
CHAPITRE4:     REACTIONSD’OXYDO-REDUCTION 

1. Généralités. 

 Oxydant,réducteur,oxydation,réduction. 

 Un  oxydant est un composé capable de capter des électrons. 

Exemple: Cu2++2e-→Cu : Cu2+a subit une réduction 

 Un réducteur est un composé capable de céder des électrons. 

Exemple: Cu→ Cu2++2e-: Cuasubit une oxydation 

Un oxydant = Accepteur d’e-

Un réducteur = Donneur d’e-

Oxydation = perte d’e-

Réduction= gaind’e- 

L’oxydationetlaréductionsontdesréactionsréversibles: 

oxydant+ne-⮀réducteur 

l’espèceoxestredformeun Coupled’oxydo-réduction(redox):Ox/Red 

Coupleox/Red 
 

  

Réactiond’oxydo-réductio 

Elle fait intervenir deux couples redox car elle consiste en un transfert d’électrons 

duréducteurd’un couple vers l’oxydantde l’autrecouple redox: 

Ox1+red2⮀red1+ox2 

Pouréquilibrecetteréaction: 

(ox1+n1e-⮀red1)×n2:demi-

réaction(red2⮀ox2+n2e-)×n1:demi-

réaction 

 
 

 

Réactionglobale 
n2ox1+n2n1e-+n1red2⮀n2red1+n1ox2+n1n2e-

n2ox1+n1red2⮀n2red1+n1ox2 

Fe3++e-⮀Fe2+ 

Fe2+ + 2e- 

⮀FeCu2+ + 2e- 

⮀CuCl2+2e-

⮀2Cl- 

2H++2e-⮀H2 

Fe3+/Fe2+

Fe2+/FeC

u2+/CuCl

2/2Cl- 

2H+/H2 



Demi-réaction:  Fe3+ + e- ⮀ Fe2+× 2 

(réduction)Sn2+⮀Sn4++2e-

×1(oxydation) 

Réactionglobale: 
2Fe3++Sn2+⮀2Fe2++Sn4+ 

(ox1)(red2) (red1)(ox2) 

2. Nombred’oxydation(degréd’oxydation) 

 Définition. 

Lenombred’oxydation(N.O)d’unatome représentelachargeélémentaire 

apparentequ’onluiattribueselon certaines règles conventionnelles : 

a. Lenombred’oxydation desatomesd’un élémentàl’état libreestnul. 

Exemple:Fe: N.O=O ;Cu : N.O=O 

b. Lenombred’oxydationd’unatomeàl’étatd’ionmonoatomiqueestégalàla chargedel’ion. 

Exemple: 

 

Elément Sn2+ Fe3+ Sn4+ Fe2+ 

N.O. 2 3 4 2 

 
c. Quanddesélectronssontpartagésdansdesliaisonscovalentesentredeux 

atomesdenaturesdifférentes,ils sont attribuésàl’atomele plus électronégatif. 

Exemples: 

 

 H-H Cl-Cl CO H2S 2H-Cl 

N.O 00 00 +2-2 +1-2 +1-1 

 
d. Lasommealgébriquedesnombres d’oxydation desatomesauseind’unemolécule(neutre)est 

nulle. 

Exemple:NH3: ΣN.O = N.O(N)+3×N.O(H)= 0 

DoncN.O(N)= -3 àpartir de(N.O(H) =+1) 

e. Pour un ion poly atomique, la somme des N.O des atomes de l’ion est égale à la 

chargetotale del’ion. 

Exemples: 
 

CO3
2-

 ΣN.O=-2  N.O(C)+3×N.O(O)=-2  N.O(C)=+4 

SO4
2-

 ΣN.O=-2  N.O(S)+4×N.O(O)=-2  N.O(S)=+6 



      
 2- 

Cr2O7 ΣN.O=-2  2×N.O(Cr)+7×N.O(O)=-2  N.O(Cr)=+6 

 Nombred’oxydationdequelqueséléments. 

 Fluor:l’élémentleplusélectronégatif:N.O=-1. 

 Oxygène: le2èmeélémentélectronégatif: N.O=-2,Sauf: OF2carFest 

plusélectronégatifqueO doncN.O(O)=+2. 

 Lesmétauxalcalins:trèsélectropositifs :N.O=+1,Li+,Na+,K+,... 

 Métaux alcalino-terreux:électropositifs:N.O= +2,Mg2+,Ba2+,Ca2+,... 

 Hydrogène:élément électropositif:N.O =+1. 
 
 

3. Potentielsd’oxydoréduction:EquationdeNernst 

 Potentielnormal(standard) 

Le pouvoir oxydant ou réducteur d’une espèce chimique est caractérisé pour son 

potentielredox E°. E° est mesuré dans les conditions normales de température et de 

pression (P = 1atm,T =25°C). onle note : E° (Ox/red). 

