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 Chapitre 12
POTENTIEL RÉDOX, LOI DE NERNST 
12‑1 La pile Daniell


12‑1‑1 Chaîne conductrice, f.é.m. de la pile

Elle est constituée par la chaîne conductrice suivante :



CuSol || Cu2+ + SO42– | K+ + NO3– | Zn2+ + SO42– || ZnSol

Une lame de cuivre décapée plongeant dans une solution de sulfate de cuivre(II) de concentration 0,1 mol.L–1 constitue l'un des compartiments de la pile.


Une lame de zinc décapée, plongeant dans une solution de sulfate de zinc de même concentration constitue l'autre compartiment de la pile.


Un "pont électrolytique" formé par une solution concentrée, gélifiée, de nitrate de potassium (ou de chlorure de potassium) n'a pour objet que d'assurer la jonction électrique entre les deux compartiments. (On peut le remplacer par une paroi poreuse entre les deux compartiments ou, à la rigueur, par une bande de papier filtre imbibée de solution de nitrate de potassium).


Un voltmètre placé entre les deux électrodes indique une f.é.m. E = VCu – VZn = 1,1 V environ, à la température ambiante habituelle.


La réaction d'oxydoréduction qui se produirait par contact direct entre les deux compartiments se ferait dans le sens :
Cu2+  +  ZnSol   =    CuSol  +  Zn2+

Le pôle + de la pile est l'électrode en contact avec le cation le plus oxydant, (c'est le métal le moins réducteur).

12‑1‑2 Fonctionnement en générateur
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Si l'on remplace le voltmètre par un ampèremètre, la pile débite un courant. Celui‑ci sort  par le pôle + de la pile donc le mouvement des électrons libres e– se fait, dans la partie métallique du circuit, de l'électrode de zinc vers l'électrode de cuivre.

Le courant entre dans la pile par l'électrode de zinc, celle-ci est donc l'anode (pôle –) l'électrode de cuivre est la cathode (pôle +).


Dans le compartiment anodique il y a oxydation du métal zinc ; celui‑ci cède des électrons au circuit :
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Oxydation anodique :      ZnSol         Zn2+  +  2 e–

Dans le compartiment cathodique il y a réduction des ions cuivre(II); ceux‑ci captent des électrons amenée par le circuit :



Réduction cathodique :   Cu2+  +  2 e–         CuSol  

Le bilan réactionnel est le même que si les espèces chimiques étaient rassemblées dans le même compartiment : Cu2+  +  ZnSol   =    CuSol  +  Zn2+
Le bilan énergétique fait apparaître une transformation d'énergie interne (chimique) en énergie électrique (dissipée par effet Joule dans les fils et dans la pile) .

12-1‑3 Fonctionnement en récepteur

Si l'on impose maintenant un courant en sens inverse grâce un générateur de f.é.m. plus grande que celle de la pile, monté en opposition par rapport à celle‑ci, les mouvements des porteurs de charge se feront en sens inverses. 

Les réactions seront inversées : le pôle + (Cu) sera l'anode et le pôle – (Zn) sera la cathode.

Oxydation anodique :
     CuSol          Cu2+  +  2 e–​


Réduction cathodique :   Zn2+  +  2 e–          ZnSol


Équation bilan :
Zn2+  +  CuSol    =   ZnSol  +  Cu2+​


Il y aura transformation d'énergie électrique en énergie interne (chimique).


Il faut remarquer que l'inversabilité des réactions d'une pile n'est pas une règle générale. Elle nécessite, entre autres conditions, que la nature des espèces en présence ne soit pas modifiée par les réactions.

12-2 Potentiel rédox


12-2‑1 Problèmes cinétiques


La pile étudiée précédemment faisait intervenir deux couples et permettait de mesurer sous la forme d'une f.é.m. la différence entre les pouvoirs réducteurs des métaux Zn et Cu. On peut envisager une généralisation à d'autres couples, mais le problème n'est pas aussi simple si un couple ne fait pas intervenir de métal. On doit alors utiliser une électrode inerte, en platine (métal très peu réducteur), au contact des deux éléments du couple rédox considéré, mais il se pose alors des problèmes cinétiques : la f.é.m. de la pile constituée par cette demi pile et une autre demi pile dépendra non seulement des pouvoirs réducteurs mais aussi de la vitesse de l'échange électronique au niveau de l'électrode.


