Réaction oxydo-réduction



|, Solubilité et produit de solubilie,

'

* Certaing sels ou hydroxydes sont peu solubles dans I'eau
AgCL PhCly s Bad0,; Al(OH)s : Ca(OH])y  Ag(OH) .

On parle alors d'un equilibre de dissolution ou deux phases coexistent : la phase aqueuse
qut confient es tons solvates dissous et La phase solid.



* Solubilité s (en moL.L™") : nombre maximal de moles d'un sel pouvant étre dissoutes dans
un litre d"eau. On obtient alors une solution saturée = si on ajoute du solide : la solubilité reste
inchangee.

eau

Exemple : AgClgolige) = Ag(aq) +C l

La constante de cet équilibre s’écrit :

a Ag* Al -

@AgCl (solide)

K=

d'ou : K =0 v A Caf“AgCl(s)=|

(+ produit de solubilité
» constante de 1’équilibre de dissolution
» varie uniquement avec T (loi de Van

. t'Hoff)

soit | K, =[Ag+]éq. [Cl]g,. | avecC®=1 mol.L™" K

K, (AgCl)=1,8.1071" 3 25°C



* Condition de formation d’un précipité :

Ag’, NO3'\ /-

2R

1 + " 5
Ag) CrOysolide) = 2 A8 (ag) T T04aq)

+.2 2— =9
Ks =[Ag Jgq.[CrO3 J¢q. =2.10

+ 2 92—
-si: [Ag [[CrOy 1< Kq

= pas de formation de précipité
-si: [Ag T [CrO5 ]2 K,

= Ag,CrO, précipite



2. Relation entre K_ et s

Exemple 1 : AgCl e —_‘_:-—‘ Ag oyt CI
t=0 n 0 0

0

(ag)

tequimre (M= S Dsotie S S dans un litre de solution

JS —

K =[Ag" ] [C]

]éq. — 52 - g = ,Ks soit s =\}l,8.10'10 =1.3.10" mol.L”

l -
Exemple2 :  AOH)yqi40 === AP (3q)+ 3 OH )
t=0 n, 0 0
tquimre (M=) S 3s dans un litre de solution

I(S = [Al3+]éq. [OI—I—]gq =S (35)3 =27 54 = 3.10-34

1/ 4 =34 /4
s=(-I§-S-] = e = 1_,8.10_911101.L_l
27 27



3. Effet de I’'addition d’un ion commun sur la solubilité.

1
Soit un litre d'une solution saturée de AgCl : AgCl(s) ;_—l_‘ Ag+(aq) + Cl—(aq)

A cette solution on ajoute des ions Cl1™ sous forme de NaCl solide (le volume reste | L).
D’aprés le principe de modération de Le Chatelier, I'équilibre se déplace dans le sens -1 =

vers la formation de AgCl,, = la solubilité¢ de AgCl en présence de NaCl va DIMINUER.

Exemple : sion ajoute 102 mole de NaCl solide

1
AgCloide) 3 Ag%aq) T Clug

t=0 n 0 1072

0

tquibre (M= 8) s (1072 +5))

Ks =[Ag" 14q[C1 ]gq =5'1077 +5")

Or on a vu que dans ['eau la solubilité s de (AgCl) = 1,3. 107> mol.L™".
Puisque s’ < s, on peut négliger s’ devant 107

K, .80
1072 1072

Doi: K,=s.107 =5'= = 1.8.10™° mol.L™



4. Influence du pH
Solubilité de Mg (OH), dans un litre d’eau.

1 -
ME(OH)y ey == Mg (5 + 2 OH
t=10 n, 0 0
téqulllbre (I’Io—S) § 2s

K =[Mg**1¢, [OHT]g, =1,5.107"

K =[Mg "L [OH T3, =s (25)* =4¥

1/3
S =( lzs ) =1.6.10"* mol.L™

=[OH |~2s=3,2 1074 molL"!

