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OXYDANT et REDUCTEUR

reduction et oxydation

ORs : Oxydoréduction en phase seche

Echanges électronigues...
...«incandescents », entre deux éléments chimiques

Exemple : I' aluminothermie
« utilisée pour souder les rails de chemin de fer »
Mélange de deux poudres : oxyde de fexdze(rouge-brun)
et aluminium A{ (gris clair).

La réaction est amorcée par la combustion d’'unéhméde magnésiu

La réaction se poursuit a I'abri de I'air.

Il'y a formation d’une fumée blanche d’oxyde d’alaiam Al,Oss
et d’'un résidu solide : le fer ke

Fe,Q,+2A| - 2Fe+ ALQ,
L’élément oxygeéneD® n’intervient pas.
Fe** + Al - Fe+ AP
Echange électroniquentre les éléments fer et aluminium
Al cede3 électrons
Fe** capte3 électrons

Fe* : oxydant il capte3 électronsen subissant une réductiofre® +3¢ - Fe (1/2 équation)

Al : réducteur il céde3 électronsen subissant une oxydatiolAl — AlI** +3e”  (1/2 équation)

Réaction d’oxydoréduction [Fe* + Al . Fe+ AP

L’ électron est la « monnaie d’échangal@ns une réaction d’'oxydoréductidout comme
le protonest la_« monnaie d’échangalans une réaction acido-basique.
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OR, : Oxydoréduction en phase aqueuse
(ions solvatés, métaux immergés, gaz dissous egeégants gazeux)

Echanges électronigues...
...« aguatiques », entre deux éléments chimiques.

Expérience 1 : entre les éléments cuivre et zinc

Cu etCU ", Cuset Zrf'q
« il ne se passe rien »

La solution « incolore » contient I'ion zinc Zgq
Celui-ci donne un précipité blanc avec l'ion
hydroxyde OHy
Zn:; +20H;q - ZI"( Ol—&)s

CuP'aq: Oxydant il capte2 électronsen subissant une réductio®u®* +2¢ — Cu (1/2 équation)

Zns : réducteuril céde2 électronsen subissant une oxydatioZn — Zrt* +2¢€ (1/2 équation)

Réaction d’oxydoréductionCug; + Zn, —~ Cu+ Zd,
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Expérience 2 : entre les éléments cuivre et argent

Ag*aq: oxydant il captel électronen subissant une réductiolg” +1€ — Ag (1/2 équationy2’

Cus : réducteuril céde? électronsen subissant une oxydatio€u — CU* +2¢€ (1/2 équation)

Réaction d'oxydoréductio2Agiy® G % 2Ag+ G

* : pour avoir un échange parfait d’électrons eritneytlant et le réducteur.
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Expérience 3 : entre le cuivre et I'ion nitrate

NG;,, : oxydant il capte? électronsen subissant une reducti?io; +...+ ?€ - NO+ ..(1/2 équation) ?

Cus : réducteuril céde? électronsen subissant une oxydati@u — CU* +2€ (1/2 équation) ?

Réaction d’'oxydoréductio..NQj,, +..Cu+ ... .+ .Clf + ..

Le monoxyde d’azote N§gaz incolore, est ensuite oxydé par le dioxyginEair, en donnant
un gaz roux : le dioxyde d’azote MO

NO+%OZ ~ NQ

1- Couple redox (couple oxydant / réducteur)

1, Exemples

14; couple Cu** ., / Cu

Dans I'expérience 1 I'élément cuivre joue le rolexdydant

il se fait réduire.

Dans les expérienc@set 3 I'élément cuivre joue le detducteuy
il se fait oxyder.

Ces deux types de réaction font intervenir un méougple redox:
Couple oxydant / réducteur
Couple Cu™,,/ Cus

14, autres couples
Zn*1Zn; Ad / Ag; Fé" I Fe; AF*/Al; PB¥*/Pb; SA"/Sn: Ad*/ Au...
Fe | Fe*...
MnOy4 / Mn** ; CrO# | CP*...
PbQ / PIF"...
C|2/C|_ . Brzl Br...
Oz/ H,O ;: GH,O / GHgO...
NO3_/ NO ; H30+/ H, ou (H+/ Hz)...
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143 un couple « guerrier »: H30"aq / Hag
Dans I'ion hydronium HO",q celui qui « guerroie » c’est
I'ion hydrogéne H (ou proton).
H* est « porté » par la molécule d’eagCH
Par souci de simplification, nous utiliseron*siﬁ
plutdt que HO 5

H+aq/ HZg
(un milieu_acidesera caractérisé par la présence ...d"'ions4

1g Couple et demi-éguation électronigue

1;; intérét et utilisation du couple

Le coupleest un « outik pour équilibrer les équations bilan d’oxydoréart
Equation bilarde la demie équation associée au couple :

- forme oxydée écrite a gauche - forme réduitae€eérdroite.

- on ajoute le nombre d’électrons adéquat du cétéa forme oxydée a gauche.

Oxydant+... D_@; Lﬁ:ﬁ Réductel

15, exemples

a- couple Ccu**,, / Cu;
Cu* = Cu
Cu* +2e = Cu

b- couple H' o/ Hy,
2H +2e" =2 H,
Chaque proton Hcapte un électron pour devenir un atome d’hydredén
Deux atomes d’hydrogéne se lient pour former unkoute de dihydrogeneH

c- couple NO**,, / NO,
NQ; = NO
a- On équilibre I'élément oxygéne O en ajoutag®Heau) a droite.
NO, = NO+2H,0
b- On équilibre I'élément hydrogéne H en ajoutahiidilieu acide) a gauche.
NQ; +4H" 2 NO+2H,0
c- On équilibre les charges électriques en ajoueanbmbre d’électrons adéquat du coté
de la forme oxydée a gauche.

