,763 V

) Utiliser la régle du gamma pour prédire le sens spontané.
) Identifier anode/cathode et écrire les demi-équations.

) Calculer Eg;,.
)

2

a
b
c
d) Déduire A, G° puis la constante d’équilibre K°.

a) Gamma : 0,340 > —0,763. L’oxydant le plus fort est Cu®T et le réducteur le plus fort est Zn(s). Réaction
spontanée :
Zn(s) + Cu®*(aq) — Zn**(aq) + Cu(s).

b) Demi-équations :
Zn(s) — Zn*"(aq) +2e~  (anode, oxydation)

Cu’*(aq) +2¢~ — Cu(s) (cathode, réduction)
¢) Potentiel standard de pile :
Egile = Egathode - annode = 07340 - (707763) = 17103 V.
d) Thermodynamique :
AG° = —nFEge, n=2.
AG® ~ —2 x 96485 x 1,103 ~ —2,13 x 10° J - mol ™"
Relation avec I’équilibre :
nFE]

A,G° = —RTInK° InK° = —_Pt°
n = n RT
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Numériquement a 7' = 298,15 K :

2 x 96485 x 1,103

~ K° ~ 10%73.
8,314 x 298,15 85,9, 0

InK° ~

Conclusion : K° est énorme, la réaction est pratiquement totale vers la droite.

\. J

Méthode gamma et équation de Nernst

Enoncé A 25°C, on mélange :
[Fe*t]o = [Fe®T]o =102 mol - L™, [la)o =10"° mol- L', [I7]o=10"" mol - L™ ".

Données :
E(OF63+/F62+> =40,77 'V, E<°I2 -y = 10,54 V.
a) Prédire le sens spontané par la régle du gamma.
b) Calculer les potentiels initiaux Er. et E1 (Nernst).
¢) Conclure : la réaction démarre-t-elle spontanément ?

m )

Méthode gamma puis Nernst homogene
a) Gamma (standard) : 0,77 > 0,54. L’oxydant le plus fort est Fe*T et le réducteur le plus fort est I™.
Réaction attendue :

2F*T + 217 — 2F* 4+ L.

b) Nernst.
(a) Couple fer : Fe*T + ¢~ == Fe?" (n = 1).
Ape2+ [Fezﬂ
Qre = R
Ape3+ [Fe’T]
[Fe?]
FEr. = 0,77 — 0,059 1 .
: 8 [Fe*]
Ici le rapport vaut 1, donc Er. = 0,77 V.
(b) Couple iode : I +2e =21 (n=2).
a? I]?
QI — 1 ~ [ } .
(¢ [12}
0,059 2
Er=054— 2 I! .
1= 0,5 5 og( T2]
Numériquement :
1 (1ohH2 1072 1 1
= = =10 =1 10) =1
(2] 10-3 ~ 10-3 0g(107) =1,
donc :

Er = 0,54 — 0’(;59

x 1= 0,54 — 0,02958 = 0,510 V.

c) Conclusion (démarrage spontané). Comme Er. > Er (0,77 > 0,510), 'oxydant effectif Fe®T est plus
oxydant que I> dans ces conditions : la réaction démarre spontanément dans le sens prévu.

Message final (a retenir) La régle du gamma est la boussole : elle donne le sens spontané a partir des E°.
L’équation de Nernst est la loupe : elle quantifie 'effet des concentrations, du pH et des pressions.

\ J

Etude d’une pile Zn/Cr,02~

Une pile est formée par deux compartiments :
Compartiment 1 : Une plaque de zinc immergée dans une solution (50 mL) de ZnSO4 (0,01 M).
Compartiment 2 : Un fil de platine immergé dans une solution (50 mL) contenant du dichromate de potassium
(0,02 M) et du chlorure de chrome CrCls (0,01 M) en milieu acide. Un pont salin contenant du sulfate de
potassium relie les deux compartiments.

a) Ecrire les demi-équations des réactions et 1’équation bilan.
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b) Dessiner un schéma du montage de la pile et indiquer la polarité, le sens de circulation des électrons, du
courant et des ions. Quel est le réle du pont salin ?
¢) Calculer la force électromotrice initiale, sachant que le pH du compartiment 2 est maintenu a pH = 1.
d) Calculer la concentration des espéces a 1’équilibre. Peut-on considérer la réaction comme totale ?
e) Le compartiment 1 est tamponné a pH = 8, le voltmeétre indique une force électromotrice égale a 2,12 V.
Calculer le produit de solubilité de Zn(OH)s.
Données : E°(Cr202~ /Cr®%) = 1,33V, E°(Zn?*" /Zn) = —0,76 V.

Données de I’énoncé

Compartiment 1 : Compartiment 2 :
— Electrode : plaque de zinc — Electrode : fil de platine (inerte)
— Solution : 50 mL de ZnSO4 — Solution : 50 mL avec K3Cra0O7 0,02 M et CrCls
0,01 M 0,01 M
— [Zn*T]p =0,001 M — [Cr2027]o = 0,02 M, [Cr®*]o = 0,01 M

— Milieu acide (pH imposé)
Pont salin : Sulfate de potassium (K2SO4) reliant les deux compartiments.
Potentiels standards : E°(Cro02~ /Cr®*T) = 1,33 V et E°(Zn*"/Zn) = —0,76 V

a) Demi-équations et réaction globale :
Méthodologie : Détermination du sens spontané Reégle du gamma : L’oxydant le plus fort (po-
tentiel standard le plus élevé) réagit avec le réducteur le plus fort (potentiel standard le plus bas).
Ici :
— Oxydant le plus fort : Cro02~ (E° = 1,33 V)
— Réducteur le plus fort : Zn (E°(Zn*"/Zn) = —0,76 V = Zn, le métal est le réducteur)
Donc : La réaction spontanée est 'oxydation du zinc et la réduction du dichromate.
Demi-équations équilibrées
A P’anode (compartiment 1) - Oxydation :

Zn(s) — Zn’T(aq) + 2e~  (perte d’électrons)

A la cathode (compartiment 2) - Réduction : Le dichromate se réduit en milieu acide. Il faut
équilibrer les atomes d’oxygene avec H2O et les charges avec e™.

Cr207%" (aq) + 14H' (aq) + 67 — 2Cr’T(aq) + TH20(1)

Astuce : Equilibrer une demi-équation en milieu acide
a) Equilibrer les atomes autres que O et H
b) Equilibrer O avec H2O
¢) Equilibrer H avec HY
d) Equilibrer les charges avec e~
Equation bilan
Pour additionner les demi-équations, le nombre d’électrons échangés doit étre identique. Le PPCM (2,6)
est 6.

