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Chapitre 1 : Oxydoréduction, aspect
thermodynamique

I Rappels
A) Oxvydant et réducteur

Oxydant : substance susceptible de capter des électrons.
Réducteur : substance susceptible de céder des électrons.
Amphotere redox : substance a la fois oxydante et réductrice.

B) Oxvdation et réduction
1) Oxydation : perte d’électron

Le réducteur subit une oxydation/est oxydé/est transformé en oxydant.

2) Réduction : gain d’électron

L’oxydant subit une réduction/est réduit/est transformé en réducteur.

C) Nombre d’oxydation

Si on prend plusieurs espéces

Mn, Mn**, Mn**, MnO*, MnO;~, Mn(OH),, MnO,, Mn,O0,....

Lorsque deux d’entre eux ont un nombre d’oxydation différent, on a un couple
redox.

1) Définition

e Pour un ion simple :

C’est le nombre de charge de cet ion.

e Pourunion:

- On transforme la structure en structure ionique :

Pour une liaison entre deux atomes, on donne le doublet a celui des deux qui
est le plus électronégatif (si les deux ont la méme électronégativité, chacun
récupere son €lectron)

- On applique ensuite la premiere régle.

Exemple : PCl,

Comme le phosphore est moins électronégatif que le chlore, le phosphore

aura un degré d’oxydation +III, alors que chaque atome de chlore aura un degré
d’oxydation —I.
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2) Détermination du nombre d’oxydations d’un élément dans un composé

e Reégles:

- La somme totale des nombres d’oxydation est égale a la charge du
composé

- O est divalent, trés électronégatif : en général, O a le degré d’oxydation
—II, sauf s’il est li¢ a un autre O, ou a un élément plus électronégatif,
c'est-a-dire le fluor F.

- H est monovalent, trés peu électronégatif : en général, H a pour degré
d’oxydation +I, sauf pour une liaison avec un autre H ou avec des
alcalins, alcalino-terreux (c'est-a-dire les hydrures : NaH,...)

e Application :

- Cr,07 :ona 2n.0(Cr)+7n.0(0)=-II, donc n.o(Cr)=+VII

- Pour S,07, on a normalement n.0(S) = +I1

En fait, les deux atomes de soufre n’ont pas le méme nombre d’oxydation :

S +
\S/O
AR
O/ \o
Onadoncenfait-1/V

D) Equation bilan d’une réaction d’oxydoréduction

Pour deux couples redox Ox4/Red4 et OxB/RedB
On cherche a équilibrer Ox4 + RedB = OxB + Red4

1) Equilibre des % équations redox

Exemple : C1O;/Cl™, I, /1"

ClO; +6H" +6¢” =Cl” +3H,0

I, +2e =2I"

On commence par équilibrer tout ce qui n’est pas O ou H, puis on ajoute des

molécules d’eau pour équilibrer O, puis des ions H™ pour équilibrer H et enfin
des électrons pour équilibrer les charges.

2) Elimination des électrons entre les deux équations

ClO; +6H" +61" =CI” +3H,0+3I,
Autre exemple :
SO; /S,0; (thiosulfate/sulfite) et S,05 /S

Les 2 équations s’écrivent
S,0:” +3H,0 — 2807 +6H" +4e¢™ et S,0; +6H" +4e” — 2S+3H,0
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Donc S,0;” —S+S0; (constante de réaction K >>1)

Le thiosulfate est instable en solution aqueuse (dismutation)
(Mais la réaction est trés lente)

I1 Electrodes et piles
A) Etude qualitative

1) Electrode

e Définition :

C’est un conducteur électronique (métal, graphite, semi-conducteur : dont
les porteurs de charge sont des électrons) en contact avec un conducteur ionique
(solution ionique, sel fondu, solide ionique)

L’¢électrode, c’est [’ensemble des deux conducteurs. Parfois, on parle
d’¢électrode pour le conducteur électronique.

e Tension métal—¢lectrolyte :

- Electrode active :

Cu

¢«—+—=¢cau

On peut avoir des atomes de cuivre qui passent dans 1’eau
Cu — Cu; +2e,,, (ils sont plus stables en solution)

On aboutit ainsi a un état d’équilibre (c’est de plus en plus dur de partir a
cause du champ créé)

Comme le potentiel décroit le long d’une ligne de champ, ona V,, =V, <0 ;
ona [AV]|~1V, donc |E[~10°V.m™

Si maintenant on ajoute des ions Cu”* en solution, des ions vont retourner
sur le métal ; on a donc V,, -V, = f([Cu**])

- Electrode passive :
Pt

«+—Fe* Fe*,
NH,

Le platine ne va pas réagir pour aller en solution.

