CTIONS D pioXYDO=REDL

L¢ cours de chimlie apalytique

les il yauratt fixation

tlons pour lesquel

de aux réac

-L OXYdGTlOH a été lonqtrmpc réserv

directe de l'oxygéne surun élément.
Ex: cu+ 02 —" CcuO
: 3 nt
o Jleg il y'avait enléverne
La notion d'oxydation englobait aussi les réactions pour lesquelles ily

d'hydrogeéne
sHye b 02 —— 2 ° H0
7 .
n et réduction furent génémlisées & des réaction

i hydrogéne .

X . 5 ou

Par la suite oxydatio
ninterviennent ni oxyolne, |
Fe + 3/2 Clz —* FeCls

Exi
Ve I, : {uit bi e
fag » Ba —= Ba’lr 2400 (ici I'Ag est réduit PieT stre)
ek T
' 1°) Définition : ’ -
—Une réaction d'oxydo- -réduction *correspond a un échange d'électrons entre ce
compeses : Iun céde un oU plusieurs électrons et l'autre les accepte.
Exemple:
2FeCls + snCl, —= 2Felly + SnCla
2Fe + 2e- = 2Fe?
swlr —r Sn“*- 2e-
-
2Fe? + 5K ———" 2Fe* + sn*'
La charge des ions chlorures CI" ne varie pas au cours de la réaction, ceux -ci ne

d oxydoreduchon

partficipent pas a la réaction
e chimique (atome, ion ou molécule) capable de

UN OXYDANT : est une espec
Fixer un ou plusieurs électrons. aum

I, + 2e- ——= 2I-
oX X
(UN REDUCTEUR : est un réactif chimique capable de céder, a un autre réactif, un

Exemple

ou plusieurs électrons

2+
Fe* ==X FCS' + g~

Exemple —
Led



f
'

. L'OXYDATION : correspond d une perte d'électrons.

. LA REDUCTION : correspond @ ungain d'électrons.

[2°) NOTION DE COUPLE REDOX :

-A toute oxydation est associée une réduction, lélectron gagné par un oxydant est

perdu par un réducteur.

Exemple : réducteur : Mg \—————-"" Mgz’ +2e-
e
Oxydant : Cl, + 2e-a— 2&”

uple d'oxydo-réducteur,

¢ devant un aufre co '
de linteraction de deux

Un couple redox ne se manifeste qu

la réaction d'oxydo-réduction appardit comme le résultat
couples redox. O\
e
pOx;  + ne- — pRed:
PoLYS D}'A:
qRed2 <> qOx2  + me-
oxe  ~ ©~

pOxy + qRedz 4—_,"‘::—" pRed; + qOXZ

II-LES REACTIONS B'OXYBO-REDUCTION
ent pas 4 'état libre en

1°) LES REACTIONS CHIMIQUES : Les électrons nexist
rons, il faut quiil y ait en

solution aqueuse. Pour qu'un oxydant puisse fixer des elect
présence un réducteur susceptible de les lui céder.

conservation des €lectrons : Jes nombres d'électro

D'aprés la régle de Ja
/'Oxydant doivent €fre égaux.

le réducteur et d'électrons fixes par

2°) LES REACTIONS ELECTROCHIMIQUES : il y a échange des électrons par
sée avec deux électrodes auxquelles il est échangé un

électrolyse (réaction réali
méme nombre d'électrons)

A l'anode Red;, —* Oxi +ne- oxydation
A la cathode Oxz + ne- —» Red réduction

3°) NORMALITE, EQUIVALENT :

A

QUIVALENT: c'est la quantité de substance que peut capter ou libérer un

électron- gramme suivant la réaction envisagée, Eq= M /né”’

Exemple : MnOs + Be- 48H' ——» Mn® +4H,0 Eq=M /5

ns cédés par



N\«

INORRGliFeY  N=Mike |, 1Eq (IN)= M/x

X~ nombre die- captés au cours d'une réaction de réduction.

- ombre d'e- cédés au cours dune réaction d'oxydation.

; : etfre en
-Une solution normale en oxydo-réduction est une solution susceptible de m

Jeu un électron-gramme par litre). A Cg /Q

4%) Définition et détermination du nombre d'oxydation : NO. T

RS T ey o 214 ' e entier
Ca)Définition ttorrespond & la charge formelle de ['€lément, ¢ est un nombr

T ’ 2 Id K4 OU
positif ou négatif, il mesure le nombre d'électrons que cet élément peut capfer

- ' autres
donner dans les liaisons ioniques (ou ligisons covalentes) qu'il forme avec les
€léments.