37Zn — 37Zn°" +6e”
Cr:072~ + 14HT 4+ 6e~ — 20r*T + 7H,0

Addition membre & membre (les électrons s’annulent) :

[3 Zn(s) 4+ Cra07°" (aq) + 14 H' (aq) — 3Zn*t(aq) + 2Cr®** (aq) + 7H20(1)]

Role du pont salin
— Assurer la continuité électrique en fermant le circuit (circulation des ions)
— Maintenir 1’électroneutralité dans chaque compartiment :
— A l'anode : production de Zn** = arrivée d’anions SO~
— A la cathode : consommation de H* = arrivée de cations KT
— Eviter le mélange des solutions des deux compartiments
b) Dessiner un schéma du montage de la pile avec la polarité, le sens d’électrons.
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Anode : / (?athode : .
Electrode de Zinc ' Une tige de Platine
Solution 50 mL
Solution 50 ml, < K,Cr,0, (0,02 M)
ZnS0O, (0,01 M CrClL, (0,01 M)

en milieu acide

3Zn—>3Zn2++ Cr2072—+14H++—>20r3++7H20

D’apres les deux demi-équations on peut distinguer le sens du déplacement des électrons. Les électrons
sont produits & ’anode (par oxydation du Zinc) et consommés a la cathode (par réduction de CraO7%7)
et a travers le fil conducteur, ils se déplacent de :

(Anode (compartiment gauche, électrode de Zn) — Cathode (compartiment droit, électrode de Pt)}

¢) Force électromotrice initiale (pH = 1)
Potentiel de I’anode (compartiment 1) : La loi de Nernst pour le couple Zn** /Zn s’écrit :

E:E°+w

log[Zn®*]
Avec n =2 et [Zn®T]p = 1072 M :

0,06

Ezn = —0,76 + log(1072)

= 0,76 0,06 =082 V)

Potentiel de la cathode (compartiment 2) : Pour le couple Cro02~ /Cr®F | 1a loi de Nernst est :

10, 0,06 [CrOF |[HT]*
E=FE"+ - log <W

AvecpH=1= [H"]=10"" M, et n=6:

0,06 0,02 x (10)~ 14
Eor =1, og |
c 33 + 6 og< (0,012

=1,3340,01log(2 x 107'?) =[1,213 V
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Attention a la formule de Nernst : Pour une demi-équation de réduction :

Ox +ne” — Red

n 0,059 o [Oxydant]
[Réducteur]

La formule de Nernst s’écrit :

E=E°

Ne pas inverser numérateur et dénominateur : 'oxydant (forme oxydée) est toujours au
numérateur, le réducteur (forme réduite) au dénominateur. Cela ne dépend pas du sens de la
réaction dans laquelle intervient le couple.

\. J

Force électromotrice initiale :

Epile - Ecathode - Eanode - ECr - EZn

Epiie = 1,213 — (—0,82) =

Deuxieme méthode : utilisation du quotient réactionnel Q : Une autre fagon de déterminer la
force électromotrice de la pile consiste a utiliser directement la réaction globale et le quotient réactionnel
Q. Cette méthode est souvent plus rapide et met en évidence le role de la composition initiale du systeme.
Pour la réaction globale :

37n(s) + Cra07>" (aq) + 14HT (aq) — 3Zn** (aq) + 2Cr®** (aq) + TH20(1)
le quotient réactionnel Q est défini par :
[Zn2+]3 . [Cr3+]2
[Cra0727] - [HT]14

en excluant les phases condensées pures (solides et liquides). La force électromotrice de la pile s’exprime
alors par la relation :

0,06

Epile = E;ile - lOgQ

ou :
— ERye = B¢, — Bz, = 1,33 — (=0,76) = 2,09 V est la FEM standard de la pile,
— n = 6 est le nombre d’électrons échangés dans la réaction globale,
— @ est le quotient réactionnel calculé & partir des concentrations initiales.

Le quotient réactionnel initial @) s’écrit :

_[Zn®T]P - [Cr*T)2 (0,01)% - (0,01)2
= [Crzog_] . [H*]M - 0,02 - (0,1)%4

La force électromotrice est donnée par :

Epile = 2 09—0’06><10 M*Z 09 —-0,01 x5,70={2,033 V
pile — 4, 6 g 0702.(0’1)14 — 4 ) ) - )

Les deux méthodes donnent le méme résultat :

Epite = 2,033 V

Ceci confirme la cohérence des deux approches et valide l'utilisation de la formule globale & partir de la
réaction.

Concentrations des espéces a 1’équilibre :

Calcul de la constante d’équilibre

A I’équilibre, Epie = 0, donc Fcr = FEzn. La constante d’équilibre K se calcule a partir des potentiels
standards :

nAE° 6 x (1,33 — (—0,76))

log K= 356~ = 0,06
6x2,00 12,54
K== ~ 006 2




K =10 (valeur extrémement grande)

Donc : La réaction est totalement déplacée vers la droite.

Détermination du réactif limitant : Travaillons avec les quantités de matiére dans 0,05 L :
— nY 2r =0,01x0,05=5x 10"* mol
6 _ —10-3
TLCTQO?_ = 0,02 x 0,05 =10"" mol
— n2 31 =0,01 x0,05="5x 10~* mol
— nd4+ =0,1x0,05=5x10"% mol (2 pH = 1)

Tableau d’avancement

3Zn + OCr20;>~ + WH" — 3Zn*" 4+ 2C°t 4+ 7HO
to(mol) | exces 1-1073 5-1073 5-1074 5-1074 solvant

Détermination de Tmax :
Le réactif limitant est celui qui disparait en premier. Testons les deux réactifs en solution :
— Si Cr207?%" était limitant (z = 1,0 x 1072 mol) : il faudrait 14 x 1,0 x 1072 = 1,4 x 1072 mol de H™.
Or n%+ =5,0x 1073 mol < 1,4 x 1072 mol — impossible.
— Si H" est limitant :
o _ 5,0x107°
VI 14

%r2072* =1,0 x 1073 mol > Zmax — c’est Cohérent.

~ 3,57 x 10~* mol
Par rapport le Cro072" : n

Etat final (mol) avec Tmax = 3,57 X 107 mol :

37Zn  + Cr207%" +  14HT — 37Zn%t + 2Cr3t + T7H>20
teg(mol) | exces 6,43-107* 2.107¢ 1,57-1078 1,21-1078 solvant

Concentrations a 1’équilibre (V = 0,050 L) :

1,57 x 1073
[ =505 =

[Hﬂeq ~ (pH final = 4,4 a 1’équilibre réel)

5 6 L .
Remarque : Si on utilisait la valeur exacte Tmax = 1 X 10_3, on trouverait TLHq+ = 0 (théorique), mais

dans la réalité, 1’équilibre laisse toujours une infime quantité de H', d’ott un pH faiblement acide.

Peut-on considérer la réaction comme totale? La réponse est oui, pour plusieurs raisons :
— Le réactif limitant H' est quasi totalement consommé :

nil ~2x107° mol soit [H']eq 74 x 107 M

Cette quantité est négligeable devant les concentrations des autres espéeces.

— La constante d’équilibre est extrémement grande (K = 10299 > 1), ce qui signifie que la réaction est
thermodynamiquement tres favorable et totalement déplacée vers les produits.

