CHAPITRE 12

- Equilibres d’Oxydo-Réduction

1. Definitions.

Oxyvdation : perte d’électrons
Cuy, — Cu™+2e

Feduction : gain d’electrons
AgT+e — Ag,
Oxvdant : espéce susceptible

de cagner des electrons
Reducteur : espeéce susceptible
de perdre des électrons

Une reaction d’oxvdo-réduction ou "redox"
est le siege d'une transformation avec
echange d’electrons :

réduction

N

oxydant + ne- réeducteur

oxydation

. Nombre d’oxydation (NO).
1. Deéfinitions.

2
2
L]

= A chaque oxydant correspond un réducteur,
et mversement. Ils forment ensemble un
couple oxyvdo - réducteur ou couple redox
noté oxydant'réducteur.

Exemple

II -'lr I_

j ‘
oxvdant ou réductenr on

forme oxydée forme réduite

et

L état ou le degré d oxydation d un élément est caractérisé par un nombre d’oxydation (NO).

* (C’est un nombre entier positif. négatif ou nul. représenté en chiffres romains.
* Il ndique 1"'importance de la perte ou du gain d’électrons de 1'élément. par rapport a 1"atome

fenutre.

2.2, Détermination du nombre d’oxvdation.

Bégles permettant de déterminer le WO d un élément :
i) Atome isolé nentre : NO =10

ii} Combinaisons nentres formées d’un seul élément : NO =10

ifi) Ions monoatomiques : le NO = charge portée pa

iv) La somme algébrigue des NO des atomes constituant

un groupement atomigue = charge globale du g1

'l]llPEl]].E']'lt

Exemples
Na:Al: NO=10
Bry; 0,:NO=10
r Iion S (-ID) ; Sn¥ (+TV)

H,0 : INOH)+NO(O)=0
MnO,; : NOMn) + 4 NO{0)=-1

j

v) Le NO du fluor (élément le plus électronégatif) = —I (sauf dans F, : NO =0)
vi) L’oxygene (élement le plus électroneégatif aprés le fluor) a un NO = —II sauf s1 des liaisons F—O ou O-0

sont présentes.
Exemple : F;0 F(-1)

soit x le nombre d’oxydation de I'oxygene dans F,0 :

2(-I)+x=0
x =+II dans F,0

HyOy:2(+D) +2x=0=x=-1
)
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vii) Le NO de H = +I sauf dans H, : NO = ( et dans les hydmwres NaH : NO(H) = -1

C C
viii) Dans les molécules complexes (en particulier les _ ::__1
melécules organiques) un méme élément peut étre _E_ 0— | ‘H
présent dans différents états d'oxydation. Le nombre \ :Ck
d'oxydation est alors le nombre délectrons C Ci+I) D
virfnellement "donnés"” ou "captés" par un atome lié H
en comparaison avec son état fondamental. | I 1 )

Il, ., =
_ ELlcd g EIC oA

Ce nombre est compté négativement lorsoue 1'atome Il | S AED AN
considére est plus électronégatif que 1atome ancuel 11 H H O0—H
est lié. positivement dans le cas contraire et nul si les _ ) _ v !
deux atomes sont identiques. C(-IV) Cm) C (+III)

3. Comment équilibrer une réaction d’oxydo-réduction ?

- Repérer les éléments oxydés et réduits et calculer leur NO. Dans un méme couple, 1 oxydant est
celu ayant le NO le plus élevé.

- Ecrire les équations de demi-réaction redox mises en jeu pour chaque élément.

- Ajuster les coefficients multiplicatifs de facon a ce que le nombre d’électrons mis en jeu dans
chaque demu-réaction soit le meme.

- Ecrire la réaction globale en additionnant les deux équations de demu-réaction (les électrons

dotvent disparaitre).
- Equilibrer les charges, si nécessaire. avec des ions H™ (milieu acide) ou OH  (milieu basique)
et compléter avec H,O. 4
Exemple -

Equilibrer la réaction suivante en milieu acide : MmO, +Br- === Mn** + Br,

Couple 1: MnO, /Mn*": MnOy +5e +8H =—= Mn*+4H,0

} l MnO, NO(Mn) =4 NO{0) =-1

\ 1 z+4-MM=-1; x=+VII
AVII & - P—— .

