PCSI Document de cours
Réactions d'oxydo-réduction

Cette feuille rassemble les connaissances indigb&sssur les réactions d'oxydo-réduction (alidexg

ONombre d'oxydation d'un élément (en abrégé n.o.)

Le n.o. qualifie un élément. C'est la charge fdlenau réelle attribuée a cet élément dans undifiono
ou polyatomique. Il s'écrit en chiffres romains.
Régles d'attribution du n.o. :

pour un ion monoatomique, c'est la charge de J'ion

dans un édifice polyatomique (ion ou moléculeh.le de chaque élément s'obtient en partant dhénsa
de Lewis de l'édifice. Sur ce schéma, on raisortoen@ par atome. Pour chaque atome, le n.o. s'obdien
affectant les électrons des liaisons a l'atomdue plectronégatif des deux . Il suffit alors denpter la charge
formelle obtenue sur chaque atome.
Remarque dans un ion moléculaire, le schéma de Lewis riégantharge totale sur les différents atomes.

Un conseil, entrainez vous sur des exemples chaisimsard.

@®Couple rédox

Un couple rédox est constitué par l'associatiordel@x édifices mono ou polyatomiques contenant un
élément a deux n.o. différents. Un couple se nots $&a forme symbolique Ox/Red. On écrit souvert demie-
équation entre les formes oxydée et réduite dulea@x + n €7 - Red.

Dans une demie-équation, un seul élément voit smrvarier
Ox et Red représentent toutes les espéeces chinggessaires a I'équilibrage de la demie-équation.
Exemples :
Feé'+ed - Fe' couple F&/F&*
O,+4¢é +2H00 - 4 OH couple @/ OH (on ne note que les constituants indispensakbles d
couple).
MnO, + 8H" + 5 &0 — Mn*" + 4H,0 couple Mn@Q/ Mn*

©Formule de Nernst
A chaque couple rédox, on peut associer un petembité E. Ce potentiel dépend de I'élément considé
des deux n.o. de cet élément et de la forme chiengpus lequel I'élément est représenté en Ox Bedn Cette
formule s'écrit : E = E° + (R*T) / (n * F) * Ln( &ivité(Ox)/ activité(Red)). Elle doit &tre constieiien considérant
la demie-équation rédox : Ox + rie— Red.
Cette formule, qui est a admettre et a connaitppedie quelques commentaires.
E et E° sont en Volt.
R est la constante des gaz parfaits . R = 8.3dIJ K. C'est une énergie molaire par kelvin.
n est le nombre d'électrons échangés dans la d&uaion considérée.
F est le Faraday : c'est la charge absolue d'lm délectron : 1 Faraday = 96450 C thol
L'activité caractérise un composé chimique. Elexmime difféeremment selon la nature physique du
composé. Nous avons :
Pour un corps en solution diluée (en premiereéanmous considérons toujours les solutions
comme diluée) l'activité est représentée par l@&eoimation en mol/L du composé
Pour un solvant, seule sa présence comptecttité est toujours prise égale a un.
Pour un composé condensé pur (solide ou liquisedje sa présence compte, et l'activité est
toujours prise égale a un.
Pour un gaz, l'activité est le quotient de sagiomn partielle par la pression de référence netée
10° Pascal (Pa) = 1 Bar = 1000 mBar = 1000 hPa (Heascal).

Exemples d'application :

Fe' +é0 - Feé' E = E°( F&'/Fe") + R*T /(1 * F) * Ln ([F€")/[Fe*])

C'est le cas le plus simple. Attention, dans lanfde de Nernst, on utilise le log du rapport réasr produit ce
qui est la convention opposée a celle de I'écriieseconstantes d'équilibre chimique.



E° est la valeur de E lorsque tous les termes dwih égaux a 1 (état standard d'activité un@d@)le qualifie de
potentiel standard.

Oy gan+ 4 € +2HOO -~ 4 OH donne E = E°( @ OH) + R*T/(4*F) *Ln ( (P(Q,)/P°)/[OH]).
Fe* + 2 &0 - Fe donne E = E° (B&/Fe) + R*T/(2*F) *Ln([F€].
MnO, + 8H + 5 &0 - Mn* + 4H,0 donne E = E° (Mng Mn?*) + R*T/(5*F) * Ln( [MnO4T*[H “1¥)/(IMn?1])

Vous remarquerez que Ox et Red représentent teutetmes du membre oxydant ou réducteur de la demie
équation.