— Les réactions d’oxydoréduction entre un métal (ici le Zinc) et un oxydant fort comme l'ion dichromate
en milieu acide sont généralement quantitatives (c’est-a-dire que la transformation est compléte et le
réactif limitant est entiérement consommsé.)

On peut donc considérer la réaction comme quasi-totale.
e) Produit de solubilité de Zn(OH). (pH = 8)
Nouvelle condition expérimentale
Le compartiment 1 est maintenant tamponné a pH = 8, donc :

K. 107"

—6
- 10s S 0M

[H]=10"*M = [OH ]=
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A ce pH, Zn?" précipite sous forme Zn(OH)3 selon ’équilibre :
Zn(OH)2(s) = Zn**(aq) + 20H (aq) K, = [Zn*T][OH ]?

Expression du potentiel de 1’anode
La concentration en Zn?" est maintenant controlée par le K :

[Zn*t] =

[OH™}?
Le potentiel de ’électrode de zinc devient :

. 0,06
EZ“ = EZn2+/Zn + T lOg[ZH2+]

[OH™]
= —0,76 + 0,03 (log K — 2log[OH™])

:—0776+0,0310g< K, 2)

Avec log[OH™] = log(107%) = —6 :
Ezn = —0,76 + 0,03(log K + 12)

Utilisation de la FEM mesurée
Le voltmeétre indique Fpile = 2,12 V. Les conditions du compartiment 2 n’ont pas changé (pH = 1), donc

Ecr = 1,213 V.
Epile = Fcy — Eyn = Ezn, = 1, 213 — 2, 12 = —0,907 A\

Détermination de K,
En égalant les deux expressions de Ez, :

—0,907 = —0,76 4+ 0,03(log Ks + 12)
0,03(log Ks 4+ 12) = —0,907 4+ 0,76 = —0, 147
-0, 147
) — 4
0,03 9
log Ks = —4,9 — 12 = -16,9

log Ks +12 =

=K, =10""%%~ 1,26 x 1077

(K.(zn(OH),) ~ 1,26 1077

La valeur trouvée pour K est en bon accord avec les données tabulées (environ 3 x 107'7). Cela valide la
cohérence de la mesure et I’exploitation de la FEM pour déterminer un produit de solubilité.

Dosage permanganate/acide oxalique
Un volume de 20 mL de solution de permanganate de potassium est dosé par acide oxalique. La réaction est
réalisée en milieu acide et la solution se décolore lorsque 13,6 mL d’acide oxalique 0,1 N

a) Ecrivez les demi-réactions et les équations de réaction globale.
b) Calculer la normalité et la molarité du permanganate de potassium.

Couples : MnO4~ /Mn*"; CO2 /C2H204.
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Données

Grandeur Valeur

Volume de KMnQO4 Vi =20 mL
Volume d’acide oxalique & ’équivalence V2 = 13,6 mL

Normalité de ’acide oxalique N2 =0,1 N

Couples redox : MnO47/Mn2Jr ; CO2 /C2H204.




Demi-réactions et équation globale

Demi-réaction de réduction (MnO,~ — Mn2+) Le manganése passe de 1’état d’oxydation +VII & +1I :
il gagne donc 5 électrons.

— On équilibre 'oxygeéne avec HoO : MnO4~ — Mn3t + 4H50

— On équilibre ’hydrogéne avec HY : MnO,~ + 8 HT — Mn?* +4H,0

— On équilibre les charges avec les électrons :

(MnO,~ +8H' +5¢ — Mn*' +4H,0)

Demi-réaction d’oxydation (C;H204 — CO3) Chaque atome de carbone passe de I'état d’oxydation +II1
a +IV ; la molécule céde donc 2 électrons au total.

— On équilibre le carbone : C2H204 — 2CO2

— On équilibre ’hydrogene avec HT : CoH04 — 2CO2 + 2HT

— On équilibre les charges avec les électrons :

[CQH204 ——2C0, + 2H+ —+ 2e_]

Equation de la réaction globale On doit égaliser le nombre d’électrons échangés. Le PPCM de 5 et 2 est 10,
d’ou :

Réduction X 2: 2MnO4~ + 16 HT +10e™ — 2Mn?*" + 8 H,0

Oxydation x 5: 5C3H;04 — 10C0, + 10HT 4+ 10e™

En additionnant membre & membre et en simplifiant (16 H" — 10H™ = 6 HT et les 10 e~ s’annulent) :

(2MnO4~ +5C2H204 + 6HY — 2Mn** 4 10CO, + 8 H20 |

Calcul de la normalité et de la molarité du permanganate de potassium
Normalité de KMnQO,

A I'équivalence, la loi fondamentale des dosages en normalité s’écrit :

N1 Vi = Na Ve

_ NaxVa 0,1x13,6

|4 20

D’ou :
N

(N =0068N=68-10"N]|

Molarité de KMnQO,4

La relation entre normalité et molarité fait intervenir le nombre n. d’électrons échangés par entité :

N =ne.xC

Pour MnOy4 , on a n. = 5 (5 électrons gagnés lors de la réduction), donc :

_ N1 _ 0,068

C1

Te 5

[C’l —1,36-10°2 mol/L]

Vérification par la steechiométrie

a) Quantité de matiere d’acide oxalique :
N: _ _
n(C2Hy04) = 72 X Vo = 0,05 x 13,6 x 107> = 6,80 - 10~* mol
(on divise N2 par 2 car lacide oxalique échange 2 électrons)
b) D’aprés les coefficients stoechiométriques de 1’équation globale :

”(Kl\gno“) = "(CQ?O“) —  n(KMnO,) = % X 6,80-107* = 2,72-10* mol
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¢) Concentration molaire :

n(KMnO4) 2,72 x 107*
Vi T 20x 103

Ci = =1,36-10"2 mol/L

\

Une solution d’un volume de 200 mL contient 0,01 mol de nitrate de cuivre Cu(NOgz), 0,025 mol de chlorure
d’aluminium AlCls et 81 mg de FeCls.

a) Quelle est la concentration maximale d’argent qui peut étre dissoute sans précipitation ?

b) Classifiez par ordre croissant le pH de précipitation des cations métalliques.
pK. : Al(OH)3=33,52; Cu(OH)2=19,32; Fe(OH)3=38,70; AgCl=9,73. M(FeCl3)=162 g/mol.

Données

— Volume de la solution : V' =200 mL = 0,200 L

— Nitrate de cuivre : ncy = 0,010 mol de Cu(NOs3)2

— Chlorure d’aluminium : na; = 0,025 mol de AlCI;

— Chlorure de fer(IIT) : m = 81 mg = 0,081 g de FeCls, M = 162 g/mol

— Constantes produit de solubilité :
pK(Al(OH)3) = 33,52

pKs(Cu(OH),) = 19,32
pKs(Fe(OH)3) = 38,70
pK,(AgCl) =9,73

1. Concentration maximale d’argent sans précipitation

On cherche la concentration maximale de Ag™ que ’on peut ajouter sans que AgCl ne précipite. Cela nécessite
de connaitre la concentration en ions chlorure dans la solution initiale.

