Chapitre 8.
Electrochimie : Des réactions redox aux mesures électriques

8.1. Introduction : De la matiére 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 Faradayf’3> il est essentiel de comprendre comment ’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 18000°%) avec la premiére
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,(56> John Frederic Daniell résout ce probleme 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 barriere poreuse. Cette architecture stabilise la tension et rend possible I'essor de la télégraphie. Quelques
décennies plus tard, en 1859,P1antAI859 Qagton Planté franchit un nouveau cap avec I'accumulateur au plomb. (Vest la
naissance de la batterie rechargeable : un systéme capable non plus seulement de produire, mais de stocker ’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.

8.2. Piles électrochimiques : Architecture et principes

8.2.1. 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

(c) John F. Daniell

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

8.2.2. Limites des réactions redox en solution homogeéne

Dans une solution homogéne, un oxydant du premier couple (Ox1) et un réducteur (Redsz) 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 I’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.

8.2.2.1. 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 & 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 & un dispositif qui canalise le flux, les électrons doivent passer par le circuit externe.

8.2.2.2. 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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8.2.2.3. 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.

8.2.2.4. 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.

8.2.3. 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.

8.2.3.1. 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).

8.2.3.2. 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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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.

8.2.4. 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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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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8.2.4.1. 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.

8.2.4.2. 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]

8.2.4.3. 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

283



284

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 :

ot 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 :
MnOs~ +8 HY +5 e~ == Mn’" +4 H,0

A2+ _ [MH2+}
aMnos— G4 [MnO4~] [HF]®

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

(solution diluée)

Dérivation thermodynamique. Pour toute réaction :

AG=A,G°+RTInQ

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

—nFE=-nFE°+RTInQ = E:Eof%an

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

RT 8314 J/(mol - K) x 208,15 K
F 96485 C/mol

Par conséquent, la constante de Nernst (pour n = 1) vaut :

=0,02569 V

2 T
% = 2,303 x 0,02569 V = 0,05916 V
Cette valeur est souvent arrondie a 0,059 V dans les calculs précis,(57)’<58) ou & 0,06 V pour simplifier les calculs
(page 316). On obtient la formule de travail, valable a 25 °C :
E=E°— 0.06 10g10Q’
n

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

_ o 0,06 [Red]
E=F - 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 :

— Excés d’oxydant M <1):
[Ox]

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

est favorisée.

— Excés de réducteur M >1]:
[Ox]

Le logarithme est positif, le terme correctif est négatif. Ainsi E < E° : I'oxydation 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 a 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
(siége de la réduction) et 'anode (siége de l'oxydation) :

[Epile = FEecathode — Fanode = EEB - E@]

En appliquant I’équation de Nernst & chaque électrode (a 298 K) :
0

o ,06 o 0,06
Fyie = (B8 = 2% 10810 Qa ) — (B2 = 2% 108, Qc )

n n

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

o oy 0,06 Q
Epile = (g — E3) — n log,o <£>

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

0,06
Epile = Epie — o log,, Q ’

avec :
— Epy. = E§ — E : FEM standard de la pile.

a’odu
— Q= Qe = w : quotient réactionnel de la réaction globale équilibrée.
Qe H Ay gactifs

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

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 l’expression déja établie en (a) :

o 0,06
‘ Egile = n log, o K’

Contexte historique

L’équation porte le nom du chimiste allemand Walther Hermann
Nernst (1864-1941), prix Nobel de chimie en 1920095 Etablie
en 1889, elle a unifié thermodynamique et électrochimie en montrant
comment le potentiel d’une électrode dépend quantitativement de
la concentrations ou activités des espéces. A une époque ol ces
domaines étaient encore distincts, Nernst a introduit une relation
fondamentale reliant force électromotrice et énergie libre, ouvrant
la voie a ’électrochimie moderne.

RT
E=FE"—- "1
nkF nQ

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.

8.2.4.4. 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,

285



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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qui se retrouvent dans toutes les architectures précédemment décrites :

a)

b)

¢)

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

8.2.5. Classification fondamentale : piles galvaniques et électrolytiques

8.2.5.1. 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

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.

Une partie de I’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 I’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 ’électrolyte et/ou le pont salin afin de
maintenir la neutralité électrique.

Remarque : le courant conventionnel circule en sens opposé au flux d’électrons.

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.

. Cellules électrolytiques

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).
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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 forgant un courant a circuler en sens opposé a 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.

’_m )

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
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)

Epile < 0 (pour la réaction écrite dans

Signe de la FEM . ,
le sens imposé)

Epilc >0

Conversion

, . Electrique — Chimique
énergetique

Chimique — Electrique

Sens du travail Systeme — Environnement Environnement — Systeme

Polarité anode Négative Positive

Polarité cathode

Positive

Négative

Sens des électrons

De I'anode vers la cathode (courant

De I'anode vers la cathode (courant

spontané) imposé par la source)
Architecture Deux demi-cellules reliées par un pont | Souvent deux électrodes dans le méme
typique salin 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

8.2.6. 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 I’énergie récupérable via la tension). Leur compréhension permet de relier la
thermodynamique des réactions redox aux performances pratiques d’un générateur électrochimique.

8.2.6.1. 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
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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 — EEB - Ee]

8.2.6.2. 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).
Dés 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, ’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 recoit la puissance :

[P = Upomes [ = (E — rz)z.]

Deux idées importantes :

— Si I est tres faible : Upornes & F mais la puissance P est faible (car P ~ ET).

— Si [ est treés grand : la chute rI devient importante, Upores baisse, et la puissance utile peut rediminuer.
Dans le modeéle ohmique simple, la puissance transférée a la charge est maximale lorsque :

Rcharge =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
Ppcrduc =rl”.

Rendement énergétique :

Wrécl f; Ubornes Idt
n= W = t < 1
max J, Eqdt

Interprétation : I’énergie maximale correspond & « E multiplié par la charge transférée », alors que ’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 {max (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),
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> limitations & fort courant (diffusion, polarisation).

— Pourquoi la capacité dépend du courant de décharge : a courant élevé, la tension en charge baisse davantage
(chute rI + polarisation), on atteint plus vite la tension de coupure, donc la capacité « mesurée » diminue. C’est
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 F (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 » & cause de la résistance interne r (chute 1) 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 E.

c¢) Ce qu’on récupére vraiment (pratique utilisable). Comme il y a des pertes, la capacité pratique est
inférieure & Cip, 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.

8.2.7. 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 U'interface électrode électrolyte. Comprendre cette relativité est essentiel pour interpréter correctement
les tables de potentiels standard et leurs applications.

8.2.7.1. 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 & I'interface électrode/solution. Cette différence, souvent notée potentiel de Galvani A¢, résulte d’une
séparation de charges jusqu’a ’établissement d’un équilibre dynamique.
Le dilemme expérimental : mesurer une tension exige toujours deux bornes.
a) La premiére 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).
c¢) 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.

