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LES EQUILIBRES D’OXYDOREDUCTION

I. RAPPEL

Une réaction d’oxydoréduction est une réaction
chimique au cours de laquelle des électrons sont
échangés entre les différents constituants présents
dans le milieu réactionnel.

* une entité qui perd (céde) des électrons est appelé
réducteur ; il subit une oxydation.

M — MY + ne

réducteur

* une entité qui gagne (capte) des électrons est appelé
oxydant ; il subit une réduction.

M™ + ng — M
/7
oxydant

I.1 Notion de couple d’oxydoréduction ou couple
redox
Par analogie aux couples donneur / accepteur définis
dans le cas des équilibres acide-bases, on appelle
couple redox, un couple de deux entités chimiques
qui peuvent étre transformées 1’une en 1’autre par
transfert d’un ou de plusieurs électrons.
Les deux entités sont dites especes conjuguées.
Un couple redox est noté par : Ox / Red.
Exple: Fe — Fe** + 3¢ Fe** / Fe
H,— 2H" + 2¢ H"/ H,
Pour un couple redox, le passage d’une forme a
I’autre constitue une demi-réaction d’oxydoréduction.
Une réaction d’oxydoréduction implique donc
I’existence de deux couples redox.
Au cours d’une réaction d’oxydoréduction, le
réducteur d’un couple ceéde des électrons a 1’oxydant
de I’autre couple.
Exple :
Red; — Ox; + n; € Ox; / Red; oxydation
Ox,+ n, & —— Red, Ox,/Red, réduction
La réaction d’oxydoréduction bilan est la somme des
deux demi-réactions d’oxydoréduction multipliées
par des coefficients telle que le nombre d’électrons
échangé soit le méme.
Red; — Ox; + nye x (o)
Ox, + n,& — Red, x (Ny)

n; Ox, + n, Red; — n; Red,+ n, Ox; Réaction bilan

1.2 Notion du nombre d’oxydation

Le nombre d’oxydation d’un élément appelé aussi
degré d’oxydation est un nombre qui caractérise 1’état
d’oxydation d’un élément dans un corps chimique.

La détermination du nombre d’oxydation d’un
élément dans un corps chimique nécessite, en
général, la connaissance de la structure de Lewis de
ce corps ainsi que I’électronégativité de cet élément.
Cependant, le nbre d’oxydation d’un élément peut
étre déterminé a partir des lois suivantes :

* le nombre d’oxydation d’un élément dans un corps
simple est nul.
Exple : dans N, <> n.0.(N) =0

dans Cu <> n.0.(Cu) =0

* ]le nombre d’oxydation de 1’0xygéne dans un corps
composé est égal a -11.
Exple : dans NO, <« n.o.(0)=-ll

dans CH30H < n.o.(0)=-II
- Exception : dans les composés peroxydes R-O-O-R,
le nombre d’oxydation de I’oxygene est égal a —I.
Exple : dans I’eau oxygénée H,O, <« n.0.(O) =-I

* le nombre d’oxydation de I’hydrogéne dans un
corps composeé est égal a +1.
Exple : dans NH; < n.o.(H) =+I

dans CH3;0H < n.o.(H) =+I
- Exception : dans les hydrures d’alcalins, le nombre
d’oxydation de I’hydrogéne est égal a —I.
Exple : dans LiH < n.o.(H) = -I

* dans un corps composé, la somme des nombres
d’oxydation des atomes qui le constituent est égale a
sa charge.
Exple : dans NH; <> n.o.(N) +3n.0.(H)=0

dans H;0" <> n.0.(0) + 3 n.o.(H) = +I

1.3 Equilibrage des réactions d’oxydoréduction
Comme toute réaction chimique, une réaction
d’oxydoréduction doit respecter la conservation de la
matiere et de la charge électrique.

Certaines réactions d’oxydoréduction se déroulent
soit en milieu acide, soit en milieu basique.
L’équilibrage de ces réactions se résume dans la
démarche suivante :

* milieu acide

Pour chaque demi-réaction d’oxydoréduction :

1- on équilibre, en premier lieu, les atomes autres que
oxygéne O et hydrogéne H ;

2- on équilibre, les atomes d’oxygéne en ajoutant des
H,O du c6té ou il en manque ;

3- on équilibre, les atomes d’hydrogéne en ajoutant
des H* du coté ou il en manque ;

4- on équilibre, les charges électriques en ajoutant
des électrons du c6té ou il en mangue.



I.P.E.1. Bizerte MP 1

A.U. 2019/2020

Exple : (Cr,07)* —  Cr”

1- (Cr,00)* —  2cCr*

2- (Cr,0/)* —— 2Cr*+7H,0
3- (Cr,0)* +14H* —— 2Cr* +7H,0

4- (Cr,0)" +14H"+6e —— 2Cr*+7H,0
* milieu basique

Pour chaque demi-réaction d’oxydoréduction :

On utilise la méme démarche qu’en milieu acide en
ajoutant une derniére étape ;

5- on neutralise les ions H en ajoutant autant d’ions
OH' des deux cotés de la réaction.