Concentration en ions chlorure

— AICl; : ner = 3 x 0,025 = 0,075 mol

— FeCl3 : 0.081

162
nei=3x50x10"*=1,5x 10" mol

— Cu(NOg3)2 n’apporte pas de Cl ™.

NFe = =5,0 x 10~* mol

Total :
ng- = 0,075+ 0,0015 = 0,0765 mol
Concentration : 0. 0765
"= = = 2 1/L
[C17] 0,200 0, 3825 mol/

Condition de non-précipitation de AgCI
Le produit de solubilité :
K.(AgCl) =102 ~ 1,86 x 107 *°
La précipitation commence quand :
[Ag™]- O] = K.

D’ou la concentration maximale avant précipitation :

K, 1,86 x107'°

= ~ 4 10" mol/L
[CI7] 0,3825 86 107 mol/

[Ag " max =

Réponse :

[[Agﬂmax ~ 4,86 x 1071 mo1/L]

2. Classement par ordre croissant du pH de précipitation des cations métalliques

Les cations sont : AI**, Cu®T, Fe3T. Leur précipitation sous forme d’hydroxyde suit la réaction :

M"™" +nOH™ == M(OH),
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Le début de précipitation a lieu quand :

~ KS 1/n
o 1= ()

avec [M"™*] la concentration initiale du cation.

Concentrations initiales

[Cu®t] = 8’ (2)(1)8 = 0,050 mol/L

0,025
0,200

4
[Fe’t] = % =2,5x 10"% mol/L

[APT] = = 0,125 mol/L

Pour Fe3*

K, =102~ 2,00 x 107%°

_39\ 1/3
[OH™] = <72’20§§ o ) = (8,0x 107"/

[OH™] ~ 9,28 x 10™"* mol /L
pOH =~ —log(9,28 x 107 %) ~ 12,03
pH = 14 — 12,03 ~ 1,97

Pour APt

K, =10"%52 3 02 x 1073

—34\ 1/3
[OH‘]:<73’0%X121§ ) = (2,42 x 1073%)1/3

[OH] ~ 1,34 x 10" mol/L
pOH ~ —log(1,34 x 10~ ") ~ 10, 87
pH~ 3,13

Pour Cu®*t

K,=10""%2 x4, 79 x 1072

—20\ 1/2
(OH ] = <74’790X0;§ ) — (9,58 x 1071%)1/2

[OH™] & 9,79 x 10™"° mol/L
pOH =~ —1log(9,79 x 107'%) =~ 9,01
pH ~ 4,99

Ordre croissant de pH de début de précipitation

Fe*T (1,97) < AP (3,13) < Cu®* (4,99)

Réponse :

[Feg+ < AIPT < Cu2+]
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Pile Cu/Ag et Cu(OH).

Soit la pile suivante :

Cu|Cu** (0,05 M,50 mL) || Pt|Agt (0,01 M),Cl~(0,02 M),50 mL

Donc :
— Compartiment anodique : électrode de cuivre métallique plongeant dans 50 mL d’une solution de
Cu(OH)2 & [Cu**] = 0,05 mol/L (on considére que tout le cuivre est sous forme Cu®").
— Compartiment cathodique : électrode de platine plongeant dans 50 mL d’une solution contenant :

[AgT]sotal = 0,01 mol/L et [Cl ]sota1 = 0,02 mol/L

En présence d’ions chlorure, une partie des ions Ag™ précipite sous forme de AgCl(s).
— Pont salin : KCI d’une concentration 3 fois molaire.
Le voltmetre numérique affiche une valeur V' a déterminer.

Potentiels standard & 25°C : E°(Ag™/Ag) = 0,80 V E°(Cu®T/Cu) = 0,34 V
Constantes de solubilité : K,(AgCl) = 10727 Ks(Cu(OH)y) = 1071932

Anode : ) Cathode :
Electrode de Cuivre Une tige de Platine
Solution 50 mL : Solution 50 mL :
Hydroxyde de Cuivre S Notrate d'Argent 102 M et
5.102 M Chlorure d'Argent 2.10-2 M

Questions

a) Ecrire les demi-équations et 1’équation bilan de la pile en fonctionnement.
Préciser ’anode et la cathode, ainsi que les réactions d’oxydation et de réduction.
b) D’apres le schéma, indiquer le sens du courant électrique et celui des électrons dans le circuit extérieur, en
justifiant.
c) Calculer la concentration effective en ions Ag™ libres dans le compartiment cathodique, en tenant compte
de la précipitation de AgCl. (Donnée : K(AgCl) = 107%75).
d) Calculer la force électromotrice de la pile (valeur affichée par le voltmeétre) dans les conditions initiales ? et
y’auras t’il un impacte sur la FEM si on a pas de précipitation de AgCl1?
e) La pile débite jusqu’a épuisement (équilibre). Déterminer les concentrations des espéces a 1’équilibre avec :
i) Calculer la constante d’équilibre K de la réaction bilan.
i) Etablir le tableau d’avancement de la réaction.
f) On modifie maintenant le compartiment anodique : on le tamponne & pH = 10. La nouvelle FEM mesurée
est de 1,05 V. En déduire une valeur expérimentale du produit de solubilité K, de Cu(OH)a,.
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Solution : Pile Cu/Ag et Cu(OH),

Avant de commencer, rappelons quelques notions clés :
— Potentiel standard (E°) : Tendance d’une espéce & gagner des électrons (& se réduire). Plus E° est
grand, plus espéce est un bon oxydant.
— Loi de Nernst (a 25°C) :
[Oxydant]
[Réducteur]

5 oy 0:059
n

log

ou n est le nombre d’électrons échangés.
— Fonctionnement d’une pile : L’anode est le siege de 1'oxydation (pole —), la cathode le siege de la
réduction (pole +). La force électromotrice (FEM) est :

Epile - Ecathode - Eanode >0

— Produit de solubilité (K;) :

— Pour AgCl(s) = Ag™ + Cl™ : K, = [AgT][Cl7]

— Pour Cu(OH)s(s) = Cu®>T +20H™ : K, = [Cu®T][OH]?
Réponse (a) : Les deux demi-équations et I’équation globale :
Objectif : Déterminer le sens spontané de la réaction et écrire les équations.
Identification des couples redox :

— Compartiment anodique (gauche) : électrode de Cu dans Cu®*" = couple Cu®*"/Cu
— Compartiment cathodique (droite) : électrode de Pt dans Ag™ = couple Ag™/Ag

Comparaison des potentiels standards :
E°(Agt/Ag) = 0,80 V > E°(Cu®t/Cu) = 0,34 V
Remarque : Le couple ayant le potentiel standard le plus élevé gagne les électrons et se réduit. Il constitue la

cathode (pole +). L’autre couple s’oxyde & ’anode (pole -).