8.2.7.2. 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 I’échelle des potentiels. Ce zéro est fixé par ’Electrode
Standard & Hydrogéne (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
n

Ainsi, tout potentiel standard tabulé E° se lit comme une différence de potentiel mesurée par rapport a ’ESH.
a) Convention : Ef, y, = 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 contro-
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.
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Electrode standard
a hydrogeéne

Figure 8.5 Schéma détaillé de ’électrode standard & hydrogéne (ESH)

b) Solution acide standard : Une solution aqueuse ot lactivité thermodynamique des protons est fixée & ay+ =~ 1
(souvent assimilée & une solution acide ~ 1,0 molL ™" en conditions diluées). On choisit un électrolyte-support
aussi inerte que possible vis-a-vis de l'interface Pt/solution, afin de limiter les perturbations du potentiel et de
préserver la réversibilité de I’électrode.

¢) Gaz hydrogéne standard : Du dihydrogéne Ha(g) de haute pureté maintenu & une pression partielle standard de
P° =1 bar (10° Pa). Le barbotage continu assure deux fonctions critiques : il impose Pactivité de Hz au voisinage
de ’électrode (dans I'expression de Nernst) et chasse I'oxygéne dissous susceptible d’induire des réactions parasites.

d) Température contrdlée : Le systéme doit étre thermostaté, généralement a T' = 298,15 K. Bien que le potentiel

standard de 'ESH soit défini comme nul par convention, le terme BT de la loi de Nernst dépend de T'; une

variation thermique non contrélée peut donc affecter la reproductibiligé des mesures.
Une électrode de platine platiné (platine noir, surface poreuse) est immergée dans une solution acide telle que a(H') = 1.
Du H»(g) ultra-pur barbote & Py, = 1 bar pour établir ’équilibre & l'interface. Le zoom ou ’agrandissement sur la figure
ci-dessus (8.5) illustre un sens net donné; la demi-réaction 2HT 4+ 2e~ == H,, est réversible.

Fonctionnement et équilibre électrochimique La demi-réaction a I'interface platine/solution est :

[2 H'(aq) +2e” = Hg(g)]

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 :
2H" +2¢7 = H,

I’équation de Nernst donne a 298 K :

° 0,06 an
Ey+ju, = Eut ju, — 5 logy, (ﬁ)
H

Pour un gaz idéal, 'activité est assimilée a la pression relative :

PH o
am, ~ P°2 avec P° =1 bar,
d’on :
° 0,06 Pu., /P°
EH+/H2 = EH+/H2 T 10310( 22/ )
agt
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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 — O V

Hors conditions standards, le potentiel de 'ESH s’écarte de zéro selon I’équation de Nernst.

L’ESH peut fonctionner dans les deux sens L’ESH n’est pas intrinséquement une cathode ou une anode : son réle
dépend du couple auquel elle est associée.
— Si elle regoit des électrons : elle est cathode (réduction) :

2HT +2¢” — Ho.

— Si elle céde des électrons : elle est anode (oxydation) :

Hy, —> 2H" +2¢™.

Le sens dépend du couple auquel elle est associée dans la pile de mesure.

Pourquoi avoir choisi I'hydrogéne ? Justifications Le couple H" /H> a été retenu comme base de I’échelle des
potentiels car il définit une réaction simple, bien caractérisée, et pouvant étre rendue proche de 1’équilibre sur une
surface de platine adaptée.

Réversibilité : Sur le platine platiné, la cinétique d’échange du couple H /Hy 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 Ha(g) et une solution acide permet de fixer des activités/-
pressions définies, améliorant la comparabilité inter-laboratoires.

Données bien établies : Les grandeurs thermodynamiques associées & Ha et H 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,
PESH est lourde & mettre en ceuvre (néceessité d’une bouteille d’hydrogene (Hz), 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 a V'ESH.

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 (HgzCly, chlorure mercureux solide) et une solution
saturée de KCl. C’était la référence historique la plus courante, trés stable, mais aujourd’hui délaissée en raison
de la toxicité du mercure.

Fros ~ +0,244 V  par rapport ESH (& 25°C).(6Y

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 ’électrode
de référence moderne standard : robuste, non toxique et compacte.

Eag/agcr = 40,197V par rapport ESH (& 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/agct = +0,210 V. par rapport ESH (& 25°C)

Note : Ces valeurs dépendent de la température et de la concentration exacte de 1’électrolyte interne.
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Electrode
d’Argent

Hyg@ 2H* (o +2e”  Aghpg+1e” = Ag

Figure 8.6 Montage expérimental pour la détermination du potentiel standard du couple Ag™ /Ag.

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. Egcs ~ 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.

8.2.7.3. Définition et détermination du potentiel standard E°

Le potentiel standard E° d’un couple redox est défini de maniére 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
solution concentrée de KC1 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 o ag+ = 1, tandis qu’un barbotage continu d’hydrogene ultra-pur & la pression de
1 bar (Pu, = 1) assure ’équilibre & l'interface. La demi-pile de droite est Iélectrode 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 (aag+ = 1). Un voltmetre & 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), I’électrode
standard & hydrogéne (ESH), prise comme référence, est représentée & 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 'ESH) et ne définit pas a elle seule
la nature des électrodes.
La relation physique générale a retenir est :

Epile = Ecathode - Eanode,
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avec Oxydation a l’anode et Réduction a la cathode. Ainsi, dans ’exemple ou 1’électrode d’argent posséde un
potentiel standard E° > 0, 'ESH joue le réle d’anode (oxydation) face a ce couple; ce role s’inverserait face & un couple
de potentiel standard négatif.

Démonstration thermodynamique et calcul : La tension mesurée Enes correspond a la différence de potentiel entre
la cathode et I'anode. En appliquant la loi de Nernst a chaque demi-pile sous leurs conditions respectives, on obtient :

Emes = Lcathode — Eanode = E(Ag+/Ag) - EESH

o 0,06 Apg+ o 0,06 ag+)?

= |Pagt/as t 1 log (i)] — | Butju, + 2 log (;7)
AAg(s) —— Ho

0 Po

Sous les conditions standard imposées (I' = 298,15 K, apg+ = 1, aags) = 1, ag+ = 1, Pu, = P° = 1 bar), tous les
termes logarithmiques deviennent nuls (In(1) = 0). L’équation se réduit alors a :

Emes - E,'O\g+/Ag -0

Ainsi, la force électromotrice mesurée en circuit ouvert donne directement acces au potentiel standard du couple étudié :

(ERsr /g = Bmes = 40,799 V|

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 a capter des électrons par rapport au
couple de référence HY /H,. Cette échelle permet une classification prévisionnelle des propriétés redox :

— E° > 0 : Le couple est plus oxydant que H" /Ha. L’espéce oxydée (ex : Agh) a une plus forte affinité pour les
électrons que H™. Son réducteur (ex : Ag(s)) est donc un réducteur plus faible que H 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" /Ha. Le réducteur (ex : Zn(s)) céde ses électrons plus facilement
que Hy 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 Ht 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 systéeme
de référence pratique et universellement accepté.

