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Banque PT , 2023 

 

 

1. La détermination des pôles positif et négatif suppose de comparer les potentiels redox des deux 

compartiments  A et B  

  

Compartiment A : Fe3+ + e    ⇄  Fe2+     

                        EA = E ( Fe3+ / Fe2+ ) = E° ( Fe3+ / Fe2+ )= 0,77 V  

                                                                                     [Fe3+ ] = [Fe2+]  

 

 

Compartiment B :   Cr2O7
2-  + 14 H+ +  6e    ⇄  2 Cr3+ + 7 H2O        

                                EB = E (Cr2O7
2- /Cr3+ )  

                                𝐸𝐵 =  𝐸° + 
0,06

6
𝑙𝑜𝑔 (

[𝐶𝑟2𝑂7
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6
(

𝐶°
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) −

0,06∗14

6
𝑝𝐻   

𝐸𝐵 =  1,33 −  0,01𝑙𝑜𝑔(0,06) = 1,34 𝑉  
 

 

EB > EA  :                   Compartiment A : pôle ⊝     Compartiment B : pôle ⊕  

 

Et  e = EB – EA          e = 1,34 – 0,77 = 0,57 V   

 

 

2. Lors du fonctionnement  , on observe une réduction au pôle positif  (cathode) et une oxydation au pôle 

négatif ( anode )  

 

Cathode : compartiment B    Cr2O7
2-  + 14 H+ +  6e   →  2 Cr3+ + 7 H2O        

Anode : compartiment A    Fe2+  →   Fe3+   + e  

 

Réaction de fonctionnement :   Cr2O7
2-  + 14 H+  + 6Fe2+  → 2 Cr3+ + 6  Fe3+   + 7 H2O        

 

 

3. On a   rG° = - 6 F ( ECr°  - EFe° )   

  Et    rG° = - RT LnK°  

A 25° C   : 0,06 log K° = 6 ( ECr°  - EFe° )              A.N    log K° = 56  

 

4. Lorsque la pile est usée (e=0) , le système chimique a atteint son état d’équilibre .  

On pose C0 = 0,06 la concentration initiale commune aux espèces électroactives .  

Si x désigne l’avancement volumique de la réaction de fonctionnement à l’équilibre , on peut dresser le bilan 

de matière suivant :  

 

                             Cr2O7
2-  + 14 H+  + 6Fe2+             → 2 Cr3+ +      6  Fe3+   + 7 H2O       

Initialement            C0                           C0                        C0                      C0 

Equilibre               C0 – x                     C0 – 6x              C0 + 2x        C0 + 6x  

 

la réaction de fonctionnement étant quantitative et Fe2+ étant le réactif limitant ,  on a  

C0 – 6x = 0    ou x = 0,01 molL-1  

On en déduit      

[Cr2O7
2-] =  0,05 molL-1    [Cr3+ ] = 0,08 molL-1    [Fe3+] = 0,12  molL-1  

 

 



 

Partie E .  

5. A 808 nm , l’absorbance présente une  valeur maximale  , on pourra ainsi avoir des valeurs significatives 

même si les concentrations en ions cuivriques sont faibles .  

 

6. la droite observée est compatible avec la loi de Beer Lambert : A =   l  C  

 

7. Le coefficient directeur de la droite s’identifie à    l ; ainsi , pour   l = 1 cm , on peut déterminer la 

valeur du coefficient d’extinction molaire :  

 = 12 mol-1L cm-1  

 

     

8 . Pour A = 0,62  , on peut évaluer la concentration molaire en ions cuivrique à  

CCu = 0,62 / 12,033 = 0,052 molL-1 

 

9. On a  n ( Cu2+) = CCu Vsolution = 0,26 .10-3 mol   et mCu =0,26 .10-3 * 63,5    ≃ 17 mg  

   Le pourcentage massique du cuivre vaut alors   17 / 24 = 0,71  

 

Pourcentage massique  du cuivre : 71 % et  pourcentage massique du zinc : 29 % 

 

Partie F .  

10 . On observe une variation importante de l’intensité pour un potentiel différent du potentiel d’équilibre ( 

potentiel tel que i = 0) : les deux systèmes Ag+  / Ag  et Cu2+ /Cu peuvent être considérés comme rapides .  

Pour les couples de l’eau il faudrait connaitre les valeurs des potentiels  pour lesquels i devient non nulle   : 

le graphe ne permet pas de conclure .  

 

11.Un palier est observé lorsque le diffusion de l’espèce électroactive devient le processus limitant . , c’est le 

cas pour les ions Ag+ et Cu2+ .  

 

12.Pour Ag , Cu  matériau d’électrode   , il n’ y a pas de transport de matière à considérer : il ne peut pas y 

avoir de palier de diffusion dans la branche anodique .  

 

Pour l’eau  , espèce électroactive largement présente dans la solution électrolytique  , il existe toujours un 

gradient de concentration entre la solution et le voisinage de l’électrode : la diffusion ne peut pas  être 

limitante .  

 

 

13. On observe l’oxydation du cuivre par les ions argent : Cu + 2 Ag+   →  Cu2+  + 2 Ag   

14. Sa constante d ‘équilibre à 25°   vérifie    0,06  log K° = 2 ( E°Ag – E°Cu)   : logK° = 15,3 .   

La réaction est thermodynamiquement favorisée . Elle est quantitative .  

 

15.  

 

Em 
ia ia 

ic = - ia 

La réaction se fait avec une 

vitesse proportionnelle à ia  

…en l’absence de valeur  , 

difficile de dire si elle est rapide 

ou lente  