A 298 K (25°C) le terme R*T/F Ln devient numériquamh0.06 Log, ce qui est plus commode.

@Bilan (ou réaction) réedox

Un bilan rédox fait intervenir deux couples. Ilahgit pas comporter d'électron.
Soient les couples @X Red (Ox; + n1 éld » Red) et O% / Red (Ox, + n2 e00 —» Red) . Soit n = nl *n2 le
ppcm de nl et n2. Le bilan peut s'écrire : n2 ©rl Redd - n2 Red + nl Ox .
Le bilan est favorisé si les réactifs sont l'oxytdarplus fort des deux (celui qui possede potétdiplus éleve) et
le réducteur le plus fort des deux (celui qui pdsde potentiel le plus bas). C'est la fameusereégy.

Un bilan est avant tout un équilibre chimique.sif donc caractérisable par une constante K.
Ici K s'écrit ( (activité de Ra)? * (activité de Ox)"™) / ((activité de O¥"™ * (activité de Reg)™) avec les mémes
conventions pour l'activité que précédemment.

Exemples :

(1) 2Fé&" +Cu 0 - 2Fé" + CU* K1 = ([F€'? * [Cu®])/([Fe*]?). Avec n1 * n2 =2

(2) Cd+Cu O Cu+Cd" (ou 2Cl O Cu+ Cd" plus subtil car utilisant les couples@Cu’ et Cu
/Cu qui ont un point commun : CuK2 = [C&*)/[Cu]? avec n1*n2 = 1

(3) MnO; +8 H' + 5 Fé" 0 - Mn?' + 4H,0 + 5 F&" K3 = ([Mn?"] *[Fe*1%)/( [MnO4J*[H *1*[Fe?1°).

©Calcul de la valeur numérique de K
Un bilan oppose toujours deux couples rédox. duiléore, le potentiel de chaque couple est le méile
épuisée de fem nulle).
En égalisant les expression des potentiels de Nennsbtient pour le bilan :
(E°(ox)- E°(Re d)
n2 Ox +nl Red] - n2 Red + n1 O% , K = e (rRT/(np  relation dans laquelle, E° (red) est le E° du

couple2 et E° (Ox) celui du couple 1.

(E°ox- E°Red)
Si on travaille & 298 K la relation devienk =10  ooen
Remarque si on écrit le bilan en doublant les coefficiedtslevient K' = K et comme n devient 2*n la valeur de
K" est bien le carré de celle de K. Si le bilanézsit a I'envers, K' vaut 1/K et on inverse lelesde E° des deux
couples ce qui change le signe de I'exposant. Bargk une grande valeur de K traduit un bilan falte aux
produits et inversement.

®La valeur de E° dépend de la forme chimique desé&hents du couple

Il est souvent nécessaire de calculer le E° duuple a l'aide du E° d'un autre couple faisantrueteir le
méme élément aux mémes n.ba démarche générale est la suivante:

Ecrire la demie-équation du couple dont le Eesinu

Ecrire celle dont le E° est recherché

Ecrire les bilans liants les différentes formesrigues des éléments au méme n.o. et les utileses tune
ou l'autre des relations de Nernst en égalisantdlesirs de E.

Il suffit alors d'identifier le terme constant ldgloi de Nernst a E° cherché.



Exemples :

N° 1

Calcul du E® du couple 0 OH a l'aide de E°1 = 1.23 V du couplg/l®,0. On opére a 298K.

Ces deux couples sont les couples 0/-1 de I'élémeygene.

Nous avons pourOr4é& +4H O - 4 HO E1=E°1+ 0.06/4 Log ( (PEBP°)*[H']*)

Nous avons pour Or 4 & +2HO 0 — 4 OH E2 = E°2 + 0.06/4 Log ((PEP°)/[OH]?)

Le Ke est vérifie.

Remplacons[H par Ke/[OH] dans E1. Il vient E1 = E°1 +0.06/4 * Log((P)@°)*Ke*/[OH ]*. En identifiant
El et E2 il vient: E°2 = E°1 + 0.06/4 * Log(Re= 0.39 V . C'est le E° & pH = 14 (@& 1 mol/L).