Ex: Cu® —NO=+ , (I —-NO=-1

.ﬁ7;-vr.v:, e

‘b) Détermination :

- Le NO du corps simple & I'état moléculaire est égal & zéro: Hz, Clz, ..efc. NO - ©

- Le NO d'un ion est égal & sa charge électrique, Mg® ... Cl

- Dans un édifice polyatomique : la somme algébrique des NO de tous les atomes
est égale d la charge globale de I'édifice. S04~ > +6; NOz - +3

" ) S XYy -2 = -2
5°)POTENTIEL D'ELECTRODE : < . R —

[ a)Potentiel normal ou Potentiel redox standard :

- Le potentiel électrique est exprimé par |'€quation de NERNST

Mn® + ne === MO’

‘Equationde NERNST = =——  E:zEg *RT/nFloga [ . . KT

—_—

k- Lo, 0258 Joq ot nF
n e
R : constante des gaz parfaits = 8,32 j “mol ' K" | a:activité des ions Mn* dans la
solution

T: température absolue = 298 K 5733 Eo : potentiel standard ou normal

F : constante de Faraday=96500 h: nombre d'électrons

Jlao,



)

S — S—— + est Ja forme
- Donc lionisation et l'oxydoréduction sont étroitement liées, Iion Mn- €S

oxydée de I'élément M°

: . , ' ui
- Lors du titrage d'oxydoréduction, les concentrations des corps et des ions g ot
. by ’ . A i ol
participent & la réaction se modifient constamment, le potentiel de la solution
par conséquent se modifier de méme Le potentiel est donné par la relation de

NERNST : JA (c«-u:‘f;)C}. Jj“mm\;%\lc' s, ,PL. ?jﬁ& e
E=E%+ RT/nF . log |ox| '/ [red]|
Dans les conditions normales:
E=E%+ 0,059/n. log [ox| / |red|
Quand le réducteur est un solide (métal) |red| = 1
E=E%+ 0,059/n . log ox|’

CAS D'UNE ELECTRODE METALLIQUE

Ms - M + ne- E=E%+ 0,059/ne- log M

CAS D'UNE ELECTRODE A GAZ
2C E=E®+0,059/2 log Pcrz

Cl, + 2e- >
' INFLUENCE DU pH SUR LE POTENTIEL | POTENTIEL NORMAL APPARENT

aOx + pH30" +né «—=bRed + gH:0

[E= E° + 0,059/ne- log [Ox I [H30'F /[red]
*an* + 4Hzo

EXEMPLE: MnOs + B8H' +5e-

\ 00 E=zFE° —(0,059/n;p)pH + 0,059/nv log [Ox I*/ [Red ]°
Y

Potentiel apparent E*

. SIE°=E°,[Ox]'/[Red ]°: 1, le couple est inerte vis & vis du pH

. SiE° >E°,[Ox ]/ [Red "> 1, l'oxydant prédomine
. SiE° <E°,[0Ox]/[Red )’ <1, leréducteur prédomine



6°) LA DTSMUTATION:

: harges
-Lorsqu'un élé i a plusieurs ions de cn
ment peut donner naissance plusieyrs 1932 '
4 vent se produire entre

différentes, les phénoménes d'oxydoréduction qui peu o
ces différents ions prennent le nom de dismutation. & N

Exemple :
A* ve- & AT ( accepteur d'électron)

A* & A*he-  (donneur d'électron)

Il existe un état d'équilibre dit équilibre de dismutation:

24 o A% +AY

TITPrévision des réactions rédox :

1°) Force des oxydants et des réducteurs : (Pr\’bj\:lj)' W"l" x

r du potentiel redox. L'usage

des tableauX de

Cette force est exprimée par la valeu
met de connditre le sens des réactions.

potentiels normaux per
f. X o}il
Exemple : Fe¥/Fe* E° =+077v =
E®% > E®2
sn*/sn® E°2 = + 0,15v SUA S A

der tous les réducteurs

L

s d'oxydo-réduction vont dans le sens de la formation d'oxydant et de

Les oxydants les plus forts (E° élevé) peuvent oxy
dont E° sont plus faibles

Les réaction
réducteur moins forts a partir des plus forts. PR %tw‘
S (W

2°) Constante d'équilibre :