ANO=5(5e¢ échangés
r___A ( gés)

Couple2: Br,/Br :Br,+2lec — 1B

i’ lI MnO, +8H " +5¢ == Mn* +4H,0]x2
kA

[2Bry =— Br,+2le x5
ANO=-1 :

(le échangé/1Br)| 2MmnO, +10Br +16 H<=—= 2 Mn* +5Br,+ 8 H,0

Le nombre des électrons capturés par I"oxydant est €z
au nombre des électrons cédés par le réducteur :

n,.Cox 1"- 111?1'(:.1'&:‘.'1"_1'&1 =3 Cf-'viu%'}vﬂﬂnﬂfl =1 Cfﬂr_}v )
avec - n, =nombre d’électrons fixés par une mole d’oxydant et

1., = nombre d’électrons cédés par une mole de réducteur




4. Pile Daniell : Principe de la pile.

* Deux électmd;:-,s metalliques : Zn et Cu » Le systéme constitue un générateur capable
plongent respectivement dans une solution o a
de Zn* (ZnSO Jetde Cul* (CusO ). de faire circuler des électrons du (5 —» (£
courant electrons donc une circulation de courant électrique
7 i
V) du@—> 0
Anjode Cathpde | , péle ©
- + - Oxydation (perte d’électrons)
soi pont salin (Na,S0,) ~ - Zn— In*t + 2e
- Les ions Zn>* passent en solution.
) les 2e restent sur la lame de Zn. qua se
Z solubilise.
- L électrode de Zn est appelée anode car
— In? - B .
Qe p elle est le siege d une oxydation.
Eﬂd 5042_ = P
* Aupole (+)
Zn— In* + Ze- Cu**+2e — Cn - Réduction (gain d’électrons)
- Cu*+2e = Co
= Zn|Zn* ||Cu* |Cu & - Les 1ons Cu”™ se déposent sur I'électrode

. . i sous forme de Cu métallique.
Role du pont salin : le pont saln assure le | | -sjacirode de Cu. sidge d'une rdduction,
passage des 10ns SDET du cn@ammmt est appelée cathode. -

L’anode et la cathode sont défimes d’aprés la nature de la réaction qu s’y
produit et non selon le signe de leur polanité.

Pile Electrolvseur
Anode o @®
oxvidation oxviation
Cathode @ e

réeduction réduction



5. Loi de Nernst.

Pile Daniell :
ZIn —— 7Zn*" + e
Cu"+2e ——= Cu

Reéaction globale : Zn, + Cu~"— Zn*" + Cu,

s1 la pile débate un courant trés faible = processus thermodynamiquement réversible
,{'f \ = 5}+D.13+izn3++01m

dG
Pour un état d avancement donné ona - A,G=——=-n3 E

d5

n = nombre délectrons mus en jeu dans la réaction-bilan (1c1n=2)
E = force électromotrice (f e.m.) de la pile

= charge d"une mole de charges élémentaires
=N [e]=6.02 10% x 1,610 296500 coulombs
= constante de Faraday

L L L

Remarque : D’ot vient la relation : AG=-nJ3 E?
G=H- T5
G=U+PV-T5
aP. VetT constants :
dG = dU + d(PV) — d(TS]=dlI+F);\4+"9«4’—IdS—Sf(I
dG = dU - TdS = 6W + 6Q — TdS

or 8Q =TdS si le processus est réversible
doun: dG=0W

le travail est dii 1c1 aux transferts de moles d’électrons de I'électrode négative (Zn)

vers |"électrode positive (Cu).

Pour un avancement df de la réaction 1l v a transfert de n.dZ moles d’électrons ayant une
charge —n 3 dE . de Zn vers Cu.