NO; +4H*+36 = NO+2H C

d- couple Cr,0;" .,/ Cr’*,
Cr,0:" = Cr*
On équilibre I'élément chrome Cr
Cr,0:” &= 2Cr*
Puis a- b- ¢c- Cr,0Z +14H"* + 66 = 2Cr* + 7H,0

1c Couples et réaction d’oxydoréduction

1c; régles d’écriture
a- Répertorier les deux couples redmervenant dans la réaction d’oxydoréduction.
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b- Equilibrerles deux demi-équations électroniques de chaqu@e&oédox.
c- Permutefes deux membres de la demi-équation électrorsquespondant au couple réducteur.
d- Réaliser les combinaisons linéaides deux demi-equations électroniques de fagcorugquiaélectron

n'apparaisse dans le bilan global.
Ox3 Red
OXzK REdz

Ox; + Red, [J ®Yererie), Red + Ox

1., exemples

a- couples cu**,, / Cus et Zn** ,, / Zn

CuU” = Cu ' .
= 27Zn 2 -'Ejrzn
a- Cu* +2e = Cu
Zn* +2e & Zn
a- Cu™ +2¢e O Cu
Zn* +2¢e PP zr
Cu® +2e O ML Cu (demi-équation)
ZnO WYL zrt* +2 € (demi-équation)
a- Cu®* + Zn0O DYPFEFPL. Cu+ ZA™ (équation bilan)

b- couples Fe**,, / Fe; et AF** ,, / Al
LFe 4 LAID BYPFEreL | Fet AP
b;- Fe* = Fe
Fe** +26 =2 Fe
Fe** +2¢€ - Fe...x3
b- AI* =2 Al
AP +3e 2 Al
Al & AP +3e x2
bs- équation-bilan 3Fe** + 2 Al - 3Fe+ 2Af*

c- couples NOs ., / NO, et Cu** ,, / Cu
c- NO; = NO
NQ; +4H" +3¢ =2 NO+2H C
c- Cu* 2 Cu Cu* +2e = Cu
cs- NOj +4H" +3e O TP, NO+ 2 H Cx2
Cud oYM, Ct* +2€ %3
Cs- 2NQ] +3Cu+ 8H" O TYPF{F'PL, 2NO+ 3CG" + 4H C
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2- Pile et potentiels

2 Observations
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S 1#58.
Une « excitation» des nerfs de grenouilést provoquée par contact avec le cuetrke zincd'un

empilement de piéces de monnaies en bronze @kidzase de cuivre) et de zinc, séparés par des
feutres imbibés de vinaigre.
Cet empilement constitue un génératgiie).

2,2 'expérience 1

a- rappel

Elle montre que les ions cuivreCBIu2+aq agissent sur le métal zinc Ziandis que les ions zinc I,
Zn2+aq, n'agissent pas sur le métal cuivresCu

b- nécessité d’une pile
Pour_comparer les pouvoirs oxydants des couplesséd CU#*/Cu (ou Zri*/Zn), on réalise une pile &

deux compartiment®liés par un pont saliqui assure la conductivité électrique entre lasxdmlutions
et maintient la neutralité électrique des solwgion

c- réalisation de la pile

Pour étudier chaque couple

- un compartiment contient le métal {au Zn) plongeant dans une solution contenant les ioivsecl,
le+aq (solution de sulfate de cuivre JIfou les ions zinc Zﬁaq, dansune solution de sulfate de zinc :Zg+ SO ).
- un compartiment réalisé aveélectrode de référence

2g _Electrode de référence
Electrode standard & hydrog§iiSH) :
Lame (ou fil) de platinplongeant dans une solution aci({d—lsogq} =1mol.*, pH = 0), a 25°C

Elle est soumise a un courant gazeux de dihydrogirpression P = 1 bar (Ici H, est obtenu par
action de I'acide chlorhydrique sur du zinc).
Elle est recouverte d’oxyde de platine qui a lagprété d’absorber H
Il'y a donc sur I'électrode une couche interfacgfhy/Hag.
Couple de référenceHsO" 5o/Hzq 0U H ag/Hog

Potentiel rédox du coupleH, : EC=0V. <«

Einc
acicha ahlark "IJ e

:.n|.l."'l."‘\dl
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Il est donné par la lecture de la différence depig|E. - E, sur le voltmétre.

2¢; exemple 1 : couple Cu** 4, / Cus

Pﬂﬂr Saliwnm

ddp=E - =+0,34V
Le potentiel du couple Cly,/ Cusest E =+ 0,34 V.

2¢; exemple 2 : couple Zn**,, / Zn

dd.p=E"-e=+0,76 V
Le potentiel du couple ﬂ‘hq/ Znseste’=-0,76 V

2c3 remarque
Quand le couple redadtudié ne contient pas de métal solide, mais seriedes espécebimiques
dissouteson plonge une électrode de platine
Celle-ci est inerte chimiquement, elle permet aactions redox de se dérouler en surface.
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@ Réactions d’oxydoréduction

3a_Importance

Oxydoreéduction

Réactions d’'ungrande variétéet d’'unegrande importance

(les électrons sont échangés lors du choc entréadesifs,ils
ne se propagent pas dans yair

- combustion des carburants

- corrosion des métaux

- action des acides sur les métaux

- métallurgie (production* et affinage des métaux)
- électrochimie (piles, accumulateurs, électrolyses
- dosages

- échanges dans le milieu vivant

* Oxydoréductionpar voie séche
La plupart des métaux et non métaux se trouvers &mme d’oxydeslans la nature.
lIs sont traités_(réductigmpour obtenir les métaux :
Exemples
- F&0s, F&O,4, Zn0O, PbO sont réduits par C+CO pour obtenir FeeZPb.
- SiO, réduit par C pour obtenir Si.
- Cr0O7, MNO,, CaO sont réduits par Al pour obtenir Cr, Mn et Ca
- V5,05 réduit par Ca pour obtenir V.

3s_ Exemples
Réactions spontanéest réactions provoguees

@ Réactions spontanees

4, Caractéristiques

Elles ne nécessitent aucun appottérieur d’énergie
Elles sont plus ou moins rapides, voire parfois leates.

4z Régle du gamma ( y)

41 principe

= Oxydant le plus fort Réducteur le plus faible
E° Oxydant le plus faiblU Réducteur le plus fort
L’ oxydant le plus fort possede upotentiel électrochimiquE”plus élevégue leréducteur le plus fort.