Considérant 2 systémes solubles 1 et 2 de potentiel redox différent :

Ox; + ne-g———> Red;
Red; —Z———* Oxz+ne-

——

(5i E°) Oxy/Red; > E2Oxz/Redz ,



POx, + pgé

- —» pRed;

qReds =————+qOx; + pqé

——————— e —— - - o o
e it D LT syt S £ dining

POX; + qRed> » pRed; + qOx2

A cette réaction correspond la constante d'équilibre K :
[Redi P’ . [Ox,]°
Ot

(- =
L

[OxsT . [Red, ]

-Puisque ces systémes sont en équilibre les potentiels E correspondant a chaque
systéme sont €gaux :

E=E° +0,059/pq log [Ox(PP/[Reds]’ = E°, + 0,059/pq log [Ox2)/[Redz}
E° - E°2 = 0,059/pq log [Red; P/[Ox(F . [Ox2)*[Redz]" = 0,059/pq logk
- [LegK=(E°-E%)pq/ 0059
(Sit K> 1= la réaction se déroule dans le sens voulu (1) 3'\%« Ou :

—_—

K'>'10000'=5 réaction totalement déplacée dansun sens» ——

o . T e ’ .y —~
3°)Potentiel ad point d'équilibrex,
¥_,__ —

Iy

Pour une réaction utilisée en analyse quantitative (dosage d'un oxydant par un
réducteur) ~

(E= bl % #0059, log IOGRIOKIL,
g se s Red I REA

Si on mélange Ox, et Red: en quantité équivalente, Ox; et Red; se trouvent formés
aussi en quantité équivalente et donc le terme log s'annule Xaa 4

(o> \, pE® +qE% J&,
Sl C Es
M " \




3 =
P st - - P i o -
FECLCTIoN C O, OF 22T ;;x.a'fwaza‘-ﬁﬁi
F"_
! 7y
(£ ="+ 06055/ kg [Irdox}/IIr Cred ]
-_— - =7 e ..."'-
£° = potentiel doxycoiion cormal Cu colpe
. - 2 S, PRy e ¢ i =
Querd:  [ERSSXISEEEST &
=% - - amen. B - -4 ey == -
17} Zore de virgoe dun Trcicciewr RSCoxX -
o>
— — 5 < = P —_ ” _ o
E.zE -0 058/log /i0 = T - 0058/n {oolorciion InG red)
- — i °
e ;
o T
;= T e ] — _— s 3 - [, {
£, <0058/nlgi0 =T +0038/Mm {coloraiion Zroox]

Sor conséguernt, zore e virage E5 £0,058/n

e

]

. el ’/'/-.’7_"__\ ?_r-"-’.

_Ti et irdisoerscbie gue id Zore de virage Ce lindicoieur s2 Trotve comorise

e ; 1 » o ’ & / . - W i _——
daors les limites du sout des potentiels sur lo cowrbe c2 Titrage.
—_— — ~—~——— -

Exercle: FEIKNROINE L T

. e s Tt L
rod oriserte UiESPIE SERES

i2 svsteme cors iTud por Lac-ox er e

n



“““s'r?c*scme;““‘“‘j”" " Coloration | coloration | E° (), [H+]= 1
i ’ Ind-ox " In-red
|

-Bleu de méthylene ! Bleu ciel verdatre incolore +0,53
- Diphénylamine | Bleu-violet incolore +0,76

- Acide phenyl- Rouge-violet incolore +1,06
anthranilique

| -Acide Bleu-violet incolore +1,26

- diphénylamine

diccrboxylique B ]

TITRAGE pH’ (TITRAGE REDOX
Equation dHENDERSON-HASSELBACH Equation de Nerst’
PH = pKa + log [AJ/[HA] _}Tﬂw . E = E%+ 0,059/n- log[Ox]/[Red]

3%)Courbes de titrage d'aprés la méthode d'oxydo-réduction

-Lors du titrage oxydo-réductimétrique: Les concentrations des corps ou des

ions qui participent a la réaction se modifient cons‘ramr:wen’r.
09"

-Le potentiel d'oxydation de la solution E doit par conséquent se modifie.

!

-Si I'on reporte sur un graphique les valeurs des potentiels d'oxydation
correspondant aux différents moments de titrage, on obtiendra des courbes de
titrage analogues a celles qui peuvent étre établies par la méthode de

neutralisation.

l S Do ,\,,,,'v')IJJN..)r' —_ l:; /\macl%u.
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