                            
                         

1/les notions d’oxydation et de réduction :
● Un oxydant est une espèce chimique (atome, molécule ou ion) pouvant capter un ou plusieurs électron au cours d’une réaction chimique.

● Un réducteur est une espèce chimique pouvant libérer un ou plusieurs électrons au cours d’une réaction chimique.

● Une oxydation est une perte d’électrons.

● Une réduction est un gain d’électrons.

Cette réaction se produit spontanément, dans la synthèse :        Ox +é (Red 

 ● Nous avons remarqué que, dans les cas de réaction ionique, l’oxydoréduction est transfert d’électrons ex :        Na +
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 Il en est ainsi, chaque  fois que les éléments liés ont des électronégativités nettement différentes. L’élément de faible électronégatité cède un ou plusieurs électrons a l’élément de forte électronégativité.

● Inversement, en présence d’un champ électrique suffisant, il est possible de repasser, des ions au atomes par les réaction inverse. C’est l’expérience d’électrolyse.

2/Équilibre d'oxydoréduction - potentiel d'électrodes :
Nous développerons dans ce paragraphe, l'étendue quantitative des équilibres auxquels conduisent les réactions entre couple redox  en solution aqueuse. Les échanges d'énergie avec l'extérieur qu'elles provoquent et dont elle dépendent, comportent un travail électrique c'est pourquoi, ce sujet appartient à une branche particulière de la chimie : l'électrochimie.

La notion de potentiel d'oxydoréduction permet une prévision facile des réactions d'oxydoréductions thermo dynamiquement possible, elle est aussi présente dans l'étude des générateurs électrochimique (pile, accumulateurs) comme dans l'électrolyse.

La force électromotrice de la pile varie au fur et à mesure que la réaction d'oxydoréduction se produit et que la pile débite du courant.

On a la réaction redox  Suivant :
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La variation d'enthalpie libre avec les concentrations pour cette réaction s'écrit :
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On a :    ΔG=W=n.F.E
et
ΔG°=n.F.E°                        

Donc :                                                                
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à 25°C ou 298°K le rapport 
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La force électromotrice (f.e.m) est la différence de potentiel entre les deux électrodes lorsque l'intensité du courant débité est nulle.

Pour déterminer la constante d'équilibre de la réaction précédente on a la réaction de Nernst :
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Lorsque l'état d'équilibre est atteint .ie. Lorsque la pile ne débits plus de courant (E=0) et puisque le rapport des concentrations n’est autre que la constante d'équilibre. On peut écrire :
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I. partie expérimentale :

But : dosage de Fe2+ pour potentiomètre d'oxydoréduction.

Principe de la manipulation :

Titrage d'un réducteur avec l'oxydant en milieu acide en utilisant un potentiomètre et une double électrode de platine.

Matériel utilisé :

· potentiomètre TV-PH22.

· Électrode de platine.

· Agitateur magnétique.

· Solution de Fe2+ de concentrations inconnues.

· Du Mno4- (0,1 N) dans H2SO4 (0,1N).

· Becher de 100 ml.

· Burette de 25 ml.

· Pipette de 10 ml.

Manipulation :

Pour neutraliser ou doser la solution de FeSO4 par le KMnO4 on procède comme suit :

Après avoir lavé le matériel nécessaire pour la manipulation, avec de l'eau distillée, on prend avec un bêcher un volume de la solution KMnO4 (0,1M) et on rempli la burette jusqu'au trait de jauge. on lave de nouveau le bêcher et on prélève dix ml de la solution FeSO4 et on ajoute l'eau distillée de manière à ce que l'électrode de platine soit bien immergée dans la solution.

L’appareil étant prête a l’emploi (vérifier que le bouton fonction mode se trouve dans la position diset et que le branchement derrière l’appareil de l’électrode se trouve sur la position D.S), et on commence à relever les valeurs ΔE sur le potentiomètre après chaque quantité écoulée dans le becher.

Plonger l’électrode dans la solution agiter verser la solution de KMnO4 (0.1N) dans le Becher goutte a goutte et prélever chaque fois (E  correspondant, la quantité de KMnO4 versé dans le bécher avec les quantité suivante :    

-1cm3 a  1cm3 jusqu'à  8cm3 

-De 8cm3 a  9cm3 de pas de 0.2cm3 

-Goutte à goutte de 9cm3  à   9.6cm3        (zone de virage)  

-De 9.6cm3 a  10cm3 de pas de 0.2cm3 

      Et à chaque fois on note  (E  correspondant

a- LES RESULTAS :                                                      

