14-L-Oxydo-réduction

Bibliographie :
- Classe prépa- PC-PC* - Frajman ( Nathan livre rouge)
- j'integre PC-PC* —B.Fosset ( DUNOD)

Intro : cCarte mentale

Post Bac : Pile Daniel
Bibliographie : 1000 et 1 question PCSI chapitre 5 Q5 et Q13

1) Prévision du sens d’une réaction d’oxydoréduction
Equilibre égalité des potentiels et expression de K°(T) (réaction quantitative ou non)

2) Critére d’évolution spontanée : Application : la pile Daniel
2" principe dG<0

Calcul de Q et comparaison avec K°(T) pour prévoir le sens d’évolution
On fait les calculs avec la pile volta

Transition : 1°° S : la pile Daniel

Péda : Réaction d’oxyvdoréduction et pile Daniel.

OU Post Bac : Diagramme E-pH

| — Généralités
o Relatif a un élément chimique a différents DO
o Permet de savoir si une espece est stable dans des conditions données.
o Prédire le sens d’évolution spontané d’un systeme.
o Conventions de tracé
Il - Diagramme E-pH du Fer.

1. Construction

o Principe de construction

o Meéthode pour les frontieres verticales

o Meéthode pour les frontieres horizontales (n’en faire qu’une).
2. Utilisation du diagramme

o Stabilité des ions Fer Il en solution

o Stabilité des ions fer Il

o Stabilité du fer (eau aérée / eau désaérée).

Péda : Dosage de Winckler




1) Thermodynamique des réactions d’oxydoréduction

2) Application : la pile Daniel




Par définition : quotient réactionnel : Q = []; a;"
AG=A.G°+RTInQ
Oral'équilibre A.G = 0et A.G° = —RTInQy¢q = — RT InK°(T)

K°Q(T) etdonc A =RT anéT)

ESY La comparaison du quotient de réaction Q avec la constante d’équilibre standard
K7 permet de prévoir I'évolution du systeme :

esi O > K7, o estnégatif et le systeme se déplace dans le sens +— ;

esi O < Ky, o estpositif et le systeme se déplace dans le sens — ;

es1 0 = Ky, o =0: le systeme est a I'équilibre.

A,G = RT In

Remarque : il faut des temps longs pour que I’'aspect thermodynamique prédomine sur I’aspect cinétique.
Et inversement il faut des temps courts pour que I'aspect cinétique prédomine sur I’aspect thermo
Remarque 2 : Si on pose la question pourquoi avec introduit I’affinité chimique alors qu’on peut tout expliquer

Mais si il fallait dire quelque chose ¢a serait que A,.G n’ est valable que pour ce type de réaction (P et T cste), alors
qu’on définie I’affinité en fonction d’autre grandeur thermodynamique




Péda :1¢¢ S

Faire un truc classique avec Zn et Cu, ainsi que des solutions de sulfate de cuivre et de zinc
On mesure la température (énergie libérée) et on écrit I'équation
Echange d’électron

Pile volta : Texte historique de la pile
Réalisation d’une pile en précisant aux éleves que pour que la lampe s’allume il faut un passage d’électron dans les

fils (on peut faire I'expérience au tableau avec la pile manganése cuivre) et eux leur demander de faire la pile volta.

Equation a chaque électrode ....

Post Bac : Diagramme E-pH

Un diagramme potentiel-pH représente I’évolution du potentiel d’oxydoréduction d’un couple donné en fonction du
pH pour une température donnée (298 K la plupart du temps).

Le potentiel d’oxydoréduction dépend du pH a chaque fois que les ions H;O* apparaissent dans la demi-équation
d’oxydoréduction correspondante.

- est relatif a un élément chimique présent a divers nombres d'oxydation dans différentes espéces chimiques.
(POURBAIX).

