Série de révision partie 1

1-L’oxydon et le réducteur

Que vaut le nombre d'oxydation de 'azote dans les especes chimiques suivantes :

N>0O5 N> NH3 KsN NO3 LiNO>
Réponses :
+V I 0 -III +I + -III +V I +1 +IIT -II
N2Os5 N> NH3 KsN NO5~ Li NO,

Déterminez l'oxydant et le réducteur dans les oxydoréductions suivantes :
a) 2Na + Cl;, —> 2 NaCl
b) SOy + 2H,S —> 38 + 2H,0

Réponses :

a) On attribue les nombres d'oxydations pour chaque €lément a gauche et a droite de
I'équation :
0 0 +[ -1
2Na + Cl —> 2 NaCl
Na passe de 0 a +|, donc donne 1 électron : Na est le réducteur.

Cl passe de 0 a — |, donc accepte 1 électron : Cl, est I'oxydant.

b) On attribue les nombres d'oxydations pour chaque €lément a gauche et a droite de
I'équation :
+IV -1 +I-11 0 +1 I
SO; +2H,S —> 3S + 2H)0
S dans le SO, passe de +IV a 0, donc accepte 4 électrons : SO, est 'oxydant.

S dans H,S passe de —II a 0, donc donne 2 électrons : H,S est le réducteur.



Oxydoréduction 2
Comment équilibrer les équations des réactions rédox

La 17 méthode par les demi-réactions

2. Les couples mis en jeu dans cette réaction sont:

508" (e / SO4" ) €t Hg"@g)/ HG>" (g
3. Les demi-équations d'oxydoréduction correspondantes sont:

52032_&”] +2e — 25042_(ﬂq)

2Hg" (o) + 2€° = HG2"(aq)

4, L"équation chimique de la réaction étudiée est obtenue en faisant la somme membre a
membre des deux demi-équations redox aprés avoir inversé le sens de la seconde.

52032'(aq) +2e - 25042'(aq)
H92* (g > 2Hg% () * 2¢
5208 (o) + HG2 (g —> 2504 ) + 2HY (o)

L'oxydant est |'espéce qui capte les électrons. Il s'agit donc de I'ion 5,05 (o)
Le réducteur est I'espéce qui donne les électrons. Il s'agit de I'ion Hg,™ (e



2 eme

méthode par le nombre d’oxydation

HPO; + C —>» P + CO + H)0

oxydation: -2 e™ -

I v
+1+V I 0 0 +II-II +I -II
2HPO; + 5C —>» 2P + 5CO + Hx0

f

reduction : + 5e - 2

HPO; est I'oxydant.
C est le reducteur.

Snh + HNO; —» SnO> + H:O + NO»

oxydation : =4 e~

0 +I +V -1 +IV -1 +I -II  +IV-II
Sn + 4HNO3 —> Sn0O2 + 2H0 + 4 NO>

réduction: +1e - 4

HNO; est I'oxydant.
Sn est le réducteur.



Cu + HNO3 —> Cu(NOj3); + HO + NO3

oxydation: -2 e

0 + +V -l +II +V -1 +I-11  +IV-II
Cu + 4HNO3 —> Cu(NOs3); + 2H,0 + 2NO;

| iy

réduction: +1e - 2

HNO; est I'oxydant.
Cu est le réducteur.

- Sur les 4 HNO3, 2 sont réduits. Les 2 autres HNO; libérent leur nitrate sans
echange d'électron pour former le Cu(NOs)s,.



Série de révision
Exercice 1 - Bilan de fonctionnement d’une pile
On considere une pile fer-étain mettant en jeu les couples Sn2+/Sn et Fe2+/Fe
Chaque demi-pile contient 100 mL de solution de sulfate du cation métallique

correspondant,
aC0=0,10 mol.L-1.

1) Fare un dessin d’une telle pile.

E)
AE
S
Electrode de Sn—| Ji\ «—— Electrode de Fe
Pont salin |'I \ ‘ Salion

Solution I DT deFeretsop
de Sn?* et SO a0,10 mol L
é0,10mol.L1

2) Calculer la constante d’équilibre de la réaction rédox (ci-dessous) qui peut se produire
entre les especes en présence :
2+ ’ 2+
Fe ag* Snig < S ag T Fey)

2+ y 2+
Fe (ag) + SH(S; < Sn (ag) + Fe(s;

Lorsque la pile est a I'équilibre, la réaction redox a atteint I"équilibre thermodynamique.
Fé’ “ag T SNy < Sng_mg) +tFey K

On a alors :

E(Fe’"/Fe) =E (Sn""/Sn)