Cette dépendance cinétique ne disparaît que si l'on a affaire à une "électrode rapide" c'est‑à‑dire plongeant dans une solution contenant un couple échangeant rapidement des électrons avec elle.


On supposera par la suite que l'on ne considère ici que des électrodes rapides.

12-2‑2 Électrode standard à hydrogène


La f.é.m. de la pile Daniell est la différence entre les "potentiels rédox" des deux électrodes (ou demi piles) qui la forment. Pour définir le potentiel rédox, il faut encore choisir une origine de ces potentiels. Il suffit de choisir une demi pile de référence dont on décidera que le potentiel rédox est nul.


Cette électrode de référence est l'électrode standard à hydrogène (ESH), ainsi constituée

Une plaque de platine recouverte de noir de platine ("platine platiné") plonge dans une solution d'acide  chlorhydrique de pH = 0 (acide chlorhydrique à environ 1,25 mol.L–1) dans laquelle  barbote du dihydrogène, qui doit s'adsorber sur le noir de platine, sous la pression de 1 bar.


Cette électrode correspond donc au couple rédox H2 /  H3O+ :  H2Gaz   +  2 H2O          2 H3O+  + 2 e– pour des activités des espèces chimiques en jeu : a(H2O ) 
[image: image2.wmf]»

 1, a(H2) 
[image: image3.wmf]»

 1 et a(H3O+) = 1. Elle constitue pratiquement une "électrode standard à hydrogène".


L'électrode standard à hydrogène est l'électrode imaginaire, mettant en jeu le couple H2 /  H3O+,  pour laquelle les activités seraient exactement : a(H2O ) =1, a(H2) = 1 et a(H3O+) = 1 .
Par définition, le potentiel rédox de l'électrode standard hydrogène, à courant nul, à toute température, est nul.

12-2‑3 Potentiel rédox


La f.é.m. d'une pile constituée par une électrode donnée et l'ESH, c'est à dire la tension à courant nul entre cette électrode et l'ESH, si l'électrode considérée est rapide, est notée E et appelée "potentiel rédox" de cette électrode. La convention de signe est : 
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Le signe du potentiel rédox est lié au sens de la réaction qui a lieu dans la pile formée par l'ESH et l'électrode considérée. Soit  Réd1 
    Ox1  +  n e– le schéma du couple intervenant dans l'électrode 1 et E1 son potentiel rédox.


Si E1 > 0, l'électrode 1 est le pôle + de la pile. Si celle-ci débite un courant, l'électrode 1 capte des électrons et l'ESH en cède, on a alors la réaction  n H2Gaz  +  2n  H2O  + 2 Ox1   =   2n H3O+  +  2 Réd1.


(Ceci signifie que son quotient réactionnel est inférieur à sa constante d'équilibre).


Dans les conditions de température et d'activités de la demi pile 1, l'oxydant 1 est plus fort que H3O+.


Si E1 < 0, on a la réaction inverse, l'oxydant 1 est plus faible que H3O+.   


Exemple : Avec a(Cu2+) = 1 et T = 298 K, E(Cu2+/Cu) > 0 donc les ions cuivre(II) sont plus oxydants que H3O+ (ou : H2 est plus réducteur que Cu)
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12-3 Expression du potentiel rédox


12-3-1 La relation de Nernst


Soit le couple rédox de schéma :  h Réd  +  j A           k Ox  +   m B  +  n e–  dans lequel A et B représentent éventuellement H2O, H3O+ ou OH– voire d'autres espèces chimiques.


La relation de Nernst donne le potentiel rédox de toute électrode (rapide) faisant intervenir ce couple. On l'admettra sans démonstration, sa validité étant justifiée par ses conséquences et par les mesures effectuées en TP.