Oxydant le plus fort + réducteur le plus fort—>Réducteur le plus faible + Oxydant le plus faible

45, condition
Réaction totale E° —£°>0,3 V.
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453 exemple : couples Cu**,, / Cu; et Zn**,, / Zn,
E°(v)
+034v] Cu' Cu
-9, 75 V r‘:' *UZ 2
CU™ + ZnO WPFFPL. Cur ZA'

4. Exemples

4c; réaction entre métal et ion métallique en solution
COUQ|€ M 2+aq/ M étal s

Exercice I
Indiquer dans chaque cas s'il y a réaction entfertee de métal et I'ion métallique de la solution
ionique et, s’il y a réaction, écrire I'équatioitab :

a- Lame de zinc Zn et sulfate de cuivre |1 {Gg SQaq)

b- Lame de fer Fe et nitrate d’argent {4gNOsaq)

c- Lame de fer Fe et sulfate d’aluminium (ZAk+3SQ% )

d- Lame de cuivre Cu et chlorure d’or (Ay+3Cl L)

e- Lame de platine Pt et chlorure de zinc*(Z#2Cl »)

f- Lame de zinc Zn et chlorure de plomb{RE-2Cl )

g- Lame de cuivre Cu et sulfate de fer 1&g SO 20

Exercice 1"
Un ami jardinier utilisait un produit chimique, dulfate de fer F£S0Q,); contenant des ions fer llI,
les ions ferriques Bé
Il eu la « bonne idée » d’utiliser ce produit pdétruire la mousse déposee sur les tuiles detlad¢aie sa
maison.
Mais « ne connaissant pas la régle du gamma maginait pas que les gouttieres en zinc allagnt
détériorer.
a- Pourquoi et de quelle facon ?
b- Et si maintenant il remplacait les gouttieeaszinc par des gouttieres en cuivre ? Conclusion.

Exercice 2
Quelle masse ¢’ obtient-on en faisant réagir 100 mL d’une solutienchlorure d’or
(Au**,+3Cl 5o de concentration molaire 1.3@nol.L™" sur un excés drgent Ag ?

Exercice 3
Une lame dehrome (Cr)est immergée dans une solution de chlorureuiae |l (CL?*aq+2CI'aa).
Au bout d’'une heure il s’est formé 90 mg de cuii@e).
1) Quelle masse de chrome a disparu ?
2) Sachant que la solution a une concentratiotaine de 2.18mol.L™, quel volume de celle-ci a-t-il
été utilisé ?

Exercice 4
On fait réagir de la poudrealuminium (Al)en exces sur 100 mL d’une solution de chlorurewdere II.
Sachant que 0,3 g d’aluminium ont réagi :

1) Quelle était la concentration en ion cuiure |
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2) En déduire la concentration des ions aluminAl**.

Exercice 5 :
On plonge une lame awiivre dans 25 mL d’une solution contenant aess argent Afjde concentration
molaire 5.1¢ mol.L™.
En fin de réaction les ions argent ont disparu.
En secouant la plaque, on « décroche » le métahtdg qui s’y est dépose.
1) Quelle est la diminution de masse de la platpieuivre ?
On filtre la solution pour retenir le métal argent.
2) Calculer la masse d’argent dans le filtre.
3) Calculer la concentration des ions cuivreréigents dans le filtrat.
On ajoute au 25 mL du filtrat une solution d’hydyde de sodium de concentration 0,5 mdl.L
On obtient un précipité d’hydroxyde de cuivre Cu(@H
4) Ecrire I'équation bilan de la réaction de [péation, puis calculer le volume minimum de salat
d’hydroxyde de sodium qu’il faut ajouter pour @péter tous les ions cuivre |I.

4., réaction entre acide et métal
CouplesM® g/ Megrais €tH* / Hy g

Exercice 6 Dansl'électrode de référenaecrire I'équation bilan de la réaction
de 'acide chlorhydrique (#D"aq+Clag) et du zinc (Zn).

Exercice 7:
1) L'acide chlorhydriqueéagit avec le zinc, pas avec le cuivre Cu. Pauirgqu

==, o

J

| - - =
2) On fait réagir dans les conditions normaled ml d’'une solution d’acide chlorhydrique
(HsO"24+Clag) de concentration 0,1 molisur de la limaille de fer Fe en exces.

Calculer :

a- La masse de fer transformée en ions fer I

b- Le volume de dihydrogéne Hui s’est dégagé. (volume molaire gazeux,:222,4 L.mat).

c- Quelle est la concentration des ions f@rdésents dans les 100 mL de solution ?

Exercice 8

On fait réagir dans les conditions normales 0, lubeé solution d’acide nitriquéHzO"aq + NOs ag)
de concentration molaire 0,01 mot.kur du cuivre (on obtient des ions®u

Quel volume de monoxyde d’azote gazeuxg\t@olore est obtenu ?

*Exercice 9
Pour réaliser ugircuit imprimé on utilise une plaque recouverte deu2® d’épaisseur de cuivre.
Considérons alors une plaque carrée de 10 cm de cot

1) Déterminer la masse de cuivre déposée s plettjue.
Le circuit imprimé représente 20 % de la surfaceette plaque, et pour faire disparaitre les partie
de la plaque qui ne correspondent pas au ciragatrégue, on plonge la plaque dans un bain den@2D0
de trichlorure de fer Ill (F&+ 3CI).
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Ce bain a été obtenu en dissolvant 100 g de trigidale fer 11l dans 1 L d’eau.

FeCl, O f°'". Fe; +3CL,
2) a- Calculer la concentration en ions fer titkelorure.
b- Calculer la quantité de matiere d’ionslfeet chlorure dans les 200 mL (en moles).
Les potentiels dans les conditions standard deslesuedoxCuZ; / Cu et Fel, / F&; sont

q
respectivement : 0,34 V et 0,77 V.
3) a- Donner la définition d’'un oxydant, d’un ugtieur, d’'une oxydation et d’'une réduction.
b- Ecrire la demi-équation électronique pchaique couple.

c- Ecrire I'équation bilan qui traduit I'acti du trichlorure de fer Ill sur le cuivre.

