Piles électrochimiques

Partie 1 de ' APP : les

piles électrochimiques

1 Une expérience

Une expérience tres simple permet d’'introduire les ré-
actions d’oxydo-réduction : I’arbre de Diane. Les
images suivantes montrent une version simplifiée de I'ex-
périence de 'arbre de Diane. Un fil de cuivre est plongé
dans une solution de nitrate d’argent. On observe que le fil
de cuivre se recouvre progressivement d’argent métallique
tandis que la solution se colore en bleu ce qui traduit la
présence d’ions Cu?" en solution.

La réaction suivante se produit au niveau du fil de
cuivre :

Cu(s) + 2Ag" (aq) = Cu*"(aq) + 2Ag(s)
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Avant Apres

FIGURE 1 — Un fil de cuivre dans une solution de nitrate
d’argent. La réaction chimique qui se produit est une réac-
tion d’oxydoréduction.

Au niveau microscopique, les ions Ag™ présents en so-
lution entrent en contact avec la surface du cuivre. Deux
électrons d’un atome de cuivre le quittent et sont captés
par deux ions Ag™. L'ion Cu?" ainsi créé passe en solution
tandis que les deux atomes d’argent se déposent sur la sur-
face du cuivre. Cette réaction d’oxydoréduction se pour-
suit jusqu’a ce que 'un des deux réactifs soit totalement
consomme.

La description microscopique de l'expérience montre
que 1’équation bilan se compose de deux demi-équations :
les atomes Cu qui perdent deux électrons pour donner des
ions Cu?t et les ions Agt qui captent les électrons pour
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donner les atomes Ag. Nous écrivons ces demi-équations :
Cu = Cu®" + 2~

et
Agt +e = Ag

2 Définitions

2.1 Couple redox

Le vocabulaire utilisé pour décrire les équations d’oxy-
doréduction peut-étre difficile a mémoriser. Le plus simple
est d’apprendre par cocur la demi-équation générale, les

autres définitions en découlent.
e A tout oxydant correspond un réducteur selon la

demi-équation :

[ Ox + ne” = Red (1)

e [oxydant et le réducteur forment un couple noté

Ox/Red.

e Un oxydant est une espece chimique susceptible de
capter un ou plusieurs électrons.

e Un réducteur est une espece chimique susceptible de
céder un ou plusieurs électrons
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2.2 Oxydation et réduction

[oxydation est la réaction dans le sens indirect (lire
la demi-équation de la droite vers la gauche). L’oxyda-
tion d’une espece chimique consiste en une perte
d’électrons par cette espece. La réduction est la réac-
tion dans le sens direct (lire la demi-équation de la gauche
vers la droite) La réduction d’une espéece chimique
consiste en un gain d’électrons par cette espece.

Attention, les termes peuvent sembler contradictoires si
nous adoptons le point de vue des électrons. Vous aurez
beaucoup moins de difficultés avec le vocabulaire (voir le
point notation) si vous adoptez le point de vue de la charge
(ou plus généralement du nombre d’oxydation que nous
allons introduire dans une section suivante).

e Un élément est réduit si sa charge diminue (1'oxydant
est donc réduit). Un réducteur est un élément suscep-
tible de réduire la charge d'un autre élément et donc
de céder des électrons a autre élément.

e Un élément est oxydé si sa charge augmente (le ré-
ducteur est donc oxydé). Un oxydant est un élément
susceptible d’augmenter la charge d'un autre élément
et donc de capter les électrons d’un autre élément.

Exemple

Cu=Cu’" +2 est une oxydation de Cu.
AgT +e” = Ag est une réduction de Ag. Ainsi,
dans la réaction qui conduit a la formation de l'arbre
de Diane, le cuivre est oxydé par l'argent tandis que
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'argent est réduit par le cuivre.

Xercl PP 1011 11MI1nedal

Ecrire les demi-équations des couples Cly/Cl™ et

Zn** /7n.
uy = 0g+ U790 0g+ YD) = [Dg : osuodyy

Exemple

La molécule peut jouer le role d’oxydant dans le couple
HyO/H; ou de réducteur dans le couple Oy/H50O.

