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Exercices sur les piles et l’oxydore duction 
Exercice 1 : 
L'acide chlorhydrique (H+ + Cl-) attaque l'étain métal Sn en produisant 
un dégagement de dihydrogène.  

1. Ecrire l'équation bilan de la réaction en précisant les couples 
redox mis en jeu. 

2. Déterminer la quantité d’ions hydrogène H+ présents dans la 
solution d’acide chlorhydrique 

3. Quelle est la quantité d'étain susceptible d’être oxydée par 
50,0 mL d'une solution d'acide chlorhydrique de concentration 2,00 
mol.L-1 (on pourra s’aider d’un tableau d’avancement) ? En déduire la 
masse d’étain consommé. 

4. Quelle quantité d’ions étain Sn2+ est alors formée ? En déduire la concentration en ions étain dans la 
solution lorsque la réaction est terminée. 

 
Donnée : masses molaires : HCl : 36,5 g.mol-1 ; Sn : 118,7 g.mol-1 
 

 
 

Exercices sur les piles et l’oxydore duction 
Exercice 2 : 
L’ion argent Ag+ est l’oxydant de la pile Nickel-Argent* mettant en jeu les couples Ag+/Ag et Ni2+/Ni. 

1. Décrire en s'aidant d'un schéma annoté la réalisation d'une telle pile.  

2. Ecrire les demi-équations des réactions se produisant à chaque électrode ainsi que la réaction bilan du 
fonctionnement de la pile.  

3. Sur le schéma, indiquer le sens de déplacement des différents porteurs de charges. 
 
*Solutions mises en jeu : sulfate de nickel (Ni2+ + SO4

2-) ; nitrate d’argent (Ag+ + NO3
-) 

 
  



 

Corrige  des exercices sur les piles et l’oxydore duction 
Corrigé de l’exercice 1 : 
 
1. Demi-équations : 

Couple H+/H2 :  2H+ + 2 e- = H2 
Couple Sn2+/Sn :  Sn = Sn2+ + 2 e- 

 
Equation d’oxydoréduction :  
 Sn + 2H+ → H2 + Sn2+ 
 
 
2. Soit la concentration molaire de l’acide chlorhydrique : C = 2,00 mol.L-1 
Soit le volume de cette solution : V = 50,0 mL, donc V = 50,0.10-3 L 
 
D’après l’équation de dissolution : HCl → H+ + Cl-, la quantité d’ions H+ en solution dans l’acide chlorhydrique est 
égale à la quantité de chlorure d’hydrogène dissout : 

𝑛(𝐻+) = 𝐶 × 𝑉 
𝑛(𝐻+) = 2,00 × 50 ∙ 10−3 
𝑛(𝐻+) = 1,00 ∙ 10−1 𝑚𝑜𝑙 

 
3. D’après les nombres stœchiométriques de l’équation d’oxydoréduction (ou en traçant un tableau 
d’avancement), on remarque que la quantité d’ions hydrogène H+ consommés est double de la quantité d’étain 
attaqué. 
 
En supposant que l’ion hydrogène est le réactif limitant, on peut écrire : 

𝑛(𝐻+) = 2 ∙ 𝑛(𝑆𝑛)𝑎𝑡𝑡𝑎𝑞𝑢é 

⇔ 𝑛(𝑆𝑛)𝑎𝑡𝑡𝑎𝑞𝑢é =
𝑛(𝐻+)

2
 

⇔  𝑛(𝑆𝑛)𝑎𝑡𝑡𝑎𝑞𝑢é = 5,00 ∙ 10−2 𝑚𝑜𝑙 

 
Connaissant la masse molaire de l’étain : M = 118,7 g.mol-1, on en déduit la masse d’étain attaqué : 

𝑚 =  𝑛(𝑆𝑛)𝑎𝑡𝑡𝑎𝑞𝑢é × 𝑀 

𝑚 = 5,00 ∙ 10−2 × 117,8 
𝑚 = 5,94 𝑔 

 
4. D’après les nombres stœchiométriques de l’équation d’oxydoréduction (ou en traçant un tableau 
d’avancement), on remarque que la quantité d’ions étain Sn2+ formés est égale à la quantité d’étain attaqué : 

𝑛(𝑆𝑛2+)𝑓𝑜𝑟𝑚é = 𝑛(𝑆𝑛)𝑎𝑡𝑡𝑎𝑞𝑢é 

 
Dans une solution de volume V = 50,0.10-3 L, la concentration en ions étain est donc : 

𝐶′ =
 𝑛(𝑆𝑛2+)𝑓𝑜𝑟𝑚é

𝑉
 

𝐶′ =
 5,00 ∙ 10−2

50 ∙ 10−3
 

𝐶′ = 1,00 𝑚𝑜𝑙/𝐿 
  



 

Corrige  des exercices sur les piles et l’oxydore duction 
 
Corrigé de l’exercice 2 : 
1. et 3 : Pile Nickel-Argent 

 
2. Demi équations redox :  
A la cathode (borne + de la pile), l’oxydant Ag+ est réduit en Ag : 

Ag+ + e- = Ag 
 

A l’anode (borne – de la pile), le réducteur Ni est oxydé en Ni2+ : 
Ni  = Ni2+ + 2 e- 

 
Equation de la réaction :  

2 Ag+ + Ni → 2 Ag + Ni2+ 
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Pont salin ou  