Le milieu est basique (présence d’ions OH™).
Les ions H;0" et OH™ provenant de
'autodissociation de 1’eau sont en _c%mtités
négligeables (K, = [H107][OHT] =10 "7)

Seoit: pH=14 +log [OH"| =10,5

A toute variation du pH

|

variation de [OH"]

!

modification de la solubilité
de I'hydroxyde Mg(OH),

Comment évolue la solubilit¢ de Mg(OH), dans
un milieu moins basique ?

SipH \(= [OH-] " = I'équilibre de dissolution
de Mg(OH), se déplace dans le sens | = vers la
dissolution de Mg(OH), = la solubilité
augmente.

pH Y = [OH (= 5§">s

ApH=9= [OH]= 10" = K=5"(10")
d’ous’=1,5.10"" mol.L"!



Autre exemple :
- Calculer la solubilité du sulfate de baryum BaSO, solide dans | L d’eau.
- Comment €volue la solubilité¢ de BaSO, dans une solution d’acide chlorhydrique HCI ?

K, (BaSO ) = 10-1

. ‘ e v - 2+ o
Dans |'eau : 8350415) -.T Ba(aq) +SO4(’aq)
—. 0 no 0 O
tsquitibre == : g

Kg =[Ba’ " 14[SOF Jsq =5 =107 = s=10-5 moL.L™!

» BaSO, dans HCl : llC|+IIZO—>ll3()++Cl-
Les 1ons H,O™ vont réagir avec SO%‘ (base faible) selon la réaction :
H;0' + 805 = HS0; + H50

5 > 2— s v . vy TR
=> La concentration des ions SOj  diminue = déplacement de 1’équilibre de solubilité
dans le sens 1 = la solubilité augmente = s’ > 5



'CHAPITRE VIII - Equilibres d’Oxydo-Réduction

1. Définitions.
Oxydation : perte d’électrons
Cug — CuP™+2e

Réduction : gain d’électrons
AgT+e > Ag,

Oxydant : espeéce susceptible
de gagner des électrons

Réducteur : espece susceptible
de perdre des électrons

Une réaction d’oxydo-réduction ou "redox"
est le siége d’une transformation avec
échange d’électrons :

réduction

N

oxydant + ne” réeducteur

oxydation

% A chaque oxydant correspond un réducteur,
et inversement, Ils forment ensemble un
couple oxydo - réducteur ou couple redox
not¢ oxydant/réducteur.

Exemple :
LT
oxvdant ou réducteur ou
forme oxvdée forme réduite



2. Nombre d’oxydation (NO).

2.1, Définitions,

o L'¢tat ou le degre d’oxydation d'un ¢lément est caractérisé par un nombre d'oxydation (NO),
+ ('est unnombre entier positif, négatif ou nul, représenté en chiffres romans.

» Il indique I'importance de la perte ou du gain d'¢lectrons de I'¢lement, par rapport a I"atome
neutre,

2.2, Détermination du nombre d’oxydation,

Reégles permettant de déterminer le NO d’un élément : Exemples

i) Atome isolé neutre : NO =0 Na;Al:NO=10

ii) Combinaisons neutres formées d'un seul élément: NO=0  Br,; 0,:NO=1

iii) lons monoatomigues : le NO = charge portée par I'ion §% (-I1) 3 Sn** (+1V)



v/ La somme algébrigue des NO des atomes constituant H,0 : 2NO(H)+NO(0) =0
un groupement atomique = charge globale du groupement | MnQ,”: NO(Mn) +4 NO(0) =1

v Le NO du fluor (€lément le plus electronégatif) = ~I (sauf dans F, :NO = 0)
vi) L'oxygene (¢lément Ie plus électronégatif apres le fluor) a un NO = =11 sauf si des haisons F=0 ou 0-0
sont présentes,

Exemple  F50 F(-1) Hy0y: 2 (+) +2x=0 2 x=-|
soit x e nombre d"oxydation de I'oxygene dans F,0 ( \ . Y
2(-1)+x=0 "/ \' 0/_\0

/ \
x =+l dans F,0 H H




vii) Le NO de H=+ sauf dans H, : NO =0 et dans les hydrures NaH : NO(H) = -1

viii) Dans les molécules complexes (en particulier les
molécules organiques) un méme élément peut étre
présent dans différents états d’oxydation. Le nombre
d’oxydation est alors le nombre d'électrons
virtuellement "donnés" ou "captés” par un atome lié
en comparaison avec son etat fondamental,

Ce nombre est compté négativement lorsque I'atome
considére est plus électronégatif que I'atome auquel il
est i€, positivement dans le cas contraire et nul si les
deux atomes sont 1dentiques.