8.2.7.4. 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
n n

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.

294



Tableau 8.5 Echelle des potentiels standards E° & 25 °C (par rapport & I'ESH). Données issues de.(62):(63)

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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E® Ox2 Red; +0,77 Fe’"

Figure 8.7 Prédiction du sens des réactions avec la regle de gamma

Exemple pratique : Peut-on oxyder Fe?T en Fe?t avec du H2O4 ?
— Couple 1 : Fe3T /Fe®T E° = 40,77V
— Couple 2 : Hy02 /H20 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* /Fe*™) = 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.
— 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 H2O3 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++2€7 — 2H50

2Fe®t — 2Fe3T 4 2e~

Hy05 + 2Fe®T + 2HT — 2H,0 + 2Fe3t

Vérification 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®T/Cu: 40,34 V
— Zn**/Zn: —0,76 V
AE° = 0,34 — (—0,76) = 41,10 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}oduhlts)‘
n a(réactifs)
— Activités : en solution diluée,
aﬂum, ¢ =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 @ = 1 et n’apparaissent pas dans Q.
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Exercices corrigés :

’—M "

Electrode Ag'/Ag (Nernst + interprétation)

Enoncé On plonge une électrode d’argent Ag(s) dans une solution de nitrate d’argent AgNO3. On suppose une
solution diluée : ap,+ ~ [AgT]/c® avec ¢® =1 mol - L™, et ang(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 Ag™ ?
Donnée : E°(Agt/Ag) = +0,799 V.

'_m \

Demi-équation (réduction) :
Agt + e = Ag(s) = n=1.

Quotient réactionnel (produits / réactifs) :

_ Gage _ 1

ApAg+ AAg+

Nernst a 25 °C :

E = E°—0,059 log( ) = E° +0,0591og(asq+)-

aAg+

En solution diluée, as.+ ~ [AgT]/c® avec ¢® = 1 mol- L™ (avec ¢° est la concentration standard de référence
utilisée pour définir une activité sans dimension), donc :

E ~ 0,799 + 0,059 log [Ag™].
a) [AgT]=10"2 = log(1072) = —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).

'_M )

Régle du gamma (spontanéité) : Fe’* et H,0,

Enoncé Peut-on oxyder Fe?t en Fet avec HoOz en milieu acide ?

— Couple A : Fe*T /Fe’t  E° = 40,77V

— Couple B : HyO02/H20 E°=+41,76 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.

. Solution ~
a) Gamma : comme Ely,0, /1,0) > E(pes+ pez+y, 'oxydant le plus fort est HaO2 (il se réduit) et le
réducteur le plus fort est Fe?" (il s’oxyde).
b) Demi-équations (milieu acide) :
H,0; +2H' +2e” — 2H,0

Fe’t —— Fe*t e

Multiplication de la seconde par 2 :
2Fe*t — 2Fe® 26
¢) Equation-bilan :
H20: + 2Fe’" +2HY — 2H,0 + 2Fe*"

297



d) Validation par AE® :
AEO = Esathodc - E:nodc = 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 [MnO,~] = [Mn**] = 1.
Déterminer le pH pour lequel :
E(nMnoy - /vn2+) = E(02,150)-
Données :
MnOs~ +8H' + 57 == Mn*" +4H,0 E°=+151V

Oy +4H" +4e” = 2H,0 E°=+41229V

1) Couple permanganate. Demi-équation de réduction :
MnOs~ +8H" + 5~ = Mn’T +4H,0  (n=5).

Quotient réactionnel :
Ortn = ann2+ 0,0 N [Mn2*]
n= =~ — .
ANnO4— a18_1+ [MnO4 HHWS

Mn2t
EMn=1,5170’05910g( [Mn™"] )

Donc :

5 MO, |[HT
Avec [Mn*"] = [MnO4 "] =1:

0,059 1
Eavm =151 — 2= log —— .
y L og([Hﬂs)

Or log<ﬁ> = 8pH, donc :

Eva = 1,51 —

0’(;59 -8 pH = 1,51 — 0,094656 pH.

2) Couple dioxygéne.
02 +4HY 447 = 2H,0 (n=4).

Qo, = afho ~ !
*aozagy  (Po,/Pe)[H]
Avec Po, = P° =1 bar :
0,059 1
Eo, = 1220 — = log([H+]4> = 1,229 — 0,059 pH.

3) Egalité des potentiels.
1,51 — 0,094656 pH = 1,229 — 0,059 pH

0,281 = 0,035496pH =  pH=~T7,92.

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° 4+ K°

Enoncé Soit la pile (a 25 °C) :
Zn(s) | Zn** (aq) || Cu®* (aq) | Cu(s).

Données :

Elowt jow = +0,340 V., Efznt 7, = —0,763 V.
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a) Utiliser la régle du gamma pour prédire le sens spontané.
b) Identifier anode/cathode et écrire les demi-équations.

c) Calculer Ep;.
d) Déduire A,G° puis la constante d’équilibre K°.

m )

a) Gamma : 0,340 > —0,763. L’oxydant le plus fort est Cu®" 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*T(aq) +2e~  (anode, oxydation)
Cu’t(aq) +2¢” — Cu(s) (cathode, réduction)
¢) Potentiel standard de pile :

E;ile = (?athode - E;node = 07340 - (_07763) = 17103 V.
d) Thermodynamique :
AG° = —nFEg,, n=2.

AG® &~ —2 x 96485 x 1,103 &~ —2,13 x 10° J - mol .

Relati()n avec l’équﬂibre :
r = n = n = I

Numériquement & 7' = 298,15 K :

o 2x96485 x 1,103 o 37,3
IhnhK ~————— =~ K™ =10""".
n 8314 x 208,15~ o009 0

Conclusion : K° est énorme, la réaction est pratiquement totale vers la droite.

\ J

'_m B

Méthode gamma et équation de Nernst

Enoncé A 25 °C, on mélange :
[Fe*t]o = [Fe®t]o = 107> mol - L™', [la)o =107 mol - L™', [[7]o =10"" mol - L.

Données :
E?Fe3+/1:‘e2+) =40,77 'V, E(OIQ 1-) = 10,54 V.
a) Prédire le sens spontané par la régle du gamma.

b) Calculer les potentiels initiaux Ep. et E1 (Nernst).
c) Conclure : la réaction démarre-t-elle spontanément ?