- Permet de savoir si une espéce chimique est stable thermodynamique ment dans des conditions données

- Permet de prévoir quel sera le sens d'évolution spontané d'un systeme

Conventions de tracé :

- Les activités en solution sont assimilées aux concentrations molaires

- Laconcentration de chaque espéce dissoute est prise égale a une valeur fixée Co=10"* mol.L (mais on aurait
trés bien pu prendre Co=10"2 mol.L c’est d’ailleurs ce qui est pris pour les frontiéres horizontales)

- Alafrontiére entre 2 espéces en solution on écrit I'égalité des concentrations atomiques de I'élément
présent de part et d’autre de la frontiére

Donc a la frontiére pour le fer ca donne ¢, = [Fe?*] + [Fe3*] et a la frontiére on a [Fe?*t] = [Fe3*] = %ce qui ne
Co

change rien, mais pour |, ca va donner ¢q = 2[I,] + [I”] et comme 2[I,] = [I"] alors [I7] = S et [I] = L
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J'ai vu ¢ca marqué je ne sais plus trop ou : Pour utiliser la loi de Nernst les potentiels standards sont écrits a pH=0

Diagramme E-pH du Fer.

Principe de construction

Faire l'inventaire des espéces présentes : Fe, Fe?*,Fe®*,Fe(OH),,....

— On Classe les différentes espéces par nombre d'oxydation croissant de bas en haut.

(expliquer rapidement a I'oral que I'oxygene a un DO=-1I car plus électronégatif et que DO(H) = +l car plus
électronégatif)

- on classe les espéeces par ordre de basicité croissante pour faire apparaitre sur un axe horizontal les domaines de
pré- dominances des espéces acides et basiques.

- Déterminer, pour chaque degré d’oxydation, les valeurs de pH limitant les domaines d’existence ou de
prédominance. Utiliser pour cela les constantes d’équilibre

E
Fe¥ Fe(OH),
o5 7
- AN NN
Fe* Fe(OH),
) 0
NN NN
Fe
pH
Pour retrouver les frontiéres 3 et 5
3 5
Fe(OH), = Fe* +3HO" Fe(OH), = Fe*" + 2HO"
Ks = [Fe> ][HO T’ = [Fe* ](-)° =10~ Ks = [Fe> [HO"J* = [Fe* (=) =10
[H7] [H*]
pH =2 pH =75

Pour les autres frontieres : Il faut en faire une seule le jour de I'oral car on n’a pas le temps de tout faire.




a) Etude de la frontiére Fe’*/Fe(s)
La demi-équation d oxydoréduction s’écrit :
Fe''  + 2e° = Fe(s)

et le potentiel frontiere s’ obient par utilisation de la formule de NERNST :

0,06 V
vt

2

E=E, og [Fe**] = —0,50V 225 °C

']
en utilisant la convention de tracé qui fixe [FE2 *] = ¢rq = 1072 mol-L 1 | Cette fron-

tiere horizontale est valable entre pH = 0 et le pH de précipitation de 1"hydroxyde
de fer(Il), soit pH = 7.5.

b) Etude de la frontiére Fe**/Fe*!

Le potentiel d’équilibre relatif au couple oxydant-réducteur Fe’t /Fe?t s'écrit :

. [Fe’*] | .
E =E;_.c3.chz- +0,06log [Fezi] =EH:3'.FHCE' =0.77Va25°C

en utilisant la convention de frontiere (équirépartition des espéces dissoutes sur la
frontiere séparant deux domaines de prédominance).

Cette frontiere existe entre pH =0 et le pH de précipitation de 1" hydroxyde de fer(III),
soit pH = 2.3.

c) Etude de la frontiére Fe(OH)./Fe(s)
La demi-équation d’ oxydoréduction s’écrit :

Fe(OH)» (s) + 2H" + 2e = Fe(s) + 2H:0.
Le potentiel s’écrit a 25 °C :

, 0,06 V 2 .
E= E"?EI:GH}_.‘-."-H: + 7 log [H +] = E}?{;(GHL-_.IFH: —0,06pH

avec Ep, o) r COnstante déterminée par continuité du potentiel relatif au couple
Fe(+I1)/Fe(() en pH = 7.5. Le potentiel prend la forme :

E /V =—0,05—0,06pH.

Cette frontiere existe aux pH supérieurs a 7.5.



d) Etude de la frontiére Fe(OH):(s)/Fe?"
Pour 2.3 < pH < 7.5 I'équation relative au couple Fel'JZ}Hh(s}h"F'\e21 s'ecrit :

Fe(OH); (s) + 3H'" + e = Fe’*  + 3H0.