Demi-réactions :
— A P’anode (oxydation) : Cu(s) — Cu®"(aq) + 2e~
— A la cathode (réduction) : Ag*(aq) + e~ — Ag(s)

Equation bilan : Pour équilibrer les électrons, on multiplie la réduction par 2 :

Oxydation : Cu(s) — Cu2+(aq) +2e”

Réduction : 2Ag*(aq) +2e¢~ — 2Ag(s)
Bilan : Cu(s) +2Ag" (aq) — Cu’" (aq) + 2 Ag(s)

Réponse (b) : Sens du courant et sens des électrons : une distinction essentielle
Le courant conventionnel (1)

Par convention historique (Franklin, 18'™ siécle), on dit que le courant électrique circule de la borne positive
(4) vers la borne négative (—) a ’extérieur du générateur. C’est une convention pratique qui permet d’appliquer
les lois de 1'électricité (Ohm, Kirchhoff) sans se soucier de la nature des charges.

Dans notre cas, le courant circule dans le sens opposé au mouvement des électrons. Il va donc de :

Cathode (pole +) — Anode (pole —)

le sens des électrons :

Physiquement, dans un fil métallique, ce sont les électrons (charges négatives) qui se déplacent réellement.
Comme ils sont négatifs, ils sont repoussés par la borne négative (ou ils sont en exces) et attirés par la borne
positive (ol ils manquent). Ils circulent donc en sens inverse du courant conventionnel :

Electrons : borne négative () — borne positive (+)

Dans notre cas, les électrons sont produits & 'anode (par oxydation du Cu) et consommés a la cathode (par
réduction de Ag*). Dans le circuit extérieur, ils se déplacent donc de :

Anode (compartiment gauche, électrode de Cu) — Cathode (compartiment droit, électrode de Pt)
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Ce qu'’il faut retenir pour les piles

— Anode = oxydation = produit des électrons = borne négative (-)

— Cathode = réduction = consomme des électrons = borne positive (+)
Dans le circuit extérieur :

Courant I : cathode (+) — anode ()
Electrons : anode () — cathode (+)

Réponse (c) : Calcule de [Ag" Jiibres
Précipitation de AgCl :

La réaction de précipitation est : Ag™ + Cl~ —— AgCI(s)
Calcul des quantités initiales :

nf,+ = 0,010 x 0,050 = 5,0 x 10~* mol
ng— = 0,020 x 0,050 = 1,0 x 10~% mol

Etat | Agt + c1- — AgCl(s)
Initial (mol) 5,0x 107* 1,0 x 1073 0
En cours (mol) | 5,0 x 107* — & 1,0x 1072 — z
équilibre (mol) € 50x 1074 ~5,0x107*
Avec :
— z : avancement volumique (en mol)

— £« 5,0 x 107* (quantité résiduelle)
Résolution : Comme K, = 1,78 x 10710 est trés faible, la précipitation est quasi-totale. Les ions Ag® sont
limitants face aux ions Cl™ .
A Déquilibre :

_ 5,0 x 1074
— [CI iibre = ———2—

= 1M
0,050 0,0
— La relation du K donne :

K
[Ag+]libre -

_1,78x107"
[Cli}libre

o -8
Gor  —LTSx107M

Donc : ¢ = 1,78 x 107% <« 0,01

[[Agﬂhbre =1,78x 107" M]

Méthode exacte (pour les curieux) :

Pour les étudiants souhaitant une résolution rigoureuse sans approxi-
mation, voici la résolution exacte de I’équation du second degré.
A partir de I'expression du K :

(5,0x 107 —2)(1,0x 107* —z) = K,

22 —1,5x10 %2 4+5,0x 107" =1,78 x 10~ *°
22— 1,5x 10732 +4,999822 x 1077 =0

1 1073 — 12 x 1074
oy = L5X10T =5,000712 % 10 7 ) 99644 10~
VA ~5,000712 x 10~ = 2
oy = LB X 1073 4 5,000712 x 10~*
, =

5 ~ 1,0000356 x 10°
Donc ’équation admet deux solutions réelles distinctes, mais une seule a un sens physique :
— x; est physiquement acceptable car z1 < n%y,

— o est rejetée car xo > n%g+ (impossible de précipiter plus d’ions Ag™ qu’il n’y en avait au départ).
Agt est le réactif limitant. Aprés précipitation totale :

ng =1,0x107° = 5,0 x 107" = 5,0 x 10~* mol

_, 50x107*
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Application du produit de solubilité :

A Péquilibre avec le précipité : K, = [Ag™][C17]




K 10-975 10-975
ApgT]= 2 — =
Ae =G~ 001~ 102

[[Ag+]libre ~1,78-107° mol]

Remarque : Cette résolution rigoureuse par 1’équation du second degré confirme que l'approximation faite dans
la méthode simplifiée (z ~ 5,0 x 107*) est excellente. La différence entre les deux méthodes est totalement
négligeable.

Remarque : La concentration en ions Ag" libres est extrémement faible car la précipitation avec Cl™ est
quasi-totale (K trés petit).

Réponse (d) : Calcule de FEM :

PI‘iIlCipe : Epile = Ecathode — Fanode

Potentiel de I'anode (couple Cu**/Cu) :

Eanodc - Eo(Cu2+/Cu) + 07 259 log[Cu2+]
Bunode = 0,34+ " 10g(0, 05)

log(0,05) = log(5 x 1072) =log5 —2~ 0,70 —2 = —1,30

FEanode = 0,34 40,0295 x (—1,30) = 0,34 — 0,03835 ~ | 0,3017 V

Potentiel de la cathode (couple Ag™/Ag) :
Eeatnode = E°(Ag" /Ag) + 0,059 1og[Ag™]
Avec [AgT] = 107" M (question c) :

Feathode = 0,80 + 0,05910g(10™ ") = 0,80 + 0,059 x (—7,75)

Ecathode = 0,80 —0,45725 ~ | 0,3428 V

Force électromotrice :

Epile = 0,3428 — 0,3017 = [0,041 V (soit 41 mV)]

Impact de I'absence de précipitation d’AgClI :
Sans précipitation, [Ag*] = 0,01 M :
Elthode = 0,80 + 0,059 1og(0,01) = 0,80 + 0,059 x (—2) = 0,682 V

Elje = 0,682 — 0,3017 = 0,380 V

Remarque : La précipitation de AgCl, abaisse considérablement le potentiel de la cathode et donc la tension
de la pile (de 0,38 V & 0,041 V).
Réponse (e) : Calcule des Concentrations des espéces a I’équilibre :
i) Calcul de la constante d’équilibre K
E;ile = E(c:)athode - E:node = 0’ 80 — 03 34 = 07 46 V

n X E;ﬂe B 2 x 0,46
0,059 0,059

K =10"% ~ 3,89 x 10*°

Remarque : K est immense donc la réaction Cu(s) +2 Ag™(aq) — Cu?*(aq) +2 Ag(s) est totale dans le sens
direct.

