CHIMIE DES SOLUTIONS

Equilibres d’oxydoréduction

I- Réaction d’oxydoréduction

Une réaction d’oxydoréduction est une reaction d’échange d’électrons.
Oxydant: espéce capable de capter un ou plusieurs électrons.
Reducteur: espece capable de donner un ou plusieurs électrons.
Un oxydant est réduit et donne un réducteur:
Ox + ne & Red

on a donc, un couple redox noté Ox/ Red: Cu’"'Cu

Une oxydation est une perte d’¢electrons.
Une réduction est un gain d’¢electrons.

Une réaction d’oxydoréduction s’écrit:

Ox, + Red, & Red, + Ox,

I-1-Nombre d’oxydation

Un élément, au sein d’une molecule ou d’un ion, peut se presenter sous

dg'ﬁrérents etats d’oxydation selon le nombre et la nature des ¢léments auxque]s il est lie.
Mn7+ Mn2+

Le nombre ou degré d’oxydation d’un ¢lément dans un édche chimique définit son état

é]ectrom'que c-a-d le nombre d’¢lectrons qu’il perd ou gagne ]orsqu’il s’engage dans une
molécule ou dans un ion.
Cest la cbarge fictive qu’il porterait si on attribue les ¢lectrons des liaisons aux atomes

les p]us é]ectronégati S,

Détermination des degrés d’oxydation:

Un élément a Iétat atomique ou I’état de corps simple a un N.O. = 0:  Cu(y), H,
CL,.

Un ion simple a un D.O. égal a la valeur algébrique de sa charge : D.O.(CI )= -1 ;
D.O.(Na")= +I
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CHIMIE DES SOLUTIONS

D.O.(H) = +I si H est lié a un atome plus électronégatif, dans le cas ou H li¢ a
atome moins électronégatif , D.O.(H) = -1, c’est le cas des hydrures tels LiH, CaH, .
D.0.(0) = -1l sauf dans les péroxydes ou D.0.(O) = -I.

H-0-0-H : D.0.(0O) = -1.
Pour une molecule, la somme des D.O. est égale a O:

NH,: D.O.(N)+ 3D.0.(H) =0, D.O.(N) = -III.

Pour un ion complexe, la somme des D.O. est égale a la valeur algébrique de sa charge.

OCl " : D.0.(0) + D.0.(C)) = -1.

Dans certains cas la connaissance de la formu]e déve]oppée est nécessaire pour

determiner le vrai degré d’oxydation d’un ¢lement.

Exemp]e :

CH;CH,OH : C,H,O, 2D.0.(C)+ 6D.0.(H) + D.0.(0) =0 — D.0O.(C) = -II
: valeur fausse mais elle pourra etre utilisée pour équi]jbrer une réaction.

En réalité on a:
C'H,C’H,OH D.O.(C")=-ll et D.O.(C’)=-I

Une oxydation est une augmentation du D.O.
Une réduction est une diminution du D.O.
Une reaction d’oxydoreduction est une reaction au cours de laquelle le D.O. d’un ou

p]usieurs elements varie.

I-Z-Equilibrage de réactions d’oxydoréduction

Q Ecriture de la demi-réaction pour chaque coup]e Ox/ Red:

Identifier I’oxydant et le réducteur: D.0.(0x)>D.0.(Red).

Equilibrer I’¢lement dont D.O. varie.

Determiner le nombres d’electrons echanges:

(ne = a.D.0.(0Ox)- D.D.0.(Red)).

Avec a = b, donne par I'équilibrage de I’¢lement dans la demi-réaction.

Equilibrer les charges par addition des ions H,0" ou OH (selon le milieu: acide ou
basique).
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CHIMIE DES SOLUTIONS

" Equilibrer Les H et les O en ajoutant H,0.