Le potentiel d’oxydoréduction est fourni a 25 °C par :

. HT
E= EEE(GHJ@-"H::' + (0,06 V)log 2] =C—0,18pH
avec C = E;,'E{DH} SRt T (0,06 V)logcy, grandeur constante. Notons ici I'impérieuse

nécessité de fournir une demi-équation d’oxydoréduction équilibrée avec des ions H”
(et non HO™) si nous désirons appliquer 1'équation de NERNST utilisant des poten-
tiels standard tabulés a pH égal a 0. La valeur de C peut étre déterminée efficacement
par continuité du potentiel relatif au couple Fe(+I1IWFe(+II) en pH = 2. 3. Ainsi le
potentiel prend la forme :

E/V=118-0,18pH.

Remarquons qu’il est toutefois possible de déterminer directement la valeur numé-
rique du potentiel standard E_ (OH)yfFe?* a partir du potentiel standard E_ . .-, et
du produit de solubilité de 1"hydroxyde Fe(OH)s(s) comme évoqué an premier para-
graphe de ce chapitre. La continuité du potentiel relatif au couple Fe(+I1I) /Fe(+11)
en pH = 2,3 est alors un moyen de vérification des calculs effectués.

Cette deuxieme méthode, certes plus élégante, présente le désavantage d’étre moins

rapide qu’une utilisation de la continuité du potentiel d'équilibre. Dans la suite, une
meéthode utilisant la continuité du potentiel sera privilégice.

e) Etude de la frontiére Fe(OH)(s)/Fe(OH).(s)

Considérons ensuite le couple oxydant-réducteur Fe(OH)3(s)/Fe(OH)2(s) (qui rem-
place le couple Fe(OH)s(s)/Felt). La demi-équation d’oxydoréduction s’écrit :

Fe(OH);(s) + H" + e = Fe(OH)p(s) + Ha0.

Le potentiel d’oxydoréduction prend alors a 25 °C la forme :

E = Efyomyreon), +(0,06V)log [H'| = ER,omyreom), — 0,06pH.

La grandeur E, o, 5 0p), CONStante est déterminée par continuité du potentiel re-
latif au couple Fe(+1IT)/Fe(+1II) en pH = 7,5 : ainsi le potentiel d’oxydoréduction
prend la forme :

E /V=0,28—-0,06pH.



L0~

0,54
Fe{OH)z(s)

Fe (s) —e

Figure 8.5 — Diagramme potentiel-pH du fer et de 'eau

Diagramme simplifié vient du fait qu’on a pas pris en compte la formation des complexes [Fe(OH)]* et
[Fe(OH)]?*

Utilisation du diagramme :

Stabilité des ions Fer Il en solution :

Le domaine de prédominance des ions Fe?* et le domaine de stabilité thermodynamique de I'eau posséde une partie
commune. Les ions Fer Il sont donc stables dans une solution désaérée.

Par contre O, et Fe?* possédent des domaines de stabilités disjoints : les ions fer Il seront donc oxydés par le
dioxygene.

Pas de dismutation de I'élément fer de n.o +lII (pour tout pH, la frontiére Felll / Fell est au-dessus de la frontiere Fell
/ Fe : Au contraire, en milieu trés acide par exemple, I'ion Fe3+ ne peut pas exister en présence de fer (D.P. disjoints).
Il se produit la réaction de médiamutation : Fe + 2 Fe®* — 3Fe?".

Une solution Ferrique orangée est donc décolorée par de la limaille de Fer (pH <2) pour conserver des ions Fer Il on
rajoute de la limaille de Fer (tous les ions fer Il sont réduits)

Stabilité des ions Fer Il :
- Les ions Fer Ill sont stables dans I'eau méme aérée.

Stabilité du fer :
Eau désaérée :
- Le domaine d'existence du Fer solide (D.P. de Fe) est extérieur au domaine de stabilité de I’eau. Le fer sera
donc oxydé en milieux aqueux.
En milieu basique les potentiels sont tres voisins la réaction est peu quantitative : (meta-stabilite)Fe(s ) + 2
H20=Fe(OH)2(s)+H2(g)




En milieu acide I'écart entre les potentiels est un peu plus important : reaction de reduction de I'eau par le
Fer
Eau aérée :
- E°(02/Hy0)>>E° (Fe** / Fe), quel que soit le pH. Aussi, faudra-t-il toujours envisager la participation de
I’oxygene dissous dans I’eau a la réaction d’oxydation du métal.

Péda : Evolution de la notion de « oxydo-réduction » du collége au lycée

3eme : pile
2"

lereS:

TS:
STI2D/STL :
Péda:

Question :



