Electrochimie

Electrochimie analytigue

Cyrille Alliot




Réactions d’oxydo-réductions™

.Echange entre deux especes

- Capacite d’'une des especes a donner des
— électrons

- Capacité d’'une des especes a céder des
électrons

¥ - Pas de courant geneére (pas de |
| déplacement d’electrons) |

Exemple : Tout se passe dans la solution

3+ — 2+
Fe " + le <==>Fe Courant nul
Cut <==> Cu?* + le

Fe3* + Cut <==> Fe?" + Cu?*




Reactions d'oxydo-reductions’

N .Al-je toujours une réaction entre un oxydant et un
= réducteur présents en solution ?

- . Lol du gamma
" EM

ox red

§

Potentiel d’une solution en circuit ouvert : Lol de

5 Nernst ) 1
| . In(10) RTl loxydants] |

L'oxydant le plus fort réagit sur le réducteur le plus fort

nF 5 [reducteurs]




Définitions générales

-

Electrochimie

. ApPIication d’'un courant ou un potentiel a
I'Interface d’électrodes

. Déplacement d’'un etat d’équilibre
- Réaction d’oxydation a une électrode
- Réaction de réduction a I'autre électrode

. Echange d’électrons entre deux électrodes 1




Définitions generales -

.Courant
B Flux d’électrons (nbre d’électrons par unité
de temps)
8 .Potentiel

Energie des électrons : notion de capacité a
faire une réaCtion Capacité d’'une espece a donner

difficilement des électrons

E (V)

Capacité d’'une espece a capter des électrons difficilement




Définitions générales

.Electrode :
Conducteur électronigue en contact avec un

N électrolyte ionique

. Electrode de 1ére espece : métal conducteur au contact d’une solution
— Electrode inattaquable

T Electrode platine ou or en contact avec un couple redox (ne sert que de transfert
d’électrons)

— Electrode attaquable

le métal de I'électrode participe au couple
redox

. Electrode de 2éme espéce : métal recouvert d’un sel avec I'anion du sel en solution




Définitions générales -

.Chaines électrochimiques

| 2 électrodes séparées par un nombre quelconque
F d’électrolytes

électrode 1/ électrolyte(s) / électrode 2

| - si i=0, le potentiel est imEosé par les réactions aux
| deux électrodes : E=E1-E2

- si 1Z0, réaction d’oxydation a I'anode
réaction de réduction a la cathode i

E=Ea-Ec+RI




Définitions générales

-

" .Réactions d’électrodes
exemple : Cu/ CuSO,, H,O / Pt

-+
R
||




Définitions genérales

-

. lension absolue, tension relative

Impossible de mesurer une tension absolue

On ne mesure gue des tensions relatives entre
deux électrodes




Double couche éelectrique -

.Une métal conducteur plongé dans une solution
. Electriguement neutre au départ

. Suite a une réaction electrochimique, porteuse
d’électrons

| w |a solution s’organise pour compenser cette
| charge

«» Creation d’'une double couche électrigue comparable a
un condensateur




Double couche électrique

Modele de Helmholtz

Potentiel
F Y

PHE

. 2 plans chargés a une distance d

p X
/ Comparable a un condensateur




Double couche électriqgue.

.Modele de Gouy-Chapman : couche diffuse

Potentiel

metal solution ou solvant

Les charges compensant la charge du meétal ne sont plus localisées dans la
plan de Helmholtz mais sont réparties de facon décroissante avec la distance
a I'électrode




Double couche électriqgue.

Modele de Stern : double couche + couche

N diffuse
°°
oo o ©

0000

- Distribution linéaire jusqu’au plan de Helmholtz puis décroissance exponentielle

Potentiel
Fy

PHE
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Réactions électrochimiques

¥ .La cellule d’électrolyse est le lieu ou se produit
les réactions electrochimiques

- L’électrolyse met en jeu au moins deux
couples redox

§| -Lareaction se fait dans le sens contraire de la §
L réaction naturelle |

-Besoin d’'un courant et d’electrons qui
fournissent I'energie nécessaire a cette  Ji
s reaction ;




Réactions électrochimiques

.Electrolyseur
-1 solution ionigue + 2 électrodes

N .Dés que le courant passe, les électrodes se
N polarisent

| - Anode : les électrons sortent par cette |
électrode. .

