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TRAVAIL PRATIQUE DE CHIMIE GÉNÉRALE NO 7

REACTIONS D'OXYDOREDUCTION I

PILES VOLTAÏQUES


7.1	OBJECTIFS DE L'EXPÉRIENCE
7.1.1	Comprendre pourquoi et comment on peut construire une pile électrochimique basée sur deux demi-réactions d'oxydoréduction, séparées de telle manière que les électrons passent par un circuit extérieur.
7.1.2	Etablir le rapport entre la différence de potentiel d'une pile et les concentrations des réactants.
7.1.3	Savoir calculer une constante d'équilibre à partir de la différence de potentiel mesurée d'une pile.

7.2	INTRODUCTION
Les réactions d'oxydoréduction ("redox") constituent une catégorie de réactions très importante. On peut considérer que lors d'une telle réaction un ou plusieurs électrons sont transférés d'une espèce chimique à une autre.
Une oxydation correspond à une perte d'électron(s), une réduction à un gain d'électron(s).
On peut diviser une réaction d'oxydoréduction en deux demi-réactions et traiter celles-ci séparément.
Ainsi la réaction d'oxydoréduction suivante
Zn(s)  +  Pb2+(aq)    Zn2+(aq)  +  Pb(s)
peut être décomposée en une demi-réaction de réduction et une demi-réaction d'oxydation :
Zn(s)    Zn2+(aq)  +  2e-	oxydation
2e-  +  Pb2+(aq)    Pb(s)	réduction
La réaction entre le couple d'oxydoréduction (ou couple redox) Zn(s) et Pb2+ peut être effectuée directement en solution aqueuse.
Si on veut mesurer la tendance d'une réaction à se dérouler spontanément, on permet aux deux demi-réactions d'avoir lieu dans deux compartiments séparés par une barrière semi-perméable ne laissant passer que certains réactants, et l'on mesure la différence de potentiel qui se forme entre deux électrodes appropriées plongées dans les deux compartiments, appelés « demi-piles ».
L'ensemble des demi-piles constitue une pile voltaïque. La pile constituée par les deux demi-réactions mentionnées, peut être représentée par le schéma 
Zn | Zn2+ || Pb2+ | Pb
Par convention, l'électrode négative d'une pile voltaïque est celle qui produit des électrons, donc celle où l'oxydation a lieu. On place, également conventionnellement, le couple oxydant (où le réactant est réduit) à droite et le couple réducteur (qui est oxydé) à gauche. L'électrode à laquelle se produit l'oxydation est l'anode, et celle à laquelle se produit la réduction est la cathode.
Lors de la première partie de l'expérience d'aujourd'hui vous allez mesurer la différence de potentiel de plusieurs piles voltaïques à l'aide de deux petits bechers et d’un pont salin assurant l’équilibrage des charges, constitué d’un papier filtre plié en ruban et saturé en Na2SO4 0,5 mol L-1.
La différence de potentiel standard d'une pile voltaïque (c’est-à-dire lorsque toutes les concentrations effectives sont égales à 1M) est la différence des potentiels standards de réduction de chacune des deux demi-piles (valeurs tabulées).
Le potentiel standard de cellule de la pile voltaïque précédente est donc:
E°pile  =  E°red,Pb2+,Pb (cathode) – E°red, Zn2+,Zn (anode)  
Dans les tables, on trouve E°red,Pb2+,Pb = - 0.13 V et E°red, Zn2+,Zn = -0.76 V. Le potentiel standard de la pile vaut donc 0.63 V.
Lorsque les concentrations effectives sont différentes de 1M, l'influence de la concentration peut être décrite par la loi de NERNST :
Epile  =  E°pile  -   × ln Q  =  E°pile  -  × log Q
où z indique le nombre d'électrons transférés dans chaque demi-réaction, F est le Faraday (96’488 C/mol) et où Q est le quotient de réaction. Le facteur 0,059 dépend de la température, la température "standard" étant 298 K.
Par exemple, pour la pile Cu | Cu2+ || Ag+ | Ag, la réaction globale est
Cu(s)  +  2Ag+(aq)    Cu2+(aq)  +  2Ag(s)
L'équation de NERNST de cette pile prend la forme


Epile  =  E°pile  -  log 
Ici z vaut 2, puisque deux électrons sont transférés lors de chacune des deux demi-réactions (équilibrées !).
Un changement d'un facteur dix de [Cu2+] fait varier Epile d'environ 0,03 V. L'effet d'un changement de concentration sur la différence de potentiel est donc faible ; en ajoutant un agent complexant ou précipitant à la solution de Cu2+, on peut cependant diminuer fortement [Cu2+], de sorte que la différence de potentiel change de façon notable. La mesure de Epile permet alors de calculer la concentration de Cu2+ restante en solution et ainsi de déterminer la constante d'équilibre de réactions impliquant Cu2+. 
Ces mesures forment la deuxième partie de l'expérience d'aujourd'hui.