Exple : (Cr,0,)* — cr*

1- (Cr,00)* — 2cr*

2- (Cr,09)* —— 2Cr*+7H,0
3- (Cr,07)* +14H" —— 2Cr*" +7H,0

4- (Cr,0;)* +14H " +6e ——2Cr*+7H,0
5- (Cr,07)* + 14H" + 140H + 66— 2Cr** + 7H,0
Y + 140H

On obtient a la fin
(Cr,0)* +7H,0+6e —2 Cr¥ + 14 OH

I1. APPLICATION DES REACTIONS REDOX :
LES PILES ELECTROCHIMIQUES
Une pile électrochimique est 1’ensemble de deux
compartiments (électrodes) contenant chacun un
couple redox et liées entre eux par un pont salin.
Le compartiment ou a lieu 1’oxydation (libération
d’e’) est appelé anode ou pble négatif.

M — M"™ + ne
Le compartiment ou a lieu la réduction (capture
d’e’) est appelé cathode ou pble positif.

M™ + ne — M

Les électrons formés a | 'anode vont circuler dans le
conducteur extérieur pour atteindre la cathode.
Ce mouvement des électrons permettra donc la
création d’un courant électrique.
Par convention, on schématise une pile par :

) (+)

anode cathode
pole geqatlf pole positif
oxydation réduction

Le rble du pont salin étant :

- De fermer le circuit lorsque la pile fonctionne

- De maintenir 1’électro-neutralité des deux solutions
aqueuses dans les deux demi-piles par apport d’ions
positifs ou negatifs.

I1.1 Force électromotrice fem d’une pile
On appelle force électromotrice d’une pile notée fem,
la différence de potentiel entre les bornes de cette
pile.
Par convention on définit la fem d’une pile par :
fem = AE = Ep — E¢

Ep étant le potentiel d’électrode du couple redox
placé a droite de la pile.
Ec ¢tant le potentiel d’¢lectrode du couple redox
placé a gauche de la pile.
On définit la fem standard d’une pile par :

fem®=AE° = E°5 - E%

I1.2. Potentiel d’électrode d’un couple redox
Eox/req: FOormule de NERNST

Pour chaque couple redox, on peut définir une
grandeur appelée potentiel d’électrode noté E.

Si toutes les espéces intervenant dans un couple sont
a la concentration C° = 1 mol.I" (cas d’un soluté) ou
sous la pression P° = 1 bar (cas d’un gaz); le
potentiel est appelé potentiel standard ou de référence
et est noté E°.

En pratique, les instruments de mesure sont
incapables de mesurer un potentiel, mais plutdt une
différence de potentiel AE.

C’est ainsi que le potentiel d’¢électrode d’un couple
redox noté Eowres €St défini comme étant la
différence de potentiel (tension AU) en circuit ouvert
aux bornes de la pile formée par 1’électrode du couple
Ox/Red étudié (Droite) et 1’électrode standard a
hydrogéne notée ESH (Gauche) (voir figure).

Eowred = AV = V(Ox/Red) - V(H'/H,) (en V/ESH)
Par convention on considére dans les conditions
standard que : E°(H'/H,) = V°(H/H,) =0 V.

11.2.a Relation entre potentiel d électrode Eg, o4 €t
enthalpie libre AG
Pour chaque couple redox on peut associer une demi-
réaction décrite dans le sens de la réeduction
caractérisée par 1’enthalpie libre exprimée par:

AG = -n.F.Eoyred
A T’état standard on associe une enthalpie libre
standard : AG® = -n.F.E°oxRed

11.2.b Loi de Nernst

Le potentiel pris par une électrode trempée dans une
solution dépend du couple étudié ainsi que de
I’activité des espéces qui le forment : concentration
(cas de solutés) et/ou pression P (cas de gaz).




I.P.E.1. Bizerte MP 1

A.U. 2019/2020

D’une facon générale, le potentiel d’électrode est
donné par la relation suivante décrite pour la réaction

. . R.T
de réduction : Eoy/red = Edx/Red - nnl

EJ,/req POteNtiel d’électrode standard du couple redox

R constante des gaz parfaits

F constante de Faraday ~ 96500 C.mol™

T température en K

N nombre d’électrons mis en jeu par le couple redox
IT gquotient des concentrations et/ou des pressions
*a 25°C, la loi de Nernst s’écrit sous la forme :

0,06
Eox/Red = Eox/Red —TJOQH
avec  0,06=1:INCO)
96500

11.2.c Application de la formule de Nernst

* Cu®*/Cu Cu¥+2e —— Cu
0 0,06 1
ECuz*/Cu = ECuz*/Cu 0 log

[co®]