Onaalors :dG=0W=-n3 Ed
dG

AG =a—§=—n:'s E



Pour la réaction : Zng, + Cu* — Zn*™+ Cug,
on peut écrire

. . A, I+ .dCy . Ay . .
a.l_n:,.:-:..,.::r~=-+RILuﬂlﬂT =AG°+RTLn—"—  (agy(s) = acy(s) = 1)
Zn eyt cut

[Zn™'] [Zn*'] ] o 1
AG=AG +RTLn—— (a0, =" —:a o =——:C°=lmolL")
[Cu™"] C C
c AGe_3E —E-_ MG __AG RT [Zo’*]
omme A G =—n == __nf,-. ="a3 a5 [Cu]+]

4

= constante caracténstique de la pile .
E®= fem de la pile a 1'état standard : [En‘*] =[Cu-"]=1 mol L1

2+
Onaalors: E=F°— [Eﬂz ] or: ELuxzw log x
n3  [Cu™"] nd n
7 thnga.tithme decimal
_ 0,06, [Zn-T] _ _
=—= E=F"-— log E=fem. de lapile

Pour les solutions telles que - [Zn**] = [Cu**] =1 mol.L!

ona: E%=1,10 volt (valenr expérumentale)

A partir de 1a relation de Nernst, et connaissant 1a valeur de E°, on peut calculer la force
électromotrice de la pile pour des valeurs quelc ongues de [I.n:*'] et ['Eu:—] 10

5. Loi de Nernst généralisée.
Soit la réaction d’'oxydo-réduction : a Ox; + b Red, =— ¢ Red; + d Ox,
qui 5" effectue spontanément. L enthalpie libre A G est donnée par :

c d d
; ARsd, -A0x, } AG" KT ﬂRedl -AQ0x,
.-"_"I.I-G =.’J|.]-G‘ +RT LH—W == E=-— 3 3I_.
AR&d, -20x, a a aRsd, 3Dx|

Soit ]izEc'—I:I’mEr log [RediT'.[ ng]
n [0x; I* [Red,]°

fe.m. de la pile
6. Loi de Nernst, f.e.m. et potentiel d’électrode E.

E =fem dune pile = différence entre deux potentiels d’électrode E; et E,

E=E,-E; (avecE;>E;) soit: E=Eg,— Egz,dans la pile Dansell

P'E'IE@'—T L péle (2

Ou:
c b . o "
E= E'f—ﬂ'mlﬂgahdl — E%—ll]"ﬂ'ﬁ].[;.gaR‘”‘E avec - Ef’=—‘:l'1'll:3r1 et EE=_‘$TG—"
n anl - n
~ g "

E, 2




A 0,06 O
Dupeurécﬁre:E=E1—E2m-'ec:E1=Ef'+ﬂ’ﬂﬁlﬂg Ox] S +——1log [Kg]

: 23
[Red;]" n [Rﬂdq I
Ef - potentiel standard de 1" électrode 1 et Eg : potentiel standard de 1" électrode 2

* Pour une électrode donnée, siége de I'équalibre : a Ox + ne™

E=E°+ ﬂ’ﬂﬁ [D:i;]“ H Formule de Nernst
n [Rfﬂ]

Exemples : Formule de Nernst pour une électrode :

¢ Red

) i 0.06. [sn*]
: e I+ . 4+ e =t = E’ -

1) Couple Sn*/Sn*" : Sn* +2e o7 E = Egue g+, “[sa27]

7 Couple AF*/Al - 3+ -——— A E=E° +ml‘° oA
2y Couple AI™/Al: Al +3e : 1(5} - A13+.-rA1 3

(agy =1)

3) Couple MnOj /Mn>" E°=1351V MnOj +8H' +5¢ = Mn** +4H,0

0.06 [M_nﬂ4] [H+]B
E=EY 2.+ lo
MnOj / Mn™* 5 o8 [h‘[ﬂ ]

(a1, 0(s0tvant) = 1)
Resume :

Formule de Nernst :