Parconvention: E° (H+/H2)=0 V. 

Toutes les valeurs de E° sont alors repérées par rapport à E° 

(H+/H2).Exemple: 

Coupleredox Fe2+/Fe MnO4
-
 

/Mn2+ 

Fe3+/Fe2+ Zn2+/Zn Cu2+/Cu 

E°(V/ENH) -0,44 1,51 0,77 -0,76 0,34 

 
 EquationdeNernst: 

Le pouvoir oxydant ou réducteur d’une espèce dépend non seulement de E° mais aussi 

desconcentrationsen solution. 

aOx + né⇔b red 
𝑬 =𝑬° 

+
𝑹𝑻
𝒍𝒏

[𝒐𝒙]𝒂 

 
 

EquationdeNERNST 

𝒐𝒙/𝒓𝒆𝒅 𝒐𝒙/𝒓𝒆𝒅 𝒏𝑭 [𝒓𝒆𝒅]𝒃 

n:nombred’électronsmisenjeuà25

°C on peut écrire: 

𝑬𝒐𝒙/𝒓𝒆𝒅=𝑬°𝒐𝒙/𝒓𝒆𝒅+ 

 
 

𝟎,𝟎𝟔 [𝒐𝒙]𝒂 

𝒏 
𝒍𝒐𝒈

[𝒓𝒆𝒅]𝒃 



Exemples : 

 

Fe3+/Fe2+Fe3+

+1e-⮀Fe2+ 

[Fe3+]EFe3+/Fe2

+=E°Fe3+/Fe2++0,06log 
[Fe2+]

 

I2/I
-
 

I2+2e⮀2I–
 

E =E° −+0,03log(
[I2]

) 
I2/I− I2/I [I−]2 

MnO4
-/Mn2+

 

MnO4
-+8H++5e–⮀Mn2++4H2O 

0,06 [MnO−][H+]8 
EMnO−/Mn2+ =E°MnO−/Mn2+ + log( 

4 
) 

4 4 5 [Mn2+] 

 

4. Réactiond’oxydo-réduction 

 Définition : 

Uneréactiond’oxydo-

réductionestuneréactiond’échangeélectroniqueentreunoxydantOx1(ox1/red1) et un 

réducteurred2(ox2/red2) : 

Ox1+red2⇔red1+Ox2 

Pour que cette réaction se réalise dans le sens 1 il faut que E°(Ox1/red1) > 

E°(ox2/red2)(conditionthermodynamique).   C’est   à   dire   qu’une   telle   réaction   évolue   

dans   lesens qui transforme l’oxydant et le réducteur les plus forts en oxydant et réducteur les 

plusfaibles: 

 



 Écrituredesréactionsd’oxydoréduction 



4 

4 

Lesrèglesd’équilibragedesréactionsd’oxydoréductions’appuientsur: 

 Laconservationdesélectrons 

 Laconservationdes atomes 

 Laneutralitéélectriquedessolutions. 

Exemple: 

1. Soientlescouplesredox:E°Fe3+/Fe2+=0,77V/ENHetE°MnO−/Mn2+=1,51V/ENH 

Ona:E°MnO−/Mn2+>E°Fe3+/Fe2+ 

donclesdemi-réactionspossiblesdepoint 

devuethermodynamiquesont:Oxydation:   Fe2+⮀ Fe3+ + 1 e-

×5Reduction:  MnO4
- +8H++5e–⮀Mn2++ 

4H2OReactionglobale: 5Fe2+ + MnO4
- +8H+→ 5Fe3+ + Mn2++ 

4H2O2.

 E°Fe3+/Fe2+=0,77V/ENHetE°(Sn4+/Sn2+)=0,15V/ENH 

onaE°Fe3+/Fe2+=0,77V/ENH>E°(Sn4+/Sn2+)=0,15V/ENH 

Donclesdemi-

réactionspossiblesdepointdevuethermodynamiquesont:Fe3+

+e-⮀Fe2+×2(réduction) 

Sn2+⮀Sn4++2e-×1(oxydation) 

Réactionglobale: 

2Fe3++Sn2+⮀2Fe2++Sn4+ 

 Calculdelaconstante d’équilibre 

Soientlesdeuxcouplesrédox (Ce4+/Ce3+)et (Fe3+/Fe2+): 

E°(Ce4+/Ce3+)=1,44 V/ENHet E°( Fe3+/Fe2+) =0,77V/ENH 

E°(Ce4+/Ce3+)>E°(Fe3+/Fe2+)donclesdemi-

réactionspossiblesdepointdevuethermodynamiquesont : 

Demi-réactionderéduction: Ce4++e–⮀Ce3+ 

Demieréactiond’oxydation Fe2+⮀Fe3++e- 

laréactionglobale: Ce4+ + Fe2+⮀ Ce3+ + 

Fe3+Question:Laréaction est–elletotale? 