Or I"équation electrochimique du couple Fi ¢’ /Feest: Fé’ “apt2e o Feg



E. =E, + % in(Fe]..)

Fe?*/Fe ~ —Fe**/Fe
De méme I'équation électrochimique du coupté’/Snest Stz + 2 € <> Sn)

=E°

Srt*/Sn

E

Srt*/sn

+ % ln(lsr]z+]éq)

E(F€*/Fe) = E (SA*/Sn)&
. . RT, [|ST ) RT _ 2F )/, .
Ereire " Espran =7 oF ln({Fe”t] Y= ln(K) = K= ex{(ﬁj(EFez+/Fe - ESnZ*/Sn)j|

_ 2x96500 ) . . _ "
K—ex;{(—smdrngsj( 044 ( 013))} 32510

3) Quel est le sens de la transformation qui sdytdorsque la pile débite ?
Réaction spontanée : sens indirecte de la réadaox proposée.

4) Quelle est la polarité de cette pile ? Donner sikhéma conventionnel (chaine
électrochimique) de la pile.

Cathode : réduction derf* (arrivée des électrons => départ du courant = pole

Anode : oxydation dée (départ des électrons => arrivée du courant : pple

Schéma conventionnebn | ZnSO4 || Fe SO4 | Fe

5) Représenter sur le dessin de la question lerie de déplacement des électrons et du
courant dans le circuit.

®, _.Q

Electrode de Sn—,| « Electrode de Fe

Pont salin Solution
Solution de Fe?* et SO,
de Sn?* et SO, 20,1 mol.Lt
a0,1mol.L?

6) Calculer la fem de cette pile.
La fem de la pile est donnée paltE = E' - E = E(Srf*/Sn) - E(Fé'/Fe)avec :
A la cathode (réduction d&rf™") : Sif* g+ 2 € < Sny)
RT 8314x 298
E =E°,, . +——In{/Sr*"|,,)=-013+ ———
Srt*/Sn 2 F ([ ]eq) ’1 2X 96500
A l'anode (oxydation d€e) : F&* uq+ 2 € & Feg)

In(010) = - 0160V/ESH

Srt*/Sn

0 LI 8314% 298
= + — == S ———— = -
B ire = EBrrre ¥ in(Fe*],)=-044 > oengc M(010) =~ 0470 V/ESH

DoncAE = E(Srf*/Sn) - E(Fé'/Fe) = - 0,160- (-0,470 = 0,310 V

7) La pile en fonctionnement débite un couranttdisité constante | = 5mA pendant 5,0h.



Exercice 2

Dans cet exercice, les valeurs numériques calculées seront données avec 3 chiffres significatifs

On réalise une pile avec les deux demi-piles suivantes : Pb/Pb%*(aq) // Cl03"(aq) , Cl'(aq) / Pt
1.a. Ecrire la demi-équation électronique correspondant au couple 105"/ Cl-en milieu acide.
b. Calculer le potentiel pris par un fil de platine plongeant dans une solution contenant 0,200

mol.L ' d'ions Cl0s™, 0,180 mol.L ' d'ions Cl", et de pH = 1.

2.a. Ecrire la demi-équation électronique correspondant au couple Ph2+ / Pb.
b. Calculer le potentiel pris par une lame de plomb plongeant dans une solution de nitrate de
plomb de concentration 0,500 mol.L ™.

3. Calculer la force électromotrice de la pile au début de son fonctionnement

4. On réalise une pile avec les deux demi-piles précédentes :
Faire un schéma de cette pile.
Préciser les réactions qui s'effectuent dans chaque demi-pile et I'équation de fonctionnement
de la pile.
Ou s'effectue la réaction de réduction 7 La réaction d'oxydation ?
Préciser les poles positif et négatif de la pile, justifier la réponse.
Préciser le sens du courant, le sens de circulation des électrons.

5. Au bout de 30 min, il a disparu 0,150 mol.L-1 d'ions Cl03-.
Au cours de cette transformation, le volume de chaque compartiment (100mL) reste
constant.
La solution étant tres acide, on admet que les ions H* sont introduits en large excés et donc
que leur concentration ne varie pas (pH=1).
a. Al'aide d'un tableau d’avancement, déterminer les concentrations des ions présents.
b. Calculer la force électromotrice de la pile a ce moment la.

6. Expliquer a quel moment une pile arréte de fonctionner ; on dit alors que la pile est usée.

Données: E0 (Cl0s / Cl) = 1,450V,  E° (Pb2+/Pb)=-0,126V.