Relation de Nernst : 
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On remarque que E est inchangé si l'on multiplie tous les coefficients sœchiométriques par un même nombre. R est la constante des gaz parfaits, T est la température absolue.
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On remarque que 
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E0 est le potentiel standard du couple, il ne dépend que du couple considéré et de la température.

Si toutes les activités sont de 1, on a E = E0, de même si 
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Pour le couple H2 / H3O+, E = 0 à toute température si les activités sont toutes de 1 (ESH) donc le potentiel standard de ce couple est :  
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Pour tous les autres couples, E0 dépend de T. Les tables donnent E0 à 25 °C.


12-3-2 Forme pratique de la relation de Nernst


À 25 °C : 
[image: image12.wmf](
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, on arrondit souvent à 0,059 V voire à 0,06 V. Il est donc utile de retenir la formule approchée suivante : 
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12-4 Électrodes de première espèce

12-4-1 Définition

Une électrode de première espèce est formée par un métal plongeant dans une solution qui contient un cation correspondant au métal qui constitue l'électrode.

12-4-2 Exemples 

- couple : CuSol / Cu2+ :  CuSol              Cu2+  +  2 e–   E0 = 0,34 V  à 25 °C.
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- couple : ZnSol / Zn2+ :  ZnSol              Zn2+  +  2 e–   E0 = –0,76 V  à 25 °C.
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12-5 Électrodes à gaz


12-5-1 Définition

Une électrode à gaz est formée par un fil de platine (ou mieux, de platine platiné) plongeant dans une solution où barbote un gaz et contenant la forme oxydée ou la forme réduite de ce gaz.


L'électrode à hydrogène est un exemple d'électrode à gaz.


12-5-2 Couples de l'eau


Électrode à hydrogène :

- Couple : H2Gaz                2 H+  +  2 e– 


En milieu acide, ce couple s'écrit  H2Gaz  +  2 H2O           2 H3O+  +  2 e–   E0 = 0 V 
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Pour une pression partielle de H2 de 1 bar, à 25 °C  
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En milieu basique, ce couple s'écrit  H2Gaz  +  2 OH–         2 H2O  +  2 e– .


Il s'agit du même couple car en fait il y a toujours à la fois H3O+ et OH– dans la solution aqueuse. Son potentiel rédox s'écrit donc encore 
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Mais son potentiel standard est différent puisqu'il correspond à  ( =
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– 0,83 V .

Électrode à oxygène :

- Couple :   H2O 
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En milieu acide, ce couple s'écrit  3 H2O 
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 O2Gaz   +  2 H3O+  +  2 e–   E0 = 1,23 V à 25 °C.
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Pour une pression partielle de O2 de 1 bar, à 25 °C  
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 1,23 – 0,059 pH.


En milieu basique, ce couple s'écrit  2 OH–           
[image: image29.wmf]2
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 O2Gaz   +   H2O  +  2 e–  .


Son potentiel rédox a la même expression: 
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 0,40 V.


12-5-3 Couple du chlore

Une électrode au chlore est formée par un fil de platine (ou mieux, de platine platiné) plongeant dans une solution où barbote le gaz Cl2 et contenant la forme réduite de ce gaz : Cl– (solution d'acide chlorhydrique, de chlorure de sodium ou de chlorure de potassium...).

- Couple :  2 Cl–           Cl2Gaz  +  2 e–    E0 = 1,36 V à 25 °C.

Pour 
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12-6 Électrodes de deuxième espèce


12-6-1 Définition

Une électrode de deuxième espèce est formée par un métal au contact d'une pâte contenant un sel peu soluble de ce métal et d'une solution aqueuse contenant l'anion qui intervient dans la composition de ce sel.


12-6-2 Exemples


- Couple AgSol / AgClSol :  AgSol  +  Cl–          AgClSol  +   e–    E0 = 0,22 V à 25 °C.
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 car les activités des solides sont de 1.


- Couple HgLiq / Hg2Cl2Sol :  2 HgLiq  +  2 Cl–          Hg2Cl2Slol  +  2 e–    E0  = 0,28 V à 25 °C.


