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Nombre d'oxydation
1) Fe(0), Fe2*(1I), Fe**(1I1), O(0)N]

2) Fe* +e =Fe™';

2H" +2e =H,;

NO; +4H" +3¢” = NO,,,
Cr,0F +14H" +6¢” =2C
O,+4H" +4e =2H,0;
MnO; +8H" +5¢" = Mn™" +
2H,0+2¢ =H,+2HO ;

0,+2H,0+4e =4HO ;

Les réactions d'oxydoréduction
1) (1) non ; (2) oui (on a une réaction d'oxydo-réduction si le n.o. varie pour un ¢lément au moins).

2) Les trois sont inexactes, ce qui apparait quand on vérifie la conservation des charges. (1) et (3) font réagir
deux oxydants pour donner deux réducteurs, ce qui est impossible.

(2) a une erreur de coefficient (il faut 5 Fe** et 5Fe’").
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Exercice 1:
1) La réaction d'oxydoréduction de la cellule considérée s'écrit :

Pb> +Sn,, = Pb +Sn*" (1)

Sa f-e.m. a pour expression :

E=(E®(Pb/ Ph,,

2+
)—Ee (Sn2+ /Sn(s)))—gxlog10 ( [Sn } J

E=(~0,126+0,136) - 0’;)6 xlog,, (ﬁj =-0,020V

La f.c.m. étant négative : E = E(Pb™ / Pb,)—E(Sn* / Sn,)<0.

Le potentiel d'électrode du couple Sn>*/Sn est donc supérieur a celui du couple Pb*>*/Pb, ce qui implique que
I'¢lectrode d'étain constitue le pole positif de la cellule.
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Pb, + Sn

Exercice 2
Le potentiel standard £° d'un coup

relation : A G° =-nxFxE®

[Fe(HzO)J3+ +e —[

1 P
EEZ(g) =H +e

VA

[Fe(HZO)é T+ + %ﬂ%g) .

2+ \
[ Fe(H,0), | +2¢ =Fe+6H,¢
H,, =2H"+2e

réaction possible spontanément est la réaction inverse (-1). CarE<0 = A G

iy

=—nxFxE>0

elié a l'enthalpie libre standard de la réaction A,G® parla

[Fe(H,0), | +H,, =Fe+6H,0+2H" A G =-2FxE
[Fe(H,0),] +3¢ = Fe+6H,0

1 +

5 —H,,=H +e

| Fe(H, ] Zﬂz(g) = Fe+6H,0+3H"  A,GZ =-3xFxE?
[Fe(H,0),]" + ;Hz(g) [Fe(H,0),] +H"  AG®=-FxE?
[Fe(H,0),] +H,, =Fet6H,0+2H" A G =-2FxEf
[Fe(H,0),]" %gz(g) =Fe+6H,0+3H"  AGY =-3xFxEf

L'enthalpie libre étant une fonction d'état, I'application de la loi de Hess permet d'écrire :

AG® =AG® +AG®

BxFxEZ =-FxE® -2FxE,

D'ou

go o TFXEZ 2xFxEP E°+2xEY _077-2x044 _  orcy
-3xF 3 3
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voltmétre

voltmétre

pont salin

pont salin

[H*]= 1 mol.L"

[H]= TmolL" [Sn2]=[5n*] = Tmol.L" [$17°] = 1 mol.

2) ﬂ’*/’

Sn** + H,,, = Sn** + Hy,, = Sn+2H'
3)
ArG:—anx(E(Sn4+/Sn2+) —EESH) ArG:—anx(E(th/Sn) —EESH) .
A,G=-nxFx E(Sn“*/Snz*) A,G=—nxFx E(Snz*/Sn) L
Dans les conditions standard : | Dans les conditions standard : M
— © _ < _ < _ ©
AG=AG ——anxE(Sn4+/Sn2+)<0 AG=AG ——anxE(Sn2+/Sn)>0 A
La réaction est possible spontanément dans le sens | La réaction est possible spontanément dans le sens |BE\
direct. inverse. A
4)
R

Le potentiel d’¢lectrode est donné par la loi de Nernst :

0,06
_ o ) 2+
E(Sn“/Sn) N E(Snz*/Sn) + 2 xlog,, (I:Sn :I)
Application numérique :

E

Sn** /Sn
(507 /51)

= 0,14+ 0’36 xlog,, (10°)=-0,32%

Exercice 4 : Etude d'une pile de concentration
1) Les espéces citées ci-dessus interviennent dans le couple Zn**/Zn. Le méme équilibre redox peut étre

envisagé dans les deux compartiments.
Compartiment 1 : Zn = Zn"" +2e”

Compartiment 2 : Zn = Zn"" +2e”

2) 11 faut différencier les ions Zinc (II) présents a différents compartiments dans le compartiment 1 et dans le
compartiment 2.

Zn+ (Zn2+ )1 = (Zn2+ )2 +Zn

3
Y- — Activité du cours -1




Page 4 Gf/&\f%j

3)

Compartiment 1 : E, | =E°.

2+/Z

+%xlog ' 763+, ><10g10 O 1)——0,793V

B AN L

06 .
Compartiment 2 : E, , Ee;/z 0’ &)g n2+]2)=—0,763+0°03><log10(0,01)=—0,823V

On constate que E, , > E, ,. yu ence, le compart%gt 1 est polarisé positivement : pole (+)et le
compartiment 2 négatlveme Q 6 4(-). \

4) E=E,—E,=E,, ~E,}h—"04193+0, 823 ‘N fe.m. dgJa'pilg vaut 30mV.

5) \Q
Compartiment 1 : (+) =» I'électrode de zinc paﬂlc&'?la réductiont joue l¢ role de cathode.

Y 4
Compartiment 2 : (-) =» 1'¢éleéetrode deyzinc participe a l'oxyd '9{ et jou€ le role d'anode.
A

6) l'oxydation a lieu dans le compartiment 24an ‘ ct1 on siopere dans le compartiment 1. La réaction
d'oxydation "libére" des électronsigui vont ,gr cul r ddle circuit externe vers le compartiment 1. Les ions
chlorure, en passant par le pont salinj%e mettent en mouv€ment dans la solution et vont du pdle négatif au
pole positif.
E
pont salin L
M
A
7n Zn N
A
R
[Zn**]=0,01 M [Z02] = 0,1 M
compartiement 2 compartiement 1

Le mouvement des ions chlorure tend a conserver 1'¢électroneutralité¢ du systéme. Ils migrent donc dans le
compartiment ou des ions zinc (II) sont formés.

7)

Compartiment 1 : E, | =E>.

2+/Z

+ 0,206 xlog,, (I:Zn2+ 1) =-0,763+0,03xlog,, (0’1) =-0,793V

Compartiment 2 : E, , = EZ 0,06 log,, ([ P ]2) =-0,763+0,03xlog,, (0,0001) = 0,883 ¥

2+/Z

On constate que E, , >E

.2+ En conséquence, le compartiment 1 est polarisé positivement et le

compartiment 2 négatlvement.

E=E,-E;=E, —E,,=-0,793+0,883=+0,09 JV ainsi le fe.m. de la pile vaut 90 mV.

8)

Une pile de concentration fait intervenir le méme couple redox, mais la concentration initiale au sein de chaque
compartiment est différente. Nous remarquons ici que plus les concentrations en chlorure de zinc sont
différentes, plus la force électromotrice de la pile augmente.
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