Mais on aura la réaction Fe)! +e,,., =Fey

métal

Donc V,, =V, = f([Fe’*],[Fe’*]) # 0

- Conclusion :
On a une tension métal—¢lectrolyte
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e Impossibilit¢ de la mesure de la tension métal—€lectrolyte :

mV
Cu,

Comment prendre les cosses pour mesurer la tension ?

Si on les prend en cuivre, on aura un phénoméne analogue a chacune des
cosses, donc on n’aura pas la tension

Si on les prend en fer, on aura en plus une différence de potentiel entre le
cuivre et le fer pour la cosse de gauche et un phénomene analogue a celui du
cuivre pour celle de droite, donc on n’obtient toujours pas la tension voulue...

2) Piles

e Définition :

C’est un ensemble de deux électrodes dont les parties ioniques sont en
contact é€lectrique, c'est-a-dire que les ions peuvent passer d’un électrolyte a
’autre.

e Réalisation :

- Paroi poreuse :

A
\ 7
L/
Y

A B

S
- Pont salin :

A
| [/

Solution
ionique
Remarques :

Un pont salin s’use

Il ne faut pas que les ions du pont salin interagissent avec les ions des
solutions

On admet que le contact ionique permet aux électrodes d’étre au méme
potentiel (approximatif)

¢ Principe de fonctionnement d’une pile :
Pile Daniell :
- En circuit ouvert :

\Zn Cly
N

anl ,S0> Cu*',80%

Ona V,, <V, .Donc le zinc est plus réducteur que le cuivre.

4 De”

aq métal

Ainsi, Zn — Zn>' +2e,

q méta

, s'est plus réalis¢ que Cu — Cu
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- En court—circuit :
. i>0
S

i>0

(1)La réaction Zn— Zn’' +2e;

q métal

peut continuer, et on aura aussi la

réaction Cui; +2e_,., — Cu (il y a des électrons en plus sur I’¢lectrode)

métal
On a donc globalement la réaction Zn+Cu;, — Cu+Zn};

(2) En solution :
Les ions Zn:’ vont se diriger vers 1’électrode de droite, SO, vers celle de

gauche (ce sont principalement les ions SO, qui se déplacent)
- Intéréts :
On aurait pu avoir la réaction plus simplement :
Zn

é,_———Cu%

(1) Avec la pile, on oblige les électrons a passer par ’extérieur, et on peut
donc leur faire fournir un travail électrique.

(2) Avec un contre—générateur, on peut recharger la pile, ou effectuer des
réactions en sens inverse du sens spontané (€lectrolyse)

B) Etude thermodynamique d’une pile
1) Notations

On écrit les espéces dans ’ordre dans lequel elles sont rencontrées par le
courant, séparées par « | » si elles sont dans deux phases différentes, « || » si elles
sont dans deux électrolytes, « , » si elles sont dans la méme phase. Exemple :

Zn|Zn2+,SOj’HCu“,SOi_‘Cu (On ne met pas toujours les ions SO; ", qui

n’interviennent pas dans la réaction)

2) Conventions

e Force électromotrice algébrique E :
A

"

O _f—=—
\ / - A4 g R B
Ona Ri,=ep+u,,.

On définit E=e,, = £, -dl

En circuit ouvert, on a ainsi e, =—u, =V, =V,
Donc e, est aussi le potentiel de B — celui de 4 quand la pile est en circuit
ouvert.
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e Regaction associée a une pile :
Ox, +Red, =0x ,+Red,
(On met le réducteur de la pile de gauche a gauche dans 1’équation)
e Exemple :
Zn

L
L/

Ona E=V,, -V,, >0, laréaction associée est Zn+Cu,, =Cu+Zn,,

\Cu Zn/
./

Ona E=V,, -V, <0, laréaction associée est Cu+Zn;, =Zn+Cu.’

e Lien entre les conventions :

— —o{ b —
e 4 e, R B e

i>0
Les réactions qui se font dans ce cas la sont Ox,+e — Red, et

Red, - Ox ,+e", c'est-a-dire Ox, +Red, — Ox ,+Red, qui est la réaction de
la pile.