Cas d'un couple redox (équivalent a une électrode) :

a0x+ne — c¢Red

0,06 [{];.;]3
n F.'.f:::l]c

E=E%+
T

Potentiel d'¢lectrode

Loi de Nernst :

Cas d'une réaction d’oxydo-réduction entre deux couples redox (équivalent a une pale)

a Dxl +h Re:l: C Reﬂl +d {]I:
b = =
E—E°4+99, [Ox]"[Red,] E=E-E
g d ED‘ — EU‘ _ ED
4 [Red; [[Ox;] 1 —E3
|

fe.m. de la pile



7. Differents tyvpes d’electrodes.

7.1. Electrode de reféerence :

Electrode standard a hvdrogene : E°=0YV,

Pg., =1bar
H,

—

/,,—- Electrode en platine

(4]
o
oo

O
5 [H,0°] =1 mol.L'!

Pourquoi une électrode de référence 7

* Il est impossible de mesurer directement.
avec un voltmétre, le potentiel d une électrode.

* Par contre, on peut mesurer une différence de
potentiel entre deux électrodes nécessité
d une électrode de référence.

=

* Le potentiel standard dune électrode = force

Couple mis en jen : H/H, _ ) :
électromotrice d'une pile constituée par cette
1H  +2e — Hyy électrode dans I'état standard et I'électrode
+ - - = - "
E = Evpe gy +0.03 log [I:H]2 standard i hydrogéne (référence).
Par convention, on attribue 3 cette électrode le potentiel standard zéro
Qo _ T — — T o1 +] = -1 =
EH*.-'HE =0V > E=0V,s1[H]=1molL l:ﬂ:P‘H2 1 bar ”
Potentiels standard d’électrode de quelques
couples redox. par rapport a Iélectrode 7.2. Electrode type métal™ / métﬂll:s}l.

standard a hydrogéne -

Couple redox E%(volts)
A FyF- 2,87
= HCO/Clyy, 1,63
=R e ey 1,36
o Cry0sticr™ 1,33
C 04,/H,0 1,23
S Agiag, 0.80
= r..-’*nre ! 0.77
= CuliCug 0.34

cu *iCu 0.17

H/H, 0

:k.g‘:s —

couple Ag7/Ag,,

A-g+

:k'g-'-l:ﬂq_} +8 ‘i_g{a}

. a, +
E=E, ... + I:I’{]Iﬁl{mg Ag
*'5‘-5 "*'5‘-5 1 aﬁg{ﬂ
comme :a,.., = 1etay +=[Ag7]

E=E, +0.06 log [Ag "]

AgTiAg




-

7.3. Electrode métal inerte/couple redox. |
La tige métallique de ce type d'électrode est|
chimiquement inerte (platine); elle plonge
dans une solution contenant 3 la fois 1a forme)|
oxydée et la forme réduite du couple redox |
Pt/Ox Red

Pt =

Fe*/Fe**
+ ERe

Fe't+e &= Feit

0,06 [Ox !
E=EQy e +—— 108 (OxT |
% [Red]” |

it
E=E" 3. 2 ':U:hﬁ1-::5[1:&,:I ]
Fe  (Fe™" 1 |___FE_+]

7.4. Electrode au calomel Hg,Cl, :
une électrode de référence tres stable.

+— vers le voltmétre

fil de platine

orifice de remplizzage

solotion saturee de KC1

— mercurs (Hg)
— Calomel Hg,Cl,
— bouchon imprégne de Kl

E—cdsmu: de KCl en exces

pasztille poreusze

couple Hg,Cl, {;}-"'Cl_q aq)

Electrode au calomel Hg,Cl, : réactions mises en jeu.

