HAPITRE4: REACTIONSD’OXYDO-REDUCTION
1. Généralités.

Oxydant,réducteur,oxydation,réduction.

v" Un oxydant est un composé capable de capter des électrons.
Exemple: Cu?*+2e-—Cu : Cu®*a subit une réduction
v Un réducteur est un composé capable de céder des électrons.
Exemple: Cu— Cu?"+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-$Sréducteur

I’espéceoxestredformeun Coupled’oxydo-réduction(redox):Ox/Red

Coupleox/Red
Fe3*+e-SFe? Fe*/Fe?*
Fe?" + 2e- Fe?*/FeC
SFeCu®* + 2e- u2*/CuCl
SCuClz+2e- ,12CIF
s2Cr 2H*/H,

2H"+2e-5H;

r . 9

Elle fait intervenir deux couples redox car elle consiste en un transfert d’électrons
duréducteurd’un couple vers 1’oxydantde ’autrecouple redox:
Oxytred2Sred1+ox2
Pouréquilibrecetteréaction:
(ox1+nie-Sredp)xnz:demi-

réaction(red>$S oxz+nze-)xnl:demi-
réaction

N N20X1+A2R1e-+n1reds Snored; +N10Xo+Ash2e-
Réactionglobale ZRATHaRET TR o T B T A e

N20X1+n1ireda S noredi +nN10X2



Demi-réaction: Fed* + e- 5 Fe?*x 2
(réduction)Sn?*5Sn*"+2e-
x1(oxydation)

Reéactionglobale:
2Fe3*+Sn** S 2Fe?*+Sn**

(ox1)(red2) (reds)(ox2)
2. Nombred’oxydation(degréd’oxydation)
Définition.
Lenombred’oxydation(N.O)d unatome représentelachargeélémentaire
apparentequ’onluiattribueselon certaines regles conventionnelles :
a. Lenombred’oxydation desatomesd’un élémental’état libreestnul.

Exemple:Fe: N.O=0 ;Cu : N.O=0

b. Lenombred’oxydationd’unatomeal’étatd’ionmonoatomiqueestégalala chargedel’ion.

Exemple:
Elément Sn#t Fed* Sn** Fe2*
N.O. 2 3 4 2

C. Quanddesélectronssontpartagésdansdesliaisonscovalentesentredeux

atomesdenaturesdifférentes,ils sont attribuésal’atomele plus électronégatif.

Exemples:
H-H CI-Cl CoO H.S 2H-CI
N.O 00 00 +2-2 +1-2 +1-1

d. Lasommealgébriquedesnombres d’oxydation desatomesauseind’'unemolécule(neutre)est
nulle.
Exemple:NHs: $N.O = N.O(N)+3xN.O(H)= 0
DoncN.O(N)= -3 apartir de(N.O(H) =+1)
e. Pour union poly atomique, la somme des N.O des atomes de I'ion est égale a la
chargetotale del’ion.
Exemples:
COs*  3IN.O=2 = N.O(C)+3xN.O(0)=-2 = N.O(C)=+4
SO4* XN.O=-2 = N.O(S)+4xN.O(0)=-2 = N.O(S)=+6



Cr,0;" IN.O=-2 =  2xN.O(Cr)+7xN.0(0)=-2 =N N.O(Cr)=+6

<

mbred’ ion lemen
Fluor:I’élémentleplusélectronégatif:N.O=-1.

Oxygene: le2emeélémentélectronégatif: N.O=-2,Sauf: OF,carFest

plusélectronégatifqueO doncN.O(0)=+2.
Lesmétauxalcalins:tresélectropositifs :N.O=+1,Li*,Na*,K*,...
Métaux alcalino-terreux:électropositifs:N.O= +2,Mg?*,Ba%*,Ca?*,...

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

3.Potentielsd’oxvdoréduction: EquationdeNernst
Potentielnormal(standar

Le pouvoir oxydant ou réducteur d’une espece chimique est caractéris¢é 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 a E°
(H*/H2).Exemple:

Coupleredox Fe?*/Fe MnOg4 Fe3*/Fe? Zn?*/Zn Cu?*/Cu
IMn?
E°(V/ENH) -0,44 1,51 0,77 -0,76 0,34
EquationdeNernst:

Le pouvoir oxydant ou réducteur d’une espece dépend non seulement de E° mais aussi
desconcentrationsen solution.

aOx + né<b red

E =E°
y RTp[0x1° EquationdeNERNST
ox/red ox/red 2 [red]b

n:nombred’électronsmisenjeua2’

°C on peut écrire:

on/red:Eoox/red+ 0,06 lOg [OX]
n [red]?



Exemples :

Fe’*/Fe**Fe®*
+1le-SFe?*
‘EF‘eB'_q'EFe3+/Fe2
+=E°Fe3+/Fe2++0,0610g [Fe2+]
L/l
1,+2e521-
. [15]
E =E -+0,03log(" )
I2/17 I2/1 [I_]z
MnO4/Mn?*

MnO4 +8H*+5e—5Mn**+4H,0
0,06 [MnO,][H*]®

Emno /mnz+ =E"Mno-/pn2+ + = log [MnZ+]
4 R jond’oxvdo-r 1on
Définition
Uneréactiond’oxydo-
réductionestuneréactiond’échangeélectroniqueentreunoxydant OX1(0x1/red) et un

réducteurredz(oxz/redy) :

Oxitred,; & red1+0x2

Pour que cette réaction se réalise dans le sens 1 il faut que E°(Oxifredi) >
E°(oxz/redz)(conditionthermodynamique). C’est a dire qu’une telle réaction évolue
dans lesens qui transforme I’oxydant et le réducteur les plus forts en oxydant et réducteur les

plusfaibles:

(Potentiel le plus élevé)

Potentiel standard E (4%)

N

Augmentation du
pouvoir oxydant

E?
Oxydant 1 —¥  Réducteur 1

3

Oxydant 2 — Réducteur 2

—
E3

Augmentation du
pouvoir réducteur

(Potentiel le plus faible)






Lesreglesd’équilibragedesréactionsd’oxydoréductions’appuientsur:
v’ Laconservationdesélectrons
v’ Laconservationdes atomes
v Laneutralitéélectriquedessolutions.