Relation avec K : log K = ~ 15,59
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ii) Tableau d’avancement :

Données initiales
— Volume commun : V =50 mL = 0,050 L
— Anode (Cu®") : nd 2 = 0,05 x 0,050 = 2,5 x 10™* mol
— Cathode (Ag" total dissous) : n%ng =0,01 x 0,050 = 5,0 x 10~* mol

Etat ‘ Cu + 2Ag™ = Cu?* + 2Ag
Initial (mol) | excés 5,0 x 1074 2,5 x 1073 0
En cours (mol) | excés 5,0 x 1074 —2¢ 2,5 x 1073 4+ ¢ 2¢
Equﬂibre (mol) | exces € 2,5 X 1073 + £max 50x 1074
Avec :
— £ : avancement en mol
5,0x 1074 i, . o

— Emax = — = 2,5 x 107* mol (avancement maximal si réaction totale)

— € : quantité résiduelle d’ions Ag™ & I’équilibre (tres faible)

Constante d’équilibre La réaction de la pile a pour constante :

[Cu?teq 15
= A T 3,89 x 10
éq
En fonction des quantités de matiere :
nd
Cu2+ .
v Newze XV

K = —

néAqur ’ (ni"g+ )?
\%

Approximation de réaction quasi-totale, K étant trés grand (> 10'%), les ions Ag’ sont presque entiérement
consommes :

géq ~ gmax = 2,5 X 1074 mol

Quantité de Cu®* a I'équilibre

nel oy =ngyet +8q =2,5x107"+2,5x107* = 2,75 x 10~* mol

[ngqu2+ =2,75%x 1077 mol]

Calcul de la quantité résiduelle d’ions Ag+ on sais que quantité résiduelle d’ions Ag* a I’équilibre (tres

faible) € = niqur, et de I'expression de K :
2 Ngpor XV
K
2 (2,75x107%) x 0,050 1,375 x 107* _20
= 3,89 x 1015 = 3gox10n _ >»03x10

e=1/3,53x10-20 = 1,88 x 10~ *° mol

Donc les concentrations a 1’équilibre sont :
ngl 2,75 x 1073
Cu)gq = —Cu2F — & =(0,055 M
[Cu™]ea Vv 0, 050
e 1,88x107" -
Agleq== = 2" —  =13,76x 107" M
[ g ] q \Ve 0’ 050 ’ X

Etat d’équilibre de la pile galvanique A I’équilibre, la pile ne débite plus et la force électromotrice mesurée
par le voltmeétre est nulle. Dans le compartiment anodique, ’électrode de cuivre présente une corrosion localisée
uniquement sur sa partie immergée dans la solution de Cu(OH)2, tandis que la partie non émergée reste a peut
pres intacte . La solution a viré au bleu foncé, traduisant une augmentation significative de la concentration en
ions Cu?* due & l'oxydation du cuivre métallique selon la demi-réaction :

Cu — Cu®T 42
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Dans l’autre compartiment, ’électrode de platine est désormais recouverte d’un dépé6t d’argent métallique, Ce
phénomene s’appelle un dépot électrolytique spontané ou plus précisément une électrodéposition spontanée,
résultat de la réduction des ions Ag™ initialement présents :

Agt +e” — Ag(s)

La concentration en ions AgJr libres est devenue extrémement faible, de 1’ordre de 1078 M, en raison & la fois
de leur déposition sur la cathode et de leur précipitation sous forme de chlorure d’argent (AgCl) en présence
des ions chlorure (Cl") dont la concentration a diminué jusqu’a environ 0,01 M. Le pont salin au KC1 3M assure
I’électroneutralité des deux compartiments en permettant la migration des ions sans qu’aucun courant ne circule
dans le circuit extérieur. L’ensemble du systéme a ainsi atteint un état d’équilibre chimique et électrochimique
ol les potentiels des deux électrodes sont égaux :

EAg*/Ag = ECu2+/Cu

N :
Solution 50 mL : | Solution 50 mL :
Hydroxyde de Cuivre ) Notrate d'Argent 0 M et
5,5.102 M Chlorure d'Argent 1.102 M

Réponse (f) : Calcule de Produit de solubilité K (Cu(OH)2) a pH=10 :
Nouvelles conditions : pH = 10 = [OH ] =10"* M, Ej;, = 1,05 V

Calcul du nouveau potentiel d’anode : Le compartiment cathodique n’a pas changé, donc Ecathode = 0, 3428
V (question d).

’ ’ ’ ’
Epile — Licathode — Eanode = Eanode — Licathode — Lypile

Eloqe = 0,3428 — 1,05 = —0,7072 V

Détermination de [Cu”"] par la loi de Nernst :

0,059
2

Elnode = E°(Cu®t /Cu) + log[Cu®"]
—0,7072 = 0, 34 + 0, 0295 log[Cu*")

0, 0295 log[Cu®t] = —1,0472
—1,0472 _

log[Cu®**] = o905~ —35,5

[Cu®T] =107%° = 10°° x 107%° ~( 3,16 x 107 M

Calcul du K, de Cu(OH) :
K,(Cu(OH)2) = [Cu®] x [OH™?
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Ko =(3,16 x 107%%) x (107%)* = 3,16 x 107¢ x 107®

(K.(Cu(OH)s) ~ 3,16 x 107

Remarque : Cette valeur est extrémement faible, bien plus que la donnée initiale (107'9-3%). Cela s’explique par
la forte basicité du milieu (pH=10) qui précipite quasi-totalement Cu®*. La différence avec la valeur théorique
peut venir des approximations de calcul ou des conditions expérimentales.

.

Exercice : Pile Zn/Fe en milieu ammoniacal

On consideére la pile électrochimique suivante :
— Compartiment 1 (anode) : électrode de zinc métallique plongeant dans 100 mL d’une solution de sulfate
de zinc (ZnSO4) & 0,01 M.
— Compartiment 2 (cathode) : électrode de fer métallique plongeant dans 100 mL d’une solution contenant
du sulfate de fer II (FeSO4) &4 0,02 M et de 'ammoniac (NHs) & 0,1 M.
— Les deux compartiments sont reliés par un pont salin au chlorure de potassium (KCl).
Données a 25°C :
E°(Fe’T /Fe) = —0,44V  ;  E°(Zn%/Zn) = —0,76 V

K.=10"" ; 0,06 pour la loi de Nernst
n

a) Ecrire les demi-équations électroniques pour les deux couples redox intervenant dans cette pile, puis établir
I’équation bilan de la réaction qui se produit lorsque la pile débite.

b) Calculer la force électromotrice (FEM) initiale de la pile.

¢) Faire un schéma légendé de la pile en indiquant :

— la polarité des électrodes,

— le sens de circulation des électrons dans le circuit extérieur,
— le sens de déplacement des ions dans le pont salin,

— le role du pont salin.

d) Déterminer la constante d’équilibre K de la réaction bilan. En déduire les concentrations des espéces &
’équilibre si on suppose que 'ion Fe?T est le réactif limitant.

e) Calculer le potentiel standard apparent du couple Fe** /Fe en milieu ammoniacal sachant que : Le com-
partiment 1 est maintenant tamponné a pH = 10. Sachant que le zinc précipite sous forme Zn(OH)s
(Ks = 107'58), déterminer le potentiel de 1’électrode de zinc dans ces conditions. La f.é.m. mesurée est
alors Epje = 1,32 V.