Cette électrode implique le couple (Mercure(+I)/ Mercure{0)liquide) en présence d’ions Cl:

4 AL
006 HE )
log——=2U _E® 10,03 log EIN

2Hg(lig)

Hg,Cly (ealige) ~——

b

—_ Hgiraqj +2 C]'[;q:l 2) = K= [Hgggaq}]'[{jliaq] ]2

Hg,Cly ,*2e —— 2Hgy,+2Cl, 9 @ électrode au calomel

—
l
4Hg,(Cl
E=Eo+ ﬂ’gﬂﬁlng > = i':s} =Eg+ 0,03 1.:.g_;2
ag .4 [Cliaq)]
1) Clg)

3=M+@2 = AG;=AG,+AG,;
= —-23E_=-23E —-RTLnkK,

RT

= E;ﬂ_:EI+EL11K$:EI+{L{}310gKE = 028V



8. Prévision du sens des réactions : utilisation des potentiels standard des couples redox.

8.1. Utilisation des potentiels standard E°.

On considére la réaction : Ox; + Red, % = Red; + Ox,

Dans quel sens cet équilibre est-il déplace ?

G:Iz 1 . EA

'G o o ' pouveir exydant creissant f
E-, R * (:I.Pd. 1‘.& :E'i]]
R

* 5iE% = E% = K = 1 = I'équilibre est déplace dans le sens 1.
L’oxydant le plus fort Ox; (ayant le E° le plus éleve) réagit (ou oxyde) sur la forme
reduite du couple 2.

* SiE% =E% = K = 1= I'équilibre est déplacé dans le sens —1.

Remarques : = La régle ci-dessus basée sur la comparaison des potentiels standard, peut étre
mise en defant si ceux-ci sont tres proches, car alors le terme relatif aux
concentrations dans la reladon de Nernst : log[Ox]/[Red] peut inverser I'ordre
des potentiels des deux couples.

* Le potentiel peut aussi dépendre du pH dont la variation peut également

inverser I'ordre des potentiels. 18

8.2. Relation entre A G° et E° d'un couple redox.

Nous avons vu que pour une réaction entre 2 couples redox. on a
AG=-n3E

ou E est la différence de potentiel entre les 2 couples considérés.

* Pour une demi-réaction - Ox + ne” — Red

et sous réserve d’associer ce couple redox, de potentiel standard E®, au couple de
reférence HYH, (E° = 0 V). on peut considérer une enthalpie libre standard de
réaction :

1
Ox+ne” = Red AG°=-nJE°| (sensl)
-1




8.3. Evaluation de la constante d’equilibre K a partir des E°.

DI].+ ne —= R.Edl 'ﬁ'lGj. =—1 3 El

o o
Red;, = Ox, +ne” AGy=- (-n3 Ey)

Ox; + Red, = Red; + Ox, AG"=AG] +A,GI=-n3 (E{ - EJ) : réaction globale

AG'=-nJ (E{ -E3)=-RTLnK

0,06
— Ef—E‘::ELﬂK = E?—Eg:—lﬂgl‘:
n L] 1]
i —— (E; -E3)
501t Jog [{:ﬂ—l;ﬁ (EY —E3) wed K —10%06

ﬁh a I'équilibre. le potentiel des 2 couples redox est le méme : Ey = E;

Exemple -

Couple 1 : Agh/Ag ., Ag™,Te — Agg :]E.iJI =08V E:i A ‘E‘:‘,’

1
Couple 2 : Cd*/Cd,): Cd¥ () +2e — Cdgy "By =-04V . /g  powoir
oxydant
Ag croissant
. .0 ~ 0
1) 2(Aggte = Agy) AG] =2(-13Ey)
L N o 0
. - 0 Le] o
Réaction globale : 2 Ag*, + Cd,::} _— cdl—{aq} +2Ag, AG =AG1+AGy
AG" =—23(Ef -E3)=-RTLaK
RT
w+ Ef —EJ = 23 LnK
5 _Eo
0.06 2E-E3)  2(0.8+0.4)
Ef—Eg = ’TlﬂgK dou: K=100 gps =10 o6 = h
[Cdfzatl}]équﬂibre K ~ 10*" = la réaction de pile est
avec: K=

+ 12 totale de gauche a droite
[Ag () zquitibee

™

10



9. Influence du pH sur le potentiel d’electrode.

0.1. Potentiel d'électrode standard apparent. Certains couples redox en nulieu aqueux fomt

intervenir les espéces H et OH™.