4) Déterminer les concentrations en i@1,,Cus; , F€; et F&, dans le bain en fin de réaction.

Donnée pc, = 8,9.10 kg.m?®

Exercice 10

Ecrire les demi-équations électroniques des couplisx suivants :
a- MNQy aq/ Mn*"5q

b- ChO/* g/ Craq

c-[AI(OH,)] /Al

d- ClO,q/ Claq; I'ion CIO™ est présent dansek
e- GH4O, / GHeO;

4¢3 oxydation par voie seche

Les échanges électroniques ne sont pas évideigaaliser dans les équations d’oxydoréduction :
combustions, oxydation par le dioxygéne de I'air...

(On ne parle plus de couples reglox
Retenons, alors, que le transfert de I'élément érggd’'une espéce chimique vers une autre traduit
une oxydation.

Exercice 11
Ecrire 'équation bilan :

1) de la combustion du dihydrogene dans le diérggon obtient de I'eau).

2) de la combustion du méthane fHans le dioxygene.

3) de I'oxydation par le dioxygéne du monoxydaztte NQ en dioxyde d’azote N roux.
_4) de la combustion du sodium dans le dichlore, laireat du chlorure de sodium.

5) de_I'oxydatiorpar le_dioxygénele Iair...

a- ...de I'aluminium ; on obtient de I'oxyde bieinium Al,Os.

b- ...du chrome ; on obtient de I'oxyde de chea@®Os, utilisé pour le traitement des bois de
construction.
Calculer :

6) a- la masse d’oxyde d’aluminium obtenue aipdet 10 g d’aluminium.

b- le volume gazeux de dioxygene nécessaie lfpxydation de 10 L de monoxyde d’'azote.

4., dosage par manganimétrie

L’ion permanganat®nO, 5, oxydant puissant estolet.

Quand il est réduit il se transforme en ion mangan@rt*,,incolore.

Avant I'équivalencda solution dans laquelle se produit la réactimxyboréduction est incolore, les

ions permanganates sont en défaut par rappoédacteur dosé, chague goutte ajoutée se décolore au
contact du réducteur.

Aprés I'équivalencgles ions permanganate sont en exces par rappogtacteur, chaque goutte ajoutée
colore la solution du bécher.

A I'équivalence: réaction totale et stoechiométrique
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La réaction se produit en milieu aciden ajoute de I'acide sulfurique (28" + SQ?).

*Exercice 12
On dose une solution réductrice contenant desferis (Fe2+aa) par une solution oxydante contenant
les ions permanganate Mg, en milieu acide (kD"aq0u H'ay).
A I'équivalenceon a versé 13,3 mL de solution oxydante de conagon 0,015 mol.* dans

10 mL de solution réductrice.(les ions fer Il sorydés en ions fer IlI).

1) Ecrire I'équation bilan de cette réaction d/daréduction.

2) Calculer la concentration des ions fer Il prés dans la solution réductrice.

3) Cette solution d’ions fer Il a été obtenu aisént réagir un acide fort sur 0,0587 g de fonte.

Calculer le pourcentage de fer dans cettefon

4) Pourquoi pour acidifier la solution on ne ppas utiliser I'acide chlorhydrique §8"aq +Cl 4,

ou I'acide nitrique (HO"aq+ NOs5g), mais utiliser 'acide sulfurique (299 aq+ SQag) ?

4.5 alcootest

(Dosage de I'éthanol EsO, par I''on dichromate QO72'aq oxydant puissanirangedont le réducteur
associé estibn chrome Ct',, ver

L’éthanolest le constituant essentiel des boissons aléaslj<’est un réducteur

Il s’loxyde en éthanal ££1,0, en milieu acide.

« Alcootest : des fragments de gel de silice sont imbibés déasidfurique et de dichromate de
potassium. La couleur initiale est orangée. Sfaihpasser des vapeurs d’alcool sur ce mélange
celui-ci devient vert. C’est ainsi qu’'on décelgl@&sence d’alcool dans I'haleine humaine
*Exercice 13

On dose une solution aqueuse d’éthanol par unéi@olcontenant des ions dichromate de
concentration 1.1&mol.L"* en milieu acide.

On dispose de 20 mL de solution alcoolisée.

A I'équivalencela solution devient verte, quand on a versé 25dmbkolution oxydante.

Aprées avoir écrit I'équation d’oxydoréduction, asler la concentration d’éthanol.

4p; principe
On réalise deux compartimemtdiés par un pont saliqui assure la conductivité électrique entre les
deux solutions et maintient la neutralité électeigles solutions.
Les électrongirculent dans les métaux (électrodes : anodathbde, et fils de connexion).
Dans les solutions aqueuses, ce sont lesganpermettent le passage du courant.
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4p, pile Daniell

a- description
- Deux électrodes (lame de zinc Zn et lame de euBu).
- Deux solutions de sulfate de zinc Il g+ SQ ) et de sulfate de cuivre Il (Elyq+ SO ).

- Un pont salin, il contient des ions & et Claq
J -

ameda zabhade

b- couples E%)
+Q34v

(“u Ca
Lok ¥ J'B'Zh
c- fonctionnement
Cu® +2e OB, Cu
ZnO WML, Zit* +2¢€
CuZ; + Zn O WEFFPL Cy+ ZA],

d- notation de la pile : Zns‘ zrt;

Cd;| Cu

e- tension ou différence de potentiels ou force électromotrice (f.e.m)

— 0 0 _ _
U= Ecp o, ~Engy 2= 0,34 -(-0,76) = 1,10V

f- quantité d’électricité transférée, traversant chaque section du circuit électrique.