7.3	PARTIE EXPERIMENTALE

7.3.1	MESURES DE POTENTIEL DE CELLULE
Préparer une cellule électrochimique constituée de deux petits bechers (50 ou 100 mL) et du pont salin en papier filtre saturé en Na2SO4 0,5 mol L-1. Au besoin renouveler le pont salin en cours de TP (il sèche rapidement).
· Mesurer à l'aide d'un voltmètre la différence de potentiel entre les électrodes des combinaisons de demi-piles suivantes :
Zn | ZnSO4 0,1 mol L-1 || CuSO4 0,1 mol L-1 | Cu
Fe | FeSO4 0,1 mol L-1 || CuSO4 0,1 mol L-1 | Cu
Zn | ZnSO4 0,1 mol L-1 || FeSO4 0,1 mol L-1 | Fe
Noter soigneusement la polarité des électrodes.
Préparer également des solutions équimolaires des couples redox suivants :
5 mL FeCl3 0,1 mol L-1 + 5 mL FeSO4 0,1 mol L-1
5 mL I2 0,05 mol L-1 dans le méthanol + 5 mL KI 0,1 mol L-1 
(correspond à un mélange de I3- 0,025 mol L-1 et I- 0,025 mol L-1)
La solution de chacune de ces demi-piles est complétée avec une électrode en carbone (graphite), inerte. Comme de telles électrodes sont poreuses, il faut les laver soigneusement entre deux mesures afin d'enlever toute trace de la solution précédemment utilisée.
· Mesurer la différence de potentiel des piles galvaniques suivantes, en notant la polarité des électrodes :
C | 0,05 mol L-1 FeCl3, 0,05 mol L-1 FeSO4 || 0,1 mol L-1 ZnSO4 | Zn
C | 0,025 mol L-1  KI3, 0,025 mol L-1 KI || 0,1 mol L-1 ZnSO4 | Zn

7.3.2	EFFET DE LA CONCENTRATION (PILE À CONCENTRATION)

7.3.2.1	Préparer par dilution une solution de CuSO4 0,01 mol L-1 et de CuSO4  0,001 mol L-1 à partir de la solution de CuSO4 0,1 mol L-1. Faire en sorte que les deux solutions sont également 0,1 mol L-1 en Na2SO4 (électrolyte).
· Mesurer la différence de potentiel des trois piles que l'on peut constituer à partir des solutions de CuSO4 ainsi disponibles.

7.3.2.2	Monter la pile galvanique suivante :
Cu | CuSO4 0,1 mol L-1 || ZnSO4 0,1 mol L-1 | Zn
· Remesurer la différence de potentiel et le signe des électrodes.
Ajouter, en agitant, une petite quantité précise de NH3 6,0 mol L-1 à la solution de Cu2+ jusqu'à l'obtention d'une solution de l'ion complexe bleu foncé Cu(NH3)42+.
· Mesurer la différence de potentiel de la pile.

7.3.3	CALCULER UNE CONSTANTE D'ÉQUILIBRE À PARTIR DE LA DIFFÉRENCE DE POTENTIEL D'UNE PILE GALVANIQUE

7.3.3.1	Introduire dans un petit becher 50 mL d'une solution de Na2CO3 1,0 mol L-1 ainsi qu'une électrode de cuivre propre. Ajouter 5 gouttes d'une solution de CuSO4 1,0 mol L-1. Il se forme un précipité de CuCO3. Bien agiter la suspension. 
· Mesurer la polarité des électrodes et la différence de potentiel de la pile galvanique suivante :
Cu | CuCO3(s), Na2CO3 1,0 mol L-1 || CuSO4 1,0 mol L-1 | Cu

7.3.3.2	Introduire dans un petit becher 50 mL d'une solution de KCl 1,0 mol L-1 ainsi qu'une électrode d'argent. Ajouter quelques gouttes d'une solution de AgNO3 0,1 mol L-1 et bien agiter la suspension. Il se forme un précipité de AgCl.
	Monter la pile galvanique suivante :
	Ag | AgCl(s), KCl 1,0 mol L-1 || CuSO4 0,1 mol L-1 | Cu
· Mesurer la polarité des électrodes et la différence de potentiel.


7.4		CALCULS

7.4.1	POTENTIELS DE CELLULE
Ecrire les réactions d'oxydation et de réduction de chaque pile; les mettre en rapport avec le signe des électrodes.
Comparer la différence de potentiel de chaque pile (signe compris) avec celle obtenu théoriquement à l’aide de l’équation de Nernst. Attention : pour plusieurs piles, le terme correctif de Nernst n’est pas nul.
Trouver une explication pour d'éventuels écarts par rapport à la valeur "théorique".

7.4.2	EFFET DE LA CONCENTRATION
Interpréter les variations de potentiel en invoquant le principe de LE CHATELIER et en appliquant la loi de NERNST.
Expliquer qualitativement d’évolution de Ecellule après l’ajout d’ammoniac à une solution de Cu2+.

7.4.3	CALCUL DE CONSTANTES D'ÉQUILIBRE
Calculer à partir des changements de potentiel mesurés, la concentration de Cu2+ respectivement Ag+ dans les solutions préparées sous 7.3.3. 
Calculer les produits de solubilité de CuCO3 et d’AgCl et comparer les résultats aux valeurs trouvées dans la littérature.
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