8 3. Equilibres
d’oxydo-reduction



Reéaction entre les ions cuivre II et le métal zinc

Expérience : Dans un bécher contenant une
solution aqueuse de sulfate de cuivre, nous
avons placé une barre de zinc.
24 heures plus tard, la couleur bleue a
disparue et la solution est devenue
tranparente.
La barre de zinc s'est recouverte d'une
substance noiratre
Que s'est-il passé ?

Les ions Cu?*, responsables de la couleur bleue de la solution ont
disparu, et se sont transformés en métal cuivre qui s'est déposé
sur la surface du zinc. Le cuivre en s'oxydant est devenu noiratre.



On dit que :
dLl’ion cuivre a capté 2 électrons

Cu?t + 2e- > CU

J L'atome de fer a perdu 2 électrons

Fe > Fe?t+ e




1. Définitions.

Oxydation : perte d’électrons

Cum S Cut"+2e

Réduction : gain d’électrons

Oxydant

Réducteur :

Une réaction d’oxydo-réduction ou "redox"
est le siége d’une transformation avec

Ag+e — Ag,

: espéce susceptible

de gagner des électrons

espece susceptible
de perdre des électrons

échange d’électrons :

oxydan

réduction

t+ ne reducteur

oxydation

= A chaque oxydant correspond un réducteur,
et inversement. [ls forment ensemble un
couple oxydo - réducteur ou couple redox
noté oxydant/réducteur.

Exemple :
L/ T
oxydant ou réducteur ou
forme oxydée forme réduite



2. Nombre d’oxydation (NO).

1.1, Définitions,

» L'¢tat ou le degre d"oxydation d'un €lément est caracterise par un nombre d"oxydation (NO).

+ ("est un nombre entier positif, négatif ou nul, représenté en chiffres romains,

+ [l indique I'mportance de la perte ou du gain d’clectrons de 1'¢clément, par rapport a I'atome
neure.

2.1, Détermination du nombre d’oxydation.

Reoles permettant de détermmer le NO d'un élement : Exemples

i) Atome isolé neutre : NO =0 Na; Al:NO=(

ii) Combinaisons neutres formées d’un seul élément: NO=0  Br,;0,:NO=10
i) lons monoatomiques : le NO = charge portée par I'ion & (1) Sn** (+1V)




3, Comment équilibrer une réaction d’oxydo-réduction ?

« Reperer les léments oxydes et reduts et calculer leur NO. Dans un méme couple, I oxydant e

celurayant o NOTe plo eleve

+ Bcrie es equations de demi-reaction redox mises ¢n eu pour

+ Ayuster les coefficrents multiplicatfs de fagon 4 ce que Le nom
chaque demrreaction Sit e méme,

« Ecnre [a reaction globale en additionnant les deux equations
dorvent disparaite).

laque lment,

re d'électrons mis en ey dans

de demrreaction (Jes electrons

. auiltver s chares, f néessaie, ave desfons H (e acde)ou OB (milew b

et complete avee Hy0),

!



Exemple :
Equilibrer la réaction suivante en milieu acide : MnO, +Br = M’ +Br,

Couple 1: MO, /Mn**: MnO, +5¢ +8H* = Mn*+4H,0

l l MnO, NO(Mn) +4 NO(0) =-1

xH4(-1)=-1;x=+VII
+VII 4l

ANO =5 (5¢ échangés
A ( ges)

Couple2: Br,/Br :Br,+2c = 1Br

(l) ll H[Mn04‘+8H++Se‘-;“ Mn** +4 H,0] x 2
) :

KA

2B = Br,+2e¢7]x5
ANO=-1
(Le échangé/1Br)| 2MnO,” +10Br™ +16 H'= 2 Mn* +5Br, +§ H,0




Le nombre des electrons capturcs par 'oxydant est égal

au nombre des clectrons cedes par le réducteur :

nm CE V nIL( Clu V[ 4= SC(MHO4']V(MHO4'): | C(Br']V(BT'}
avec . 1 =nombre d'€lectrons fixes par une mole d’oxydant ef

0., = nombre d'electrons oédcs par une mole de réducteur




5. Loi de Nernst.

Pile Daniell :
In —— In*t+2e
Cu?*+2¢c —— Cu

Réaction globale : Zng + Cu®*— Zn** + Cu,

si la pile débite un courant trés faible = processus thermodynamiquement réversible

= Ing+Cut* = 1Zn* +Cu

G
Pour un état d’avancement donné ona : A;G=—=-n3 E

J95

n =nombre d’électrons mis en jeu dans la réaction-bilan (ici n = 2)
= force ¢lectromotrice (f.e.m.) de la pile

3 = charge d’une mole de charges élémentaires
3 =N,.|e|=6,02 102 x 1,6.10"° = 96500 coulombs
3 = constante de Faraday



Pour la réaction : Ing+ Cu* = Zn?+ Cug,

on peut écrire :

a, 24 .4 . 2

AG =4,G°+RTLn -1 - =A G +RTLn -2 (@z0(5) = Acuy) = )
aZI] . acu2+ aCu2+
[Zn*)

AG=4,G*+RTLn "=
Cu™]
AG _ MG RT, [Z0*]

Comme:ArG=—n3E :}E:_E "9 18 H[Cu2+]

A

I
E® = constante caractéristique de la pile

E°= fem. dela pile a 'état standard : [Zn”*] = [Cu>*] = 1 mol.L”!




3. Loi de Nernst generalisee,

Soit la réaction d’oxydo-réduction: - a Ox, +b Red, = ¢ Red, +d O,

qui s effectue spontanémcn t. Lenthalpie libre A G est donnce par

: d
IRid Ay, AG® RT aned A
,G=0,G +RT L S" == P [
3Recla 0x nd nS aRecl an]
| 006, [Red;f [Ox,]"
Soit:  E= E——lo
T * o et

fem. delapile



Potentiels standard d’electrode de guelgues
couples redox. par rapport a I1'electrode
standard a hvdrogene :

Couple redox E°(volts)
A Fo/F— 2.87
= HCIO/Cl g, 1.63
= Cl,/Cl1™ 1.36
= Cr,O52 /Cr3* 1.33
= O3 (o) H,O 1,23
= Ao .-"Jadlnkg‘:fl 0.80
= Felt/Fe 0,77
Cu?*/Cu 0,17
H/H 0
2+
Sn fSn[s]
Fez"‘fFe(g}
Zn*Zng,

Li /i,



8.3. Evaluation de la constante d’équilibre K a partir des E°.

OXI +ne — REd1 AI'GI =—n S El

REdz — Oxz + ne” Aer = - (— n S Ez)

Ox, + Red, = Red, + Ox, A.G’=AG) +A.Gy=-n3 (Ef - Ej) : réaction globale

AG’=-1n3 (E{ -E})=-RTLnK

RT 0,06
-E?—ES=ELnK = E?—ES:TlogK

n

' N
0g (}{}G{l 7) K=10

Y

(EJ -E3)

a I'¢quilibre, le potentiel des 2 couples redox est le méme : Ey = Ey