Corrigé : Pile Zn/Fe en milieu ammoniacal
a). Demi-équations et équation bilan :

— Compartiment 1 (anode) : oxydation du zinc métallique
Zn — Zn*t 4 2e”

— Compartiment 2 (cathode) : réduction des ions fer II en fer métallique
Fe’t 4 2e” — Fe

En additionnant ces deux demi-équations, on obtient 1’équation bilan :

[Zn +Fe?t — 7n?t + Fe]

b). Force électromotrice initiale
Potentiel de I’électrode de zinc (anode) :

0,06
2

Ezn = —0,76 +0,031og(0,01) = —0,76 + 0,03 x (—2) = —0,76 — 0,06 =(—0,82 V

Potentiel de ’électrode de fer (cathode) :

Ezn = E°(Z0* /Zn) + log[Zn**)

0,06 log[Fe*]

Ere = E°(F®" /Fe) + 5
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Epe = —0,44 + 0,031og(0,02) = —0,44 + 0,03 x (—1,70) = —0,44 — 0,051 = [—0,491 V
FEM initiale :
Epile = Ecathode - Eanode = EFe - EZn = _07 491 — (_07 82) = 0, 329 V

c). Schéma de la pile et rdle du pont salin :

Anode : BB "
s : Cathode :
Electrode de Zinc 8 7 cr ‘|* ) \ Electrode de Fer

Pont Salin j

(Saturé KCI) Q/j:

Solution 100 mL : Solution 100 mL :
Sulfate de Zinc — e Sulfate de Fer 0,02 M
0,01 M et Ammoniac 0,1 M

Role du pont salin :
— Assurer la continuité électrique entre les deux compartiments.
— Maintenir la neutralité électrique en permettant la migration des ions :
— Les ions K* migrent vers le compartiment cathodique (oti des Fe?* sont consommés).
— Les ions Cl™ migrent vers le compartiment anodique (ot des Zn?* sont produits).

d). Constante d’équilibre et concentrations finales :

Constante d’équilibre :

nAE° 2 x[(—0,44) — (—0,76)] 2x0,32 0,64
0,06 0,06 - 0,06 ~ 0,06

log K = ~ 10,67

(K =10"% ~ 4,7 x 10"

Concentrations & P’équilibre (Fe?t limitant) :
Quantités initiales dans 0,1 L :
ngy2+ = 0,01 x 0,1 =10"" mol

N2+ = 0,02 x 0,1 =2 x 10"* mol
Si Fe?T est limitant, Zmax = 2 x 1072 mol. Alors :
n5lsy =107 + Tmax = 3 x 10~° mol
Mgzt ~ 0

Concentrations :

3
(Zn?H]eq = % —0,03M

[Fe®eq =
e). Influence de la précipitation de Zn(OH), a pH = 10
A pH = 10, [0H™] = 10~* M. Le produit de solubilité :

K, = [Zn*T][OH™]? = 10718
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()KH‘ T o B
2+ s _ 8,8 o 9
[Zn™"] = [ T = (0172 =TJos = 10 ~|1,58 x 107" M

Potentiel du zinc dans ces conditions :

0,06

Ej, = E°(Zn®t /Zn) + == log[Zn**] = —0,76 + 0,03 log(1, 58 x 10~?)

log(1,58 x 107%) =1log1,58 —9 ~ 0,20 — 9 = —8,80

Ej, = —0,76+ 0,03 x (—8,80) = —0,76 — 0,264 = —1,024 V

Potentiel standard apparent du couple Fe2t /Fe en milieu ammoniacal :
La FEM mesurée est Epjle = 1,32 V. On a :

Fpite = Bl — By = Epe = Epite + By = 1,32+ (—1,024) = 0,296 V

Ce potentiel Ep, est celui de I'électrode de fer dans les conditions du compartiment 2 (milieu ammoniacal). 11
correspond & :

By, = E° (Fe** /Fe) + 0’—206 log[Fe® M iibre
On a calculé plus haut [Fe2+]1ibre ~ 6,32 x 10~7 M. Donc :
0,296 = E° (Fe** /Fe) + 0,031og(6,32 x 10~7)
log(6,32 x 1077) = —6,20
0,296 = E° (Fe** /Fe) + 0,03 x (—6,20) = E° (Fe*" /Fe) — 0,186

E° (Fe** /Fe) = 0,296 + 0,186 = (0,482 V

Conclusion

Ce potentiel standard apparent (= 0,48 V) est trés différent du potentiel standard (—0,44 V) en raison de la
complexation des ions Feo™ par ’'ammoniac, qui diminue considérablement leur concentration libre et modifie le
potentiel d’électrode.

Mesure des potentiels standard de I’argent et du fer
Objectif

Déterminer expérimentalement les potentiels standard des couples Ag™ /Ag et Fe?t /Fe a ’aide d’une électrode
standard a hydrogene (ESH) et vérifier la loi de Nernst.

Montage expérimental
Description du montage

— Bécher 1 : Electrode standard & hydrogene (ESH)
— Electrode de platine platinée
— Solution de HC1 1 M ([Ht] = 1 M)
— Barbotage de dihydrogeéne gazeux a Pg, = 1 atm
— T =25°C
— Bécher 2 : Electrode métallique (argent ou fer)
— Electrode d’argent métallique pour le couple Ag™ /Ag
— Electrode de fer métallique pour le couple Fe?™ /Fe
— Solution du métal correspondant a la concentration indiquée
— Pont salin : Tube rempli de KC1 gélosé (a l'aide de 'agar-agar) assurant la continuité électrolytique
— Voltmeétre : Branché entre les deux électrodes pour mesurer la force électromotrice

Questions

— Schématisation et identification
a) Reproduire schématiquement le montage en identifiant clairement l’anode et la cathode (argent ou
fer).
Indication : La polarité dépend du signe du potentiel standard du couple étudié par rapport a ’ESH.
b) Indiquer le sens de circulation des électrons dans le circuit externe pour chaque cas.
¢) Indiquer le sens de migration des ions dans le pont salin pour chaque cas.
— Demi-réactions électrochimiques
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a) Ecrire la demi-réaction qui se produit & I'électrode standard & hydrogéne.
b) Ecrire la demi-réaction qui se produit & I’électrode d’argent, puis a I'électrode de fer.
c) Ecrire I’équation bilan de la réaction qui se produit dans la pile pour chaque cas.
— Détermination du potentiel standard de ’argent
a) Avec une solution de AgNO3 1 M, la tension mesurée par le voltmétre est de +0,800 V. En déduire
la valeur du potentiel standard E°(Ag*t/Ag). Justifier votre réponse en utilisant la relation :