Oncalcullerapport kcenfinderéaction : 

[𝐶𝑒3+][𝐹𝑒3+] 
𝐾𝑐=[𝐶𝑒4+][𝐹𝑒2+] 

LeséquationsdeNersntpourlesdeuxcouplesredox: 

[Fe2+] 



EFe3+/Fe2+  =E°Fe3+/Fe2+  +0,06log 
[Fe2+]

 



[Ce4+]EC

e4+/Ce3+=E°Ce4+/Ce3++0,06log
[Ce3+]

 

[Ce4+[Fe2+]] 
ECe4+/Ce3+  −EFe3+/Fe2+  =E°Ce4+/Ce3+  −E°Fe3+/Fe2+  +0,06log

[Ce3+][Fe2+]
 

Lorsquelaréactionestachevée,∆E=0⇒ECe4+/Ce3+=EFe3+/Fe2+⇒ 

∆E°=E°Ce4+/Ce3+−E°Fe3+/Fe2+  =0,06logKc 

∆𝐸° 

𝐾𝑐=100,06=1,47×1011 

Kcesttrèsgrandedoncla réaction esttotaledans lesens(1) 

 Dosaged’oxydo-réduction 

Lesréactionsd’oxydoréductionsontsouventutiliséespoureffectuerdesdosages.L’unedessolutions

contient un oxydant et l’autreunréducteur. 

Al’équivalencela relation: 

Nox×Vox=Nred×Vred 

 
 

Exemple1: Dosaged’unesolutiondeMnO4
-parunesolutiond’ionsFe2+enmilieu acide. 

 

Réactionsdudosage: 

Réduction: MnO4
- + 8H+ +5e– ⮀ Mn2+ + 

4H2OOxydation: Fe2+⮀Fe3+ +1e– 

Réactionglobale: MnO4
-+8H++5Fe2+⮀Mn2++5Fe3++4H2O 

Pointd’équivalence :la 1éregouttedeMnO4
-qui donne la coloration violette. 



𝑉 

2   7 2 

NormalitéN =p×M 

M=C concentration en mole/l 

p: nombre d’entités échangées( H+pour acide/baseou e pour oxydo-réduction) 

pour MnO4
-   p=5 donc 𝑁𝑀𝑛𝑂−  =5×𝐶𝑀𝑛𝑂− 

4 4 

pourFe2+  p=1 donc 𝑁𝐹𝑒2+=𝐶𝐹𝑒2+ 

5×𝐶𝑀𝑛𝑂−×𝑉𝑀𝑛𝑂−=𝐶𝐹𝑒2+×𝑉𝐹𝑒2+ 

4 4 

5×𝐶𝑀𝑛𝑂−×𝑉𝑀𝑛𝑂− 

𝐶𝐹𝑒2+= 4 4 

𝐹𝑒2+ 

Exemple2 :Dosageoxydo-réduction : dosagedu fer(II)par lebichomateen milieuacide. 

 

 
Réactionsdudosage: 

Réduction : Cr O 2-+ 14H+ +6e– ⮀ 2Cr3+ + 

7HOOxydation:Fe2+⮀Fe3+ +1e– 

Réaction globale: 



Aupointéquivalent:ondétermi

nelevolumeV2dubichromate.

Relationà l’équivalence: 

N1V1=N2V2 

NormalitéN =p×M 

M=Cconcentrationenmole/l 

p : nombre d’entités échangées ( H+ pour acide/base ou epour oxydo-réduction)pourCr2O7
2-

p=6 doncN2=6 C2 

pourFe2+ p=1 doncN1=C1 

C1V1=6 C2V2 

Donc 

𝐶1
=

6×𝐶2×𝑉2 

𝑉1 
 

 


	CHAPITRE4:     REACTIONSD’OXYDO-REDUCTION
	Un oxydant = Accepteur d’e-Un réducteur = Donneur d’e-Oxydation = perte d’e-Réduction= gaind’e-
	Coupleox/Red
	2. Nombred’oxydation(degréd’oxydation)
	Définition.
	Nombred’oxydationdequelqueséléments.

	3. Potentielsd’oxydoréduction:EquationdeNernst
	Potentielnormal(standard)
	EquationdeNernst:

	aOx + né⇔b red
	EquationdeNERNST
	4. Réactiond’oxydo-réduction
	Définition :
	Écrituredesréactionsd’oxydoréduction
	Calculdelaconstante d’équilibre
	Dosaged’oxydo-réduction
	Exemple1: Dosaged’unesolutiondeMnO4-parunesolutiond’ionsFe2+enmilieu acide.
	Exemple2 :Dosageoxydo-réduction : dosagedu fer(II)par lebichomateen milieuacide.


