
Cinétique des processus redox

EXERCICES

Exercice 1 :

1. Proposer l’allure de la courbe théorique d’oxydation anodique de l’ion chlorure en ion hypochloreux, à partir d’une
solution d’ions chlorure à 2 mol.L-1 , en présence d’une trace d’ions hypochloreux ( 10-6 mol.L-1  ), dans une solution
de pH = 10.  E°(ClO- / Cl- ) = 0.88V

2. Proposer l’allure de la courbe théorique de réduction cathodique de l’ion sodium en métal sodium solide, à partir
d’une solution d’ions Na+ à 2 mol.L-1 .  E°(Na+ / Na ) = -2.7 V

3. Proposer l’allure de la courbe théorique d’oxydation anodique de l’ion Sn2+ en ion Sn4+ à partir d’une solution
équimolaire d’ions Sn2+  et d’ions Sn4+. . Pour la même solution proposer la courbe théorique de réduction cathodique
de Sn4+ .  E°(Sn4+/Sn2+) = 0,14V

4. Soit une électrode de cuivre plongeant dans une solution d’ions Cu2+ à la concentration de 0,1 mol.L-1  . Proposer
l’allure des courbes théoriques d’oxydation anodique de Cu et de réduction cathodique de Cu2+ .

E°(Cu2+ /Cu) =0.34V

Exercice 2-1 :

Si votre objectif est de produire du cuivre par électrolyse à partir d’une solution d’ions Cu2+ , que proposez-vous pour
augmenter la vitesse de production ?

Exercice 2-2 :

Proposer l’allure des courbes I/E pour les phénomènes redox envisagés suivants, dans les conditions présentées, à
l’aide des données proposées. On rappelle que l’eau est une espèce électroactive.

a) Réduction d’ions Ag+ à partir d’une solution 10-2 mol.L-1  . Couple rapide.  E°(Ag+/Ag) = 0,80V

b) Oxydation d’ions chlorure ( 2 mol.L-1 ) en hypochlorate ClO- ( initialement 10-6 mol.L-1 ) sur électrode de graphite (
surpotentiel 0,2V ) en solution aqueuse à pH = 10 . ( E°(ClO-/Cl-) = 0.88V )

c) Oxydation du fer métal en Fe2+ . ( E° = - 0,44V )

d) Réduction de l’eau à pH = 1 sur électrode de nickel . Surpotentiel 0,5V

Exercice 2-3 :

Données : E°(I2/I-) = 0.62V  E°(IO3- / I2) = 1.19V

La courbe d’oxydation anodique d’une solution d’ions iodure est donnée ci-dessous.

i/A

E/V

1- Justifier son allure.

2- Quel est l’ordre de grandeur du rapport entre les courants de diffusion ? Discuter et commenter.
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Exercice 2-4
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 Exercice 3 :

1.

2.
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Exercice 4 :

Production électrolytique de zinc métal.
On étudie une solution contenant des ions Zn2+ , accompagnés d’impuretés cationiques. On ne prendra en compte que
les impuretés suivantes : Cd2+ , Cu2+ , Ni2+ . On procède alors à un ajout de zinc solide (en poudre) dans la solution pour
la purifier.

1. A l’aide de la figure suivante, justifier la nécessité de la purification avant électrolyse.

2. Expliquer le procédé de purification en écrivant les équations bilan des différentes réactions qui ont lieu. Sous
quelles formes sont alors les impuretés après "purification ? Comment peut-on les éliminer ?

                                                                                                     I/A

                                                      Cd--->Cd2+

                            Zn  ----> Zn2+                Ni----> Ni2+                                           Cu -----> Cu2+

                                                                                                                                                                          E/V
                                      Cd<---Cd2+ Ni<-- Ni2+                                            Cu<--- Cu2+

             Zn<-- Zn2+

On obtient une solution de sulfate de zinc à 2 mol.L-1  que l’on acidifie par de l’acide sulfurique à 1,5 mol.L-1  . le pH de
la solution sera considéré égal à 0. On procède alors à l’électrolyse de la solution. Les cathodes sont en aluminium et
les anodes en plomb inattaquables en milieu sulfate. Les cuves sont en ciment revêtu de PVC.
Les ions sulfate sont électro-inactifs.

3. D’un point de vue thermodynamique, quelles sont les réactions qui peuvent avoir lieu à l’anode et la cathode ? En
déduire la réaction d’électrolyse thermodynamiquement attendue, et la ddp a priori nécessaire pour la réaliser.
Commenter.

4. A l’aide de la figure suivante, donner l’équation d’électrolyse qui a réellement lieu. A quoi sont dus ces
changements ? Si l’on impose une densité de courant de 500 A.m-2 , quelle devrait-être la différence de potentiel
appliquée aux bornes des électrodes. Estimer approximativement le rendement faradique associé au dépôt de zinc
à la cathode.

                                                                         j/A.m-2

                                                               500

                                                                                                                                      H2O O2 sur Plomb

                              -0,90        -0,76                                                                     1,95
                                                                                                                                                                        E/V
                                                                                                       1                             2

                     H2  H+

   Sur Aluminium
                           Zn Zn2+

                                  Sur aluminium
                                                              500

5. La différence de potentiel appliquée est en réalité de 3,5V. Expliquer la différence par rapport à la valeur estimée à
la question précédente.