C
C—C(
C
H

A
H=C3i-g
-
i

C(-1V)

C (-111)

S
%

1 [ 4]

ko
H—=(—=C
\
H 0O—H

C (+111)



3, Comment équilibrer une réaction d’oxydo-réduction ?
- Reperer les elements oxydes et reduits et calculer leur NO, Dans un meme couple, I'oxydant est

celut ayant le NO e plus cleve,

- Ecrire les équations de demi-reaction redox mises en jeu pour chaque ¢lement,

- Ajuster les coefficients multiplicatifs de facon a ce que le nombre d'électrons mis en jeu dans
chaque demi-réaction soit le méme,

- Ecrire la reaction globale en additionnant les deux cquations de demi-réaction (les ¢lectrons
dorvent disparaitre),

. Equilibrer les charges, si nécessaire, avec des fons H™ (milieu acide) ou OH (milicu basique)
et completer avee H;0).



Exemple :
Equilibrer la réaction suivante en milieu acide : MnO,~ + Br- = Mn** + Br,

Couple 1: MnO[/MnZ*: MnO, +5e +8H" — Mn?* +4 H,0

l l MnO NO(Mn) +4NO(O) =-1

: X +4(=1)==1: x=+VII
*‘U' ANO =5 (5 e- échangés)

Couple2: Br,/Br :Br,+2¢e- =— 2Br-

(l) ll MnO,~+8 H +5¢ = Mn* +4 H,0| x 2
A_A

e 2Br = Br,+2e7|x5
(l‘e' échangé/ 1Br)| 2MnO,” +10Br~ +16 H=— 2 Mn*" +5 Br, +8 H,0

Le nombre des électrons captures par 'oxydant est egal
au nombre des €lectrons cédés par le réducteur :
]l()x'CL).\'\" ox nred'cred'\' red = C(N1004-)V('N1n04') =1 C(Br—)vl’Br')
avec : n,, =nombre d’¢lectrons fixés par une mole d’oxydant et

n., =nombre d’électrons cédes par une mole de réducteur




4. Pile Daniell : Principe de Ia pile.

* Deux électrodes meétalliques : Zn et Cu
plongent respectivement dans une solution
de Zn>" (ZnSO.) et de Cu”™ (CuS0O.).

courant

électron.g

Zn— Zn?2" + 2e- Cu? " +2¢e — Cu
@ Zn|Zn** ||Cu?* |Cu &®

Roéle du pont salin : le pont salin assure le
passage des ions SO, du compartiment
cathodique vers le compartiment anodique.



*» Le systéeme constitue un geénérateur capable
3s . , e,
de faire circuler des électrons du @ —>» (P

donc une circulation de courant électrique

du ®_i_)®

» Au pole &©
- Oxydation (perte d’électrons)
- Zn — Zn?" + 2e-
- Les ions Zn”" passent en solution,
les 2e~ restent sur la lame de Zn, qui se
solubilise.
- L’ électrode de Zn est appelce anode car
clle est le siege d'une axydation.
* Au pole (9
- Réduction (gain d’électrons)
- Cu’*+2e-— Cu
- Les ions Cu”” se déposent sur I’électrode
sous forme de Cu métallique.
- L’électrode de Cu, siege d'une réduction,
est appelée cathode.




L’anode et la cathode sont définies d’aprés la nature de la réaction qui s’y
produit et non selon le signe de leur polarité.