Méthode gamma puis Nernst homogeéne

a) Gamma (standard) : 0,77 > 0,54. L’oxydant le plus fort est Fe®" et le réducteur le plus fort est ™.
Réaction attendue :

2F*T + 217 — 2Fe®T 4+ L.

b) Nernst.
(a) Couple fer : Fe®*™ + e == Fe?" (n =1).
Ape2+ [Fezﬂ
QFe = ~ 31
ape3+  [Fe’™]
[Fe* "]

Ere = 0,77 — 0,059 log R
e

Ici le rapport vaut 1, donc Ere = 0,77 V.
(b) Couple iode : I +2¢” =21 (n=2).
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-2
Er = 0,54 — 0,059 log([I ] ) .

2 [I9]
Numériquement :
]2 (107hH* 1072 1 1
= L = - =10" = log(10") =1,
(2] 102 103 0g(10°)
donc : 0.059
Er =054 — - x 1=0,54 —0,02958 = 0,510 V.

2

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.

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 CrCl; (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.
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 & pH = 8, le voltmeétre indique une force électromotrice égale & 2,12 V.
Calculer le produit de solubilité de Zn(OH)s,.
Données : E°(Cr2027 /Cr®") = 1,33V, E°(Zn?*' /Zn) = —0,76 V.

300

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 K3Cra07 0,02 M et CrCls
0,01 M 0,01 M
— [Zn*"]p = 0,01 M — [Cra0%7]o = 0,02 M, [Cr*T]o = 0,01 M

— Milieu acide (pH imposé)
Pont salin : Sulfate de potassium (K2SO4) reliant les deux compartiments.

Potentiels standards : E°(Cro02™ /Cr®*") = 1,33 V et E°(Zn*"/Zn) = —0,76 V

a) Demi-équations et réaction globale :
Méthodologie : Détermination du sens spontané Régle 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 Panode (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 HoO et les charges avec e™.

Cr207%7 (aq) + 14H" (aq) + 6~ — 2Cr*t(aq) + 7H20(1)

Astuce : Equilibrer une demi-équation en milieu acide
a) Equilibrer les atomes autres que O et H
b) Equilibrer O avec HoO




¢) 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.

37n — 37Zn%t +6e
Cro0727 + 14HT + 66~ — 2Cr*T + 7H,0

Addition membre & membre (les électrons s’annulent) :

(8Zn(s) + Cr20-*~ (aq) + 14H* (aq) — 3Zn** (aq) + 2Cr* (aq) + TH0() ]

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 HY = arrivée de cations K+
— Eviter le mélange des solutions des deux compartiments
b) Dessiner un schéma du montage de la pile avec la polarité, le sens d’électrons.

Anode : i pamn N\ | (?athode: ‘
Electrode de Zinc % , Une tige de Platine
/ ’ i ‘, P ) Solution 50 mL
Solution 50 mb A" AEE0 °5) L - K,Cr0, (002M)
ZnSO, (0,01 M) e ' o CrClL, (0,01 M)

en milieu acide

3zn—>32n2++ Cr2072—+14H++—>2cr3++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 & 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=FE°+ 9,06 log[Zn*")
n
Avec n =2 et [Zn®]o = 1072 M :

0,06

Ezn = —0,76 + log(1072)

:70,7670,06:

301



302

Potentiel de la cathode (compartiment 2) : Pour le couple Cr20%~ /Cr®" | 1a loi de Nernst est :

o, 0,06 [Cr20Z7 |[HT]*
E=F + n log < [Cr3+]2

AvecpH=1= [H"] =107 M, et n =6 :

0,06 0,02 x (10)~**
Ec: =1,33 log | == —
© T o8 ( (0,01)2

=1,33+0,01log(2 x 107'%) =(1,213 V

Attention a la formule de Nernst : Pour une demi-équation de réduction :

Ox +ne” — Red

La formule de Nernst s’écrit :

0,059 o [Oxydant)]

E=E"+ [Réducteur]

Ne pas inverser numérateur et dénominateur : l'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

Epile = 1,213 — (=0,82) =

Deuxiéme méthode : utilisation du quotient réactionnel ) : 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 réle de la composition initiale du systéme.
Pour la réaction globale :

37Zn(s) + Cra07°" (aq) + 14H' (aq) — 3Zn*" (aq) + 2Cr** (aq) + 7H20(1)
le quotient réactionnel ) est défini par :
[Zn2+]3 . [Cr3+]2
[Cra07°7] - [HF]H

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]Cn)ile - lOgQ

ou :
— Egye = B¢, — Ez, =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*TP (et (0,01)%-(0,01)2
= [Crzog_] C[HT]4 © 0,02 (0,1)14

La force électromotrice est donnée par :

B 0,06 (0,01)%-(0,01)% _
Epile = 2,09 — =o= x logw =2,09—0,01 x 5,70 =(2,033 V

Les deux méthodes donnent le méme résultat :

Epite = 2,033 V




Ceci confirme la cohérence des deux approches et valide I'utilisation de la formule globale & partir de la
réaction.

d) Concentrations des espéces a 1’équilibre :
Calcul de la constante d’équilibre
A Déquilibre, Epiie = 0, donc Ec; = Ezn. La constante d’équilibre K se calcule & partir des potentiels
standards :

nAE° 6 x (1,33 — (—0,76))

log K =

0,06 0,06
o 6x200 1254
0,06 0,06

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 :
— nd 5 =0,01 x0,05=>5x 10"* mol
0 _ _ -3
— Moz = 0,020,05 =107 mol
— ndsy =0,01x0,05=>5x 10" mol
— Yy =0,1x0,05=5x10"° mol (3 pH = 1)

Tableau d’avancement

3Zn  + Cr.0.>> + W4H" — 3Zn*" 4+ 2C*7 4+ 7THO
to(mol) | exces 1-1073 5-1073 5-1074 51074 solvant

Détermination de Tmax :
Le réactif limitant est celui qui disparait en premier. Testons les deux réactifs en solution :
— Si Cr2072 était limitant (z = 1,0 x 1073 mol) : il faudrait 14 x 1,0 x 107% = 1,4 x 1072 mol de H™".
Or n%+ =5,0x 1072 mol < 1,4 x 1072 mol — impossible.
— Si H' est limitant :
ng+  5,0x 1072

_ _ ~ —4
Tmax = 4= 12 3,57 x 107" mol

Par rapport le CraO72% : ”%r2072— =1,0 x 1072 mol > Zmax — c’est Cohérent.

