Chapitre IV - Réactions d’oxydo-réduction

Réactions d’oxydo-réduction
I- Généralités

[-1- Définitions
1-a. Oxydant et Réducteur

Un oxydant Réducteu) est une espéce chimique qui fixeede des électrons.
Lorsqu’un oxydant fixe des électrons il est réduit.
Inversement lorsqu’un réducteur cede des électrolnsst oxydé.

Exemples:

Oxydation: Zn o Zn** + 26 : Perte d’électrons
Réducteur Oxydant

Réduction: 2H" + 2 — H, : Gain d’électrons

Les Couples (Zf" /Zn ) et (H/H, ) sont dits couples rédox ou oxRed.

Réaction d’oxydo-réduction entre les deux couples:

Oxydation

I I
—Zn(s) + 2H(aq)—  Zrf*(aq) + H(g)

I R eduction t

1-b. Degré ou nombre d’oxydation
C’est la charge que prendrait 'atome dans une molé si toutes les liaisons

chimiques sont rompues. Il est un nombre entieoretie désigne par les chiffres
romains pour qu’il ne soit pas confondu avec largeaélectrique de I'atome.

Exemples

Kl —> K+ |-

-

|X+| XK='|
(X; désigne le degré d’oxydation de I'iol i

FeCk —» Fé + 3Cr

1

&+ X =-1
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Chapitre IV - Réactions d’oxydo-réduction

Regles

* 1. Dans une molécule, la somme des degrés
d’oxydation (X)) est égale a la charge de cette
molécule.

« 2.ledegre d’oxydation de H est égal a +1 sauf dans
LiHou X, =1
* 3. Le degré d’oxydationde O est égal a -Il sauf dans

H,O,0u X, =-I
« Exemples
On considére la réaction de dissociation suivante :

KIi — K'+ |-~
soit z la charge de la molécule (KI) ou de I'ion"du I') , on a:
z=0 = Xkt X1=0 = X=- X =+
FeCl," ——— F& + 2CI-
z=+1 = Xpet 2Xci=+1 = Xee=+Il; 2 X =-I
L'atome CI est un halogénure, son degré d’'oxydatest souvent égal a -I.
Cl,, z=0 =  2Xc=0 et X =0

Fe" z=+3 =  Xpe=+lll, on écritFe(lll)

Remargque

Dans une molécule, un élément peut avoir plusiedggrés oxydation.

FesOs, z=0 = 3XEe +4X0=0 et 3Xe=- 4Xo=-VIII (Xo=-11)

XFe =

D’ou

wl oo

Le degréd’oxydationdu Fer n’est pas un entier !!
Cette valeur n’est en fait qu'une moyenne des degdéoxydation des 3
atomes de Fe. En effeteXestcompris entre +Il et +I11 :

O e, <2

3" 73
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Chapitre IV - Réactions d’oxydo-réduction

Le fer existe sous forme de Fe(ll) et de Fe(lll)arl3 FgO, on a 2Fe(lll) et
1Fe(ll).

Régle 4.

Si g est le nombre d’électrons périphériques d’'un atorap a:
- Si X>0 (’atome est un réducteuy, alors0< X <o
- Si X< 0 (ratome est un oxydany, alors 0> X > o- 8.

Par conséquent, pour un atome dont le nombre diébes périphérique est, le
degré d’'oxydation X, est tel que :

og-8<X<o

Exemple

Cl: 3s*3p°, 0=7 = 7-8 < X¢ S 7=-1 £ X¢ <+VII

Le degré d’oxydation du chlore est donc comprisrent! et +VII.

En effet Cl peut exister sous neuf degrés d’oxydatgui son:

Ct C€2 CeO- CeoO C€62_ Cf(fz 0663_ 0663 C€64-
X=-| 0 +l +] + +V +V  +VI +VI

2.b. Application: Calcul du degré d’oxydation
2.a.Composés inorganiques

Calculer le degré d’oxydation des atomes H, Mn et Hans les composeés
suivants:

H,O
COX XS0 2%, =X () X =+
KMnO 4:

2K Xyp + 4 X =0, 2(+ )+ Xy H4(-10=0 ; Xyge= (#VI)

H,0,

¢ XX K 2K 2l X, =
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Chapitre IV - Réactions d’oxydo-réduction

Remargue: L'oxygéne (élément le plus électronégatif apres le fluor) & Xo = -I
sauf dans la molécule-O (Xo = +1) ou dans Q (Xo = 0).