Q=n_.F
Q' : quantité d'électricité en coulomb (C)
n_ :quantité de matiere d’électrons (mol) libérég
F~ 96500 C.mot : constante de Faraday
=1t
| : intensité du cocarant traversant la pile (A)
t : temps de fonctionnement de la pile (s)

F =Nae=6,02.161,6.10°C
Quantité d’électricité transportée par une moldedtons en valeur absolue

"Q = 1.t (Q en ampéreheure, Ah, si | en ampéreeatheure h)
(2 Ah =3600 C)
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g- bilan de matiére et bilan électrique : oxydation du zinc en ions zinc I, a I'anode
Equation redox a la demi-pilezn, O ®YE°0. Zrf, +2¢€

Etat du systtme | avancement n, n, . n.
Etat initial 0 n 0 0
Etat intermédiaire X 1A X X 2X
Etat final Yoax = Mo 0 2 s
e 1
=Nn=n=—2
Xmax 1 2 2
Q It
et n=n ===—-
=N F F

Exercice 14

Une pile Daniell (1836, physicien angIaEms‘erl;

d’intensité | = 15 mA.

1) Calculer la quantité d’électricité (Q) trangféren 24 h,.en ampereheures et en coulombs.
En déduire la quantité de matiere d’electians) libéree par I'anode.

Cuf;| Cydébite pendant 24 h (t) un courant

2) Calculer la quantité de métal :

a- qui disparait sur I'électrode (anode) de tmg).

b- qui apparait sur I'électrode (cathode) de @{n).

3) En déduire la variation de masse de chaquéréties my, et niy.

4) Etablir la relation m:%.%

Exercice 15
Une pile Leclanché (1868, ingénieur frangZilsS)‘ NH, .+ CI,

dont 65 % ont été utilisé lorsque la pile est lbusage.
Calculer sa capacité en Ah.

MnQ | Ccontient 20 g de zinc

h- remarque

Dans la pile, I'énergiébérée est cédée sous forme électrigueut appareil lui étant connecte.
Dans le cas de la lame de zinc plongeant danduéi@ode sulfate de cuivre, I'énergie libérée par
la réaction chimique échauffe solution.

drcde cabhedi

U = EO - E(;nod(

cathode




17127

4p3 autres piles
- pile saline zinc-dioxyde de manganese : Zn / Mn@apacité : & 0,7 Ah)
- pile alcaline / manganése (capacité~ 86 a 2,8 Ah)
- pile lithium / manganése
- pile type bouton oxyde / argent
- pile type bouton zinc / air

Exercice 16
Calculer les f.e.m des piles suivantes :

- Nig |NiZ; |Agy | Ag,
- ZnS‘Zrﬁ; Fe;| F&,| Pt
-Zn|zeg; | Mrg| MnQ | Pt

Exercice 17
On dispose d’'unélectrode standard a hydrogedaine électrode d’argent et d'une électrode de.zi
En couplant I'électrode a hydrogene et I'électrdédegent on obtient une pile de 0,8 V de f.e.m,
le pble + étant I'argent.
En couplant I'électrode d’argent et I'électrodezilec on obtient une pile de 1,56 V de f.e.m,
le pble + étant I'argent.
1) Qu'appelle-t-on électrode standard a hydrogene
2) Quel sera le potentiel d’électrode attribd@lactrode d’argent ? a I'électrode de zinc ?

3) On considére la piIZnS‘Zrﬁ; Ad, Ag

a- Qu’appelle-t-on anode ? écrire la demi-égumatedox a I'anode.

b- Qu'appelle-t-on cathode ? écrire la demi-éignaredox a la cathode.

4) On fait débiter la pile.

a- Ecrire sa réaction de fonctionnement.

b- Préciser sur un schéma le sens du courantde, la cathode et les polarités de la pile.

*Exercice 18

Une pile alcaline zinc-dioxyde de manganese adesctéristiques suivantes :
-fem=6,0V
- capacité : 0,10 Ah
- puissance maximale : 0,20 W

Les réactions se produisent aux électrodes eretian carbone entouré de Mn€ant :

- électrode de zincZn, +40H,, - [Zr( OH)J: +26

- électrode de carboneMnQ,, + 2H,Q + 2€ - 2Mr( OH),_+ 20H,

1) Sur quelle électrode se trouve la borne pasfi
2) Désigner le type de la réaction qui se prosiitchaque électrode.
3) Quelle est la quantité Q, exprimée en coulgmbe peut fournir la pile ?
4) Combien de temps peut-elle fonctionner a pl@uissance, la f.e.m restant constante ?

En déduire I'énergie que peut fournir la pile
5) Calculer les masses minimales de zinc etabeyde de manganése que la pile doit contenir afin
de pouvoir fournir toute la quantité d’électricdisponible.

Donnée charge électrique d’une mole d’électrons en vaksolue : 9,65.10C.mol*
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@ Réactions provoquées

5, Caractéristiques - Exemples

Elles nécessitent I'appoeixtérieur d’énergie
Une tensiorest imposée par un générateur
C’est le cas des électrolysetsdes accumulateuflsatteries rechargeablesntrairement aux pilgs

5g_Electrolyse

51 principe
Alimenter_ deux électrodgsongeant dans un électrolyte liqui@@ueux ou non) par un générateur
extérieur

Elle permet de réaliser une réaction d’oxydorédundiinverse
des réactions spontanéds|’énergie électrique au systeme chimique.
(la réaction est « provoqueg

al“"} ,ff
+ 5ihdm Feur -]— T

| @

IGJHI‘I iy d‘!gd’:"\c!-f# |'qu-E._
> -
<A

Cri:
i‘;ﬁﬁ‘-" ﬁgt‘hq 2

5p, espéces réagissantes aux électrodes

- ionsou molécule®n solution
- métaldes électrodes
- solvant

53 espéces apparues aux électrodes

- gaz(quand ils sont peu solubles dans I’kau
- solides(recouvrement d’électrodps
- dissouteslans le solvant.

54 applications industrielles
(électrochimieet électrométallurgig : iR -

fEncIRE T

- préparation de corps simplegns, Na, Als, Chg, Ozg, Nog, Fog, conti électrozingage
de corps composé®au de javel, permanganate de potassium,... — b
- déDﬁt métalhque qa|vanOStéQie lame de zine 1 ’ E—-- il el cusvre

. 7 . H ] e &
argenture, chromage, cuivrage, dorure, étamageelage, zingage, | . | o ey

-galvanoplastie reproduction d’objets a l'identique. o
- oxydation anodiquetraitement de surface, aluminium aluminisé paaJ,...
- affinage électroniquepurification de I'argent, du cuivre, de l'or,...