N°2

Soit la réaction (2) : 2 Cu — Cu +C4§" . On donne E°1(Cl/Cu’) =0.16 V et E°2 (ClUICu) = 0.52V . La
constante de (2) est a 298 KK = 10% =1(P.La réaction est a priori trés déplacée. Les ionssont
instables par rapport & Cu etu

Soit la réaction (4) : 2 CuBD -~ Cu + Cd" + 2 Br . Elle fait intervenir les couples CuBr/Cu et?2GuBr.
Calculons sa constante. Pour cela cherchons leargatie E°3 du couple CuBr/Cu et E°4 du coupl& @IuBr.
Couple CuBr/Cu

Nous avons Ci+ e[ — Cu de potentiel E2 = E°2 + 0.06 Log[Q.u

Nous étudions CuBr +E — Cu + Br de potentiel E3 = E°3 + 0.06 Log(1/[Br

Nous avons Ks = [CI¥F[Br ]. En remplacant [C} par Ks/[Bf] dans E2 et en égalisant les expressions de E2 et
de E3, il vient : E°3 = E°2 -0.06 pKs = 0,022 Wda pKs = 8.3).

Couple CG'/CuBr

Nous avons Cii+ &0 - Cu' de potentiel E1 = E°1 + 0.06 Log( [EU[Cu™]).

Nous étudions Cii + Br + €0 — CuBr de potentiel E4 = E°4 + 0.06 Log([B[Cu?")

Nous avons Ks = [CI¢F[Br ]. En remplacant [C} par Ks/[Bf] dans E1 et en égalisant les expressions de E1 et
de E4, il vient : E°4 = E°1 +0.06 pKs = 0.658 V.

La constante de la réaction (4) s'écrikK: = 10% = 10'10'6La réaction est trés défavorable. CuBr est
stable par rapport a Ciet Cu. Le changement du représentant du Cu(l) berge le sens favorable du bilan.

Remarquez que la stabilisation de I'oxydant (pitatipn de Ctj) abaisse le potentiel du couple (E°3 par rapport a
E°2) et que la stabilisation du réducteur l'augmé€Bf4 par rapport a E°1).

N°3

Calculons le E°6 du couple Fe(GR)Y Fe(CN)* & l'aide du E°5 du couple E& €. Soit Bl la constante de
formation du complexe Fe(CN)etp2 celle du complexe Fe(CN)a partir des ions libres. On se place & 298 K.
Nous avons F&+ &[0 - F&" avec E5 =E°5 + 0 06 Log([F#/[Fe*"]). E°5=0.77 V..

Nous étudions Fe(Ch) + &0 — Fe(CN)* avec E6 = E°6 + 0.06 Log ([Fe(CK)/[ Fe(CN)"]).

B1 s'écrit : [Fe(CNF1/([Fe*T*[CN 1°). En remplacant [P par [Fe(CN}*]/(ICN]® * B1) et [Fé"] par [Fe(CN)*
J/(ICN]® * B2) dans E5 il vient : E°6 = E°5 + 0.06 *(L@Q - Logp1).

Comme Lo¢f32 = 24 et Log31= 31, cela donne : E°6 = 0.35 V.

La constante du bilan : 2 #er2 I [0 - 2 F&* + I, vaut 1¢°22°03= 1073

La constante du bilan : 2 Fe(GR} 2T 0 — 2 Fe(CN}* + I, vaut 16%190%9= 1032,

L'ion F€" peut oxyder I'ion iodure én diiode (§) car le potentiel de/l” est de 0.54 V, alors que le ferricyanure
Fe(CN)® ne peut quasiment pas le faire. C'est le diiod@eut oxyder le ferrocyanure en ferricyanure

Remarqguons que le complexe du fer(lll) est plubletgue celui du fer(l)1 > 2 et de méme expression
littérale) ce qui stabilise le fer(lll) par rappaut fer(ll). Ceci se traduit bien par un E°6 inééri au E°5.

Conclusion:
Pour prédire, au vu des potentiels standards, daessens un bilan est favorable, il faut dispates
valeurs du potentiel standard des couples réellentiisés dans le bilan.



