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⋆ ER ⋆ Pile Mercure/Étain

On considère la pile schématisée par :

1, [Pt | Hg2+, Hg2+2 || Sn4+, Sn2+ | Pt] 2, (pont salin : chlorure de potassium)

avec [Hg2+]0 = 1, 0 mol.L−1 ; [Hg2+2 ]0 = 1, 0.10−2 mol.L−1 ; [Sn4+]0 = 1, 0.10−2 mol.L−1 ;
[Sn2+]0 = 1, 0 mol.L−1

Les solutions des deux compartiments ont le même volume V = 50, 0 mL.
1) Déterminer le potentiel initial de chacune des électrodes. En déduire la polarité de la pile,
sa force électromotrice initiale et l’équation bilan de sa réaction de fonctionnement.
2) Faire un schéma complet de fonctionnement de la pile. On précisera le sens de déplacement
des charges.
3) Calculer la constante d’équilibre de la réaction.
4) Déterminer la composition de la pile lorsqu’elle ne débite plus et la quantité d’électricité qui
a traversé le circuit.

Données : E◦

(Hg2+/Hg2+2 )
= 0, 91 V ; E◦

(Sn4+/Sn2+) = 0, 15 V

Solution

1)

2Hg2+ +2e− −−⇀↽−− Hg2+2 E1 = E◦
1 +

0, 06

2
log

[Hg2+]20
[Hg2+2 ]0

= 0, 97 V

Sn4+ +2e− −−⇀↽−− Sn2+ E2 = E◦
2 +

0, 06

2
log

[Sn4+]0
[Sn2+]0

= 0, 09 V

On a (à t = 0) E1 > E2

➜ L’électrode 1, est le pôle +, et l’électrode 2, est le pôle −,

➜ Force électromotrice initiale : e0 = E1 − E2 = 0, 88 V

➜ La réaction chimique va se faire de façon que E1 diminue et E2 aug-
mente.
• E1 diminue : On a donc une réduction à l’électrode 1, : c’est la ca-
thode.
• E2 augmente : On a donc une oxydation à l’électrode 2, : c’est l’anode.
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Demi-pile no2 Sn2+ → Sn4+ + 2e−

Demi-pile no1 2Hg2+ + 2e− → Hg2+2

2Hg2+ + Sn2+ −−⇀↽−− Hg2+2 + Sn4+

• L’équation bilan est : 2Hg2+ + Sn2+ −−⇀↽−− Hg2+2 + Sn4+

Rq : On peut vérifier le sens de la réaction avec un diagramme de prédominance à t = 0 :
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Hg2+ et Sn2+ ont des domaines disjoints. La réaction sera donc déplacée vers la droite. Il reste
à calculer la constante d’équilibre de cette réaction (voir question 3)).
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Rq : les réactions sont simultanées mais séparées. Le système oblige les électrons à passer par
l’extérieur de la pile.

3)

Méthode systématique en 1ère année pour calculer la constante d’équilibre,
on écrit les deux formules de Nernst. À l’équilibre thermodynamique, on a
E1 = E2. On peut en déduire directement la constante thermodynamique
d’équilibre K◦.
Remarque : En deuxième année, on utilise une méthode plus rapide avec
∆rG

◦ = −nFE◦

À l’équilibre on a E1,éq = E2,éq et







E1,éq = E◦
1 +

0, 06

2
log

[Hg2+]2éq

[Hg2+2 ]éq

E2,éq = E◦
2 +

0, 06

2
log

[Sn4+]éq
[Sn2+]éq

Comme K◦ = Qéq =
[Hg2+2 ]éq.[Sn

4+]éq
[Hg2+]2éq.[Sn

2+]éq

on en déduit : E◦
1 − E◦

2 =
0, 06

2
. logK◦

Soit : K◦ = 10
2.(E◦

1−E◦

2 )

0,06 = 2, 15.1025
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Il est très rapide de faire une vérification en traçant un diagramme de prédominance avec les
potentiels standards d’oxydoréduction. Comme les domaines sont disjoints et l’écart supérieur
à 0, 25 V , on peut faire l’hypothèse que la réaction est totale puisqu’il n’y a que des réactifs
et très peu de produits à t = 0.

4)

Lorsque la pile ne débite plus, le système est à l’équilibre. ➜ Il faut faire un
tableau de matière pour déterminer l’état final.
Retenir : On peut en déduire le nombre de moles de Sn2+ qui a réagi pour
en déduire le nombre de moles d’électrons transféré. On peut en déduire la
quantité d’électricité qui a traversé le circuit.

On suppose la réaction totale. Il faut bien penser à vérifier l’hypothèse.
Les volumes des solutions des demi-piles ne variant pas, on effectue un tableau de matière en
terme de concentration et d’avancement volumique (mol.L−1) :

2 http://atelierprepa.over-blog.com/ jpqadri@gmail.com
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(mol.L−1) 2Hg2+ + Sn2+ −→ Hg2+2 + Sn4+

EI 1 1 10−2 10−2

EF 1− 2xéq 1− xéq 10−2 + xéq 10−2 + xéq

= ǫ (RL) ≃ 0, 5 ≃ 0, 51 ≃ 0, 51

• Le réactif limitant est Hg2+. On pose 1− 2xéq = ǫ. Dans l’état final, on a donc xéq ≃ 0, 5.

• Le tableau d’avancement donne donc :

[Sn2+] = 0, 5 mol.L−1 et [Hg2+2 ] = [Sn4+] = 0, 51 mol.L−1

• Pour déterminer ǫ, on utilise la constante d’équilibre :

K◦ =
[Hg2+2 ]éq.[Sn

4+]éq
[Hg2+]2éq.[Sn

2+]éq
=

0, 51× 0, 51

ǫ2 × 0, 5

d’où ǫ = [Hg2+] = 1, 6.10−13 mol.L−1

→ L’hypothèse d’une réaction (quasi-)totale est bien vérifiée.

• Le nombre de moles de Sn2+ ayant réagi est :

n(Sn2+) = (n0−néq) = ([Sn2+]0−[Sn2+]éq).V = 0, 5× 50.10−3 = 25 mmol

Le nombre de moles d’électrons transférés est double :

n(e−) = 2.n(Sn2+) = 50 mmol

Le nombre d’électrons transférés est donc :

N(e−) = n(e−).NA = 50.10−3 × 6, 02.1023

La quantité d’électricité qui a traversée le circuit est donc :

q = N(e−).|qe| = n(e−).NA.|qe|
︸ ︷︷ ︸

F

= 50.10−3 ×F

en notant F le faraday qui est la valeur absolue de la charge d’une mole d’électrons.
On a donc : q = 4816 C
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