.I® oxydation du réducteur, reliée a la borne + du générateur

— cathode : les électrons entrent pas cette électrode.

-eréduction de I'oxydant, reliée a la borne - du générateur




Réactions électrochimiques

e
<

générateur

=

électrodes '| " +
>

solution

Cellule
électrochimique

Montage a deux électrodes

JAttention : ceci nest pas une pile. Les électrodes sont
polarisées par le générateur

.L’'électrolyte est le milieu conducteur
- Les anions migrent vers le pole +
- Les cations migrent vers le pole -




Réactions électrochimiques

.Conditionnement de fonctionnement

& _Faraday : pour forcer une réaction, il faut
appliquer un potentiel supérieur au potentiel
gu’aurait le systeme pour un fonctionnement
en pile

e —

.Exemple : électrolyse de I'eau
2H,0 2 4H" + O, + 4e
2H" + 2e 2 H,

1,23V /ENH

Attention ;

. Aux cinétigues eventuelles de réaction




Réactions électrochimiques

JVitesses de réaction

aOx+ne-<bred

~ —1d[0x] 1d[Red] —1ldny,y 1dnyeq

V=4 Tdt b dt  a dt b dt
_—ldn,
vred - n dt
— 7= 49 _ pdne :
Q =1.t =nFe j= = F— j=1/S

Le courant mesuré a l’électrode est donc directement lié a la vitesse de la réaction
qui se produit a I'électrode




Réactions électrochimiques

.Mécanismes de réaction
Etape déterminante

electrode Interface Sein de la solution
electrode — solution

N
§ Réaction Transfert _
N O ads Chimique O surf V: pgp— O solution
AN adsorption |
N |
|
N 5 Ej |
N1 | B2 |
= &
NBEE =
|
N |
N '_
N Reéaction R surf Transfe )
\J Rads rimique , ‘Wassré R solution
N\ adsorption




Réactions electrochimiques

Transport de matiere

Les porteurs de charge se déplacent sous I'influence
- du champ électrique
- d’un gradient de concentration
- de la convection (naturelle ou forcée)
Migration : deplacement des ions sous l'effet d’un gradient de potentiel électrique

les especes neutres ne sont pas concernées
les anions migrent vers I'anode
les cations migrent vers la cathode

Diffusion : transport sous I'effet d’'un gradient de concentration

Convection : déplacement sous l'effet d’un gradient thermique ou mécanique

Electrolyte support (composé ionique a concentration élevee) : son but est de rendre le
flux de migration des especes électroactives negligeable devant la convection et la
diffusion




Allure des courbes de polarisatior
I=1(E) i

A courant nul, le potentiel est défini par la loi de Nernst

E = Eo + 0.06/n log ([ox] / [red]

Si on applique E>Eeq : oxydation

Si on applique E<Eeq : réduction

A
ifouj=is)

i =0 oxydation

Red Ox

Eeq

zone de réduction zone d'oxydation
Red Ox

i <0 ré&duction




i=f(E)

potentiostat
L'allure des courbes est fonction de la vitesse des

réactions mises en jeu et des éventuelles

modifications de surface des électrodes
o

auxihaire ref travail

a- montage potentiostatique dans lequel la différence de potentiel V est imposée par
un potentiostat, en appliquant une ddp entre électrode de travail et 1’électrode de
référence , on établit ainsi la courbe I= f(E) . Cette méthode expérimentale
constitue la voltampérometrie .

b- montage intentiostatique , s’est I’intensité I traversant 1’électrode qui est imposé
par intentiostat ou galvanostat.