Q) Ecriture de la réaction g]oba]e:

" Mu]tip]ier les deux demi-réactions par des nombres de telle maniere a avoir un méeme
nombre d’électrons échangés par les deus coup]es.
" Faire la somme des demi-réactions en inversant I'une d’entre elles etfaire les

simphfications.(Dans la réaction g]oba]e, les e ne doivent plus apparaitre)

Exemple
n.oy="7 x+1+(3.-2)=0 X=+5
HNO, N ( )
/ \ N(+V)
-2
+1
X
X+H(2+-2)=-1 XxX=+3
NO, n.oy =7 ( )
I \ N (+111)
-2
HNO, +2e +H* E— NO, + H,0
A(n.o) =2
N(+V) (n-0) > N(+10)
Oxydant 2 e échangeés Réducteur
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CHIMIE DES SOLUTIONS

BrO,/BrO; et Cr*/Cr

Application . Equilibrage (en milieu basique)
= ') - = - =
Br()"\ nog=? x + 3.(-2)=-1 x=+35
I Br(+V) |
X -2
BrO, nog=?x+4(2)=-1 x=+7
I \_2 . Br(+VI) |
X
 Br(+vi) | Am) 7572 | Br(+v) |
2 e échangés Réducteur

Oxydant

BrO; +20H-
BrO;+ 20H")

3(BrO,;+2e +H,0
= 3BrO; +2Cr* + 60H

—
—

BrO;+2e +H,0

2(Cr 2 Cr* +3e)
Réaction globale: 3BrO; +3H,0 +2Cr

Les reactions globales d’oxydoréduction ont generalement des constantes
d’équilibre tres ¢levees et sont donc totales (quantitatives).

I-3-Réaction de dismutation
C’est une réaction au cours de Iaque]]e une meme espéce subit a ]afois une oxydation et

une réduction.
2Cu” = G+ Cu
Cl, + 20H & CI + CIO + H,0

Exercice 1
Donner les coup]es Ox/Red intervenant dans les réactions ci-dessus et écrire les demi-

4 .
reactions COH‘QSPOHdCIHtGS.

II- Potentiel d’électrode

II—l—Demi—piIe
C’est I'ensemble d’un coup]e Ox/Red et un é]ectro])/te en contact avec un

conducteur.
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CHIMIE DES SOLUTIONS

Exemple: Lame de Cu p]ongée dans une solution de Cu’"

Couple Cu’*/Cu.

II-2-Electrode

On appelle électrode le conducteur métallique Cu , Pt...Ou I’ensemble constituant la

demi-pile.
L’electrode ou se passe la reduction est appelée cathode (+) L’¢électrode ou se passe

I"oxydation est appelée anode (-).

I1-3-Potentiel d’électrode
Le potentje] T d’un coup]e ou potentie] d’¢lectrode est éga] a ]aforce

électromotrice d’une pile dont I'une des électrodes est I'¢lectrode normale (ou standard
ESH) a hydrogene ENH .

) 1. 7 / [ 0
L’ENH est utilisée comme électrode de référence : Ty, 1y, = O

Si les constituants d’un couple se trouvent dans leur état standard, le potentiel

mesure est le potentiel standard du couple. II est note T

Electrode de Référence a I’Hydrogéne (Schéma du principe)

Fil de Platine \|
Bulles de H, I\

H, (P =1bar)

)

@0 [@) Electrode de Platine recouverte d’oxyde de
03 ?Q _/' platine
O
O
] &S

H* (1 M) Solution acide contenant I’ion Hydronium
H;0* (ou H*,,)a la concentration 1 mol.L*

18
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CHIMIE DES SOLUTIONS

I11-4-Prévision du sens de la réaction d ’oxydoréduction dans les

conditions standard

Les réactions d’oxydoréduction sont des équilibres chimiques.
Elles sont caractérisées par une constante d’équilibre K. La valeur de Ky permet de
connaitre le sens privilégie de la réaction. Le sens pour le quel Ky est le plus éleve est le
sens spontané de la réaction dans les conditions standard

Dans la pratique, on utilise le Potentiel Standard ou le Potentiel de Référence

qui est une autre grandeur caractéristique du coup]e d ’oxydoréduction.

Une substance est d’autant plus ©
oxydante que le potentie[ de son coup]e Oxydants
est éleve.