3) Relation fondamentale électro—thermodynamique

‘g
./

La pile a une force électromotrice E.
La réaction Ox, +Red, =Ox , +Red, donne A .G = ZVi )7

A

On va montrer que |E = -AG ou :

n§

& est le Faraday = N, xe ~96450C.mol”’

n le nombre d’¢électrons transférés au cours de la réaction.

e Discussion :

- C’est homogéne

- Algébrique

- Si on multiplie I’équation par 2, £ ne change pas, donc déja le résultat
n’est pas impossible

e Démonstration :

On envisage que la pile débite réversiblement dg ,, a T et P constants

- Point de vue électrocinétique :

Le travail regu par le dipole est OW'= Pdt =u i ,,dt =—Edq ,,
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- Point de vue thermodynamique :
dU =g+ W, +W'=TdS — PdV + W'
Donc OW'=dU —TdS + PdV =dG = A,Gd&
(On a (B_Gj dT =0 et (B_Gj dP=0 car dP=0 et dT =0)
- Relation entre dq ,, et d& :
Ox,+Red, =0x ,+Red,
Pour A¢ =1mol, ona Agq,, =n¥
Et donc —dé: = Ao = 1
g,  Ag nd
D’ou le résultat.

4) Force électromotrice standard d’une pile

e Définition :
C’est E” = E lorsque tous les constituants sont dans leur état standard.
e Relation avec les grandeurs standard de réaction :

— —AG°
-Ona E= A’G,donc EO:—’G
n§ n§
0 dE® A S°
- A,S° __9AG , donc T ’% (de I’ordre de 10*V.K™)
n

0

s’appelle coefficient de température

- AH°=AG°+TA.S"; on peut donc ensuite accéder a A H" en
connaissant E°.
dE°/T) 1 AH
dr ¥ T

Avec la relation de Gibbs—Helmbholtz,

C) Formule de Nernst
1) Nécessité d’une électrode de référence

ER E/
L

On ne peut pas mesurer le potentiel de I’¢électrode, mais ce qu’on veut, c’est
les variations de ce potentiel. On prend donc une électrode de référence, dont le
potentiel ne changera pas :

V
VE
Iconnu

Iinconnu mais fixe
s
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2) Electrode standard a hydrogéne

e Electrode a hydrogene :
- C’est une électrode pour le couple H*/H, :

Y% équation redox : H" +e” = %Hz

- Réalisation :

¢ Electrode standard (normale) a hydrogéne (ESH/ENH)
C’est I’¢électrode a hydrogene lorsque H, et H" sont dans 1’état standard.

- H" est a la concentration ¢”, H, a la pression P°, fixés. Donc Vg, —V

est fixé.
- H, doit étre un gaz parfait a la pression P°, H" en solution idéale a la

concentration ¢”.
L’¢lectrode normale a hydrogene est donc plut6t théorique.

-Ona a,. =1,donc [H']=1

et ay, =1, donc B, =P’

3) Potentiel d’oxydoréduction d’une électrode (potentiel d’électrode)

e Définition :
ESH

7
o]
H*H, Red,Ox

On définit le potentiel d’oxydoréduction |E =V, =V, |(VT)

e Formule de Nernst :
On a les réactions :

aOx+ne” =bRed, H" +e” :%Hz

Donc aOx + g H, =bRed+nH"

b
Ona A,G=A,G'+RTInQ, avec Q=2
Ox
~A,G _ AG" RT, a’
=— +—1HT
n§ n§ ¥ agy
Soit | E = E*(T) + 2L 1 %o
n¥

a Red

Donc E =

_ 0
ot E(T)=—2:C
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Remarque :
0,059 log ab&
n aRcd
Ceci est valable lorsque la pile ne débite pas.
e Potentiel standard d’oxydoréduction d’un couple redox :
- Définition :
0

E’=- G pour la réaction aOx + ' H, = bRed + nH*
ng 277

- Correspond au potentiel de la pile :

ESH ES/

|/

AT=25C, E=E"+

Red,Ox
Avec a,, =1, ap=1.
- Ona E=E° +Mlog%
n aRcd

Donc E dépend de E°, de a,,, a,, ,c'est-a-dire de I’électrode.