PCl;

¢ 3oy HKem0 Xem-3Key = 34D Ko =H1

| @é—0 PO 9 g
L o |
/ U
‘@
| |

Lors de la rupture de la liaison chimique P-CIl,tBbame P étant plus électropositif
gue l'atome O, va céder son électron (électrqui assure la liaison P-Lla ce

dernier.
Eleciron perdt _ _
o= Bilan électronique :
=
o Phosphore
cl cl _ ,
Etat initial : 5électrons
cl Apres rupture : 2 électrons
Chlore

Etat initial : 7électrons
Apres rupture : 8 électrons

Le degré d’oxydation des atomes de phosphore ed¢hdere sont :
P: Xp= 5 -2=+3 et Cl: X¢= 7-8 =-1
2.b. Composés organiques
Dans les composés organiques, le carbone peut@usieurs degrés d’oxydation.

Exemple d'application

Acide acétique : CHCOOH (C,H40,)

2Xct4-4=0 => 2Xc=0

Dans ce cas aussi, le degré d’oxydation du carb@st qu'une moyenne de deux degrés d’oxydation
qui sont dans cette molécule de signes opposéschéma de Lewis de la molécule LIEDOH
permet de retrouver le degré d’'oxydation de chal@sdeux atomes de carbone de cette molécule.

Le schéma de Lewis de cette molécule est:
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Chapitre IV - Réactions d’oxydo-réduction

H /0\1 H
|/
H —Cc,—<C,
AN
N2
H ‘.‘81 > H
IR
Hew Bigst,
g,
! 0%

% &
:J:‘lg; C, X=4—7=-ll : eo» © Xe= 4 — 1=+l
v
)
B h X=1-0=+t : |0 | 9%6-8=-I|
O v
-t

Avec & =eet = électron perdu

I-2.Comment équilibrer une réaction d’oxydo-réduction ?

1. Ecrire les équations de demi-réaction redox sresejeu pour chaque élément.

2. Calculer le Degré d’Oxydation (DO) de l'oxydaet du réducteur et déterminer le nombre
d’électrons échangeés.

3. Equilibrer le nombre d’électrons échangés
4. Ecrire la réaction globale, et équilibrer leargfes puis les atomes.

Les charges sont équilibrées par les iohemimilieu acide et par les ions OEh milieu basique.

Exemple
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Chapitre IV - Réactions d’oxydo-réduction

Equilibrer la réaction suivante en milieu acide :
CrO/7 +1°  2Cr¥+1g
Couple 1: CrO*/ Cr3*:

Cr,0> +66 ___ 2CFf 2X¢, +7(-11)=-2

| Reduction T

Pour simplifier, on adopte les chiffres romainsiples valeurs des degrés d’oxydation.

2X¢r =+12 6—E> 2X=+6
Couple2:1/15:
+2e
X=-l ——— 3x=-
Cry0 +66 o 2Cr*
@3r > I3 +2 €)X3—

Cr,07 +9I'" 2Cr*+3;
Equilibre des charges en milieu acide
Cr,0;7 + 9+ 14H" 2Cr** + 33 +7H,0

Pour équilibrer les charges en milieu basique ajmute OH a droite et a gauche de la réaction
obtenue en milieu acide (l®mbre de OHa ajouter est égal au nombre d’ionsprésents en milieu acide).

____________

| 7H,0 | | 7H,0
I
Cr,0% +9I+ 14 o  2Cr* + 3, +7H40
_______ , Mt
' 140H | ' 140H

_______________

[I- Réaction électrochimique

C'est une réaction d’oxydo-réduction dont I'échadgdectrons, se fait par I'intermédiaire d’un fil
conducteur. Elle peut se faire dans les deux $giesest donc réversible.