Allures des courbes

-

Systéme rapide Systeme lent

. A A
1 i

Red <« f
E / E
Zone de réductior. * > E ™ .
Zone d’oxydation —
E

Red / * Ox Mo
v

Le systeme est déclaré rapide ou lent au regard du transfert de charge

A
\

v _=
v

A

Pour les systemes lents une surtension minimale doit étre appliquée pour observer la réaction




Allure des courbes

Systeme lent dans un seul sens:

4 T /
1
E
th
| >




Allure des courbes

rF.
Electrodes non modifiées Electrodes modifiées
(électrodes impolarisables) (électrodes polarisables)
A A
/ > Tc Ta

Ei=0 E,

i=0




Allure des courbes

-
Courbe de polarisation d’un systeme rapide
A Courbe (a) : ions Fe?* seuls
i * pour i=0 E=Ea<Eth car [Fe2*]>>[Fe3*]
/ * sion applique E>Ea oxydation des
F / s . ions Fe?*
e
" ©
Ec >
Ea th E
®) Courbe (b) : ions Fe3* seuls
Fe* +—7 7 i  pour i=0 E=Ec>Eth car [FeZ*]<<[Fe3*]
* sion applique E<Ec réduction des
ions Fe3*

Courbe (c) : [Fe3*]=[Fe?*]

I=Iox-Hred

si E<Ea réduction seule a I'électrode
si E>Ec oxydation seule a I'électrode
si Ea<E<Ec les deux réactions ont lieu a I'électrode simultanément




Allure des courbes

-

Attention : un systeme peut étre rapide sur un métal et lent sur un autre

A

N

Hg /Zn Fe PE

Cette propriété est utilisée afin d’analyse certains éléments dont les potentiels redox
sont en dehors du domaine de I'eau




Allures des courbes

-

Exemples de systemes rapides et lents
* H*/H,
* Rapide sur Pt et Rh

|&Fs i\'n(u_ . Q-(M) + H30+ E— - G | [M) +H,0 ddc\harg e
Q FQP:O\L)
2.‘\'“' :h?g v H(M) —» ™M & i Hz_ ddsofc @ Hon c‘nlmiclug

(\:M‘.\-au\-g )

e Lente sur Hg et Pb

(\imitaute)

24 Jrope v H(M) + € (M) + H3°+"_": 2M +H, + HO

cdsor p Fov i\u)rodn‘cm.\ciue




Allure des courbes

-

Impact de la vitesse du systeme sur les courbes intensite potentlel

* Aspect thermodynamique

A Dewst \"g, de
é Counranc
Q

Le potentiel d’équilibre varie avec le pH A

* Aspect cinétique

. . de
Méme pH mais électrode variable

L Dewsite de -
courank

de

Ha, Z2n F!_ Pt



Polarisation de concentratior

-

Polarisation de concentration

Quand le potentiel appliqué devient important, toute I'espece présente a |'électrode
est consommeée

= Pour que la réaction continue de se produire, 'espece doit migrer de la
solution vers 'électrode

= diffusion régie par la loi de Fick

Le courant atteint alors une valeur maximale, proportionnel a la concentration de I'espéce en
solution




2 dlectrooles 2 clectrode s

v polarisablicy iw polarisakles Aw ~Motwey
1 aleearode
E-o ‘ E >0 polarisahle

C2>C1




Plusieurs especes




Domaine d’électroactivité

-

Cas de l'eau:

Présence permanente de H20 a I'électrode (solvant).

- Pas d’appauvrissement a I’électrode et donc pas de polarisation de
concentration

HO @)
2 2
Domaine d’électroactivité du solvant
¢ > "
l |
E )
max  Zone de potentiel
inaccessible

"




Domaine d’électroactivité

-

Cas d’une électrode polarisable :

Cu Cu™




Intensité imposée

-

Intensité imposeée

La quantité d’électricité est directement
liee au temps d’électrolyse

— Mauvaise sélectivité




Tension iImposée (2 électrodes

-

Tension aux bornes imposée

La tension entre la cathode et 'anode est imposée

— Mauvaise sélectivité

L'épuisement d’'une espece au cours de I'électrolyse va entrainer une baisse de l'intensité

V={(Eq+m) — (Eeq + M) +RI

anode cathode

Comme | diminue et V est constant, les surtensions doivent s’ajuster et donc engager
éventuellement d’autres réactions