- polissage..

555 exemples

a- électrolyse de solution aqueuse a électrodes inertes
(Na'aq+ Cl)
(Zn2+aq + SQZ-aO)
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b- électrolyse ignée (électrolyte fondu)
NaCl;, MgCly Al,Osy,...Le métal obtenu ne réagit pas avec 'eau.

c- électrolyse de solution aqueuse a électrode soluble

Pour obtenir des métaux de grande pureté.
Le métal de I'anode est oxydé sous forme d’ionssgusolubilisent dans I'électrolyte.
Les ions ainsi formés migrent puis sont réduitsiaaau de la cathode ou se forme le dépdt métalliqu

d- placage métallique électrolytique

Pour recouvrir un objet conducteur placé a la aghb’électrolyte contient des ions métalliquesiétal
gue I'on veut déposer en solution aqueuse.
Le temps de réaction permet d’ajuster I'épaisseut@pdt métallique souhaité.

Exercice 19
On désire faire I'électrolyse d’'urselution aqueuse de chlorure de cuivrenlutilisant une électrode
inerte de graphite @Cccomme anode et une électrode de cuivre Cu conathede.
1) Faire un schéma du montage
a- en précisant ou se trouve I'anode et la cathod
b- en indiquant le sens du courant et celui ghladd@ment des électrons.
2) Ecrire les demi-équations au niveau de chatpetrode, ainsi que I'équation bilan de I'électsal.
3) Au bout de 10 minutes de fonctionnement dedtolyseur, le dépbt de cuivre a pour masse 685 m
a- quelle quantité de matiere d’ions cuivre il ét@ transformés en métal cuivre ?
b- déterminer le volume de dichlore gazeux dégagéume molaire \, = 22,4 L.mot)
4) Calculer l'intensité du courant qui circulenddes fils de jonction.

Exercice 20
On dispose :
- d’un générateur de courant continu
- d’un récipient contenant une solution de sulteuivre Il
- de deux électrodes : 'une en fer et 'autre enre
- de fils conducteurs
1) Préciser ce qui se passe a chaque électrode.
(lagalvanoplastiest le dép6t de cuivre sur le fer)
2) Faire le schéma de ce montage en précisapblastés du générateur.
3) Compléter le schéma en précisant : anodepdatloxydation et réduction.

5¢c Accumulateur

5¢1 principe
Un accumulateur fonctionne a la foen_génératelat en électrolyseur

5c; exemple

52
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PbG/ O, (B'=+1,87V)
PK*/Pb (B=-0,13V)

*Exercice 21
Un élément diccumulateur au plomeést constitué d’une plaque positive dont la geleplomb Pbest
remplie d'une péate d’'oxyde de plomb P& d’'une plaque négative dont la grille au plorsb e
remplie de pate de plomb.
L’électrolyte est I'acide sulfurique 130Qy,.
1) Ecrire le symbole de cet élément d’accumulag¢galculer sa f.e.m.
2) Sachant qu’un accumulateur est formé de 6&tésmontes, calculer sa f.e.m.
3) Ecrire I'équation bilan de la réaction d’oxyéduction lorsque I'accumulateur débite,
il fonctionne alors egénérateur.
4) Calculer les variations de masse de plombostyde de plomb lorsque I'accumulateur débite
un courant d’intensité | = 80 A pendant 10 s.
5) Calculer la quantité de matiére d'ions hydrogel .4 qui ont réagi.
En déduire la masse d’acide utilisée.

6) Un accumulateur peut étre rechargé. |l fomet@alors erlectrolyseur.
Il suffit de le brancher en opposition avecgénérateur de courant continu de f.e.m > 12 V.
Ecrire I'équation bilan de la réaction dedaction d’oxydoréduction.

6- Corrosion des métaux et alliages

64 Principe
Ensemble des modifications physicochimiggesls subissent sous I'influence de leur enviremer.
Elle correspond a urexydation, ils sont transformés en oxydearbonatessulfures sulfates.
Demi-équation d’oxydation

M, - M +xe

Les atomes sont transformés en ions

6g Exemples de corrosion

Ces_iongeuvent se retrouver :
- dans un solide ionigugorrosion seché
- en_solution aqueugeorrosion humide), dans laquelle parfois on obtient des solide&ices.

6¢ Caractéristigues

Phénomene complexqui dépend de I'état de surface du métal, masialu pH, de la concentration
des ions, des gaz présents, des bactéries, el petature...

6p Nécessité d’'un oxydant

Un oxydant est nécessaire, il captera les électrons
- dioxygene de I'air, éventuellement dissout daeesu.
- 'eau acide.

- bactéries d’origine végétale ou animale...

6 Son importance...

« Chaque anée, 20 %e la production d’aciefalliage a base de fgrsert a remplacer les installations
corrodées...Chaque seconde, environ 2 tonneseat’gaissent a I'état de rouille, corrosion bien plus
importante en bord de mer et en zone urbaine ».
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Exercice 22
1) Ecrire les demi-équationsostydationdu fer, du zinc et de I'aluminium.
Calculer les quantités de matiere d’électi@msmoles) libérées par I'oxydation de 100 g de
chacun de ces trois métaux.
2) En déduire les quantités d’électricité Q tpmgees. (1 E 96500 C.mol)

6 _Corrosion humide
Par tout agersusceptible d'attaquer le métal en présence d'eau

6f; Corrosion chimique
(la plus courante)

a- principe
Il se forme des piles de corrosion
Les deux électrodes sont en contact (elles_ somt-coauitées.

b- exemples

b, aluminium, cuivre

L’aluminium Al, est attaqué par le dioxygéne pour donner ftahe ALOss (0xyde d’aluminium).