Une substance est d’autant plus .
5 ed,

reductrice que le potentiel de son coup]e 1

est faible.

| Ox, + Red, — Ox,+ Red; |

II-5-1oi de NERNST

Le potentiel pris par une électrode trempant dans une solution dépend du couple etudie
mais aussi des activites (concentrations ou pressions pour les gaz) des especes intervenant
dans le couple.
t=n"+(RT/nF)InQ
R = Cte des gaz parfaits = 8,314 ] mol! K
F = Le Faraday = charge d’'une mole d'e = N e ~ 96500 C
T = Température exprimée en Kelvins
n = nombre d’electrons mis en jeu par le couple étudie

Q = Ie quotient reactionnel du couple etudie
Soit la demi-réaction : aOx+p H +ne & bRed+ q H,0
TR=n'+(RT/nF)in[(a,) [H] /(a,)]
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CHIMIE DES SOLUTIONS

a : activité (= concentration ou pression partielle) et (RT/F)LnX = 0.06logX, a
25°C.

Exemples :
- + - 2+
MHO4 aq + 8 H aq + 5 € Mn aq + 4 HZO) o O,O6I [M no;l][H+]8
Tc(Mno;/an*) - 7t(Mno;/cr) + 5 09 [I\/I n2+
) - — 0 0.03lo L
Cl, +2¢ & 2CI enrery = Zeyerry TY g [CI_]Z

I11- Types d’électrodes

On distingue trois types d’électrodes.
* Electrode de premiere espece: un metal en équilibre avec son ion en solution.
Ou un métal inerte (Pt) plongé dans une solution d’Ox(ou Red) ou barbote Red
(ou Ox) a Iétat gazeux.
* Electrode de seconde espece: un metal en equilibre avec un de ses composés peu
solubles. Exemple : I'¢lectrode au calomel saturée ou ECS.
* Electrode de troisiéme espece: un fil métallique inattaquable (inerte) plongeant

dans une solution de I’Ox et du Red a I’état d’ions.

Electrode de 1ére espece

Ox en solution + Red a I’état métallique Métal inerte + Ox en solution + Red a l'état de gaz.
ou Red en solution + Ox a 'état de gaz.

Fil de Platine

~

Lame de métal Cu
Bulles de H, H, (P =1 bar)
A——

Solution de Cu?*

H* (1 M)
Cu?* +2e- 2 Cu ZHY  +2e- Z Hy,
7 = 7° + (0,06/2) log[Cu?*] a 25°C 7t = 1°+(0,06/2)log ([H*| 2 / Py, ) 4 25°C
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CHIMIE DES SOLUTIONS

Electrode de 2¢m¢  espéce

Une électrode métallique en contact avec un sel peu soluble de
ce métal et d’un ion commun en solution.

AgCl /Ag
AgCI(s) +1e & Ag(s) + Cl,

Lame de métal Ag

AgCI(s)

J Solution de ClI -

25

Electrode de 3¢M¢ espece: I’Oxydant et le réducteur sont en
solution + métal inerte (pt)

Fil de Platine

|So|ution de M"* et M™*

|Mn+ +(n-m)e- = M™

| 7= n° + (0,06/(n-m)) log(IM™] / (M™]) |

\\ Fe3* +e- &2 Fe* /

26
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CHIMIE DES SOLUTIONS

1V-Pile ou cellule galvanique

C’est I'ensemble de deux demi-piles reli¢es par une jonction electrolytique.
Lorsqu’on relie les deux electrodes, on constate qu’il y a passage d’ un courant
électrique et I’existence d’une difféerence de potentiel dont les intensités diminuent au
cours du temps.

Cette difference de potentielle est la force électromotrice de la pile ( f.e.m.) notée E.

S ST
Sens du courant |

= Cathode
Anode Sens de déplacement des e-

©, ®

Pont Salin

oxydation Réduction
Red, -Ox,+ ne- Ox,+ ne” — Red,

29

Le pont salin ou pont électrolytique est genéralement constitue d’un gel contenant
un sel ionique appele électrolyte (souvent KNO; ou KCI).
Le pont salin permet la circulation des ions et de ce fait le passage du courant dans les
solutions.
- Il permet aussi de fermer le circuit électrique.

-1l permet de maintenir I’¢lectroneutralité des diﬁférentes solutions é]ectro]ytiques.