Potentiel contrélée a I'électrode de
travall &7

V4 N\

Potentiel controlé a I'électrode de travall

Sélectivité de la réaction

e Cellule électrochimique

Les deux parties de la cellule sont en
général séparées par une paroi poreuse
ou un pont salin permettant la

callule

'8 conduction tout en évitant le transfert {lectr o chimigu
des espéeces électrochimiques ;

pParei porause A
(ow Jowmehou N
u'.\t.d-ral?i-iqu) NolE m ¢ bre,

|
N.B. : cette jonction n'est AFE I
pas toujours nécessaire. 6

potentrivostat A




Voltampérometrie

Systeme a 3 électrodes

E=E. ..+bt b en mV/s

init

Déformations des courbes de polarisation, enregistrées dans I'état quasi-stationnaire

C>C

quasi stationnaire

| peut donc étre plus grand

Le voltampérogramme est donc déformé par rapport a la courbe intensité-
potentiel d’'une solution (courbes de polarisation)




Intensite ( p-amperes)

70
60
50
40
30
20
10

010

» ""’\ ’
/ r |
/| A
1
s\
AU AN
. 4 palier de diffusion
& *Tb o v v '
010 030 050 070 090

Eéq

Surtension E - E équilibre (volts)

Voltampérometrie

-

balayage tres lent
= === halayage rapide

= = = caractéristique sans
limite de diffusion




Balayage lent (ou point par point)

A E=Eeq pas de surtension

Ce
= t0in do la colution

- surtension Ea -Eeq,
- contommation de I'sspibce dlectroactive,

dlactroactive par Ia diffusion (Loi de FICK),

Lo
Ce ~— tein de la solution

- euttension Eb-Eq cupétieure 2 Ea-Eq,

t - I'apport d'eepiea dloctroactiva par diffusion

électrode

artive & ¢a valeur maximala Cs-0 = Ce,

E=Ep

électrode

- établissament d"un équilibre avec I"apport d'acpées

- consommation acetue de I'espéce élachoactive,

0e Ce

dlectroactive,

- courant nul.

dlectrode

- Ia vitacsa de la réaction dépondant de 1a eurtencion Ea-Eq
at de I concentration & l'élestrode, il s'établit un courant Ia.

f afteint son magimum quand le gradient de concentration

- le courant ne pourrq puae dépassar [a valeur Timite [b,

Voltampérometrie

- pag de sutlension,
- pas de consomimnation de I'espiee

élactrode

électrode

Ce

—

-

Balayage rapide

l— - = ———— 22in de 13 solufion

- pge dn gradient de concentration,

Ce
= tein de Ia solution

- Ia surtencion Ea-Eq act atteinte plue vite gréice au balsyage rapide,

- la consommation d'espiee électroactive a done €16 plus faible ef 1a
coneentration en espace dleetroaetive net plus dlevie,

- qvee une méme eurtension et une coneentration plue grande A I'élechrode
la vitesse de 1a réaction est supérieure ef le courant |'g gugei,

Ce Ce
— eoin de 12 enlution

g - 1a surtengion Eb-Eq eet atteinte plug vite gréce au balayage rapide,
- la caneantration en eepica dleetronctive n'act plue nulla
au niveau da I'dleetroda,
- le courant I'b est donc supérieur au courant fimite ef il peut
miéme encore aUgManter,

7
e

0

Ce

~ sein de la solution

+ Pour un certain potentiel Ep la courant pasce par un

maximum [p ear ei la eurtencion continue 3 sugmaontor,

’ Ia concentration en espice dlectroacive i I'électrode
devient faible. En poursuivant le balayage, le courant tend
vere [a méme limite Ib déterminée par I'apport maximum
d'aspica électroactive en mode conveetion pure.




Voltampérometrie

Attention aux balayages ultra-rapides

Une cellule électrochimique se comporte
comme un condensateur (deux conducteurs
électriques séparés par un diélectrique)

E initial

'
Ep E finai

balayage en p

sde 1210 volt/

1 capacitif

0 g
E initial E final

balayage en potentiel : de 100 a 1000 volt/seconde

| —

A
e
b\ec‘wd
l

A(ion électrolytique

¢
é\e&oé




Voltamperometrie cyclique.