	V (ml)
	0
	1
	2
	3
	4
	5
	6
	7
	8

	 (E (mV)
	80
	50
	40,1
	239
	337
	332
	341
	375
	1015

	8.2
	8.4
	8.6
	8.8
	9
	9.2
	9.4
	9.6
	9.8
	10

	453
	380
	362
	342
	331
	321
	315
	311
	305
	302

	10,5
	11

	298
	296


b-La courbe (E=f (V kMno4) :

Echelle :      1cm                   100mV

                    1cm                   1ml de KMnO4

Commentaire :

· D’abord on observe une légère variation du potentiel après avoir versé à peu prés 7 ml de KMnO4; et sa  s’explique par l’augmentation des ions ferriques (Fe3+). les ions MnO4- vont oxyder les Fe2+ en Fe3+. Puis un brusque saut du potentiel qui s’explique par l’oxydation de tous les Fe2+ en Fe3+  

·  Le point d’équivalence est atteint à V KMnO4=8ml donc tous les ions Fe2+ sont oxydés (le pique). Au voisinage de ce point on remarque un brusque saut du potentiel qui correspond à une faible quantité du réactif ajouté.

après le point d’équivalence on observe un excès d’ions  MnO4- d’où le changement de couleur(la couleur rose). Le potentiel sera alors celui du couple (MnO4- /Mn2+).

Détermination de Veq  et V0.5 eq :

Selon la courbe  
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E=f (V KMnO4) 

Veq=8.2ml, et le point de demi équivalence : V0,5eq=
[image: image10.wmf]2

Veq

=4.1ml.

Calcul de la normalité de FeSO4 : 

Au point d’équivalence on a : C FeSO4 .V FeSO4=C MnO4-.V MnO4- 
C FeSO4 =
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 C FeSO4  =0.082N.

d-Détermination des valeurs de E°Fe3+/Fe2+    et   E°Mno4-/Mn2+ :

  Pour E°Fe3+/Fe2+    
On a E impose=580mV     avec    (E =  E solution - E impose

Le potentiel à la demi équivalence est égal au potentiel normal de système EFe3+/Fe2+   donc :

EFe3+/Fe2+    = E°Fe3+/Fe2+ +   0.059 . Log1= E°Fe3+/Fe2+    

-A la demi équivalence on a : (E 1/2eq=337mv  et d’âpre la relation  

 (E =E Solution - E impose  (   E solution = E impose +  (E

                                                                        = 580 + 337

                                                                        = 917mV

donc:           


                                    EFe3+/Fe2+   = 917mV

Pour E(MnO4-/Mn2+) : 

D’après la relation (7) on a le potentiel au point d’équivalence est:

6 E = E°Fe3+/Fe2+    + 5E°Mno4/Mn2+    avec : (Eeq = 980mV

 Et d’après la relation :

 (E =E solution - E impose  (   E solution = E impose +  (E

                                                                      = 580 + 1015

                                                                      =1595mV

et puisque:

               6 E = E°Fe3+/Fe2+    + 5E°Mno4/Mn2+   (    E°Mno4/Mn2+        =  6 E - E°Fe3+/Fe2+   /   5

                                                                                             =   1730.6 mV  

                               E°Mno4/Mn2+ =  1730.6 mV 
Détermination de la  relation (7) :

Pour Fe3+ / Fe2+ :          Fe2+                    Fe3++ 1e - ..................... (1) oxydation

Pour  Mno4-/ Mn2+ :   Mno4-  +5e- +8H+                                  Mn2+ + 4 H2O.................. (2) réduction 

Donc:

Pour(1) :  EFe3+/Fe2+    = E°Fe3+/Fe2+    +   0.059 . Log[[Fe 3+]/[ Fe2+ ]]........(I)

Pour (2):  EMno4/Mn2+ = E°Mno4/Mn2+ + 0.059./5* Log [[H+] 8[Mno4-]/ [Mn2+]]….. (II)

A la neutralisation on a :

    EMno4/Mn2+ =  EFe3+/Fe2+    = E

On multiples (II) par 5 on aura :

      5 EMno4/Mn2+ = 5 E°Mno4/Mn2+ +  0.059 . Log[
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On somme (I) et (III) on obtient :

EFe3+/Fe2++5EMno4/Mn2+=5E°Mno4/Mn2+E°Fe3+/Fe2+0.059(
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 EMBED Equation.3  [image: image16.wmf]                 

Et puisque :          EMno4/Mn2+ =  EFe3+/Fe2+    = E   donc :

 6 E = 5E°Mno4/Mn2 + E°Fe3+/Fe2+0.059 (
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Et comme  [H+]= 1 g/L alors :


 6 E = 5E°Mno4/Mn2 + E°Fe3+/Fe2+0.059 (Log  
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Comparaison entre les valeurs expérimentales et théoriques de Eeq , E°(MnO4/-/Mn2+) et E°(Fe3+/Fe2+):

  Les valeurs théoriques :

          E°(Fe3+/Fe2+)=770mv

          E°(MnO4/-/Mn2+) =1510 mv

          Eeq=1387mv.