1- Electrode rédox- Potentiel rédox
1. a- Electrode de premiére espéce

C’est un métal au contact de I'un de ses ions&rtisn.
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Chapitre IV - Réactions d’oxydo-réduction

Exemple

Une lame de cuivre (Cu) plongée dans une solutiorCdi*. Elle est symbolisée par €iCu.
La réaction électrochimique qui a lieu dans ce ess

Cu” +26< Cu AG=-2FE

E=E(cu2+ 1cv) F=Faraday W= AG=-n2FE

La réaction électrochimique qui a lieu dans ceests

Cu® +2¢- o Cu AG=-2FE

E est le potentiel de I'électrode on le note E=E(cyz+ /cu) €t F=Faraday= 96500C
AG est dans ce cas égal au travail électrique.

d'oU :Wejectrique=AG=-2FAE

Dans les conditions standards aAG’=-2FAE®

Cette réaction électrochimique peut se faire desisiéux sens:

- Sens spontané. Il correspond@<0
- Sens non spontané. Il correspornG> 0

Remarque

Les réactions rédox sont généralement :

- spontanées dans le sens dedduction On a dans ce cas :

AG<0 avec AG= -n FAE. Avec n le nombre de moles d’électrons échangés.

Le systéme électrochimique fournit le travail (éigcie). En thermodynamique, il est
équivalent & un générateur. On note aussi que seestisimilaire a une attraction
électrostatique entre une charge (+) et une chdrge

- non spontanées dans le sens daydation

AG= +n FAE etAG>0

Le systeme consomme dans ce cas de I'énergi¢ dfjeivalent a un moteur. Ce cas est

comparable a une ionisation, en négligeant la si@ltran des ions.
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Chapitre IV - Réactions d’oxydo-réduction

Parfois on écrit cette relation sous for6= An FAE, An étant la différence des
électrons dans les demi-réactions d’oxydo-réductiams de de la réductiodn<o,

dans le cas de 'oxydatiodn>0.

1-b- Electrode de seconde espéce

Il s’agit d’'un métal $ous forme de lamaecouvert de I'un de ses sels peu soluble, ploagés
une solution qui contient I'anion de ce sel.

Exemple

Electrode: Ag/AgCI(s), CI
Schéma simplifié
Al—op
: &1
| I :Ag-1 HD;{:I gCl(s)
Solution AgCl(s), CI

. I
~ | Membrane poreuse

Réaction électrochimique:

AgCI(s) <« Ag +CI AG,= -nFE=0

Ag" +1é 4« Ag AG,= -FE(AG'/AQ)

AgCI(s) +1é <« Ag +ClI AGs= -1FE(AgQCI/AQ)

Relation entre Efg/ag) €t Eagciiag, ci)

Cette relation est une conséquence de la relativeAG, etAG;

On a AGs= AG 1+ AGy= AG; puisque AG1=0, AG,= -FE(ag+/ag)=AGs= -1FE{gciag)
dou :

E(agsyagt)= E(agcisyages).ch)

1-c- Electrode de troisiéme espéce

Elle est dite aussi électrode ionique; I'oxydantea€ducteur sont sous forme ionique
(F€", F€"). L’échange des électrons avec une autre élecs®dait par I'intermédiaire d’'un métal
inerte qui est un fil de platine Pt. En pratiqueuwtiise une tige en carbone solide.

Exemple
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Chapitre IV - Réactions d’oxydo-réduction

Electrode: Rs) | Fe*", Fe**

pt —>
3 2 ! 2 3 2
i Fe’' +1e «——— Fe” AG=-FE(Fe™, Fe™)
Fe™ Fe®) La réaction rédox peut se faire , selon les coodgi
expérimentales, selon le sens 1 ou 2.

5az

Elle est constituée d’'un fil de platine qui plordgns une solution (leu CI). Cette solution
est en équilibre avec un gaz constitué par I'uniales présent dans la solution.

Exemples : (4 HY; (Cl,, CI); (O,, H,0)
Cette électrode est considérée de premiére espéce.