La réaction de réduction s’écrit :

2H50 + 2¢~ = Hy(g) + 2HO (aq)

qui devient 2H307 (aq) + 2¢~ = Hy(g) + 2H20 en mi-
lieu acide.

La réaction d’oxydation s’écrit :

6H,0O = Og<g) + 4H30+(&C1) + 4e”

qui devient 4HO™ (aq) = Oq(g) + 2H20 + 4e™ en mi-
lieu basique.

Les électrons (sauf cas exceptionnel de I'électron solvaté
dans 'ammoniaque que nous ne verrons pas) n’existent pas
en solution. Une équation d’oxydo-réduction est donc une
réaction d’échange d’électron entre l'oxydant d'un couple
et le réducteur d'un autre couple.
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Pour aller plus loin

Il est tres courant d’avoir a équilibrer une réaction
d’oxydo-réduction en milieu acide. La procédure a
suivre est la suivante :

e On écrit de part et d’autre du signe = les deux
partenaires du couple.

e On assure la conservation des éléments autres que

H et O.

e On assure la conservation de O avec des molécules
d’eau.

e On assure la conservation de H avec des protons
H.

e On assure la conservation de la charge avec des

e .

Ainsi, la  demi-équation redox du  couple
Cry02~ /Crét en milieu acide s'écrit
Cry02™ + 14H" + 6e~ = 2Cr°" + THL0.

Notons que les définitions de réducteur et d’oxydant
font appel au qualificatif mal défini "susceptible'. Cela sous-
entend que tous les réducteurs et oxydants n’ont
pas la méme "qualité". Nous allons donc pouvoir
les "classer".
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3 Prévision du caractere oxydant
et réducteur d’un élément

Nous venons de voir que le caractere oxydant est dé-
fini comme la capacité a capter un électron tandis que le
caractere réeducteur est l'aptitude a en céder.

e [’electronégativité xy d'un élément caractérise sa ca-
pacité a attirer les électrons lors de la formation d'une
liaison chimique. Globalement, dans la classification
périodique, I'électronégativité augmente en partant
du coin en bas a gauche vers le coin en haut a droite
(en excluant les gaz nobles).

e Siun élément est situé dans un environnement consti-
tué d’atomes électronégatifs ou de groupements élec-
troattracteurs, il est alors plus avide d’électrons et il
possede un fort caractere oxydant.

e Siun élément est situé dans un environnement consti-
tue d’atomes électropositifs ou de groupements élec-
trodonneurs, il est alors tres enrichi en électrons et il
possede un fort caractere réducteur.

Nous allons rendre cette classification quantitative en

introduisant le nombre d’oxydation.

page 7



Piles électrochimiques

Pour aller plus loin

Il existe plusieurs possibilités de calculer une quantité
qui a les propriétés de I'électronégativité.

Voici comment définir 1'électronégativité dite de Mulli-
ken. Nous notons EI la variation d’enthalpie associée
a la réaction d’ionisation

BE(g) =E"(g) +e

Nous notons AFE la variation d’enthalpie associée a la
réaction

E(g) +e” = E7(g)

L’¢lectronégativité de Mulliken est donnée par ya =
El ;AE . Le caractere réducteur de E est d’autant plus
marqué que la réaction d’ionisation se fait facilement.
Le caractere oxydant de E est d’autant plus marqué que
la réaction de capture d'un électron se fait facilement.
L’electronégativité de Mulliken est définie pour un élé-
ment a l'état gazeux, il faut donc construire un cycle
pour se ramener a un autre état physique et pouvoir

I'utiliser avec un élément dans un autre état.

4 Nombre d’oxydation

Il est possible de prévoir le caractere oxydo-réducteur
d’un élément donné dans un édifice polyatomique en tenant
compte du caractere plus ou moins électronégatif de 1'en-
vironnement de 'atome (exemple N dans NO,). Ainsi, un
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élément entouré d’atomes plus électronégatifs que lui-méme
aura un caractere oxydant. Il est possible de quantifier cette
notion grace au nombre d’oxydation.

e Le nombre d’oxydation (n.o.) d'un élément chi-
mique est le reflet de son état d’oxydation. Il repré-
sente la charge fictive portée par 1'élément en attri-
buant tous les électrons de liaison aux atomes les plus
électronégatifs. C'est une grandeur algébrique notée
en chiffres romains pour éviter toute confusion avec
une charge reéelle.