Force électromotrice de la pile E
E = Tc —Ta
Tic est le potentiel de I’électrode ot se passe la reduction: cathode (+)

Ta est le potentiel de I’electrode ot se passe I’oxydation: anode (-) .
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CHIMIE DES SOLUTIONS

On réalise la pile entre les couples Cu?*/Cu et Zn?*/Znon a : @°y4/c,= 0,34V ; 24/2n = - 0,76V

R B
POLE MOINS e POLE PLUS
voltmetre

Zn Cu
\ /
Anode Cathode
Oxydation e I e Reéduction
Zn?* (1 M) Cu*(1M)
In—>ZIn*+2e Cu*+2e- > Cu

. ; « Consommation d’électrons »
« Production d’électrons »

Zn +Cu**— Zn** +Cu

31

%
_
O o.O
.,
J voltmetre
Zn
4
Anode H Cathode
Oxydation o e Réduction
Zn* VO?* et VO,*
—— N
| zZnozr*+2e | | VO,* + e+ 2H* — VO + H,0 |

Pont salin

La réactionglobale est donc:  2VO,* + Zn + 4H* — 2V0?* + Zn%*+ 2H,0
= (VO," I VO%*) > z (Zn?*Zn)

32
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CHIMIE DES SOLUTIONS

1\V-Sens de réaction d’oxydoréduction et détermination de
constante d’équilibre
Soit la réaction: v,0x; + v,Red, — w;Red;, + v,0x,

Enthalpie libre: G=H-TS=U+PV-TS,

— dG = OW, s + W, + IQ + PdV + VAP — TdS — SdT,

Weieor: travail électrique. W, © travail mécanique
Transformation réversible a T et P constantes: dG = dW,,
soit 4G =W, (W= - charge . difféerence de potentiel)

AG = -nFE et AG° = -nFE*°.
F = N.e : Icharge d’une mole d’électrons| : le Faraday

34

A léquilibre, AG=0 — E =0 — n, = &, : la pile est épuisée ou ne
fonctionne plus.
On a établissement de I’équilibre:

v,Ox; + v,Red, & wRed;, + v,0x,

Onadonc: 0=E°-(RT/nF)LnK; K: cte d’équilibre

0 0 nE°
—AG nFE
K =exp(———— ) =exp( ) =10°°°
RT RT
35
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CHIMIE DES SOLUTIONS

Dans le cas d’une demi-réaction: v,Ox + ne & vred
Ona: 4G =W, 4,G=-nFm ey

Dans les conditions standard: A,G°= -NFz° 4

A,G=A,G° + RTLNZred.
Aox
ar
—NnFz =—nFz°+RTLN—"

Aox

RT a’ Equation de

7 =7z°+ Ln—2x Nernst
nk ared

V-Notation coventionnelle d’une pile

Par convention, la cathode est placée a droite et I'anode a gauche et les électrons
circulent de gauche a droite.

La pile est représentée par : - +
Red,/ Ox, // Ox,/ Red, anode M / M"™ // M’™ / M’ cathode
ou M/ M"™// M"™ | M

Exemples: Zn /Zn*"// Cu’" / Cu
Pt / Sn*", Sn** // Hg**, Hg," / Pt

Fey, / FeSO,,, // CH,COOH,, / H,,, / Pt

(9)
/ Pt

aq

ou Fegy, / Fe’* g 7/ H+aq / H,

a

(9)
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CHIMIE DES SOLUTIONS

VI- Pile de concentration

C’est une pz']e constituée de deux électrodes constituées du méme coup]e OX/Red avec des

quantités de matiere ou concentrations dl'ﬁ{érentes dans les deux compartiments.

Zn / Zn*" (0,IM)// Zn**(0,5M) / Zn

VII- Détermination indirecte de potentiel standard

La variation de I’enthalpie libre standard d’une demi-réaction ecrite dans le sens de la
réduction (Ox" + ne & Red) est : AG°= -nFR°, , .