Moyen analytique puissant = comprendre les processus réactionnels

La voltampérométrie cyclique se fait en régime de diffusion pure afin de permettre que le
produit reste a I'électrode un temps suffisant

e (Cas d’un systeme rapide ou réversible (transfert de charge
plus rapide que transfert de masse) A 1 piclle (uiodigue)

En général seul 'oxydant ou le réducteur

Vitesse de balayage suffisamment élevée pour éviter I'état quasi-stationnaire

— Loi de Randles-Sevcik

rebroussement

2.3RT
nF Einitial ‘

AEp = Epaller — Epretour =

Ipan=|pcat

pic retour (cathodique)




Voltampérometrie cyclique

* (Cas d’un systeme lent ou irréversible

pic aller (anodique)

hEw > 2.3RT
p nF

Ipan'_'tlpcat

construction obligue tenant compre
du décalage du pic aller avee la vitesse de balayage

E final
Ox

pic retour (cathodique)




courant
capacitif

e e Y
/ |
/ b, =48 v/s I

/
/

r" 4 | |
(s. ’l \ A
‘»; Y, &
. ,f"
. i’

Q ¢—Q

pic 1

Q" +—— Q”

pie 2 Pics aller (cathodiques)




VIC LJUIC wile =

d’analyse — cas particulier :

polarographie -
Principe : E est variable et on mesure i (électrode indicatrice Hg)
Conditions expérimentales usuelles :
-1.5V<E<04V
n+ = Hg - -
M™ + ne » M(Hg) meétal amalgame.

Précautions :

02 + 2H+ £ 29- = H202

I H,0, + 2H' + 2¢¢ = 2 H,0 '.




Polarographie — aspects qualitatifs

Cas d’un systéme rapide (contrélé par la diffusion)

B E=E° +0.06 log ([0x]a / [red]a) 1 électron échangé
T E=E° + +0.06log ( Kred/Kox ) + 0.06log((i - 1)/ (law-1))
= E=E, +0.06log((i - i)/ (ia-i))

Equation de la vague polarographique de réduction

E=Ey, + 0.06log(( ia-i) / i) =0

iq: courant limite de diffusion de réduction

Acces au nombre d’électrons du couple -
au potentiel de demi-vague (couple concerné)




Polarographie — Aspects qualitatifs
Pouvoir de séparation

Di/DE

12

12

Si AE>150mV bonne séparation des vagues Si AE>50mV bonne séparation

Rappel : autre possibilité - ajout d’'un complexant
- changement de pH




Polarographie — aspects quantitatifs
=607n D2 m® 1B m : débit du capillaire

t : durée de vie de la goutte
D: coefficient de diffusion de l'espece

Pour des conditions opératoires fixées (n et D sont fixes)
id = KC
Courbe d’étalonnage Ajouts dosés

Id A




Autres techniques électrochimie

Titrages potentiométriques a courant nul

E.L
R e
Titrage Fe2* par Ce?* / Co3t/Ce*
B

eS

Différences de potentiel suffisantes

1 électrode de référence
Systeme rapide

1 électrode indicatrice




Autres techniques électrochimigues

Potentiométrie a intensité constante (titrage Fe?* par HCrO,)

Intensité de courant faible : pouvoir négliger les quantités impliquées dans le bilan

matiere
HO O
2 2
4 Fel+ Fe3+
AE
HI2 / - _
H* 1 (873
V=0

AE

P.E

V HerO, ajouté

v




Autres techniques électrochimigues

Titrages ampérométriques ( électrode de ref + électrode de travail)

Titrage Fe?* par HCrO, L4

E imposé > 0.8 V/ENH \

HCro4

Rq : si Eimposé > E° HCrO,/Cr3* alors i=0 aprés I'équivalence




Autres techniques électrochimigues

Titrages ampérométriques ( montage a deux électrodes)

) T .00 A Hoy ‘4 H,
(1) - g (2) Fez... . 7
e Fe2* , e AE fixé = 150 mV
}975 qA_E € AE
e [ Fe3+ u 3)
f F'lb-'-
H+ i H+ ‘ H"
£ z

; i A

Cr VIl ajouts | (Ce (IV)ajouté)

AE grand AE petit




Exercices

Exercice 1:

* Repérez et nommez les principaux constituants

* Lappareillage est utilisé selon plusieurs modes

Chronoampérométrie
Polarographie DP (ou signaux carrés)
Voltammétrie cyclique

Voltammeétrie linéaire

Associer a chaque mode le signal appliqué et le signal mesuré

Signal appliqué : (E] = f{t), entre “Work” et “Ref”
| E l/ E l/\/\/\ E 'JL'JLP
t t t t

Signal mesuré : |, entre “Work” et “Aux”

N UL ke




Exercices (2)

Exercice 2 : Voltampérométrie & embout argent

“Conditions : montage a 3 électrodes, ECS, vitesse de rotation 2tr/s, électrode auxiliaire Pt,
lAgNO3]=2.5%-3M dans HCIO, 0.1M, b=10mV/s

I (en t.LA)

1. Identifier les especes Aa F 200 : = .
2. Pourquoi la branche cathodique 100 L = ¥ F
présente-t-elle un palier?
3. Pourquoi la branche anodique ne 0 | 5
présente-t-elle pas de palier? o

n e

=200 I 1 1

0.5 -0.25 0 0.25 0.5

Il E / ECS (en Volr)




ampéeremetre)

Intensité i /p A

=)
o

=)

o

-10

Exercices (3)

Exercice 3 : Etude de 2 systémes redox

1. Indiquez a quoi correspondent les repéres (électrode de
travail platine, auxiliaire, calomel saturé, millivoltmetre,

2 . Les figures ont été enregistrées en milieu H,SO, 0.5M
Systemes lents ou rapides?
Potentiels des couples?
Expliquer les paliers

Potensiostat
Réf¢E @r':nc: ? F 0 G ‘
B ®
Al B c
Figure 1

Concentrations des especes 0.01M

200 - ; 20
(a) @ T (b)
u
i " ' 13 S}
2 P£Q z
o 20
u
= S R z o) N
N K J J a6 L |
w 4——/ v
" q A 3 .'zm _ ur L .:0 » 2@ g
- By s o 0 0.8 0 0.8 1.6 0l 0.2 03 0.5 0.
P;f:ml:l d; le!ectrod; V/ECS Powatal ds Filecool \VECS Poseaciel de Iidle v, /ECS
igure : systéme il Fi 4 - am
Figure 3 . :systtme igure 1 systeme
s;;(émm‘(m sur Fe(ITI)/Fe(Tl) sur As(VY/As(IIT) sur
pi-tine platine )




EXercice 4 : posage nickel et cobalt dans une eau de robinet

On utilise la méthode des ajouts dosés

Exercices (4)

pic
1 mesure 2™ mesure
voltampérométrie sur Cajouts
E/V I/nA E/V I/nA
eau du robinet -0,953 -3.7 -0,953 -3.6
sans ajouts Ni:0
Co :0 -1,132 -3,02 -1,132 -2,97
eau du robinet Ni : 468 ug/L -0,957 -129.6 -0,957 -126,5
plus premier ajout Co :093ug/L -1.116 -26,14 -1,116 26,37
eau du robinet Ni :937pg/L -0.957 -249.5 -0,957 -251.4
plus deuxiéme ajout Co : 1,85ug/L =112 -47.60 -1,112 49,1

Forme des éléments chimiques?
Pourquoi les courants sont négatifs?

'électrode fonctionne-t-elle en anode ou cathode?

Déterminer les concentrations en ng/L ainsi que les incertitudes associées au

risque de 1%

-

-------------------

12041416_tap vater_nico_ |
1997-12-04 3
1997-12-22 14:07.58
t
tap water_nico_nol
et hod
itle .Co in ta SIS
Remarkl @ 10al vater + 0.S5al buffer (19
Reaark? + 0 0Sal DMG-Na2 (0.imcl-l) |
Substance & Ni
Mass conc.: 139.043 ngsl
MC dev. 3.230 ngl kR ||
Nass 1.474 ng |
Add mass 50.000 ng
R ENV nk
-1 -0.983 -3.7
1-2 -0.953 -3.6
2-1  -0.957 -129 6
2-2 ~0.957 «126.5
31 -0.957 -249.5
-2 -0.957 -251 .4
Substence . Co
Nass conc.: 121.13% mng-sl
HC dev 2.880 ng-l
Nass 1.284 ng
Add mass 10.000 ng
VR EV nk
1-1 =1.132 -3.02
1-2 =-1.132 -2.97
2-1  -1.116 -26.14
2-2  =1.116 =26.37
3-1  -1.112 -47.60