Exemple :Pt | Hy(g) | H"

L\ Réaction rédox:

2H"+2e «—> Hy(g)

Halgl -
| atm 1

.,[ E = AG=-2FE(H’, Hy(g) )

H (aq), I M J

e

[1l- Conditions standard- Potentiel zéro
1- Conditions standard

Les conditions standard correspondent a:
- La température ambiante: 20-25°C

- La pression atmosphérique: P=1atm.

- Concentrations égales a 1M

2- Potentiel standard- Loi de Nernst
Le potentiel standard, E®°, est le potentiel qurespond aux conditions standard.
Relation de Nernst
La lois de Nernst donne la relation EER). Elle est une conséquence de la loi thermodynaamiqu
AG= AG° +RTLNQ

Q est le quotient de réaction. A I'équilibre on akQ(constante d’équilibre).
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Si considere la demi-réaction :

Fe**+3¢é «— Fe

on adG=-3FE(F€", Fe) ; AG°=-3FE°(F€", Fe),

1F=Faraday=Charge électrique d’'une mole d'électron96.500Coulombs

AG=-3FE(F€", Fe)= AG°+RTLNnQ
Q= 1 (Fesolideestenexces)
|Fe3+|

1

3+

AG = -3FE(F€" ,Fe)=—-3FE°+RTLn Fe

:>E:E°—ELn 13+
3F |Fe|

E=E° +% Ln[Fe3*] ~ Oxydant

Si on considére la demi-réaction suivante :

S o S +2¢e

/ Oxydant 2
AG =AG°+RTLnQave = zg

, \ Réducteur 2
— 2FE=2FE +RTLn Srfl
Srf

En chimie aqueuse on utilise souvent le logarithrbase 10 ( log) , d’ou :

R—FT LnX = 2,3R—FTIog X 2,3R—FT = 006 (LnX =2,3logX)

= R—FTLnX = 006log X

D’une facon générale on a pour une réaction re@cyoke:
aOxX" ne I - bR€"

E=E+ RTLn[O)izI =E°+ ODGIog[@a: !
nF [Rd n "[R4
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C’est la loi de Nernst.
Remarque :

- L’avantage de la loi de Nernst est qu’elle peraetretrouver le potentiel standard
E°, a partir du potentiel E.

- Les réactions redox sont généralement :
Spontanées dans le sens de la réduction

AG<0 -nBE< 0 et4E>0
- Non Spontanées dans le sens de I'oxydation
A4G>0 -nBE> 0 et4E<0

3- Potentiel zéro- Echelle & Hydrogéne

Le potentiel d’'une électrod@] ne peut pas étre mesuré directement. On ne pesurar que
la différence de potentieUj de cette électrode associée a une autre éledBdde

On aU=Ex-Eg
U n’est donc egeaEa a que dans le cas &g=0 Volt.
Pour attribuer des valeurs arbitraires aux potkendies différentes électrodes, Nernst a adoptée
un potentiel zéro arbitraire, qui est E° de I'&lede a hydrogene dans les conditions standard.
Cette électrode est dite aussi Electrode Normélgdrogene (ENH) ou Electrode Standard a
Hydrogéne (ESH)OnN la note:

Pt/ (H" 1M; H(g) pH2 =1atm)

Dans certains cas, il est plus commode d'utiliser autre électrode de référence que celle a
hydrogene telles par exemple :

Electrode au calomel, saturée en KCI (ECS):
Hg / (Hg.Cl; (solide)/ CI) E (par rapport a ESH=0,25V
Electrode de référence a Oxygene, (ERO):
Pt/ (Ox(gaz)! HO(liquide). E (par rapport a EShE1,23V

IV- Les piles électrochimiques
1791: Galvani a montré que I'énergie électriquet @éne obtenue a partir des transformations

chimiques.
1800: Volta a mis au point la pile Zinc — Cuivre.
1- Pile Daniell
Elle est constituée d’'une :

- Lame de cuivre plongée dans une solution de sula€u.
- Lame de zinc plongée dans une solution de suliaténd