Pile Electrolyseur

Anode S} @

oxydation oxydation

Cathode ©, ©
réduction réduction



5. Loi de Nernst.

Pile Daniell :
Zn —— Zn* +2e
Cu? +2¢ —— Cu

Reaction globale : Zn g, + Cu*™— Zn*" + Cuy

si la pile débite un courant tres faible = processus thermodynamiquement réversible

2+ — g 2+
= Zng+ Cu”™ —Zn"" + Cu,

dG

Pour un état d’avancement donnéona: A,G=—=-n3 E

n = nombre d’¢lectrons mis en jeu dans la réaction-bilan (ici n = 2)
E = force électromotrice (f.e.m.) de la pile

= charge d’une mole de charges ¢lémentaires
N,.le]=6.02 107 x 1,6.10-9 296500 coulombs
= constante de Faraday

940 WL
I



Remarque : D'ou vient la relation : A G=-n3 E?

G=H-TS
G=U+PV-TS

a P, VetT constants :
dG=dU + d(PV)- d(TS)=dU + Py(+ \/KP - TdS - 9//1‘

dG = dU — TdS = 3W + 8Q — TdS

or 0Q = TdS si le processus est réversible

d'ou : dG=0W

le travail est di ici aux transferts de moles d’électrons de 'électrode négative (Zn)

vers 1'¢lectrode positive (Cu).

Pour un avancement d de la réaction il y a transfert de n.dg moles d’électrons ayant une
charge —n 3 d§ , de Zn vers Cu.

On aalors : dG=0W=-n3 Ed§

A.G =a—G=—nSE

d5



Pour la réaction : Zn, + Cu** = Zn* +Cu,,

on peut €crire :

a 2+ .acu a
AG=AG°+RTLn-Z2—____—_ =A.G°+RTLn (azn(s) = Acu(s) = 1
7086 2 a. 2+ |
2+ oy 2 2=
74 -
A;/G=A,G°+RTLn |Zn2 I (aan, =|n_0] P as 2+ =[Cu_0] - C” =1mol.L I)
[Cu“™] C c
AG _ AGe [Zn?*]
. — =  Em e —— L
Comme:AG=-n3E =>E 3 03 n"( Cu 2.,,]

A
|

E® = constante caractéristique de la pile |
E°= fe.m. de la pile a I’état standard : [Zn?"] = [Cu®"]= 1 mol.L™

2+ 0.0
On a alors ; E=E°_RTLD[Zn2+] Or : ELnx =— < log x
I e = n3 n L
, 24 logarithme décimal
=> E=FE°- 0,06 lo [Zn2+] E =fem. de lapile
2 [Cu ]

Pour les solutions telles que : |Zn2+| = [Cuz"l =1 mol.L!

ona: E°=1,10 volt (valeur expérimentale)

A partir de la relation de Nemnst, et connaissant la valeur de E®, on peut calculer la force
électromotrice de la pile pour des valeurs quelconques de [Zn*"] et [Cu?7]




5. Loi de Nernst généralisée.

Soit la réaction d’oxydo-réduction : a Ox,; + b Red, ¢ Red, +d Ox,

qui s’ effectue spontanément. L enthalpie libre A/G est donnée par :

c d c d
aRéd, -A0x- A.G® RT apgg, -20x,
A,G=A,G°+RTLn—p2t =2 =3 Eo=_ R ey
dRéd, 40x, oo U aRed-, aO\l

0,06,  [Red[° [Oxz]d

Soit : E=E°-
n °% [Ox,T [Redy "

fem. de lapile
6. Loi de Nernst, f.e.m. et potentiel d’électrode E.