Le nombre d’oxydation d’un ion est égal a la charge de

I'ion. Le nombre d’oxydation d'un édifice polyatomique est

égal a la charge globale de 'édifice.

Exemple

Le nombre d’oxydation de Zn** est de +IL.
Le nombre d’oxydation de HyO est de 0.

e Quand deux éléments sont unis par une liaison co-
valente, les électrons de la liaison sont attribués a
’élément le plus électronagatif.

Exemple

L’atome d’oxygene dans la molécule d’eau récupere les
deux e~ des liaisons (un e~ par liaison). Le nombre
d’oxydation de l'atome d’oxygene est donc de -1I. Le
nombre d’oxydation de chaque atome d’hydrogene est
donc de +1. Le n.o. de la molécule d’eau vaut donc bien
-IT42x (+1)=0.

Le n.o. de Mn dans la molécule MnO, vaut +VII.
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Le n.o. de Cr dans la molécule CryO%~ vaut +VI.

Il est ainsi possible de suivre 1'évolution du caractere
oxydant ou réducteur d'un élément dans différents compo-
Sés.

NH; NH,NH, NH,OH N, NO NO, NO, NO;
no. -1 -II 10 411 +1II 41V 4V

TABLE 1 — Nombre d’oxydation de I'élément azote.

e Nous pouvons maintenant classer 'oxydant et le
réducteur entre deux especes chimiques qui
contiennent le méme élément.

e Nous ne pouvons pas classer des couples redox entre
eux avec le nombre d’oxydation (nous allons voir com-
ment répondre a ce probleme dans la suite).

Par exemple, le n.o. de Cr dans la molécule CryO2™~ vaut
+VT alors que le n.o. de Cr dans Cr** vaut +I1I. CroO2~
peut donc céder des électrons et est 'oxydant du couple
CI‘QO%_/CI’SJF.

Si nous reprenons la réaction d’oxydoréduction de l'arbre
de Diane

Cu(s) + 2Ag" (aq) = Cu*"(aq) + 2Ag(s)

Nous constatons que le cuivre, qui est oxydée, passe du n.o.
0 au n.o. +II tandis que l'argent, qui est réduit, passe du
n.o. +I au n.o. 0. On remarque que le nombre d’oxydation
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d'un élément augmente lors d’une oxydation. Nous avons
donc la regle suivante :
e Oxydation = augmentation du nombre d’oxydation.

e Réduction = diminution du nombre d’oxydation.

Lorsqu’un élément est oxydé, il perd un ou plusieurs des
électrons les plus facilement arrachés, c¢’est-a-dire les élec-
trons de valence. Ainsi, le plus grand nombre d’oxydation
accessible correspond au nombre d’électrons de valence de
'atome.

Lorsqu’un élément est réduit, il gagne ou ou plusieurs
électrons jusqu’a potentiellement atteindre la configuration
¢lectronique du gaz noble le plus proche.

5 Transfert direct d’électrons :
les réactions d’oxydoréduction

Lorsqu'un oxydant Ox; et un réducteur Redy sont mis
en solution, il s’établit un équilibre redox qui se traduit par
’équation :

OX1 + Redg = RGdl + OX2

Dans ce cas, il y a transfert d’électrons d'une espece a
Iautre. C'est par exemple le cas dans la réaction Zn + Cu?* = Zn?

Notons qu’il peut y avoir seulement une mise en com-
mun des électrons dans une liaison. Dans ce cas, il n'y
a uniquement un transfert "partiel' d’électron (exemple :

2Ho + Oy = QHQO)
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Dans tous les cas, le n.o. d’un élément doit chan-
ger au cours de la réaction, s’il participe a une
réaction d’oxydo-réduction.

6 Transfert indirect d’électrons :
pile électrochimique

6.1 Qu’est-ce qu’une pile?

Nous allons maintenant étudier les réactions d’oxydoré-
duction indirectes. C’est a dire que le transfert d’électrons
se fait par l'intermédiaire d'un fil électrique dans ce type
de réaction. Nous allons notamment utiliser ces réactions
pour classer les couples d’oxydo-réduction.