(Hg2Cl2Sol est le calomel). 
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EMBED Equation.3[image: image40.wmf]=
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On parle d'électrode au calomel saturée quand la solution de chlorure de potassium qu'elle contient est saturée; dans ce cas 
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12-6-3 Électrodes de référence secondaires


L'électrode au calomel saturée (ECS) sert souvent d'électrode de référence secondaire.


Il suffit de mesurer (en l'absence de courant) la d.d.p. U entre une électrode donnée et l'ECS pour en déduire le potentiel rédox de l'électrode étudiée : E =  U + EECS. 
Le potentiel rédox de l'ECS est donné par des tables suivant la  température :

	( en °C
	18
	20
	25

	EECS  en V
	0,2508
	0,2488
	0,2458



Cette électrode est bien plus facile à réaliser que l'électrode  à hydrogène, d'où son emploi très courant.


On utilise aussi assez souvent l'électrode au chlorure d'argent saturée (en chlorure de potassium).

12-7 Électrodes de troisième espèce


12-7-1 Définition


Une électrode de troisième espèce est formée d'un fil de platine plongeant dans une solution contenant les formes oxydée et réduite d'un couple.


12-7-2 Exemples


- Couple Fe2+ / Fe3+ :  Fe2+           Fe3+  +  e–   E0 = 0,77 V à 25 °C.  
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- Couple Mn2+ / MnO4– en solution acide :  Mn2+  +  12 H2O           MnO4–  +  5 e–  +  8 H3O+

E0 = 1,51 V à 25 °C. 
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À un pH donné, on appellera potentiel standard apparent : E0' = (1,51 – 0,095 pH) V, par exemple, le potentiel standard apparent de ce couple à pH = 2 est 1,32 V.

12-8 Unicité du potentiel rédox à l'équilibre chimique, conséquences


12-8-1 Potentiel rédox d'une demi pile à l'équilibre chimique


Le potentiel rédox d'une demi pile, à une température donnée peut être mesuré lorsque l'équilibre chimique de la demi pile est réalisé, (les activités données des espèces chimiques en présence sont alors constantes). Il n'a donc qu'une seule valeur et celle-ci est le potentiel rédox de tout couple présent dans la demi pile.


12-8-2 Relation entre les potentiels standards des différentes formes d'un même couple


- Couple Ag(0) / Ag(I)  


Sous la forme AgSol          Ag+  +  e–   E01 = 0,80 V à 25 °C.


Ce couple intervient dans une électrode d'argent de première espèce, mais il est aussi présent dans l'électrode au chlorure d'argent, de deuxième espèce : AgSol  +  Cl–          AgClSol  +   e–    E02 = 0,22 V.


 À l'équilibre chimique dans cette électrode :
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Soit KS le produit de solubilité du chlorure d'argent. On a donc à l'équilibre : 
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d'où  pKS = 9,8.


C'est aussi cette méthode que l'on a utilisée à propos des couples de l'eau et que l'on reprendra ici, sans approximations pour les couples H(0) / H(I).


H2Gaz  +  2 H2O           2 H3O+  +  2 e–   E01 = 0 V


H2Gaz  +  2 OH–         2 H2O  +  2 e–   E02 = – 0,828 V à 25 °C


À l'équilibre dans une électrode à hydrogène :
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 à 25 ° C.


12-8-3 Constante d'équilibre d'une réaction d'oxydoréduction

L'unicité du potentiel
rédox d'une solution permet aussi d'exprimer, grâce à la loi de Nernst, la constante d'équilibre d'une réaction d'oxydoréduction avec les potentiels standards.


Exemple :


Soit une solution aqueuse dans laquelle sont présents (entre autres) des ions fer(II), des ions fer(III), des ions permanganate, des ions manganèse(II), des ions hydronium.