Le cuivreCus, est attaqué par le dioxygene et le dioxyde deorar se recouvre de « vert de gris »,
composeé complexe d’hydroxyde de cuivre | et deaaate de cuivre Il

Sur I'aluminium, le cuivre,...un film continisolele métal et le protégdune attaque en profondeur.

b, fer

a- La rouillese forme a partir de I'action combinée_du dioxygeénde I'eau
Sa composition est mal définie, elle n’est pas é&® en zone rurale ou en zone urbaine.
Elle contient essentiellement de I'hydroxyde delfiehydraté.

2|=e+goZ +3H,0- 2Fg OH),

b-Attaque par dioxygeneOil se forme une pile de concentration

La corrosion du métal a lieu a I'endroit ou I'eat k& moins aérée (anode).

Par contre le dioxygene de I'air est réduit au aivde la partie la plus aérée (cathode).
Les électrons circulent de I'anode vers la cathode.

« en_milieu acide O,/H,0 O, +4H_ +4e - 2H,0
* en_milieu neutr&®,/OH  O,+2H,0+4e - 40H

c- Attaque par kD", (H',)...et voila les pluies acides
L’air contient des acides produits par les comlonstet par les industriediverses.
(en 1950, il tombait annuellement sur Paris, unentité d’acide équivalente a 400000 tonnes, 750Q00endres)
H+aq /H2 2H;q + 26_ g HZ
Plus le pH diminue, plus la solution devient acti@lus la solution est corrosive.

Exercice 23
1) Ecrire la demi-équation déductiondes ions hydronium 30", (ou des ions hydrogéne'k).
2) Calculer la quantité de matiere d’électrornsé&a par la réduction de 100 mL d’une solution
d’acide chlorhydrique de concentration I°¥fiol.L ™.
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Exercice 24
1) Ecrire les équations bilan d’oxydoréduction :
a- action du dioxygene,Q@ur le fer, en milieu acide.
b- action du dioxygene Qur I'aluminium, en milieu neutre.
c- action des pluies acides (contenant lesgdsonium) sur le fer.
2) Calculer la masse :
a- de dioxygene nécessaire a I'oxydation dedl@e fer.
b- d’aluminium oxydée par 100 g de dioxygene.
c- de fer oxydée par 1°me pluies acides de pH = 5.

Exercice 25
Le zinc et le cuivre sont parfois utilisés en toteir la couverture des immeubles.
En milieu industriel lepluies acidepeuvent étre tres acides et il a été établi, dapszane ou la pluie
a un pH égal a 3, que la masse m de zinc attajubenée par la relation : m = K.S.t dans laquelle
- K = 3,3.10 kg.m.an* est le coefficient d'attaque spécifique du métal,
- S est l'aire, en Mmde la piéce métallique soumise & I'action degeplu
- t est la durée d’exposition en années.
Données pz, = 6860 kg.1t ; M(Zn) = 65,4 g.moi
E,. =-0,76V;E’ .. =0,34F = o/

Zn®* | Zn C*/ Cu HO/ H

1) Expliquer pourquoi le zinc est attaqué parpleses acides et dire si le cuivre I'est également

2) Sachant que seule la face externe est sodntisetion des pluies, calculer :

a- La perte de masse annuelle d’'une plaquengdedzépaisseur e = 1,0 mm, de longueur L = 2,00 m
et de largeut = 0,25 m.

b- La perte d’épaisseur en un an.

c- La durée de vie maximale d’une tole.

3) a- Ecrire I'équation de la réaction ené®ibns hydronium et le zinc.

b- Calculer la quantité d’'ions hydronium (en es)|qui réagit en un an avec la tole de zinc.

c- En déduire le volume d’eau de pluie ayangir@gec le zinc en un an.

67 Corrosion électrochimique

Il se forme une pile & électrodes dissemblables
Deux métaux différentsn contact baignent dans une solution
électrolytique.
C’est le métal de potentiel électrochimique le ghible qui est oxydé.
Il existe un_courant de corrosioqui dépend de la surface immergée de chaque metal
0,34V C@'/Cu  Cu et Fe (attaqué)

-0,44V Fé'lFe
-0,76 V ZiA'1Zn Fe et Zn (attaqué)

Exercice 26
Un ami a relié « directement » un tuyau de cuivweaG serpentin en acier (alliage a base de fedé-epn

chauffe-eau.
Quelques mois plus tard une « fuite » se prodstit quel métal ? Pourquoi ?
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Exercice 27

Pourquoi « au lycée » plusieurs années apresnstailation, a-t-on trouvé des tuyaux de cuivre
« percés » 1ds eaux creusoises sont acides et elles conti¢inetioxygéne dissout)
Ecrire I'équation bilan de cette réaction d’oxydtwétion.

6¢3 Facteurs favorisant la corrosion

a- Pile de températurguand une piece métallique possede deux paitiiEes a des températures
trés différentes.

b- Souduresqui diminuent la résistance du métal.

c- Bactérieqflaviobactérium)Ultra-Violets...qui facilitent la corrosion.

6¢ Lutte contre la corrosion

651 son role

Les mécanismes de formation de la rouille sont mémunnus.
Les méthodes de protection sont plus s(res etgffigaces.

Utilisation croissante dciers inoxydablesqjuand techniquement et économiquement possible.
(alliages fer-carbone, auquel on rajoute du chroohenickel, du molybdéne...pour les protéger)

652 protection physique
(le métal a protéger n’est pas 3 nu

a- revétement non métallique

Revétement passipar une couche (de peinture, de vernis, d’émdaiplastique) étanche, dont le
rble est de créer une barriére électrique entnedil et le milieu environnant.
Les peintures a base de métaux lourds ( miniumarelp chromates de plomb ou de zinc) tres utilisées
sont remplacées par des revétements organiquagatipylene, résines époxy...) moins toxiques.
« Deés que le revétement disparait, il n'y a pagrdeection»

b- revétement métallique
(dépose par électrolyse, par immersion, par prioject.)

b, métal moins réducteur

Ce meétal (moins réducteur), a un potentiel életiromue plus élevgue celui du métal a protéger.
(Ag : argenture ; Cr: chromage ; Cu : cuivrage ; 8tamage ; Ni : nickelage...)