Pour forcer les électrons a circuler dans un circuit exté-
rieur, les réactifs de chaque demi-réaction sont placés dans
des bechers séparés. Une pile est ainsi constituée de
deux demi-piles.

e Une demi-pile est constituée des deux especes Ox
et Red d’un couple rédox. Concréetement, c’est
une électrode en contact avec une solution électroly-
tique.

La figure 2 montre la pile constituée des couples mis en

jeu dans l'expérience de 'arbre de Diane.
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2+ -

FIGURE 2 — Pile constituée des couples mis en jeu dans
I'expérience de 'arbre de Diane.

Exemple

Dans une pile Daniel, une demi-pile peut étre réalisée
avec une ¢lectrode de cuivre plongée une solution de sul-
fate de cuivre II et I'autre demi-pile peut étre constituée
par une électrode de zinc dans une solution de sulfate
de zinc II.

e [’¢lectrode ou se produit la demi-réaction d’oxyda-
tion est l'anode et l'oxydation est dite anodique.
L’¢électrode ou se produit la demi-réaction de réduc-
tion est la cathode et la réduction est dite cathodique.

e Un pont salin permet de garder les solutions dans
les béchers neutres. Elle contient des ions qui ne
réagissent pas avec les réactifs des demi-cellules.
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Sans pont salin, une demi-pile deviendrait positive
et I'autre négative ce qui empécherait la circulation
des ions.

e Le pole + de la pile correspond au potentiel le plus
élevé. Le pole - au potentiel le moins élevé.

La tension V est la différence de potentiel qui existe

entre les électrodes de la pile. La tension de la pile lorsque

la pile débite un courant tres petit tend vers une valeur

égale a la force électromotrice f.e.m.

Point notation

La f.e.m. est une grandeur mal nommeée. Sa valeur s’ex-
prime en volt, ce n’est donc pas une force au sens de la
mécanique. La f.e.m correspond au rapport % ou F est
'énergie gagnée par une charge ¢électrique ¢ qui 'tra-
verse' la pile.

6.2 Les électrodes inertes

Dans la description précédente d’'une pile, le métal uti-
lis¢ comme électrode est aussi un réactif ou un produit
de la réaction d’oxydoréduction. Cela ne constitue qu'un
cas particulier, car toutes les demi-réactions n’impliquent
pas forcement un métal. Dans ce cas, on utilise des élec-
trodes inertes capables de conduire I'électricité mais qui ne
peuvent étre réduites ou oxydées en fonctionnement nor-
mal. Le graphite est par exemple fréquemment employé a
cette fin. En laboratoire, on utilise en général des électrodes
de platine.
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7 Potentiel Redox et équation
de Nernst

L’¢électrode a hydrogene est choisie comme référence en
électrochimie. C’est-a-dire que le potentiel d’électrode d'un
couple est défini comme une mesure de la différence de
potentiel de la demi-pile du couple considéré par rapport
au potentiel de la demi-pile a hydrogene.

E(Ox/Red) = Vou/pea — VEsu

Le saviez-vous 7
Une demi-pile a hydrogene est constituée d’une élec-

trode a hydrogene qui baigne dans une solution d’ions
H*. L’électrode a hydrogene est constituée d'une élec-
trode de platine placée dans un tube saturé en Ho(g) a
pression constante.

La valeur en volt de ce potentiel d’électrode dépend de
la concentration des constituants et de la température.

Le potentiel mesuré lorsque les concentrations ont une
valeur de 1molL™! sous une pression de 1 bar est par
convention nommé le potentiel standard de 1’élec-
trode et est noté E'.