Exemple:

1. Soientlescouplesredox:E°ges+ pe2+=0,77V /ENHetE 0 /mn2+=1,51V/ENH
4

Ona:E°Mn0—/an+>E°Fe3+/Fez+

donclesdemi-réactionspossiblesdepoint

devuethermodynamiquesont:Oxydation: Fe?'S Fe’* + 1e-
x5Reduction: MnO4 +8H*+5e—-SMn?*+
4H,0Reactionglobale: 5Fe?* + MnO4 +8H*— 5Fe3* + Mn?*+
4H,02.

E°ea+ pe2+=0,77V/ENHetE®(Sn**/Sn?*)=0,15V/ENH
ONaE°ses+ 2+ =0,77V/ENH>E®(Sn**/Sn?*)=0,15V/ENH
Donclesdemi-
réactionspossiblesdepointdevuethermodynamiquesont:Fe**
+e-SFe?*x2(réduction)

Sn?*5Sn**+2e-x1(oxydation)

Réactionglobale:
2Fe3*+Sn* 52Fe* +Sn**

Calculdel Péauilit
Soientlesdeuxcouplesrédox (Ce**/Ce®")et (Fe3*/Fe?*):
E°(Ce**/Ce®*)=1,44 VIENHet E°( Fe*/Fe?*) =0,77V/ENH
E°(Ce**/Ce*")>E°(Fe®*/Fe*")donclesdemi-

réactionspossiblesdepointdevuethermodynamiquesont :

Demi-réactionderéduction: Ce**+e-s5Ce®
Demieréactiond’oxydation Fe?*SFe +e-
laréactionglobale: Ce™ + Fe?'s Ce3* +

Fe3*Question:Laréaction est—elletotale?

Oncalcullerapport keenfinderéaction :
[Ce3+][Fe3+]

Kee
¢ [Ce4+] [F62+]
LeséquationsdeNersntpourlesdeuxcouplesredox:
[Fe2+]



Epes+ pe2+ =E°pe3+ jpez+ +0,06log [Fez™]




[Ce4+] EC
e+ /ce3+=E°cet+ /ce3++0,06l08

[Ce3+]
[Ce*+[Fe?+]]

ECe4+/C63+ _EFe3+/FeZ+ =E°Ce4+/ce3+ _EoFe3+/F62+ +0,0610g[Ce3+][T2+]

Lorsquelaréactionestachevee, AE=0=E e+ ce3+=Epes+ jpe2+=

NE°=E° o+ o3+ —E pea+ pe2+ =0,06l0gKe

AE°
Kc=10006=1,47x10"
Kcesttrésgrandedoncla réaction esttotaledans lesens(1)

D ) -I'é ion
Lesréactionsd’oxydoréductionsontsouventutiliséespoureffectuerdesdosages.L unedessolutions
contient un oxydant et I’autreunréducteur.

Al’équivalencela relation:

NoxXVox=NredXVred

Exemplel: Dosaged’unesolutiondeMnQ . parunesolutiond’ionsFe? enmilieu acide.

Burette

Solution de
permanganate
de potassium
acidifiee
KMnO4

Pince

Barreau P
aimanté

Agitateur
magnétique

Réactionsdudosage:

Réduction: MnOs + 8H* +5e— 5 Mn?* +

4H,00xydation: Fe?*SFed* +1e—

Réactionglobale: MnOg4 +8H*+5Fe?* SMn?*+5Fe®*+4H,0
Pointd’équivalence :la 1eregouttedeMnO4 qui donne la coloration violette.



NormalitéN =pxM
M=C concentration en mole/l

p: nombre d’entités échangées( H+pour acide/baseou e pour oxydo-réduction)
pour MnOs =p=5 donc Nwuno- =5XCuno-

4 4
pourFe’* = p=1 donc Npez+=Cpp2+

5XCpno-XV yno-=Cre2+ XV pp2+

4 4

5XCuno~XV Mno-

Cpe2+= 4 4

Cp, V3 variable

L solution bichromate
=

Solution F82+

&

Cl.V1
barreau
aimanté ——ge [ )
'?- M‘t ) - agitateur
agitation chauffog. magnétique
iz |
—_—

Réactionsdudosage:
Réduction : Cr.0; 2+ 14H* +6e—- S 2Cr¥* +
7HOOxydation:Fe?* SFe3* +1e—

Réaction globale:



Aupointéquivalent:ondétermi
nelevolumeVzdubichromate.
Relationa I’équivalence:
N1V1=N2V>

NormalitéN =pxM

M=Cconcentrationenmole/I

p : nombre d’entités échangées ( H+ pour acide/base ou epour oxydo—réduction)pourCrzO72'
p=6 doncN;=6 C;
pourFe?* p=1 doncN1=C;
C1V1=6 CLV2

Donc
C1_6><C2XV2

V1
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