Etat final (mol) avec Tmax = 3,57 X 10~* mol :

3Zn + Cr:0;>~ + 14HtY — 37Zn%*t + 203t + 7H0
tsq(mol) | exces 6,43-1074 2.1076 1,57-1073 1,21-1073 solvant

Concentrations a I’équilibre (V = 0,050 L) :

2] = 50— =
—4

34 1,214 x 1073
[ )= "G00 — =
[H+Lq ~ (pH final & 4,4 & équilibre réel)

5 . .
Remarque : Si on utilisait la valeur exacte Tmax = 11 % 1072, on trouverait ngf, = 0 (théorique), mais

dans la réalité, 1’équilibre laisse toujours une infime quantité de HY, 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 :

Ny &2 X 107% mol  soit [H']eq =4 x107° M

Cette quantité est négligeable devant les concentrations des autres espéces.
— La constante d’équilibre est extrémement grande (K = 10%° > 1), ce qui signifie que la réaction est
thermodynamiquement trés favorable et totalement déplacée vers les produits.
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— 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 consommé.)

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
1w 0 M

[H]=10"*M = [OH]=

A ce pH, Zn?* précipite sous forme Zn(OH)2 selon I'équilibre :
Zn(OH)a(s) == Zn°*(aq) + 20H (aq) K, = [Zn*T][OH]?

Expression du potentiel de 1’anode
La concentration en Zn?t est maintenant controlée par le K :

[Zn**] =

[OH™]?

Le potentiel de 1’électrode de zinc devient :

o 0,06
Bz = Bzt jzn + —— log[Zn’"]

K
— 0,76+ 0,031
b <[OH’P>

= —0,76 40,03 (log K, — 2log[OH])
Avec log[OH™] = 1log(1075) = —6 :
Ezn, = —0,76 + 0,03(log Ks + 12)

Utilisation de la FEM mesurée
Le voltmeétre indique Epie = 2,12 V. Les conditions du compartiment 2 n’ont pas changé (pH = 1), donc

Ecr = 1,213 V.
Epite = Ecy — Ezn = Ezn=1,213-2,12=(—-0,907 V

Détermination de K,
En égalant les deux expressions de Ez, :

—0,907 = —0,76 4 0,03(log K, + 12)
0,03(log K« + 12) = —0,907 + 0,76 = —0, 147
01T _
0,03
log Ky = —4,9 — 12 = —16,9

log Ks +12 =

= K,=10""%%~ 1,26 x 1077

(K. (Zn(OH),) ~ 1,26 107 |

La valeur trouvée pour K est en bon accord avec les données tabulées (environ 3 x 10717). 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) Bcrivez les demi-réactions et les équations de réaction globale.
b) Calculer la normalité et la molarité du permanganate de potassium.
Couples : MnO,~ /Mn*"; COy /C2H204.
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Données

Grandeur Valeur

Volume de KMnOy4 Vi =20 mL
Volume d’acide oxalique a I’équivalence Vo = 13,6 mL

Normalité de 'acide oxalique Ny =0,1N

Couples redox : MnO4~ /Mn*" ; COy /C2H204.

a)- Demi-réactions et équation globale

Demi-réaction de réduction (MnO,~ — Mn2+) Le manganése passe de 1’état d’oxydation +VII & +1II :
il gagne donc 5 électrons.

— On équilibre oxygeéne avec HoO : MnO4~ — Mn?** +4H,0

— On équilibre 'hydrogéne avec HY : MnO,~ 4+ 8HT — Mn?' + 4H,0

— On équilibre les charges avec les électrons :

(MnOs~ +8H" + 56~ — Mn®* +4H,0]

Demi-réaction d’oxydation (CoHy04 — CO2) Chaque atome de carbone passe de ’état d’oxydation +III
a +IV; la molécule cede donc 2 électrons au total.

— On équilibre le carbone : CoH204 — 2CO2

— On équilibre ’hydrogéne avec H : CoH204 — 2CO2 + 2HT

— On équilibre les charges avec les électrons :

[CszO4 — 2C0O7 + 2H+ + 287]

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: 2MnOs~ + 16 HT +10e~ — 2Mn>" + 8H,0

Oxydation x 5: 5CyHy04 — 10C02 + 10HT 4+ 10e™

En additionnant membre &4 membre et en simplifiant (16 HY — 10 H" = 6 H™ et les 10e~ s’annulent) :

(2MnOs ™ + 5 CoH04 + 6HT — 2Mn** 4 10CO; + 8H20 |

b)- Calcul de la normalité et de la molarité du permanganate de potassium
Normalité de KMnQO,4

A I'équivalence, la loi fondamentale des dosages en normalité s’écrit :

NiVi =NV

_ NaxVa 0,1x13,6

Wi 20

D’ou :

Ny

(N =0,068N=68-10" N]

Molarité de KMnQO,

La relation entre normalité et molarité fait intervenir le nombre n. d’électrons échangés par entité :

N=n.xC
Pour MnOy4 , on a n. =5 (5 électrons gagnés lors de la réduction), donc :

_ N1 _ 0,068
T ne 5

C1

(€1 = 136107 mol/L|
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Vérification par la stcechiométrie

a) Quantité de matiere d’acide oxalique :
N2 -3 —4
n(CoH204) = -5 X V2 =0,05x 13,6 x 107° =6,80- 10"~ mol
(on divise N3 par 2 car lacide oxalique échange 2 électrons)
b) D’apres les coefficients stoechiométriques de 1’équation globale :

KM H
ul 2n04) - ”(025204) —  n(KMnO,) = % % 6,80 104 = 2,72 -10~* mol

c) Concentration molaire :

n(KMnO4) 2,72 x 107"

G = i T 20x 10—

=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(NO3)2
— Chlorure d’aluminium : na; = 0,025 mol de AlCl3
— Chlorure de fer(III) : m = 81mg = 0,081 g de FeCls, M = 162 g/mol
— Constantes produit de solubilité :
pKs(Al(OH)3) = 33,52

pKs(Cu(OH)2) = 19, 32
pK.(Fe(OH)s) = 38,70
pK.(AgCl) = 9,73

a). Concentration maximale d’argent sans précipitation

On cherche la concentration maximale de Agt que 1’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

— AICl5 : nei = 3 x 0,025 = 0,075 mol

- FeClg :
0,081

T
nei=3x50x10"*=1,5x%x 10" mol
— Cu(NOg3)2 n’apporte pas de Cl™.

=5,0 x 107 mol

Total :
ne- = 0,075+ 0,0015 = 0,0765 mol
Concentration : 0.0765
171 = = =
[C17] 0,200 0, 3825 mol /L

Condition de non-précipitation de AgCI

Le produit de solubilité :
Ko (AgCl) =102 ~ 1,86 x 107"°

La précipitation commence quand :
[Ag™]-[C17] = K.
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D’ou la concentration maximale avant précipitation :

K, 1,86 x107"°

N —10
C] - 0,385 ~ 4,86 x 107" mol/L

[Ag " Jmax =

Réponse :

[[Agﬂmax ~ 4,86 x 107 mol/L]

b). 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),

Le début de précipitation a lieu quand :

1/n
- K
o= ()

avec [M™*] la concentration initiale du cation.