À l'équilibre chimique dans une demi pile où un fil de platine plonge dans une solution contenant ces espèces chimiques, le potentiel rédox peut être exprimé de deux manières :

Le couple fer(II) / fer(III) donne : 
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De même, le couple manganèse(II) / manganèse(VII) donne 
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La constante d'équilibre de la réaction


5 Fe2+ + MnO4– + 8 H3O+   =   5 Fe3+ + Mn2+ + 12 H2O est, à l'équilibre : 
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On l'obtient 
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Avec E02 = 1,51 V et E01 = 0,77 V on trouve pK0 = – 63 soit K0 = 1063.


Il s'agit bien d'une réaction totale.


En général, si n est le nombre d'électrons mis en jeu dans le bilan 

( Réd1  +  ( Ox2          ( Ox1  +   ( Réd2 
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On voit que si E02 > E01,  K0 > 1, la réaction est favorisée dans le sens direct.

On pourra admettre que si K0 > 104 la réaction est quantitative (c'est-à-dire pratiquement totale). Pour qu'il en soit ainsi, il suffit que E02 –  E01  > 
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12‑8‑4 Domaines de prédominance

On prendra l'exemple du couple fer(II) / fer(III). Avec les approximations habituelles, si elles sont justifiées,  
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À l'équilibre chimique, le potentiel rédox étant fixé éventuellement par la présence d'autres couples, on aura : [Fe3+] > [Fe2+]  pour E > 0,77 V  et [Fe3+] < [Fe2+]  pour E < 0,77 V .

Si l'on considère des domaines de prédominance plus stricts :

[Fe3+] > 10 [Fe2+]  pour E > 0,83 V  et [Fe3+] < 0,1 [Fe2+]  pour E < 0,71 V .

prédominance nette de  : 

Fe2+



Fe3+







          0,71     0,77     0,83


E / 1V

12‑9 Sens d'une réaction d'oxydoréduction


12‑9‑1 Réaction chimique

On envisage ici le cas où les réactifs sont mélangés dans un même réacteur. On a alors une réaction chimique, alors que l'on qualifiera d'électrochimique la même réaction se faisant par l'intermédiaire d'un circuit électrique sans contact direct entre les deux réactifs.


Le sens d'une réaction d'oxydoréduction peut être déterminé par le calcul de la constante d'équilibre suivi du raisonnement habituel.


Le système évoluera, plus ou moins rapidement, jusqu'à ce que le quotient de la réaction, qui varie avec les activités des espèces chimiques intervenant dans la réaction d'oxydo​réduction, soit égal à la constante d'équilibre de cette réaction. (Il en est de même pour toutes les constantes d'équilibre correspondant aux autres réactions possibles).

Exemple : pour la réaction
Cu2+  +  ZnSol   =  CuSol  +  Zn2+


E01 = – 0,76 V
 pour ZnSol / Zn2+  et  
E02 = 0,34 V pour CuSol / Cu2+


La constante d'équilibre est K0 telle que pK0 = 
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La réaction se poursuivra jusqu'à ce que les activités vérifient la relation 
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12‑9‑2 Réaction électrochimique


On considère ici deux demi piles reliées par un pont de chlorure de potassium et dont les électrodes sont reliées par un conducteur de faible résistance. (Voir schéma du 12‑1‑2).


Dans un compartiment, on a le couple 1 :  

Réd1          Ox1 + n1 e–   son potentiel rédox est :  
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Dans l'autre compartiment, on a le couple 2 : 

Réd2          Ox2 + n2 e–   son potentiel rédox est :  
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Si l'on a par exemple E2 > E1, l'électrode 2 est le pôle + de la pile, l'anode est l'électrode 1 ...Il y a oxydation anodique de Réd1 et réduction cathodique de Ox2, la réaction se fait dans le sens :

n2 Rédl  +  n1 Ox2   =   n2 Ox1  +  n1 Réd2

Il en résulte un accroissement du rapport
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 et une diminution du rapport
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 donc E1 croît et E2 diminue. Ces variations se poursuivront jusqu'à égalisation des deux potentiels rédox. La f.é.m. de la pile sera alors nulle. Le quotient de la réaction sera alors égal à la constante d'équilibre de la réaction à la température considérée.
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