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OXYDO-REDUCTION

I.1. Définitions ; couples redox.

Les définitions essentielles sont résumées sur la « demi-réaction
redox » ci-contre. Les deux corps (Oxydant/Réducteur)
constituent un couple redox (conventionnellement, on écrit en
premier ’oxydant). Un oxydant est un corps susceptible de
capter des électrons ; un réducteur est susceptible d’en libérer. Oxydation
Une ¢lectrode ou a lieu une oxydation est appelée anode. C’est

une cathode si il y a une réduction.

Réduction

Oxydant+ne” &—— Réducteur

1.2. Définitions ; réactions redox.

En solution aqueuse, on n’observe pas une simple libération ou une simple capture d’électrons mais un échange
d’électrons entre un oxydant et un réducteur. Cette « réaction redox » fait alors intervenir deux couples (Ox;/Red,) et
(Oxz/Red,) et peut s’écrire 1~ a; Oy + @ Red, + ... «=> S, Red, + £ Ox;+ ... Le nombre d’électrons captés
par Ox, est identique au nombre d’électrons libérés par Red, et est appelé « nombre d’électrons échangés » (noté N
par la suite).

Une dismutation est une réaction dans laquelle un méme corps joue le role de Ox; et Red, (il est a la fois réduit et
oxydé) : 2Cu* = Cu+Cu® couples Cu’/Cu et Cu**/Cu”

La réaction inverse est une médiamutation.

ILI. Nombres d’oxydation. (trés utiles pour comprendre et équilibrer des réactions redox)

Dans une espéce chimique (ion, molécule) on attribue a chacun des atomes constituant I’espéce un nombre d’oxydation
suivant la régle suivante : on imagine que toutes les liaisons (constituées par des doublets d’¢lectrons dans le modele de
Lewis) sont rompues en attribuant les deux électrons de chaque doublet de liaison & I’atome le plus électronégatif des
deux qui sont reliés par la liaison étudiée. Dans le cas o les deux atomes sont identiques, un électron est attribué a
chaque atome. On obtient alors une collection d’ions formés par un simple atome chargé. Le nombre d’oxydation
(noté par la suite ro) attribué a chaque atome est alors la charge qu’il porte (en unité de charge élémentaire e). I est
usuellement noté en chiffres romains.

Avec cette convention, on obtient les résultats généraux suivants :

1. Lasomme de tous les nombres d’oxydation dans un jon est égale a la charge de 1'ion (0 pour une molécule).
2. Pour un ion simple, mo est la charge totale divisée par le nombre d’atomes :
Fe’* — no(Fe) = +II Hg”* — no(Hg) = +1

3. L’hydrogene, faiblement électronégatif, perd I’électron qu’il a partagé pour former une liaison et se retrouve sous
forme d’ion H" : sauf si il est lié & un autre hydrogéne (H, no(H) = 0) ou a un métal (hydrures tels
que LiH, NaH ot no(H) =-I) ’

4, L’oxygéne étant I’élément le plus électronégatif aprés le fluor, on lui attribue systématiquement (sauf liaisons avec
du fluor ou entre oxygénes — voir plus bas) les doublets de liaison. Comme il forme en général deux liaisons
covalentes, il se retrouve sous forme d’ion O*” donc
Exceptions : un atome d’oxygéne lié & un autre oxygéne (O; ou O; n0(0) =0, H,0, no(O)=-I) ouaun atome
de fluor (F,0  no(0) =+II et no(F)=-1)

11 est alors souvent possible (avec les résultats 1. 2. et 3.) d’attribuer directement un no sans avoir besoin d’appliquer en
détail la définition :

Pour SO,*, no(S) +4no(0) =11 donc no(S)=+VI Pour 105, no(1) +3 no(0) =-I donc no(l) =+V
Parfois, on ne rentre pas dans le détail de I’attribution d’un ne a chaque atome mais on attribue un no global pour tous
les atomes d’un méme élément. Par exemple pour $,05%, no(2 atomes de S) = +IV.