Concentrations initiales

0,010
~ 0,200
0,025

0,200
50x 1074

347 _ _ -3
[Fe’"] = 0,200 2,5 x 10™” mol/L

[Cu®T] = 0,050mol/L

(AP =

=0,125mol/L

Pour Fe3*t

K,=10"%"~2 00 x 107%°

-39 /3
[OH = (%) = (8,0 x 1077/

[OH™] & 9,28 x 107" 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 ] = <%) = (2,42 x 107%%)1/?
[OH™] ~ 1,34 x 10! mol/L
pOH =~ —log(1,34 x 10~ ') =~ 10, 87
pH =~ 3,13

Pour Cu®*t

Ko=10"""%2 ~ 4,79 x 1072
_ 4,79 x 10720 2 —19\1
H — i — 1 /2
[OH™] <707 50 ) (9,58 x 107*9)
[OH™] & 9,79 x 10~ "° mol/L
pOH ~ —log(9,79 x 107'%) ~ 9,01
pH ~ 4,99
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Ordre croissant de pH de début de précipitation

Fet (1,97) < AI*T (3,13) < Cu®™ (4,99)
Réponse :

(Fe** < AP < Cu®"
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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),C1~(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 :

[Ang]tota] = 0,01 mol/L et [Cl Jgotar = 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 voltmeétre numérique affiche une valeur V' a déterminer.

Potentiels standard & 25°C : E°(Ag" /Ag) = 0,80 V E°(Cu*"/Cu) =0,34 V
Constantes de solubilité : K,(AgCl) = 10727 K (Cu(OH)3) = 1071932

Anode :

Cathode :
Electrode de Cuivre

f Pont Salin
=, (KCl3M)

i

Solution 50 mL :

Solution 50 mL :
Hydroxyde de Cuivre Notrate d'Argent 102 M et
5.102 M Chlorure d'Argent 2.10-2 M
Questions

a) Ecrire les demi-équations et I’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 AgCl?




e) La pile débite jusqu'a épuisement (équilibre). Déterminer les concentrations des espéces a ’équilibre avec :
i) Calculer la constante d’équilibre K de la réaction bilan.
ii) 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),.

m D

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 I’espéce est un bon oxydant.
— Loi de Nernst (a 25°C) :
0,059 [Oxydant)]

E=E"+ [Réducteur]

log

ou n est le nombre d’électrons échangés.
— Fonctionnement d’une pile : L’anode est le siége de l'oxydation (pole —), la cathode le siége de la
réduction (pole +). La force électromotrice (FEM) est :

Epile = Fecathode — Fanode > 0

— Produit de solubilité (K,) :

— Pour AgCl(s) = Ag™ +Cl™ : K, = [AgT][CI7]

— Pour Cu(OH)s(s) = Cu*t +20H™ : K, = [Cu**][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’*"/Cu) = 0,34 V
Remarque : Le couple ayant le potentiel standard le plus élevé gagne les électrons et se réduit. Il constitue la

cathode (pdle +). L’autre couple s’oxyde a ’anode (pole -).

Demi-réactions :
— A Panode (oxydation) : Cu(s) — Cu®*(aq) 4+ 2¢~
— A la cathode (réduction) : Ag¥(aq) + e~ — Ag(s)

Equation bilan : Pour équilibrer les électrons, on multiplie la réduction par 2 :

Oxydation : Cu(s) — Cu**(aq) + 2e”

Réduction : 2AgT (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"™ siecle), on dit que le courant électrique circule de la borne positive
(+) 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
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positive (ou 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)

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" |iipres :

Précipitation de AgCl : La réaction de précipitation est : Agt + C1~ —— AgCl(s)
Calcul des quantités initiales :
nig+ = 0,010 x 0,050 = 5,0 x 10~* mol

ng - = 0,020 x 0,050 = 1,0 x 10~ mol

Etat | Agt + cl N AgCl(s)
Initial (mol) 50x 1074 1,0 x 1073 0
En cours (mol) | 5,0 x 107* —z 1,0x107% —z x
équilibre (mol) € 5,0x 1074 ~50x107*

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 Agt sont
limitants face aux ions Cl~ .
A l’équilibre :

5,0x 1074
— 1~ ibre ~ 2 - = s 1M
[C1 Juw 0,050 0,0
— La relation du K donne :
K 1,78 x 1071 _
Ag iibre = e =1,78x107° M
[Ag™ Tib [CT Jnore 0,01 , (6 X

Donc : ¢ =1,78 x 1078 < 0,01

([Ag Jibee = 1,78 x 10~° 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 K5 :

(5,0x107* —2)(1,0 x 1072 — ) = K,

22 —1,5x10 %2 4+50x 10" =1,78 x 10~ *°
22— 1,5 x 10" %z 4+ 4,999822 x 10”7 =0

1,5 x 1072 — 5,000712 x 10~
2

1,5 107 +5,000712 x 10™*
£y = 22X + : X ~ 1,0000356 x 103
Donc I’équation admet deux solutions réelles distinctes, mais une seule a un sens physique :

— 1 est physiquement acceptable car z1 < nOAg+.

x = ~ 4,999644 x 10~*

VA & 5,000712 x 107* =

— x2 est rejetée car x2 > ngg+ (impossible de précipiter plus d’ions AgT qu’il n’y en avait au départ).
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Agt est le réactif limitant. Aprés précipitation totale :
i —1,0x107% = 5,0x 107* = 5,0 x 10~* mol

_, 5,0x107*
I"=2"""—" =0,00lM
[C17] 0,050 0,0

Application du produit de solubilité : A I’équilibre avec le précipité : K, = [Ag¥][C17]

—9,75 —9,75
gt = ot = 10 = 1
[CI] ~ 0,01 10-2

[[Ag*]nbre ~1,78-10°% mol]

Remarque : Cette résolution rigoureuse par 1’équation du second degré confirme que l'approximation faite dans
la méthode simplifiée (z ~ 5,0 x 10™*) 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‘iDCipe : Epilc = Fcathode — Fanode

Potentiel de I'anode (couple Cu?*/Cu) :

Eanode — EO(Cu2+/Cu) + 07 259

log[Cu®™]

0,059
2

Eanode = 0,34 + log(0, 05)

log(0,05) = log(5 x 1072) =log5 —2~ 0,70 —2 = —1,30

Eanode = 0,34 40,0295 x (—1,30) = 0,34 — 0,03835 ~ | 0,3017 V

Potentiel de la cathode (couple Ag™/Ag) :
Eecathode = E°(AgT /Ag) + 0,059 log[Ag™]
Avec [AgT] = 107" M (question c) :

Ecathodc = 07 80 + 0, 059 10g(1077’75) = 0’ 80 + 07 059 x (_77 75)

Ecathode = 0, 80 — 07 45725 =~ 07 3428 V

Force électromotrice :

Epie = 0,3428 — 0,3017 = [0,041 V (soit 41 mV)]

Impact de I'absence de précipitation d’AgCl :
Sans précipitation, [Agt] = 0,01 M :

El sihode = 0,80 4 0,0591og(0,01) = 0,80 + 0,059 x (—2) = 0,682 V

Epie = 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 4 0,041 V).