« Cas général
E-g°+ 2% log[H % + 0.06 log [D"]ﬂc
a0Ox+ne +qH — cRed+q" H,O n n [Red]
a  .q 0.06 0,06 Ox
o 0,06 -EIDK .ElH+ E=E° +q—lﬂg[H+] log | ]ac
E=-E +—log - n [Red]
il | HE a'i]
Red" Hzl,':} .
) _ E=E —qﬁpH + 0.06 og [Ox]
comme : ag g = 1 n [Red]®
ary+19 ——————
E=E°+ 0, Dﬁ [Ox]'[H] EG on E‘-'-"r _  potentiel standard
i o€ [Re d] pH apparent a un pH donné
Exemple: ~ MnO3/Mn*® E°=151V

MO, + 8 Hy + 56 = Mn¥,, + 4 H,0

0, 006,  MnO; JH'
E=E"+ =
5 Mn~"]
Eope 0008 b, 006, [MnOy]
5 5 [Mn-"]
MnO
E=E° ﬂﬂ?ﬁpHi—{I!}lElngq
[Mn="]
E=151-0,006 pH +0,012 log o]
gt Mn**]
]
oH

E';H = potentiel standard apparent = 1,510,096 pH

|

E

= > pH

0 2 4 6 7

= f(pH) = droite
-ordonnée i I'origine (pH=0) : E°=1.51V
- pente = —0,096
apH=0: E{p_q =E° =L51V
apH="7:
0 =0 B .
pH=7 = E° =151-0,096x7=084 ¥

11



9.2. Variation du pouvoir oxvdant en fonction du pH.

Considerons les 2 couples suivants :

MnOz/Mn" " :MnO;+8H +5¢" — Mn’"+4H,0 : E°=151VapH=0

ClL,/Cl:CL+2e = 2C1 :E°=136V

oo/

1.51
c
1 = 1 } E”ou E-
| -

1.36

croissant {a pH = 0)

1 ‘T'Il pouveir oxyvdant 1.

apH=0:MnOQj estcapable d’oxyder Cl- smivant la réaction :

2MnOj +10CT +16H' == 2Mn*" +5C1, + 8H,0

0,84,

I1 1

* La réaction est impossible a pH=7 ]

10. Dosage redox : titrage potentiométrique.

Exemple -

oy ‘ » Epar,
]-Il--l- 24

Dosage de Fe™ par Ce** Couples mis en jeu -
Couple 1 : Ce™/Ce’™ : Ce* + e — Ce**

E,=Ej+ N log

0,06, [Ce*™]

E;=E]+ log

1 T[Ce’]

Couple 2 : Fe™/Fe** : Fe'™* + e« —= Fe**

0.06. [Fe'']
[Fe™"]

..-""
ﬂ,??"'f

Ca
< el

4 - =
Fe-* — Fe™+ e

Cet+e — (e

vl

Cet +Fer* —1+ Fe 1+ Ce

':‘/‘ pouvoir oxydant croissant /
El

1.74

C -.13““

n(B-E3) 10097 16

réaction guantitative sens 1 75

12



E(V)!

1,74 E;
1.25 S E))
0,77
0 : +» n; moles de Ce* versées
ﬂ | 1P : ﬂ:
.

Dosage potentim.nétrique de Fe** (réducteur) par Ce* (oxvdant)

Aléquvalence :n_ C_V_=n_,C V _,—=1CV,=1CV,
avec : n_, =nb de fixés par une mole d'oxydant et n_;= nb d’e” cédés par une mole de réducteur.

On pose - n, = C,V, = ob de moles de Fe™ ntroduites et - n, = C,V, =nb de moles de Ce*™ versées.

La solution se comporte comme une €lectrode dont le potentiel E (en Volts)
varie en fonction de la quantité de Ce'™ ajoutée.