Filiéres : Science de la matiere Physique- Science de la Matiere Chimie (SMPC)
A. Elyahyaoui ; A. Zrineh- Faculté des Sciences- Rabat Page 11



Chapitre IV - Réactions d’oxydo-réduction

Lorsque la pile débite, il y a du cuivre qui se agpsur I'électrode de Cu, et la lame de Zn est
attaquée.

mA
e | - Pont salin A
| |
Lame de Zn ’ / Lame de Cu Rt LS
Anode (-) Cathode (+)

It

Zn—7n* 4+ Je= CuZt+26~—Cu
* Anode: Oxydation Cathode: Réduction
« formation de Zfi ConsommaititenCy*
« Excés de Z1 par rapport & SG° Exces de SO;” par rapport & Cu**

Pour assurer I'électroneutralité dans les électolés ions se déplacent dans le pont salin.
Ainsi:

- Les cations K migrent vers la cathode

- Les anions , N, migrent vers I'anode

e Réaction bilan:

Cu® +Zn o Cu+ Zn® AG=-2FAE;AE=E, - E;,

La pile est symbolisée par(z) Zn/Zrf* /| CulCd*(+).

Cette convention n’est pas toujours respectéeaqitigide la polarité de I'électrode peut changer, en
fonction des conditions expérimentales.

La différence de potentiel, U, entre les deux ételds U=k, — E,= 1,1V. U est la force
électromotrice. On la note f.e.m. et elle est tatggositive.

A G= Travail autre que thermodynamique fourni colgssforces de variation de volume et de
pressioM(PV). Il est dans le cas des piles électrochimsgtgal au travail électrique.
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e 2-Polarité des électrodes

La polarité des électrodes revient & détermineokiz et la cathode ou le pole positif et le pole
négatif.

Zn - Zrtt +2e A G,=-2FA E;, : C'est 'anode = lieu d’oxydation

Cu* + 26 o Cu A G,=-2FA E, : C'est la cathode= lieu de réduction

Cu®* + Zn - Cu + 7Zn*
Oxydant2 oxydaht
AGTotaI: AG1+AG2= '2F(ECu‘Ezn):‘2FAE

La réaction dans la pile Daniel étant spontanée tiasens de I'oxydation de Zn, on a par
conséquent :

AGTota| < O, d10l:| AE>O et Eu'Ezn >O EJ>EZI'1
Conclusion:
1) Ecamode®Eanode : La cathode est le pdle positif, alors que I'amedt le pdle négatif.

2) Puisque la réaction spontanée se fait vers laediGif* est un alors un Oxydant plus fort que
Zn*. On peut donc en conclure qu'a I'oxydant le plus éorrespond le potentiel le plus
élevé

La réaction globale de la pile Daniell peut ausdiesre dans le sens non sponta&X0), si on
fournit de I'énergie (électrique) au systeme:

Zn* +Cu o Zn+Cu*
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Zn

Cat@ J

Zn* 2 —»7Zn Cu — Cu**+2e

Oxydation : Anode Réduction : Cathode
3- Loi de faraday (1832)-Electrolyse
3-a- Généralités

Le principe de I'électrolyse consiste a appliquercourant électrique continu par l'intermédiaire de
deux électrodes, a une solution aqueuse d’'un élgter

Remarque
C’est le générateur qui impose le sens du courant.

Le courant extérieur circule donc, du potentieplas élevé (borne +) Vers le potentiel le moinyéle
(borne -).

3-b- Electrolyse

Exemple: Electrolyse d’'une solution de Ag(NG) en milieu neutre

Filiéres : Science de la matiere Physique- Science de la Matiere Chimie (SMPC)
A. Elyahyaoui ; A. Zrineh- Faculté des Sciences- Rabat Page 14