E’ lui ne dépend que du couple redox (d’ou le nom de potentiel standard
d’un couple redox)

0, tH,0

Cu?* + Cu
ox| H' ToH, Red
Fe* + Fe

Na?+ Na

(1) Si E°<0,onaalors A,G° >0, donc K° <1

o n .
Donc la réaction Ox + 5 H, =Red+nH" « se fait mal »

Donc H" est meilleur oxydant que Ox, Red meilleur réducteur que H, .

(2) Si E° >0, on inverse
(3) On peut comparer deux couples redox de la méme fagon.
- Force électromotrice standard d’une pile :

\Zn Cu/
|,/

N
/

Ay =1 ac.. =1
On a alors
Ve = Vi =Vew = Vst = Vo = Vi)
= Ecouz*/Cu _Egnz*/Zn =0,34-(-0,76) =110V
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4) Electrode de référence secondaire

Electrode au calomel saturée (ECS) :

¢ Electrode au calomel (simple) :

- Couple redox : Hg,Cl, /Hg

(Hg,Cl, : Chlorure mercureux ou calomel)

Y équation redox : Hg,Cl, +2e” =2Hg+Cl™

(Le couple devrait donc étre Hg,Cl,/Hg,Cl™, mais en fait Cl a le méme
degré d’oxydation dans Hg,Cl, et C17)

- Formule de Nernst :

Eln%:E(WEIHL
2% a 2% [Cl‘]Z

ClI”

E=E"+

On peut donc modifier le potentiel d’électrode en ajoutant du C1™.
Pt

Tube en e Cr
verre

e g—Hg Cl,

~ Hg
Hg,Cl, va se dissoudre selon la réaction Hg,Cl, =Hg>" +2Cl~, mais trés
peu. L’électrode va donc prendre rapidement son potentiel d’équilibre.
e Electrode au calomel saturée (ce n’est pas le calomel qui est saturé !) :
On sature la solution en ions CI™ (avec KCI par exemple)
Ainsi, a estaussi fix¢ par la saturation en KCI.

Réalisation :

Pt E

K*,Cl™,&e(Hg")

Paroi SN
poreuse

Hg

Remarque : on a le méme principe avec AgCl/Ag”

e Mesure d’un potentiel d’oxydoréduction :
On veut mesurer V, =V,

On mesure V, =V, puis Vy =V =V =Vies + Vige = Vi)
Avec Vg =V = Epeg =0,2438—0,0065( —25) ou test en °C.

(E s exprimé en volts)

111 Equilibre redox

La donnée de E° est équivalente a celle de K° :

A) Calcul de la constante d’un équilibre redox

On considere deux couples Ox, /Red,, Ox,/Red,
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On cherche la constante de réaction K° de Ox, +Red, = Ox, + Red,

1) Méthodes

e Méthode 1 :
Ox, + 70 H, =Red, +nH" avec A,G =-n L/

Ox, +72H, =Red; +n,H', A,G} = -n,BE]

Donc pour n,0x, +nRed, =n0x, +n,Red,,
A.G'=nA G’ —nA Gl =-nnF(E -E))

nn,§

. (E'~E3)
Ainsi, K’ =e /7

A 25°C, K°=10""°
On a donc un résultat cohérent : E > E), Ox, est le meilleur oxydant et

(EV-E3)

Red, le meilleur réducteur, donc la réaction « se fait bien »
On peut faire le calcul plus rapidement :
Ox, +nme” —Red,, A,G’ =-nFE'
Ox, +me” —Red,, A.G) =-n,3E)

(Attention : c’est en fait A G de la réaction Ox, +EIH2 =Red, +nH",

mais on arrive au méme point apres)
Puis n,0x, +nRed, =n,0x, +n,Red,, A G’ =n,A G’ —nA Gy

e  M¢éthode 2 :
On considére 1’¢électrode suivante a 1’équilibre :
| ™
‘ K/Oxl,Oxz,Redl,Redz
. . RT a X RT a X
Ainsi, E=E’ +——In—2 = £ + = In—22
¥ ARed, n,8 ARed,
nn
Donc Q= exp(?}% (E, —Ef)j