 Les valeurs expérimentales :

          E°(Fe3+/Fe2+)=917mv

          E°(MnO4/-/Mn2+) =1730.6mv

          Eeq=1015 mv.

          On remarque  qu’il existe un décalage entre les valeurs expérimentales et les valeurs théoriques, et la plus grande erreur commise : |Eexp – Eth|= 0.372v le décalage est dû à l’inexactitude du matériel et aux erreurs de lectures.

e -Déduction de la formule de la constante d’équilibre :

on a la réaction :

                           Mno4-  + 5 Fe2+ +8H+                                  Mn2+ + 5 Fe3+ + 4 H2O
la constante d’équilibre :        

                                             K=
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on a les réactions :

                                                 (          Fe2+                    Fe3++ 1e -   )   * 5

                                 Mno4-  +5e- +8H+                                  Mn2+ + 4 H2O

                           Mno4- + 5 Fe2+ +8H+                                  Mn2+ + 5 Fe3+ + 4 H2O

EFe3+/Fe2+    = E°Fe3+/Fe2+    +   
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EMno4/Mn2+ = E°Mno4/Mn2+ +  
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(E=E+-E-=Eo x -ERed = EMno4/Mn2+  -  EFe3+/Fe2+    

Donc:

      (E =  E°Mno4/Mn2 - E°Fe3+/Fe2+
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Au point d’équilibre :

                                 EMno4/Mn2+  =  EFe3+/Fe2+    (  (E=0

Donc :

                (E°+0.059 Log 1/ K = 0    (      (E°- 0.059Log  K = 0    

5 5

     (   Log  K =  
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**expérimentalement : 
E°Mno4/Mn2+ = 1790.8 mV

E°Fe3+/Fe2+   = 917  mV  

(E°=1790.8 – 917= 873.8mV =0.87v

                                            K=5.35 1073
**théoriquement :
E°Mno4/Mn2+ = 1510   mV    

E°Fe3+/Fe2+=  770     mV

(E°=1510 – 770 = 740 mV=0,74V


                                              K=5,15 . 1062   

  Conclusion:

  Ce TP nous a montré que lors du titrage de la solution FeSO4 par la solution KMnO4, les ions MnO4- vont d’abord oxyder ceux de Fe2+ en Fe3+  à un certains temps où une quantité d’ions MnO4- ajoutée a oxydé la moitié des ions Fe2+, on aura l’égalité :| Fe2+|=| Fe3+ |. Ainsi que ce milieu est caractérisé par un potentiel (dominant) :    E°(Fe3+/Fe2+)=E(Fe3+/Fe2+). Au bout d’un certain temps, le point d’équivalence sera atteint, donc : | MnO4- |=5| Fe2+| et | Mn2+|=5|   

Fe3+|, d’où la relation : E=(E°(Fe3+/Fe2+)+ E°(MnO4/-/Mn2+) )/6. A ce moment là, la valeur maximal de la différence du potentiel sera atteinte (
[image: image30.emf]D






EMAX), à partir de cette valeur l’excès des ions  MnO4- provoque une disparition des ions Fe2+, donc le potentiel qui caractérise ce milieu est celui du couple : MnO4/-/Mn2+ : E (MnO4/-/Mn2+) =E° + 0.059/5 log([MnO4-]*[H+]8/[Mn2+]).

On peut aussi caractériser l’équilibre par une côte d’équilibre : 

K=([Mn2+]*[ Fe3+])/([ Fe2+]*[MnO4-]*[H+]8), cette côte peut s’exprimer en fonction de 
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

E° comme suit :  K+105
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

E°/0.059. D’une façon générale : logK=n*
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

E°/0.059

Alors : K=10 n*
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

E°/0.059
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Equation de Nernst








_1087129396.unknown

_1112985169.unknown

_1112985956.unknown

_1112986153.unknown

_1112986444.unknown

_1112986783.unknown

_1112986197.unknown

_1112986015.unknown

_1112985846.unknown

_1112985877.unknown

_1112985615.unknown

_1112908809.unknown

_1112909022.unknown

_1112909359.unknown

_1112908957.unknown

_1112902448.unknown

_1112908684.unknown

_1112908720.unknown

_1087140130.unknown

_1112812116.unknown

_1087140214.unknown

_1087137335.unknown

_1084702020.unknown

_1087127430.unknown

_1087129072.unknown

_1084702069.unknown

_1084701904.unknown

_1084701989.unknown

_1084701995.unknown

_1084701954.unknown

_1084700535.unknown