Réponse (e) : Calcule des Concentrations des espéces a I'équilibre :

i) Calcul de la constante d’équilibre K

Egilc = Egathodc - E:nodc = 07 80 — 07 34 = 07 46 V
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nx Egle  2x0,46
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

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%g+ =10,01 x 0,050 = 5,0 x 10~* mol

Etat ‘ Cu + 2Ag" i Cu?t + 2Ag
Initial (mol) | excés 5,0x 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 % 1073 + £max 50x 1074
Avec :
— £ : avancement en mol
5,0x 1074 i, . .

— &max = — = 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 :

[Cut]eq 15
= AR T 3,89 x 10
éq
En fonction des quantités de matiere :
nd
Cu2+ .
Vv Newze XV

K = —

néAqur ’ (niqg+ )2
\%

Approximation de réaction quasi-totale, K étant trés grand (> 1015)7 les ions Ag™ sont presque entiérement
consommeés :
£eq ~ Emax = 2,5 x 107* mol

Quantité de Cu®* a I'équilibre

"équu =nder +6q=2,6x10"2+2,5x10"* =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 Agt a I’équilibre (tres
faible) e =n' 2 ., et de 'expression de K :

Ag+’ )
2 Ngar XV
K
» (2,75%107%) x 0,050 1,375 x 10~ a0
_ _ - 1
3,89 x 1015 3.89 x 105~ 9310

e=1/3,53 x 1020 = 1,88 x 10~ '° mol

Donc les concentrations a 1’équilibre sont :
ngl 2,75 x 1073
Cu)gq = —Cu2F — 2 ={0,055 M
[Cu™"]ea v 0, 050
e 1,88x107" -
Aghleg=— =" =[3,76x10"M
[ g ] q vV 0’ 050 ’ X
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Etat d’équilibre de la pile galvanique A I’équilibre, la pile ne débite plus et la force électromotrice mesurée
par le voltmetre 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
preés intacte . La solution a viré au bleu foncé, traduisant une augmentation significative de la concentration en
ions Cu?* due & loxydation du cuivre métallique selon la demi-réaction :

Cu — Cu®" + 26~

Dans 'autre compartiment, ’électrode de platine est désormais recouverte d’un dépot d’argent métallique, Ce
phénomene s’appelle un dépoét électrolytique spontané ou plus précisément une électrodéposition spontanée,
résultat de la réduction des ions Ag™ initialement présents :

Agh +e7 — Ag (s)

La concentration en ions Ag™ libres est devenue extrémement faible, de I’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 (CI") 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
ou les potentiels des deux électrodes sont égaux :

EAg+/Ag = ECu2+/Cu

N :
Solution 50 mL : Solution 50 mL :
Hydroxyde de Cuivre NS ‘ S : -/ Notrate d'Argent 0 M et
5,5.102 M ' 7 g ! Chlorure d'Argent 1.10°2 M

Réponse (f) : Calcule de Produit de solubilité Ks(Cu(OH)s) a pH=10 :
Nouvelles conditions : pH = 10 = [OH™] =10"* M, E/;, = 1,06 V

Calcul du nouveau potentiel d’anode : Le compartiment cathodique n’a pas changé, donc Ecathode = 0, 3428
V (question d).

E}/Jile = Licathode — E;node = Eénode = Licathode — E;ile
Epnode = 0,3428 — 1,05 = —0,7072 V

Détermination de [Cu®"] par la loi de Nernst :

0,059

E;node = EO(Cu2+/Cu) + T lOg[Cuz_w

—0,7072 = 0, 34 + 0, 0295 log[Cu*"]
0, 0295 log[Cu®t] = —1,0472
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—1,0472
log[Cu®**] = % ~ —35,5

[Cu® ] =107 =10%° x 107%° ~[3,16 x 107*° M

Calcul du K, de Cu(OH) :
K,(Cu(OH)) = [Cu®t] x [OH™]?

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 (ZnS0O4) & 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),
(Ks = 107'58), déterminer le potentiel de 1’électrode de zinc dans ces conditions. La f.é.m. mesurée est
alors Epjle = 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 +2¢~ — Fe

En additionnant ces deux demi-équations, on obtient 1’équation bilan :

[Zn +Fe?t — 7n*t + Fe]
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b). Force électromotrice initiale

Potentiel de ’électrode de zinc (anode) :

Egzn = E°(Zn*" /Zn) + =— 0 log[Zn**)

Ezn = —0,76 + 0,0310g(0,01) = —0,76 + 0,03 x (—2) = —0,76 — 0,06 = —0,82 V

Potentiel de I’électrode de fer (cathode) :

Er. = E°(Fe®T /Fe) + 9,06

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 - _0, 491 — (—0, 82) = 0, 329V

c). Schéma de la pile et réle du pont salin :

log[Fe*]

Anode :

7’ Cathode :
Electrode de Zinc

Electrode de Fer

f Sature KQl) L:\

L

Solution 100 mL: ~ Solution 100 mL :
Sulfate de Zinc i e S 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 Kt migrent vers le compartiment cathodique (ott des Fe?* sont consommés).
— Les ions Cl™ migrent vers le compartiment anodique (ott des Zn®" sont produits).

d). Constante d’équilibre et concentrations finales :

Constante d’équilibre :

nAE® 2 x [(—0,44) — (—0,76)] _ 0,64

log K= "56™ = 0,06 ~ 0,06

~ 10,67

(K =10 ~ 4,7 x 10"

Concentrations & 1’équilibre (Fe?T limitant) :
Quantités initiales dans 0,1 L :
ngpe+ = 0,01 x 0,1 = 10" mol

N2+ = 0,02 x 0,1 =2 x 107 mol

Si Fe?t est limitant, Tmax = 2 X 1072 mol. Alors :

nglsy =107° + Tmax = 3 x 10° mol
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eq
nFe2+ ~0

Concentrations :

-3
[Zn*t]oq = % =0,03 M

[Fe®eq = 0

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

K 10716,8 10716,8 B —
7n2t] = s = =10"%% ~ |1 107° M
[Zn*T) ORF = 1072 e 0 ,58 x 10

Potentiel du zinc dans ces conditions :

EY, = E°(Zn®" /Zn) + 0’206 log[Zn**] = —0,76 + 0,03 log(1,58 x 10~7)

log(1,58 x 107%) =1log1,58 —9 ~ 0,20 — 9 = —8,80

By, = —0,76+ 0,03 x (—8,80) = —0,76 — 0,264 = —1,024 V

Potentiel standard apparent du couple Fe2+/Fe en milieu ammoniacal :
La FEM mesurée est Epjle =1,32 V. On a :

EPile = E{:{e - ElZn = Elé{e = Epile + E/Zn = 17 32 + (717024) = 07 296 V

Ce potentiel Ef, est celui de 'électrode de fer dans les conditions du compartiment 2 (milieu ammoniacal). 11
correspond & :

Epy, = EB° (Fe’" [Fe) + ‘07206 log[Fe™ Jiibre
On a calculé plus haut [F62+]1ibre ~ 6,32 x 10~ M. Donc :
0,296 = E° (Fe>* /Fe) + 0,0310g(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.