Epile - Ecathode - Eanode

b) Rappeler la signification physique de cette valeur.
c) Comparer avec la valeur tabulée E°(Ag™/Ag) = 40,799 V. Comment expliquer une éventuelle diffé-
rence ?
— Détermination du potentiel standard du fer
a) On remplace maintenant I’électrode d’argent par une électrode de fer plongeant dans une solution
de FeSO4 1 M. La tension mesurée est de +0,44 V MAIS avec le voltmeétre branché en sens inverse
(borne V sur ’'ESH et COM sur le fer). Expliquer pourquoi et en déduire la valeur de E°(Fe?" /Fe).
b) Pourquoi le signe est-il différent de celui de l’argent ? Quelle est la conséquence sur le role de 'ESH
(anode ou cathode) ?
¢) Comparer avec la valeur tabulée E°(Fe?t /Fe) = —0,44 V. Commenter.
— Approfondissement (questions bonus)
a) Pourquoi utilise-t-on une électrode de platine platinée plutot qu’une simple électrode de platine poli
pour 'ESH 7
b) Quel est le role du pont salin ? Que se passerait-il sans lui?
¢) Pourquoi I'ESH est-elle difficile & utiliser en pratique courante ? Citer d’autres électrodes de référence
plus pratiques.
d) Pourquoi le potentiel standard du fer est-il négatif alors que celui de l'argent est positif ? Quelle
conséquence sur la réactivité des deux métaux ?

m D

Détermination expérimentale de I’'anode et de la cathode

Lorsqu’on ignore la valeur et méme le signe du potentiel standard du couple étudié, on adopte une "convention
de branchement fixe" pour éviter toute ambiguité.

Branchement conventionnel
— L’électrode standard & hydrogéne (ESH) est systématiquement reliée & la borne négative du voltmetre.
— L’électrode du couple & étudier est reliée & la borne positive.

Lecture et interprétation Le voltmeétre affiche une tension U (positive ou négative) dont le signe renseigne
directement sur le role des électrodes (cathode ou anode) :

[Convontion de branchement : ESH sur borne (), électrode étudiée sur borne (+)J

Cas 1 : La tension mesurée est positive (U > 0)
— L’électrode étudiée est plus positive que PESH.
— Les électrons circulent de 'ESH vers 1’électrode étudiée.
— L’électrode étudiée est le siege d’une réduction : c’est la cathode.
— L’ESH est le siege d’une oxydation : c’est 'anode.
— Le potentiel standard du couple est positif : E° = +U.

Cas 2 : La tension mesurée est négative (U < 0)
— L’¢électrode étudiée est plus négative que I'ESH.
— Les électrons circulent de I’électrode étudiée vers PESH.
— L’électrode étudiée est le siege d’'une oxydation : c’est 'anode.
— LESH est le siege d’une réduction : c’est la cathode.
— Le potentiel standard du couple est négatif : E° = —|U|.

lllustration par des exemples
— Avec une électrode d’argent : on mesure U = +0,80 V
— L’électrode d’argent est la cathode.
— E°(AgT/Ag) = 40,80 V.
— Avec une électrode de fer : on mesure U = —0,44 V
— L’électrode de fer est I’anode.
— E°(Fe*" /Fe) = —0,44 V.
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Remarque fondamentale Cette interprétation n’est valable que si la convention de branchement est respectée :
IESH toujours sur la borne négative du voltmetre. C’est la seule fagon de déduire sans ambiguité le signe du
potentiel standard & partir de la mesure.

Eléments de réponse (a destination de I'enseignant)
1. Schématisation et identification

— Cas de P’argent : E°(Ag®/Ag) > 0 donc I’argent est plus oxydant que H™.
— Anode : ESH (oxydation de Hs)
— Cathode : Ag (réduction de Ag™)
— Electrons : de PESH vers I’argent
— Pont salin : Kt vers Ag, CI” vers ESH

Anode :
Electrode standard &
hydrogene (ESH)

Cathode :
lectrode d’argent

o

: i Pont salin :
Py, =1 atm — C= 1\ (
Rt =V T FElLE KClgslos¢ 1

Solution 50 mL :

Solution 50 mL : -~ \
" AgNO3 (1 M)

HC1(1 M)

ESH: 2H%(aq) +2¢~ = Ha(g)
Argent :  Agt(aq) +e = Ag(s)

Bilan : Ha(g) +2Ag " (aq) — 2H (aq) + 2 Ag(s)

— Cas du fer : E°(Fe®T /Fe) < 0 donc le fer est plus réducteur que Ho.
— Anode : Fe (oxydation de Fe)
— Cathode : ESH (réduction de HT)
— Electrons : du fer vers PESH
— Pont salin : KT vers ESH, Cl~ vers Fe




Anode :

Electrode standard & Cathode :
hydrogene (ESH) Electrode de fer
Pont salin :
Py =1
o KCl gélosé
. i
Y _Oml :
i
|
Solution 50 mL | Solution 50 mL :
HCL(L M) FeSO, (0,01 M)

ESH: 2H'(aq) +2e¢ = Ha(g)

Argent : Fe’'T 42~ = Fe
Bilan : Fe+2HT — Fe’ + H,

2. Demi-réactions

— ESH : 2HT + 2¢~ = Hy

— Argent : Agt +e” = Ag

— Fer : Fe?t 4+ 2¢~ = Fe

— Bilan Ag: 2AgT + Hy — 2Ag +2H"
— Bilan Fe : Fe + 2HT — Fe?T + H»

3. Potentiel standard de I'argent

a) Epile = Fag — Frsa = 0,800 — 0= 0,800 V = E°(Agt/Ag) = 0,800 V

b) L’argent a tendance & exister sous forme métallique plutot que sous forme ionique par rapport & H*.

¢) Trés proche de la valeur tabulée (0,799 V). Les différences peuvent venir de la température, pression de Ha,
concentration exacte.

4. Potentiel standard du fer

a) Avec ’électrode de fer branchée a la borne + du voltmeétre et 'ESH & la borne —, on mesurerait une tension
négative —0,44.

En inversant les branchements (ESH a la borne +, fer a la borne —), on obtient une tension positive de 0,44 V.
Soit U’ cette tension mesurée aprés inversion :

U =Fpsu—Fre =0—FEpo =044V = FEp.=-044V

Ainsi, le potentiel standard du couple Fe** /Fe est E° = —0,44 V par rapport & 'ESH.
b) Le fer est plus réducteur que Ha, donc son potentiel standard est négatif. Conforme a la valeur tabulée.

5. Approfondissement

a) Le noir de platine augmente la surface active et catalyse la réaction d’échange électronique, permettant
d’atteindre rapidement 1’équilibre.

b) Le pont salin assure la continuité électrique tout en minimisant le potentiel de jonction. Sans lui, la pile
ne peut pas fonctionner (circuit ouvert).

¢) L’ESH est difficile car elle nécessite du Ho gazeux, une électrode spéciale et une manipulation délicate.
Electrodes de référence plus pratiques : électrode au calomel saturé (ECS), électrode au chlorure d’argent
(Ag/AgCl).
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Conclusion

Ce montage permet de déterminer expérimentalement le potentiel standard d’un couple redox et de vérifier la loi
de Nernst. La précision des mesures dépend du soin apporté a la préparation des solutions et a la stabilisation
de la température.
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