« Dés qu’une altération mécaniqgfpeqdre, rayure) apparait, il n'y a plus de pratac»
Il se forme une pile de corrosion, le métal a pyetéest oxydé.

b, métal plus réducteur

Ce métal (plus réducteur), a un potentiel élecirofue moins élev@ue celui du métal a protéger.
(galvanisationpar du zinc)

« Dés gu’une altération mécanique appataiprotection existe tant que le revétement rpast

totalement détruip

Il se forme une pile de corrosion, le métal praacest oxydé, pas le métal a protéger.

Exercice 28
1) Lefer étaméest du fer Fe recouvert d’'une couche d’étain Sn.
a- Est-il protégé contre la corrosion ?
b- Que se passe-t-il si la couche d’étain n’estgaakaitement continue ?
2) Lefer galvaniséest du fer Fe recouvert de zinc Zn.
a- Est-il protégé contre la corrosion ?
b- Que se passe-t-il si la couche de zinc pastparfaitement continue ?
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Exercice 29
Quatre piéces en fer sont situées a l'intérieun d&servoir rempli dau.
Elles ont été protégées respectivement :

- 'une par un revétement de cuivre Cu

- 'autre par un revétement d’étain Sn

- la troisieme par un revétement de nickel Ni

- la derniére par un revétement de zinc Zn
Si ces revétements sont rayés jusqu’au fer, laption de ces quatre objets contre la corrosion
sera-t-elle assurée ?

653 protection par transformation superficielle

a- phosphatation

Avec la phosphatatiofparkérisation), le métal est immergé dans unatisol chaude de sulfates de
zinc, de fer, de manganese. Il se forme_unecpédlde phosphates complexes inaltérables, bons
supports pour la peinturegrrosserie de voiture...).

b- aluminium anodisé

On renforce la couche protectrice en réalisantal@etrolyseou la piece d’aluminium a
protéger joue le role d’anodeonstruction...).

c- passivation

Avec des oxydants puissants (GFOMnOy,...), on crée des oxydes peu poreux qui protdgenttal de
la corrosion en profondeur.

La vitesse de corrosion est notablement ralenti¢epgarésence de ce film passif par rapport a ¢ellqu
serait en I'absence de ce film.

Cette oxydation est parfois naturelle, c’est ledas armatures métalliques dans les bétons pasidiff
de CQ.

654 protection électrochimique
(le métal a protéger est a)nu

Le métal a protéger est relié électriquement autreanétal de potentiel électrochimique moins élevé
Il se forme une pile de corrosialont I'anode se situe au niveau de ce métal denfiet électrochimique
moins €éleveé.
A I'anode le métal se fait oxyder en ions.
« La protection cesse dés que I'anode est consommée
(protection de la coque des bateaux, des éclusses;atalisations et cuves enterrées,...)

Exercice 3Q
Pour protéger uneanalisation en fontglliage a base de fer Fe) enterrée dans le sdd dorrosion,
on la relie a une électrode de magnésium (Mg) desenm = 10 kg, elle aussi enterrée.
1) Ecrire la réaction qui a lieu sur le magnésiaomntrer que la canalisation est protégée contre
les agressions oxydantes..
Le courant de corrosion dans le fil de plomb gliera canalisation a I'électrode de magnésium
a une intensité 1 = 60 mA.
2) Apres avoir calculé la quantite de magnésivyué (nyg), la quantité d’électronsn(_ ) libérée par
I'anode, la quantité d’électricité (Q) transféréalculer la durée de vie « théorique » (t) deebélode de
magnésium. (E 96500 C.mdf).
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3)Etablir la relation t = Z.TI—F

4) Peut-on remplacer le magnésium par du plomb Pb

b- par péle - d’un générateur

-
(protection cathodique) ancde —h_O

Le métal & protéger est relié au pole négatif dj@nérateur (redresseur).

Il est inclus dans un circuit électrique de facar@evoir des électrons.
L’anode inerte est en fer, en graphite,...

A 22 E
c- par péle + d’un générateur —

(protection anodique) cnl‘hade—u—ll—o

Cette technique n’est applicable qu’aux métausipables.
Son avantage est que le courant circulant estfaibie, I'énergie consommée est donc diminuée.

*Exercice 31

Une pompe immergée de forage est suspendue ad’noutéble d’acier (alliage a base de fer) dans
un tube de fer de 100,0 mm de diametre intériede&,0 mm d’épaisseur.
La surface de I'eau est a environ 2 a 3 m au-dedssies pompe.
Le propriétaire craignant une cassure du cable@aosion et la perte de sa pompe imagine la swoluti
suivante : « il relie le cable et le tube par énéyateur de tension continue qui fournit alorsaurant
d’intensité | = 5,0 mA, dans le circuit constifoer ces éléments et I'eau du forage ».
1) a- Ecrire la demi-équation électronique cqroeslant au couple F:*aq/ Fe.
b- A quel type de réaction appartient-elle ?
c- Préciser le sens de la demi-équation spaedant a la corrosion du fer.
L’acier du cable et le tube de fer du tube sontapisbles de subir cette réaction, mais dans cette
application particuliére, c’est le tube qui desssurer la protection du céable.
2) a- Sur un schéma du circuit ou cable et tebberds simplement représentés par des électrodes,

indiquer la borne du générateur qui doit étredeeliu tube pour que le cable ne subisse pas la
corrosion.

Justifier.

b- On indiguera aussi I'anode, la cathodsgles de circulation des électrons et du courant.
c- Comment appelle-t-on ce type de protection

3) a- Calculer la quantité d’électricité trangperau bout d’un an.
En déduire la masse de fer qui aurasalsparu sur le tube.
b- Comparer a la masse d’'un métre linéaireide.
Données
1 F~ 96500 C.mot ; prer = 7,8.10 kg.m® ; durée d’un an : 3,15.17G
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ELECTROLYSE
1) électrolyse industrielle
2) argenture d'un seau a glace
3) affinage du cuivre :
- cathode en Cu pur
- anode en Cu impur
- impuretés dissoutes dans la solution
4) galvanoplastie (pare chocs)
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