Exercices (5)

-

EXxercice 5: Redissolution anodique a tension sinusoidale surimposée
Mélange Co, Cu, Pb et Zn ﬂ 410" M

Identifier chacun des éléments

10 nA
—




Exercices (6)

-

EXxercice 6: reconnaissance et dosage du baryum par électrochimie

E°=-2.92V/ENH
11 . Expliquer pourquoi sa détection et sa quantification sont impossibles par polarographie

2. Electrolyse du baryum a l'aide d’un systeme redox complexant

Ailit

06} .

(Ba2+)/umole dm-3
0 5 10 a

fig. c




Exercices (7)

Enregistrement en I'absence de baryum

Repérer le pic aller et indiquer son potentiel. La réaction correspond-elle a une
oxydation ou une réduction

Méme question pour le pic retour

Le systeme est-il rapide ou lent?

Enregistrement en présence de baryum

Qu’observe-t-on?
Déduire la valeur de V=E_, jexs Ejipre = RT/F*IN(K 4/ Ko,)
'oxydation stabilise-t-elle le complexe?

Etalonnage
Indiquer le domaine de linéarité de I'étalonnage
Expliquer l'origine du palier
A guel potentiel feriez-vous la mesure et pourquoi?
Les courbes se coupent toutes a 0.6V. Peut-on utiliser ce potentiel? Quel
caractéristique a ce potentiel?



Exercice 7 : Mécanismes d’oxydo-réduction

8 onditions : acétonitrile + BF,;NBu, 0.1M,
IBBCS, 200mV/s, C=1¢-2M

Le dispositif utilisé peut-il comporter une
électrode a disque tournant (EDT)

Le systeme est-il réversible dans sa partie
anodique, cathodique?

Relever les trois potentiels d’oxydation et
les deux potentiels de réduction. Exprimer

Exercices (8)

ces valeurs en V/ECS et en V/ENH




-

Exercice 8: Equilibrer les réactions suivantes et indiquer si il s’agit
d’oxydations ou de réductions

. VO, /VO?

* Co(CN)¢3 / Co(CN),*

* H,C,0,/CO,

« CN-/CNO-

Exercice 9 : On applique a une électrode un potentiel de 0.25V/ECS
* Fe3*0.1M + Fe?* 0.01M (pH=0), électrode de platine

* CrO,% 0.01M + CrO, 0.001M (pH=14), électrode de platine
Fe3+/Fe2+0.77V/ENH CrO,> /CrO, -0.12V/ENH  E..=0.25V/ENH




I/ uA

F=
E.V/nl Ag

Co(ll)-salen

Expliquer I'allure des
voltampérogrammes or

Figuve 1




I/ A
E.V/nlag

0 L
. 2.5 2
On sait que
RX+Co(l)-salen- = R-Co(lll)-salen + X
stable vl
Figure 3 : R-Co(lll)-salen
. beiV
Figure 4 : Co(ll)-salen + RX Tl - B
Figurs 3
Exliquer l'allure des courbes 1/ pA
20 - ‘3 .T '.\
.-\ "\
e s _ k M

Une coulométrie a -2.5V sur la solution figure 4 me m N (2)

jeu 1 Faraday/mole de C4H9Br “—— gk /

ok - -
On obtient C4H10 (en présence d’eau). T — P ———— b{
e ; i “\.\:d
4 H "
¥ i I i
. . 20 ff N "
En fin de réaction courbe correspondant a Co(l)-sa ;’ i %/
seul A €2 (1) Co(¥) Salen 10 T
rd f @ - " +C HyBroIM
i H be0,1V/s
40k { ( Slectrode d'or )
Montrer que Co(l)-salen- permet une réduction B A
A
L 1 L L 1
2.5 2 -1.5 -1 E. V/mt Ag

catalytique et préciser le schéma.