E = f.e.m. d’une pile = différence entre deux potentiels d’¢lectrode E; et E,

E=E, -E, (avecE, > E;) soit: E=E(,—E g, dans lapile Daniell

péle@_T T_ pole O

Ou:
b o -
0,06, aj 0,06 a , AGS A,GS
E= [El ———log tﬁdl]_{Eg_ 2 log %‘-’dl_J avec : E1°=— ;3 et Ef.z’:_n;s-
- J

—~——

-
E E,



0 0,06
On peut écrire : E=E, - E, avec :E; = E} + 0. 61 17 - E;=E3+ log [Ox?']

n [R d]¢’ n [Redz]
E(l) : potentiel standard de I’électrode 1 et ES 3 : potentiel standard de 1’électrode 2

* Pour une électrode donnée, siege de I'équilibre : a Ox +ne” —= ¢ Red

-~

a
E=E°+ 0’06 [Ox] ” Formule de Nernst
n [Red]

Exemples : Formule de Nernst pour une électrode :

.
1) Couple Sn*/Sn**: Sn*" +2e¢ =—=S8n* E = EJ ;. _ . 495 log b ]
Sn” /Sn 2 [Sn ]
0 06 3+
3441 « 3+ -— E=E° ——log[Al
2) Couple AF7/AL: AP +3 e"=—= Al e glAl™ ]
@z = 1)

3) Couple MnOZ /Mn?* E°=1,51V MnOy+8 HY +5¢7= Mn?" +4H,0

0,06  [MnO3 ][H+]8
_ 0 ) - »
P EMnOZ /Mn2+ = 5 lo 0g [Mn ] (aH?_O(solvanl) ])




Resume :

Formule de Nernst :

Cas d'un couple redox (équivalent a une électrode) :

a0x+nec =—— ¢ Red

p=pfs 2% 1og—[0"]ac
4 n [Red]
|

Potentiel d’électrode

Loi de Nernst :

Cas d’une réaction d’oxydo-réduction entre deux couples redox (équivalent a une pile) :

a Ox, + b Red, == ¢ Red, +d Ox,

E=E°+ 20, [Ox,] [Redz]b =g

0g
y [Red; F[Ox5]° E®=E} -E3
|
fe.m. de la pile




7. Différents types d’électrodes.

7.1. Electrode de référence :

Electrode standard a hydrogeéne : E°=0 V.

Py, =1bar
M

H, —

/—- Electrode en platine

/
'o

O
°% [H,07] =1 mol.L"!

Couple mis en jeu : H*/H,

2H g2 == Mg
(HTF
T EOH‘:H; +0,03 log Py

Pourguoi une électrode de référence ?

« Il est impossible de mesurer directement,
avec un voltmetre, le potentiel d’une €lectrode.

* Par contre, on peut mesurer une différence de
potentiel entre deux électrodes => nécessite
d’une électrode de référence.

* Le potentiel standard d’une électrode = force
¢lectromotrice d'une pile constituée par cette
¢lectrode dans ['état standard et |'¢lectrode
standard a hydrogene (référence).

Par convention, on attribue a cette électrode le potentiel standard zéro :

Ey =0V = E=0V,si[H]=1molL™etP, =1 bar

H™ /H,




Potentiels standard d’électrode de quelques
couples redox, par rapport a I'¢lectrode
standard a hydrogéne :

Couple redox E°(volts)
A Fy/F~ 2,87
= HCIO/Clyy, 1.63
= CL/CI 1,36
= Cr2072-/(:r3* 1,33
pu oz( )/HZO (1',33
; b
= Fe3+ g@' 0.77
& "2"/(3"9 0,34

Cu?*/Cu 0,17

H™/H, 0




7.2. Electrode type métal*™/ métal,,.

Ag(s) —_—

3 ;
couple Ag/Ag

Ag”
—
+

Ag (aq)-*-e" = Agq

a:. &
Ag

E=E_ 4+  _+ log

comme :a,,,=leta, +=[Ag]

(=]

E=E, s, +0.06 log [AgT]




7.3. Electrode meétal inerte/couple redox.

La tige métallique de ce type d’électrode est
chimiguement inerte (platine); elle plonge
dans une solution contenant a la fois la forme
oxydée et la forme réduite du couple redox :
Pt/Ox.Red