Utilisation dans une demi-réaction redox : Usuellement, un seul élément y change de no. Le nombre d’électrons mis en
jeu dans la réaction est alors la variation de la somme des no (ou du no global) de cet élément. Par exemple, pour
2804 <= $,05" le no global du soufre passe de 2x6 = 12 & 4. Il doit donc y avoir 8 électrons mis en jeu. Dans
un couple redox, c’est I’oxydant qui a le 1o le plus élevé. Une oxydation correspond 4 une augmentation de 0.




IIL. Espéces chimiques a connaitre.

Nom Formule Elément et no Nature Couple(s) Antres
oxydant
thiosulfat Notu soufre 8,02~ / 8,0%" 2-
iosulfate 5,05 +IV (o global) réducteur 106 /5,03 S,057 /S
permanganate MnOj manganése +VII | oxydant MnOj / Mn?*
dichromate Cr,02- chrome +X11 2= J o't
Ea (1o global) oxydant CrOr /O
hypochlorite hl Cl10~ / Cl, base |
i Cclo- chlore +1 oxydant 10~ |
clo- /oI HOIO/C ‘
peroxyde d’oxygene H,0, /H,0 |
(eau oxygénéi) 1,0, oxygene -1 ?‘gggtn:uit o |
0, / H,0,
Nom Formule Nature Constantes Remarque Espéces conjuguées
. = Premié . ;
acide sulfurique H,S0, diacide PKa ’ , acriilriTt]é Z igns ydrogcnosulfate,
pK,, =1,9 forte sulfate
acide nitrique HNO, acide pK, = —1,4 | acide ~ fort ion nitrate NOj
acide chlorhydrique HCI acide acide fort ion chlorure Cl~
pK, =21 ions
acide phosphorique H.PO triacid K - dihydrogénophosphate,
4 acide | oy =17,2 hydrogénophosphate,
pK ., =124 phosphate
acide acétique .
(éthanoique) CH,CO,H acide pK, = 4,8 ion acétate CH,CO;
- soude
(hydroxyde de NaOH base base forte
sodium)
: pK, =64 CO. acide
hydrOOérlnzgarbonate Heeg amphigtire N 2: 3 !
Jd pK,, =10,3 CO3™ (base)
ammoniac NH, base pK, =9,2 ion ammonium NH}
IV. Formule de Nernst.

Pour le couple redox associé a la demi-réaction

a +8 ¥
Ox| |H" [ [A]']...
potentiel d’électrode est E = E°(Ox / Red)+R—Tlog [ x] [ ' ] [ ] [ ]

[Red] [5]T.]

* Lelogarithme qui figure dans la formule de Nernst est le logarithme népérien mais on utilise en général la formule

Remarques :

nF

numérique approchée valable & 25 °C avec un logarithme décimal :

E = E°(Ox/ Red)

L0050 [Ox (1 T[A] ]

210
n

aOx+fH +yA+ .. +ne = SRed+eB+ .. le

& =N,e~96500 C-mol™ (1 Faraday)

On remplace souvent 0,059... par 0,06 V

[Red]'[B[..]

[ ] désigne ici Dactivité de I’espéce considérée. Sa définition dépend alors de I’état physique du corps
(concentration en solution, pression partielle en bar pour un gaz, 1 pour un corps solide ou pour le solvant
(H,0)...). Il est alors indispensable, lorsqu’on écrit la demi-réaction redox de préciser cet état (par exemple, Cl,
peut trés bien étre utilisé sous forme de gaz ou bien en solution).

La convention habituelle est que le potentiel standard correspond & pH =0 (ou [H'] = 1) et non pas a pH = 14 (ou
[OH] = 1). 1l faut donc systématiquement, sauf précision explicite, pour appliquer 4 bon escient la formule de
Nernst, équilibrer les réactions a I’aide d’ions H" donc sans faire apparaitre d’ions OH".