Chapitre IV - Réactions d’oxydo-réduction

—e' -

-
()= - )
== T

Anode Cathode

L

Solution

de
AgNO3

2 Déndt

// d’argent

Anode: Perte des’e  Cathode: Fixation des e’
Oxydation Réduction
Phénomenes aux électrodes
- A lLacathode (+) : dép6t d’argent
- Alanode (-): dégagement de I'oxygene
- Réactions chimiques
- Cathode (borne -) :on a une réduction:
- Anode (borne +) :On a une oxydation.
La réaction bilan qui a lieu doit étre la plus Sjamée possible et
sonAG le plus faible possible.
PuisqueAG =-nFAE= -nF(E-E,) alorsAE est le plus élevé possible.
- ala cathode réduction de I'oxydant le plus fotti@ E le plus élevé ).
- alanode oxydation du réducteur le plus fort (guk le plus faible).
Les réactions de réduction possibles dans ce aas. so
Ag'+le — 5 Ag (1) E°(Ag"/ Ag)=+0,80V
2H0+26 — ), H+20H (2) E°(H,0 / H,,0H) =-0,83 V
E°(Ag" / Ag)> E°(H,O / H,,OH)

C'est la réaction (1) qui a lieu dans ce cas.(/dant le plus fortAg*, qui est réduit). On alonc
Dépobt de Ag a la cathode

Le milieu étant neutre la demi-réaction d’oxydatienivante ne peut pas intervenir de facon
importante dans ces conditions :
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NOs+4H+36 — 3 NO+ 2 D E°(NO;, H*/NO) =+0,96V
A l'anode Seule la réaction d’oxydation suivantepssible:

2HO —> 4H +46+0, E°(O, ,H+/H,0)=+1,23V
Réaction bilan:

(Ag" + le———» Ag)x4

2HO—» 4H+46+0,

4Ag+2HO —» 4H+ 0O, +4 Ag
2.b- Etude quantitative

D’apreés la réaction:

Ag'+le — , Ag

Le dép6t d’'une mole ( ou 103g=l de Ag nécessite la réduction d'une mole dé Agdonc la
fixation de 1 mole d’électrons (1A¢e=6,0213°1,610"°C= 96.500C).

Par conséquent pour réduire y moles dé @&gpot de n moles de Ag) il faut fournir une gitént
d’électricité Q :

Q=yF

Puis gu'on Q= it, alors la quantité de matiére d@&goou dissoute aux électrodes est proportionaelle
l'intensité du courant i et a durée d’électrolyse

Relation entre m, i et t

Q:yF:%*F:i.t:

itM
m=-—"-"—
F

Dans le cas général :
M™+ng —> M

Ona:

| t.M
m=——
n.F

C'est la loi de Faraday.
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N.B.Selon 'UPAC (nternationalUnion of Pure andApplied Chemistry );
- La cathode est le lieu de la Réduction
- L’anode est le lieu d’oxydation

4- Relation entre la fem et la constante d’équilibe

La fem de la pile Daniell est égale a 1,1V. Calcldeconstante d’équilibre de la réaction de cgite
C¥*'+Zn <«—» Cu +Zh

A I'équilibre on a:

AG=AG° +RTLnK=0, d’ou -2RE= -2FAE°® +RTLNnK=0

Par conséquent la fedE, est égale a OV etEE..

+RTLnK= -AG°=- 2FAE°

R=298°K; R=8,314J; F=96.500C et 2,3% = 006

D'ou RTLnK= AG°=- 2RAE®

2,3? LnK = 006logK =2FAE°
logK :ZA_E :2X_1'1: 3667
00 006
K=4,68.1G°
Remarque

PlusAE®° est élevé plus la réaction est spontanée etnstante d’équilibre K est grande.
IV- Prévision des Réactions d’Oxydoréduction
1. Constante d’équilibre

* On se propose de calculer la constante d’équilidesla réaction qui intervient lorsqu’on
mélange I'oxydant MnQet le réducteur F& .

Couple 1: Mn@Q/Mn**  E;°=1,51V
Couple 2: F&/F&"  Ex’=0,77V
E10>E20

On peut donc considérer le couplel comme Catholdeceuple2 comme anode.
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Chapitre IV - Réactions d’oxydo-réduction

+ ' MnQ/ Mn* Fe** / Fe?