Bilan de réaction : (.e**{a 9 + Fel*“{ ag) —> Fei“{ ag) + Ee-’ﬂ‘(a @
nombre i i
de moles C,V; v, ! !
introduites | |
Avant l l
I'équivalence | ombre i i
de moles £ CyV-CVy ! vy | OV
a I"équilibre i i
nombre Vg v, i i
de moles i i
\ introduites =53V, =C Vg i i
I'équivalence | nombre i v, i €,y
de moles E E : :
a I'équilibre I =V | =0)V§

*

nombre | |
de moles C,V; GV I
introduites i i
i | |
Apres nombre CiyVi- G Vg I C;V; LGV,
I'équivalence |  Je moles £ | I
a éguilibre | =CVi— GV, L =GVE | =GV
| |

13



1) A t =0 : avant d"ajouter Ce?™ : le potentiel E est celui de la solution "pure” de Fel™ 3 doser.

I+
e
Couple 2 : E=E; =Ej +0.06 log [[;F*: E — —o car [Fe3+] =0

mais, en réalité 1l y a towjours des ions Fe* dans une solution de Fe*

Exemple - [Fe™]=0.1 plnl.L‘l
[Fe*]=10"" mol L1

-5
E=E5+0.06 lngi—_l—z 0,53V

2) Avant I’équivalence (C;V; <= C,V5) : Fe*" en excés.

La réaction étant totale = le réactif minoritaire (Ce?") disparait totalement = a I'équilibre [Ce**]
est négligeable. A 1'équilibre on a :

[FE:+]=C:‘1_CI‘1 - [FE3+]=[C-E‘3+]= Cl"]
Vi+Va Vi+Va
Le potentiel E de la solution doit étre calculé 3 partir de celui du couple 2 - Fed/Fe**
V. Civi
E=E; =E$ +0,06 log—-28 — E=ES+0,06lo
TRV, -av T : EC;VZ—CIEE

* A la demi-équivalence :
Vi =%C1‘Vz =E;p=E3+40,06 logl = Ejp=E3=077V o5

3) Al'equivalence : V;, =V (= )V =G,V,)
A T"équivalence les concentrations des espéces présentes sont -
4+ 2+ E , 3+ 3+ CV
Ce" ' |=|Fe" |=— : e 1=[Ce’ " 1=
(Ce =R = ¢ R =lee 1= L E
Le potentiel E,, de la solution a I'équivalence peut s écrire indifferemment & partir de
celui du couple 1 (Ce*/Ce™) ou de celui du couple 2 (Fe~/Fe®™) car - E,, =E; =E,

E. =E =Ef +']"1ﬂ1ng%
1VE 1 0.06 e GV,
= Eéq=—[E?+Eg+ : lng[ ! E]J
n o 0.06, CVg - 1 CVe ¢
'\:_bl EE;:]:EE =E2 + ].EIE -
o 4L ES9 1.74+0.77

= ﬂongx +1]-redE‘:'ed
g

Dans le cas généraloun__etn _j#1lona: |E

Ny +10g
avec : n, =nb d’e” fixés par une mole d'oxydant et n_; =nb d’e” cédés par une mole de réductenr.
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4) Aprés I'équivalence (C;V, = C,V,) : Ce*" en excés.

An dela du point d"équivalence, Fe?™ est totalement consommé - il n°y a aucune réaction avec
Ce™" qui est en exces; la concentration des produits Fe™ et Ce™ est identique.

A I'équalibre. on calcule les concentrations :
C,V, -C,V C,V
et =022 [Fe’ ]=[Ce¥ )= 2
"ﬁ,..?'l +V2 Vl +V2

Le potentiel E de la solution doit &tre calculé 3 partir de celui du couple 1 : Ce*/Ce™

0.06,  CV;—C,V
E=E =E{+——log— -1 —2 2
1 C,y Vs

* Au point de "double-equivalence" :
GVi—GoVo _

V3

&13:01“=2C2v2¢ 1=3'E=E?=1,?4V
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