C’t + ¢ & Cu AG°, = -Fr°, — AG°, = AG°, + AG°,
Cu" + ¢& Cus) AG°,=-Fr°, — 7% =(m° + m°,) /2
Cu’" + 2 2Cus) AG°,=-2Fn°,

Application (extrait Controle 2009/2010)

On considere la réaction d ’oxydoréduction suivante :
2+ 2+

1-a- Préciser les coup]es en présence

b- Donner la notation conventionnelle de la pile siege de cette réaction.
2-On realise la pile considérée a partir de deux compartiments contenant initialement
10”mol/L de cation.
a-Donner le schema de la pile en preécisant les polarités, le sens de circulation des
electrons et du courant.
b-Calculer Ia f.e.m. de la pile.
3- Calculer la constant d’équilibre K de la reaction lorsque la pile ne débite plus.
4- Calculer les concentrations des differentes especes a I’equilibre.

Données:
T=298K; m°,,. ,,=-0,140V; T, ,n=-0,126V; (RT/F)LnX = 0.06logX.

VIII- Détermination de constantes d’équilibre

VIII-1-Constante deformation d’un complexe

Exemple

Compartiment A : Lame de platine plongée dans une solution contenant des ions
2 . L

Fe’* et Fe**de concentrations respectives 0,05M et O , I M.
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CHIMIE DES SOLUTIONS

Compartiment B : Lame de thallium méta]]ique Tl p]ongée dans une solution de TI"
de concentration 0,2M.
On relie les deux électrodes A et B et on ajoute au compartiment A des ions F de

concentration 0,5M qui réagissent avec les ions Fe3+pour donner le complexe FeF**
la f.e.m. de la pile est de 0,86V.
AT=298K; T°.;. 1 =0,77V; T, n=-0,34V;

FT + ¢ & F
Fé" + F & FeF’t  —FeF’" +1e 2 F '+ F
Ty = T roy +0,06l0g([Fe’"] / [Fe’"]) et K, = [FeF’"] / [F&’T][F ]
T = Tsirr - 0,06l0g K, + 0,06 ]og[FeF2+] / [F&Y][F].
3- F’" + F & FeF*"
t=0 0,1 0,5 0
teq 0,1-x 0,5-x X

La réaction est quasi-totale : 0,1-x = 0 — x= 0,1mol/L

[FeF ]=0,1M et [F]=0,4mol/L

E=m, T, .= T T, =086V

T, = T,y +0,06log[TI"] =-0,382V

et Ty = 31 /rerr - 0,06log K, + 0,06 log[FeF""] / [Fe’"|[F"].

Et [F&"] = [FeF"] /[F K, =6.79.10'M  —  K;=3,68.10° est trés

faible, donc la réaction est quasi-totale.

anode

VIII-2-Détermination de produit de solubilité Ks

Exemple)

On consideére, & 25°C, une pile de concentration formée de :

Compartiment I : un fil d’argent plongeant dans une solution de AgNO; ( 10°M ).
Compartiment 2 : un fil d’argent plongeant dans une solution de AGNO3 ( 107°M).
Dans le compartiment 1 de la pile de depart, on ajoute une solution de chlorure de

sodium de fagon a ce que [CI] = 10°M.
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Le compartiment 2 joue le r6le de la cathode et compartiment 1joue
le role de I’anode, et la f.e.m. est égale a 0,30V.

A 298K, W%, ..., =0.8V.

Compartiment 2: Ag+ + ¢ & Ag T, = TCOAgHAg —l—O,O6]0(q[/‘lg+]2 = 0,68V.
Compartiment 1 : Ag" + ¢ & Ag et Ag'+Cl & AgCl = AgCl+ ¢ & Ag+ CI
Soient T, le nouveau potentiel relatif au comp .1 et [Ag"]’; la nouvelle concentration

dans le comp. 1,
T, = Ty, +0,06l0g[Ag" "= T°, ¢, +0,06l0g(1/[CI])

On en deduit :

T scirag= Tugisag + 0,0610g(Ks (AgCl)):  c’est le potentiel standard apparent.
sy = [Ag" T’ [CT 1,

Donc: W', =%, +0,06l09Ks,.c,/[CI]

La polarité de la pile est inchangée don,

E=m,-T,=n,—[T°, ., +0,06l0gKs, - 0,0610g[CI]].

Dot : log Ksyey = [T,— E’-T°, ., + 0,0610g[CI']]/0,06

— -10
—> KS(AgC]) — 10 .
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