Pole (+)= Cathode _ Réducton  MnO, +5¢ -  Mn*  AG, = -5FE;
Pole (-)= Anode Oxydation Fe” -~ Fe" + ¥ AG;=+FE]
Réaction globale MnO, +5F¢” -~  Mn* +5Fe*

AG(t)otale - AG(J)._l_ AGS: _5F(Ef— Eg) = —5FAEO

Ecathode = EO + % Ln I\Iil/ln?f
n

Eanode_ EO_FEL” F 2+ ;
F Fe

a lléqu”ibre AE = Ecathode anode = O d OU Ecathode Eanode et
MnQO 3 MnO, e
RT [ n J EO ﬂLn Fe - Elo—EO+—(Ln n EL (JF_l)f"):o

EO
1 [ n2+ = Fe2+ 2 5F Mn2+ [Fe ]
_ 2+ 5
E; - ES +ﬂ(|_n Mn?f .[Fe ]5) 0o E -E0+ X ntogl B -l =ap =R L
5F° [Mn”'| re*] 5F K 5F

0
d'ot 5AE° :%LnK = 5AE° = 006logK = logK = SC?CI)EG

La constante d’équilibre est trés élevée, la réaast spontanée dans le sens de la réduction @g Mn

2- Prévision qualitative et régle y

D’aprés les calculs précédents on remarque qu'art peévoir le sens des équilibres d'oxydo-
réduction a partir des valeurs des potentiels stahd
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Chapitre IV - Réactions d’oxydo-réduction

° MnO,4
E°, Fe* £ '
k/ \
Fe2+ —— Mn2+

3- Variation du potentiel avec le pH

» Le potentiel rédox qui mesure le pouvoir oxydanéeiucteur d’un couple peut dépendre de
I'acidité de la solution aqueuse dans les deuxsgasnts:

- Silesions HO" ou OH interviennent dans les demi réactions redox, tiégsilibre de
charge.

- Sion aune hydrolyse ou précipitation du catiorcduple d’oxydoréduction ou précipitation.
Exemple

MnO,(solide +2e~ + 4H,0® < Mn* + 6H,0

He |
Mn2+

E=E° +0’706Iog

- Mno, / Mn2*

=E° +%§ .4.|Og[H +]+ 0

Mno, / Mn2*

06,0, L
2 wmn?]
006

— 0 _ ’ . 1 o
=E 012pH + 5 Iogan2+J

Mno, / Mn2*

006 1
=E - 012pH +——log+ 1
apparent ’1 p 2 gan2+J

E? =E° — 012pH = PotentielapparentieMno, (s)/ Mn?

apparent — " Mno, / Mn2*
Généralement le potentiel apparent est le potemtieh peut déterminer expérimentalement.

On constate E(MngMn?") varie avec le pH. Le coefficient directeur aglé -0,12.

Il faut faire attention & ce que toute augmentati® pH entraine une diminution de E, sans towgefoi
que ceci ne conduit & une précipitation de’Mn

Cas particulier de I'effet de pH : Réaction d’ Hydlyse

Exemple

« Sion ajoute OFHa une solution de Agon peut avoir une précipitation de Ag(OH) selon :
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Chapitre IV - Réactions d’oxydo-réduction

Ag® +OH -  AgOH,
Ki(AgOH,s) = [Ag'] [CI]

AgOH_, - Ag" +OH" AG? = -RTLNK=—-RTLnK
Ag*+le” - Ag AGg = FEXQHAg
la demi- réactiond'oxydoredution devient
AgOHD +le - Ag Ac;'Io'otal = I:EggOH/Ag
= AG, ., =AG) +AG) = FES\QOH,Ag =-RTLnK + FEf\gHAg

total

Ex Ag+! Ag —g LnK, = Epy./ay — 006l0gK

AgOH/ Ag

=E

= Egg+/Ag + O’OGsz = EO

0
E apparent

AgOH/ Ag

On constate que le potentiel apparent dépend daléur de pK Plus cette valeur est élevée, (K
faible) plus EzppareneSt €leve, et plus forte est la force du systexyeant.

%

Filiéres : Science de la matiere Physique- Science de la Matiere Chimie (SMPC)
A. Elyahyaoui ; A. Zrineh- Faculté des Sciences- Rabat Page 20