Fe**+1e — Fe*

F 2+
o [Fe? —O’—f6.log %

* MnO,/Mn*MnO; +8 H" +5¢€ -»Mn® + 4 H,0

M

* Fe¥/Fe?*

_ =0
EFe3*/Fe2* - EF

0 0,06
EMnO;/Mn2+ =E o

* Cl,/CI Clb+2e ——2CI
72
0 0,06 [C' ]
Eaior = Eoiar — > log P
* H+/H2 2 H+(aq) +2¢€ —sz(g)

° /] PH
Eu+/m, = E y+/u, — ) log(PO[Hi]Z )

I1.3 Exemples de schémas d’électrodes
* gélectrode formé par un couple redox du type :

ion / métal
métal

«] ion

/ Cu
‘ % -l cu*

Exple : Cu®/Cu

MnO; /Mn* ~ 5109 [Mno;].[WT

* Electrode formé par un couple redox du type :
ion/ion

Platine

Red (ion)
<«—1— Ox (ion)

. 3+ 2+
Exple : Fe”'/Fe Platine

Fe3+
1 Fe*

* Electrode formé par un couple redox du type :
ion/gaz ou gaz/ion

gaz
platine

platine
platiné

| ion

Exple : L’Electrode Normale a Hydrogéne (E.N.H) :
c’est la demi-pile associée au couple redox
H30"/Hyaz) dans les conditions standard suivantes:
Pio=1atm; T =25°C et [H;0" ] = 1mol.L™

H,
platine

platine
platiné

H+

I1.4 Symbole d’une pile

Le symbole d’une pile consiste a écrire cette pile
suivant son schéma en respectant I’emplacement de
chaque compartiment.

* Considérons par exemple la pile Daniell:

Cette pile est symbolisé par :
Zn(s)/Zn*" || Cu®*ICu(s)
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Considérons une pile présentée par le schéma
suivant:

o
-4

— Pt

iy

ElR =

N

[ AN

E

Cette pile est symbolisé par :
Pt/H,/H" || Fe**; Fe**/Pt

ITI. PREVISION DE LA REACTION D’OXYDO-
REDUCTION PREPONDERANTE

Les couples redox peuvent étre classés suivant leur
potentiel d’électrode E ou bien le potentiel standard E°.

— pouvoir oxydant croissant Fe?* H* cu®
]

Fe®* ; Fe?*

<— pouvoir réducteur croissant Fe H, cu

Plus le potentiel standard est élevé, plus le pouvoir
oxydant augmente.

Plus le potentiel standard est faible, plus le pouvoir
réducteur augmente.

I11.1 Réaction d’oxydoréduction bilan ; Régle de
Gamma

Il est possible de prévoir le sens de déroulement de la
réaction d’oxydoréduction bilan ayant lieu entre deux
couples redox en comparant les potentiels de chacun
des couples utilisés.

Le sens sera de la facon telle que I’oxydant le plus
fort réagit avec le réducteur le plus fort en tant que
réactifs pour donner I’oxydant et le réducteur les plus
faibles comme produits.

Ceci est illustré par la régle de gamma Z)'

* Supposons deux couples redox Oxi/Red; et

0 0
Ox./Red; tel que Eg, jreq, > Eoy, /red,

E° Ox; et Red, sont I’oxydant et
1 le réducteur les plus fort
(réactifs)
Ox; -+ RE‘d1

Ox, et Red; sont I’oxydant et

le réducteur les plus faibles

(produits)
Ox, + Redz

Ox;+n e — Red;

Red, = Ox,+n, e

n, Ox; + n; Red,

A1pG1= -n1.F.E;
Ao Go= Ny .F.E)
—— nyRed; +n; Ox;

Pour cette réaction on peut écrire :
AG = N2.A1,G1 + N1 A1Go
AG = n,.(-n1.F.Ey) + ny.(no.F.Ey)
AG =-ny.n,. F.(E; - Ey)
L’affinité chimique s’écrit :
A=—AG=ngn, F.(E;-Ey)
D’une fagon générale, pour une réaction d’oxydo-
réduction on peut écrire :
AG =-n.F.(E; - E;)avec
n : nbre d’é échangés au cours de la réaction redox.
E; : Potentiel du couple qui subit la réduction.
E, : Potentiel du couple qui subit I’oxydation.

[I1.2 Calcul de la constante d’équilibre d’une
réaction d’oxydoréduction
Considérons la réaction d’oxydoréduction en
solution :
Ny OXl + N Redz _— Ny REdl + Ny OX2
La constante d’équilibre de cette réaction étant
n n.
Rea]ifor],
n .
[OX1 ]eé -[Re d, ]ec11
L’équilibre est atteint lorsque la relation suivante est
Vérifiée : EOxllRed1 = EOxz/Red2
La constante d’équilibre est donnée par la relation

N o go
suivante : K = 10096 )

N : nbre d’¢ échangés au cours de la réaction redox
E° : potentiel standard du couple qui subit la
réduction (celui qui posséde E° le plus élevé).

E°,: potentiel standard du couple qui subit
1I’oxydation (celui qui posséde E° le moins élevé).