Et comme on est a I’équilibre, 0 = K°

2) Application a 1’étude de la dismutation

e Exemple de Fe™* :
Fe’* +2¢” =Fe, E' =—0,44V
Fe' +e =Fe**, E) =0,77V

Pour la réaction 3Fe®" =2Fe* +Fe :

\ 197 i1 0 2+ | _ 0 [F63+]
On a a I’équilibre E; +0,03 log[Fe ]— E, +0,0610gIFT]
€
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3+
Donc 0,03log[Fe f =E'—E, soit K° =10
[Fe> ]
%/_J
KO
e Pour Cu' :
Cu*+e =Cu, E’=0,52V
Cu* +e =Cu*, E!=0,16V
Donc pour 2Cu* = Cu+Cu**, K’ =10°

B) Potentiels standard non indépendants
1) Trois couples redox non indépendants

ClL/Cl", E’ =136V

HCIO/CI™, EJ =1,50V (HCIO : acide hypochloreux)
HCIO/Cl,, Ej =?

On considére les réactions :

Cl,+2¢” —2Cl°, A,G =-2§E,

HCIO+H"*+2¢” - ClI" +H,0, A G, =-23E)

HCIO+H" +¢” — %Clz +H,0, A G) =-§E}

Donc A,G; =A.G) —lA,GIO, soit E; =2E; —E/
2

2) Couples redox liés par acido—basicité

e Exemple :

HCIO+H,0" +2¢ =Cl" +2H,0, A,G,E/
2H,0=H,0"+HO", A,G/ K,

HCIO+2e” =Cl"+HO™, A,G)E;

HCIO est un acide : HCIO+H,0=CIlO” +H,0", A, G!,K!
ClO” +H,0+2¢ =Cl" +2HO™, A,G;,E;

(Etona A G} =-A,G)+A,G +2A,G?)

Donc Ej =E + I;_; InK, =E—-0,03pK,

Et E) = E) +0,03(pK, — pK,)

¢ Conclusion :

- Pour le couple HCIO/CI ™ :

[HCIO]A

Ona E=E}+0.03log 1 Vo avec 1= [1,07]

(E; : s’appelle aussi ‘potentiel standard a pH 0”)
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HCIO] .
Ou E=E] +0,03log—[[—]a—) avec = [HO ]
Cl”

(E,; : ‘potentiel standard a pH 14°)

|(Pt

‘ ot HCIO, H,0",CI',0H",CIO®

On peut écrire les formules de Nernst des trois réactions pour n’importe quel
pH (toutes les espéces sont présentes)
Si on a une solution de la forme :
102 KClI
3.102 KCIO
& 4 HCIO  ClO-
pK, =75 pH

“— pH=10

Ona [Cl0"]=3.102, [HCIO]~ &
Pour éviter d’avoir a calculer « £ », il vaut micux utiliser

E= Ef +0,03 IOgI(T]aTl

3) Couples redox liés par précipitation ou complexation

Co™ +e =Co™, E) =1,84V
Co’" +6NH, = Co(NH,);", pK, =352
S
C3+
Co* +6NH, = Co(NH,)>*, pK, =44
%,—/
C2+
Pour la réaction C** +e~ =C?", on trouve aprés calcul que E) =0,02V .

Application :
[Pt 102 co
|
4— 102 Co**

o]

Ona E=E +0,06log[COT]=E1°
Si on ajoute du NH, a ImolL™, tout les ions vont réagir et donc on aura

10”mol de C** et 10”°mol de C**. On aura alors E = E
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4) Importance de 1’état physique des espéces

Les couples Cl,,,/Cl™ et Cl,,,/Cl" sont différents :

Les réactions s’écrivent Cl, , +2e¢ =2Cl™, CI +2e =2CI°

2(2) 2(aq)

Mais avec les formules de Nernst :
F Cl,
Plerf
lCIZ(aq)J
T 1
ler |
Les deux équations sont liées :
On a en plus I’équilibre Cl,, =Cl,,,,
PO
Avec une constante K¢ =[Cl, ., ] —
cl,

E=E}+0,03log

E=E}+0,0310

Ainsi, a I’équilibre :
[Cly,]
E=E"+0,03pK, +0,03log| —2-
1 J LA g( [Cl_]z
Cl
=E; +0,031log —[ Zfaqz)]
[CI"]
Donc Ej = E +0,03pK
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