Il existe une relation, nommée équation de Nernst,
qui permet de calculer le potentiel d’électrode a une autre
température et/ou concentration des réactifs. Voici com-
ment s’écrit cette relation. Nous considérons la réaction
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redox :

aOx + ne” = fRed

ou « et [ sont les coeflicients stoechiométriques. Le po-
tentiel d’électrode E est donné par la loi de Nernst :

E(Ox/Red) = E%(Ox/Red) + - In (ao@)

nk a%ed

ou I, le faraday, vaut 96 500 C, n est le nombre d’électrons
¢changés, T' est la température en Kelvin.

a; est I'activité de 'espece ¢ de dépend de la nature de
'espece.
— Pour un solvant, a = 1

— Pour un solide a = 1
— Pour un gaz a; = %’ ou Fy est le pression standard.
— Pour un soluté dilué a; = %é ot Cy = 1mol L1,

e A 298K, cette relation devient :

B(Oz/Red) — E%Oz/Red) + =L 10g ()

n aRed

(2)

e La tension 1/ aux bornes de la pile a donc pour ex-
pression V = E, — E_ ou E_ est le potentiel d’élec-
trode a la cathode donnée par Nernst et E_ est le
potentiel d’électrode a I'anode donné par Nernst
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xercice d’application immeédia

Calculer le potentiel d’électrode du couple Ni**/Ni
a 25°C. La solution de Ni*T(aq) a une concentra-
tion de 0.5mol L™! sachant que le potentiel standard

EO(Ni** /Ni) = —0.25 V.,
'A6GT0— = N : osuodyy

Concept mathématique utilisé

Attention au passage du log (logarithme décimal) au
In (logarithme népérien). On a Inz" = nlnz =
log(10™) In z. Nous avons donc en particulier In 10" =
n1n10 = 2.3log(10").

Il nous reste maintenant a prévoir quelle réaction va se
faire lorsque nous créons une pile a partir de deux demi-
piles. Nous allons repasser par les réactions d”oxydoréduc-
tion.

8 Prévision des réactions d’oxy-
doréduction

Considérons la réaction d’oxydoréduction :
aOx1 + fRedy = aRed; + SOxs

La constante d’équilibre KV de cette réaction a pour ex-
pression :

O _ a(Redy)2,a(Oxs)2,
e YA V. /n 7 \AR
u/\UJJ1)€ \1 Cu/2)’€q
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Il est possible de déterminer & partir de la valeur de K
la position de I'équilibre :

— Si KY > 1, la réaction est dite en faveur des produits.
— Si KY < 1, la réaction est dite en faveur des réactifs.

— Si KY >> 1, la réaction peut étre considérée comme
quantitative dans le sens direct.

— Si KY << 1, la réaction peut étre considérée comme
quantitative dans le sens indirect.

A Téquilibre, tous les couples ont le méme potentiel
d’oxydoréduction. L’équation de Nernst implique alors :

0,06 a(Ox1), 0. 06 a(Oxs),
Eye — EO Y 1 q — EO ) 1 q
1 1t Q °5 (a(Redl)e) 2T 5] °5 (a(Redg)eq

Nous en déduisons que la constante d’équilibre a pour
expression :

af(EY-EY)

K=10 o

(3)

L'oxydant le plus fort réagit avec le réducteur le plus
fort afin que EY — EY soit le plus grand possible.

e La réaction thermodynamiquement favorable peut
étre obtenue grace a la regle du gamma et
une échelle de potentiel standard. La figure
montre le principe de cette regle. La réaction ther-
modynamiquement favorisée est la réaction
entre l'oxydant le plus fort et le réducteur le plus
fort.

e Nous pouvons utiliser cette regle pour savoir quelle
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réaction sera thermodynamiquement favorisée lors de
la réalisation d’une plie chimique.

E°(V)
N\
d\ __ Redl
Oxydant \ Réducteur
Z Vv

FIGURE 3 — Regle du gamma : la réaction thermodynami-
quement favorisée est la réaction de 'oxydant le plus fort
avec le réducteur le plus fort.

L’échelle des potentiels standards est disponible a I’adresse
sulvante :

https://fr.wikipedia.org/wiki/Liste de potentiel

Quels métaux parmi Cu, Al, Ag, Fe et Zn réagissent
spontanément avec H™ (aq).

TV 10 U7 9 : asuodoy]
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[Exercice d’application immédiat]

1. Calculer la f.e.m de la pile suivante a 25°C :

O Al(s)|AP" (aq) [Ni*" (aq)|Ni(s) @
La concentration de chaque solution est de
1mol L1,

2. Equilibrer la réaction lorsque la pile débute du
courant électrique.

(b)) ,IVZ + (5)INE = (8)1vT + (P®B) ., INE
(AN A = A (1 ¢ esuodoy
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