Correction de I'exercice

1- Premiére demi-pile.
a- Cl0sz + 6H* +6e = Cl-+ 3H20 01
0.06 [clo; ][HT 1®

Log ] - 139V 01

b- On a E1 = E%03-/a1- +

2- Deuxieme demi-pile :

a- Pb2*+2e=Pb 01
0.06

b- Ez = E%b2+/pb + Log [Pb2+] =-0.135V 01

3-onaEpe=E+-E-=E;-E;=153V 01

4- Schéma :
Sens de déplacement des électrons.
—1
(I S
Borme ____E_%E)_rnet;
Platine Electrode de plomb
- Mitrate de plomb

Solution cont_enarl! - 1
les ions ClC.et CI

Pont electroktique.

01

A'la borne négative, on fournit des électrons : (1) Pb = Pb2+ + 2e Il s'agit d'une oxydation. U,5
Ala borne positive, on consomme des electrons : (2) Cl0s+ 6H* +6e = Cl- + 3H,0 Il s'agit d'une
réduction. 0,5

Equation de fonctionnement: 3x(1) + (2)

3Pb + Cl03 + 6H* = 3Pb2+ + Cl- + 3H,0 01



5- Tableau d’avancement 0,5: Dans 100 mL Il a disparu|0.015 mol de Cl03 donc x=0.015 mol

3Pb + ClOs + 6H* = 3Pb2+ + +Cl+ 3H20
Exces (solide) np=cv=0.1x0.2 Excés ni=cv=0.1x0.5 | no=cv=0.1x0.18 | Excés
=0.02 mol pH=1 =0.05 mol =0.018mol
Exces no-x = 0.02-0.015 | Excés ni+3x = nz+x = 0.023 mol | Exces
=0.005 mol pH=1 0.095 mol
Donc en état final :
n0—x
[ClO3 e = T: 0.05molL'l 0,5
nl+3x
[Pb2%*]er = =0.95 molL-1 0,5
n2+x
[CHgs = =023molL! 0,5
Afin de déterminer la force électromotrice de lapilen il faut recalculer les deux potentiels :
0.06 [clo; J[HT 1®
Er = Eqos-ja- +—— LOG —— E L 13av 05
[C17]
0.06

Ee = Edpoot/p + — —Log [Ph>] =-0.127V 0,5

Epte=E*-E =Ep-Em=151V 0,5
6- La pile arréte de fonctionner lorsqu'un des réactifs est complétement consommé. On a
alors égalité des potentiels des deux électrodes et une différence de potentiel nulle. 0,5



Exercice 3 : Etude d'une pile de concentration :

Le systeme réactionnel est une pile électrochimique a 298K utilisant le
couple Fe**/Fe*"

Dans le becher A, on a initialement 50mL d'une solution a 0,10mol/L de
sulfate ferreux ([Fe**Joa=0,10mol/L) et 0,20 mol/L de chlorure ferrique
totalement dissous ([Fe**Joa=0,20mol/L).

Dans le becher B, on a initialement 50mL d'une solution a 0,20mol/L de
sulfate ferreux([Fe**]Joa=0,20mol/L) et 0,10 mol/L de chlorure ferrique
totalement dissous ([Fe**]oa=0,10mol/L).

On utilise des électrodes de platine et un pont salin au chlorure de
potassium. R est une tres grande résistance. Les phénomenes dissipatifs
dus au pont salin ou a la résistance R sont negliges.

1- Déterminer la différence de potentiel EA-EB initiale dans cette pile.
Dans quel sens les électrons circulent-ils ?

Solution

On applique la loi de Nernst a chaque electrode :
-~ 3+
[Fe™ |oa

[Fe™],,

EPT’A:EDFEJrD,OSQng( )

Aux concentrations pres, I'expression est la méme pour le bécher B.

Numeériquement :

i 0,20,
E, ,=E°.+0,059log(—==)=0,79V
: 0,10
- 0,10,
E . 3=E°;+0,059]0g (m}zo,ﬁ V
E ,—E,=2xlog| 0,20 )=0.036V

0,10



Cette difference de potentiel etant positive, on peut dire que le
pole A constitue le pole positif de la pile.

Les electrons arrivent au pole +, on en deduit qu'une reduction a
lieu dans le becher A (cathode).

Dans le becher B, les electrons sont ejectes, c'est le pole -,
Anode.

2- En notant avec un indice A ou B les especes physiquement
situees dans le becher correspondant (par

exemple Fe**

A pour les ions ferriques du becher A), ecrire I'equation bilan
traduisant le fonctionnement de

la pile (equation de la pile).

Bécher A : réduction : Fe®*s+ 1 e = Fe?,
Bécher B : oxydation : Fe*g=Fe’ s+ 1 &

Fonctionnement de la pile : Fe*'a + Fe*'s = Fe*'a + Fe’'s