Constante de Nernest : Dans tous les exercices de ce chapitre, et sauf indication contraire explicite de la
température, vous devez impérativement utiliser la valeur 0,059 (plus précisément 0,0591) comme constante de
Nernst dans 1’équation :

5o o 0.059
n

log @

Cette valeur est la valeur exacte a 25 °C,57:08) température a laquelle se déroulent la grande majorité des
expériences et des exercices d’électrochimie.

Pourquoi ne pas utiliser 0,06 7

— La valeur 0,059 a 298,15 K est issue du calcul rigoureux(57) :

RT _ 2,3038,314 J/(mol - K) x 298,15 K

= 1
F 96485 C/mol 0,051 v

— La valeur 0,06 n’est qu’'une approximation couramment utilisée pour simplifier les calculs,<57)’(58) mais
elle introduit une erreur systématique d’environ 1,7% sur le potentiel calculé.
— Dans un exercice corrigé, 'utilisation de 0,06 peut conduire & un résultat numérique différent de celui

attendu par le professeur, ce qui peut étre pénalisé.

Regle d’or :

316




Tant que la température n’est pas explicitement spécifiée dans ’énoncé, vous utilisez
systématiquement 0,059 (et non 0,06).

Cependant, une exception fondamentale s’impose :

Si I’énoncé de V'exercice vous impose explicitement la valeur 0,06 dans les données (par exemple :
0,06

pour la loi de Nernst), alors vous devez absolument utiliser cette valeur.

Dans ce cas, le professeur a volontairement choisi cette approximation pour simplifier les calculs ou pour vous
habituer a travailler avec des valeurs arrondies. Utiliser 0,059 alors que 1’énoncé impose 0,06 vous conduirait a
un résultat faux par rapport a la correction attendue. La régle est donc la suivante :

a) Si I’énoncé précise une température différente de 25 °C — utilisez 0,059 .

b) Si I’énoncé ne précise pas la température et ne mentionne pas 0,06 —» utilisez 0,059.

¢) Sil’énoncé mentionne explicitement 0,06 dans les données — utilisez 0,06 sans discuter.

Attention : La constante de Nernst n’est pas une valeur fixe. Elle dépend de la température selon la relation :

2,303RT
F

Attention : La constante de Nernst n’est pas une valeur fixe. Elle dépend de la température selon la relation :
2,303RT
F

Ainsi, & 15 °C, le coefficient de Nernst est d’environ 0,057 V, et & 40 °C, il est d’environ 0,062 V.Y Par
conséquent, si un exercice vous donne une température différente de 25 °C, vous ne devez surtout pas utiliser
0,059 ni 0,06, mais calculer la constante avec la formule générale.

Mesure des potentiels standard de I’argent et du fer
Objectif

Déterminer expérimentalement les potentiels standard des couples Ag™/Ag et Fe /Fe a l’aide d’une électrode
standard & hydrogéne (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 ([H'] = 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 Agt /Ag
— Electrode de fer métallique pour le couple Fe?* /Fe
— Solution du métal correspondant & la concentration indiquée
— Pont salin : Tube rempli de KCI 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
a) Ecrire la demi-réaction qui se produit a 1’électrode standard & hydrogene.
b) Ecrire la demi-réaction qui se produit & I'électrode d’argent, puis & D'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
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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 — Licathode — 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 a 1 M. La tension mesurée est de +0,44 V, mais le voltmeétre est branché en sens inverse par
rapport au cas de argent : la borne rouge (positive) est sur 'ESH et la borne noire (négative) sur le
fer. Expliquer pourquoi et en déduire la valeur de E°(Fe?" /Fe). Identifier ’anode et la cathode dans
cette pile.

b) Pourquoi le signe est-il différent de celui de l’argent ? Quelle est la conséquence sur le role de 'ESH
(anode ou cathode) ?

c) Comparer avec la valeur tabulée E°(Fe** /Fe) = —0,44 V. Commenter I’accord ou I’écart éventuel et
identifier clairement ’anode et la cathode.

— Approfondissement (questions bonus)

a) Pourquoi utilise-t-on une électrode de platine platinée plutot qu’une simple électrode de platine poli
pour 'ESH?

b) Quel est le role du pont salin ? Que se passerait-il sans lui?

¢) Pourquoi 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 'argent est positif? Quelle
conséquence sur la réactivité des deux métaux ?

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 & hydrogene (ESH) est systématiquement reliée a la borne négative du voltmetre.
— L’électrode du couple a étudier est reliée a la borne positive.

Lecture et interprétation Le voltmeétre affiche une tension U (positive ou négative) dont le signe renseigne
directement sur le réle des électrodes (cathode ou anode) :

[Convention de branchement : ESH sur borne (-), électrode étudiée sur borne (—I—)]

Cas 1 : La tension mesurée est positive (U > 0)
— L’électrode étudiée est plus positive que 'ESH.
— 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 ’'ESH.
— Les électrons circulent de I’électrode étudiée vers 'ESH.
— L’électrode étudiée est le siege d’'une oxydation : c’est 'anode.
— L’ESH 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°(Ag*/Ag) = +0,80 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.

1. Schématisation et identification

— Cas de l’argent : E°(Ag™/Ag) > 0 donc Pargent est plus oxydant que H™.
— Anode : ESH (oxydation de H»)
— Cathode : Ag (réduction de Ag™)
— Electrons : de PESH vers I’argent
— Pont salin : KT vers Ag, C1” vers ESH

Anode :
Electrode standard & -8 s Cathode :
hydrogéne (ESH) ) O/ i Electrode d’argent
R \W! | Pont salin :
Fop = 1atm —E3) -+ Isillls, KOl gélosé 24

Solution 50 mL :

Solution 50 mL : ~ {1 -
e AgNOs (1 M)

HCL (1 M)

ESH: 2H'(aq) +2e¢ = Ha(g)
Argent : Agt(aq) +e” = Ag(s)

Bilan : Ha(g) +2Ag " (aq) — 2H (aq) + 2 Ag(s)

— Cas du fer : E°(Fe® /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
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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 +2¢~ = Fe

— Bilan d’Argent (Ag) : 2Ag™ + Hy — 2Ag +2H*
— Bilan de Fer (Fe) : Fe +2HT — Fe?* 4+ 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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