Pt ——s

Fel/Fe?
x + Re

Fe3* + e~ &= Fe?*

0,06  [Ox]*
o
E= EOx /Red T log

n [Red]®

. 3+
E=E° . - +—0’06 log—[l—e.,,]
Fe~ /Fe~™ 1 Fe-™

[Fe™ ]



7.4. Electrode au calomel Hg,Cl, :
une électrode de référence tres stable.

«—— vers le voltmeétre

fil de platine

orifice de remplissage

— solution saturée de KClI

— mercure (Hg)
bouchon imprégné de KCI

cristaux de KCI en exces

pastille poreuse

couple lngClz(S)/Cl—(aq)



Electrode au calomel Hg,Cl, : réactions mises en jeu.

Cette électrode implique le couple (Mercure(+I)/ Mercure(0)liquide) en présence d’ions Cl™:

a. 24
Meag)
2
AHg(liq)

¥ B = o 0,06
ng(aq) + 26 2 Ilg(llq) ()= |g= E} + 5 log

0 2+
—_— =E; +0,03 log [Hg

Z(aql}

N 2+ = 2 _
Hg,Cly igey ——— HE&2(ag) +2 Clag) 2) = Ks=[ng-('-aq)]-[Cl(aq)]

Hg,Cly iy +2 ¢ —_— D Hg ;) *+2 Cl"(aq) (3) électrode au calomel
U
0,06 ~ HgCl
E=El+ —lo 22060 _ O+ 0,03 log

2 - a2 a2
He(lio) cipyg)

B=+2 = AG}=A,G)+A,G]

= —-23E_, =-23E, -RTLnK,

= Ey =E +% LnK, =E +0,03logK, = 028V

[Clag)]”




8. Prévision du sens des réactions : utilisation des potentiels standard des couples redox.
8.1. Utilisation des potentiels standard E°.

. \ [ v l
. ' Fa——C .
On considere la réaction : Ox, + Red, — Red, + Ox,

Dans quel sens cet équilibre est-il déplacé ?

Ox, Ox,
E°f
I
| 7! > . .
A R pouvoir oxydant croissant
E 2 i .o.. "@0‘ ‘\\0\ Eol

* SiE°, >E°, = K> 1= I'équilibre est déplacé dans le sens 1.
L’oxydant le plus fort Ox, (ayant le E® le plus eleve) réagit (ou oxyde) sur la forme
réduite du couple 2.

* SiE°, <E°, = K <1 = I’équilibre est déplacé dans le sens —1.

Remarques : « La régle ci-dessus basée sur la comparaison des potentiels standard, peut étre
mise en défaut si ceux-ci sont trés proches, car alors le terme relatif aux
concentrations dans la relation de Nernst : log| Ox|/|Red]| peut inverser "ordre
des potentiels des deux couples.

* Le potentiel peut aussi dépendre du pH dont la variation peut également
inverser "ordre des potentiels.



8.2. Relation entre A G° et E° d’un couple redox.

Nous avons vu que pour une réaction entre 2 couples redox, on a
AG=-n3E

ou E est la différence de potentiel entre les 2 couples considéres.

* Pour une demi-réaction : Ox + ne” =— Red

et sous réserve d'associer ce couple redox, de potentiel standard E°, au couple de
référence H'/H, (E° = 0 V), on peut considérer une enthalpie libre standard de
réaction :

|
Ox +ne” = Red AG°=-n3 E° (sens 1)
-1




8.3. Evaluation de la constante d’équilibre K a partir des E°.

Red, A,G) =—nSE,

Ox, + ne”

Red; == Ox, +ne” Aer_:— (-n3 Ez)

Ox, + Red, == Red, + Ox, ArGO .—:Ar(}f +Ar(}g =-n3 (E‘l) Ly Eg) : réaction globale
AG*=-n3 (E] -E3)=-RTLnK

RT 0,06
mm E’_ES=—1LnK = Ej-E3=
n3J n

log K

n

(ES —ES) mmp | K =10%90 e

n
0,06

soit: log K =

A a I'cquilibre, le potentiel des 2 couples redox est le méme : E; = E5









