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— Réaction d’oxydoréduction (lycée)
— Réaction de complexation

— Titrages acido-basiques
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Objectif

Introduire les notions nécessaires a 1’étude des réactions d’oxydoréduction pour ’appliquer a la com-
préhension de grandeurs électrochimiques et aux dosages.



Introduction [1]

On a vu dans des cours précédents la notion de réaction acido-basique, que I’on pouvait voir comme un
échange de protons H. Dans la méme problématique de I’échange d’une particule, nous allons maintenant
voir le transfert d’électrons : ce sont les réactions d’oxydoréduction.

Ce transfert revét une importance particuliere, tant dans notre vie quotidienne (accumulateur, pile),
que dans le monde industriel (dosage, oxydation d’alcool en synthése organique), ou dans le monde du
vivant (photosynthese).

On peut distinguer l'oxydation par voie seche, faisant intervenir des gaz et des phases condensées
(haut-fourneaux par exemple), de l'oxydation par voie humide, en solution. On se limitera dans cette
lecon a 'oxydoréduction en voie humide.

Nous introduirons les éléments essentiels pour ’étude de réactions d’oxydoréduction par des outils
thermodynamiques permettant de prédire leurs évolutions. Nous appliquerons ces connaissances a 1’étude
de piles, d’accumulateurs, et de dosages.

1 Couples oxydant-réducteur, potentiel d’électrode

1.1 Transfert électroniq;jet réaction d’oxydoréduction [1]

Expérience introductive : [2]On met en évidence l'existence de réactions d’oxydoréduction par ajout
de limaille de fer & du sulfate de cuivre. On observe la disparition de la coloration bleue et I’apparition
d’un dépot de cuivre. La présence de Fe?t est mise en évidence par I'ajout d’ions SCN™.

Définitions : Oxydant : espéce susceptible de capteur un ou plusieurs électrons.
Réducteur : espece susceptible de fournir un ou plusieurs électrons.
On schématise ce transfert électronique par la demi-équation : Ox + ne™ = Red
Dans 'expérience précédente :

) _
Fe(;j_ ) = Fe(;:]) + 2e
Cu(aq) + 2e = CU(S)

C’u%jq) et Fe?jq) sont les oxydants, C'u(y) et Fe(y) les réducteurs.
Un couple oxydant-réducteur est un couple dont les membres sont liés par une relation d’échange
électronique. On le note Ox/Red (exemple : Fe?:q)/Fe(s) et C’u%;;)/CU(S)).
L’espece oxydée Oz subit une réduction lors de la transformation : Ox + ne” — Red, exemple :
2+ -
Cu(aq) +2e” = Cuy).
L’espece réduite Red subit une oxydation lors de la transformation : Red — Oz + ne™, exemple :
Fe(s) — Fe?;;) + 2e.
Une réaction d’oxydoréduction fait intervenir 2 couples : 'accepteur d’électron de 1'un, et le donneur
d’électron de l'autre :
aOzx1 4+ bRedy = aRedy + bOxo
v 2+ _ 2+
Exemple : Cu(aq) + Fe() = Cugy) + Fe(aq)
Que 'on décompose en 2 demi-équations comme écrit ci-dessus : ¢’est une méthode pour déterminer
un équilibre rédox. On va en voir une seconde.

1.2 Nombres d’oxydation

Définition : Le nombre d’oxydation caractérise I’état d’oxydation d’un élément chimique. Il s’agit de
la charge que porterait un atome si les électrons étaient attribués a ’atome liés le plus électronégatif au
sein d’une structure moléculaire ou ionique.

On note traditionnellement les nombre d’oxydation en chiffres romains.

Exemples :
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— corps pur diatomique : Hs, degré d’oxydation de H : 0

— ions simples : Fe?t, degré d’oxydation de Fe—= II

molécules : HCI, degré d’oxydation de H : + egré d’oxydation de C1 : -1
- SOZf, degré d’oxydation de S : + VI

Equilibrage d’ réaction d’oxydoréduction Une réaction d’oxydoréduction s’accompagne de
transfert électrontque, donc de variations des nombres d’oxydation.

Les lois régissant les équilibres chimiques impliquent que la somme des variations du nombre d’oxy-
dation est nulle.

Concretement :

e . 2+ 24

— on identifie les couples rédox (exemple : F’ €(ag) /Fe et C’u(aq)/ C@;(j))
(aQ))'
— I’élément Cu passe du degré +II (dans C’u?;;)), au degré 0 (dans Cu(y)).

— I'élément Fe passe du degré 0 (dans Fe(,)), au degré +II (dans Fe

2 2
Cu(;;]) + Fe) = Cug) + Fe(;;)

Voyons un exemple @compliqué [2] : oxydation des ions F e?t par CrzOg_.
Couples : CTQO? (+ JCr3t et Fe¥t JFe*t

CraOZ ) + 6Felt  + 14H" =201} +6Fel ) +TH>0y

On a réussi a quantifier I’état d’oxydation d’un élément, mais on ne sait toujours pas prévoir le sens
de la réaction rédox.

1.3 Potentiel rédox et électrodes [3, 1]

Un couple rédox est caractérisé par son potentiel d’oxydoréduction. Ce potentiel quantifie I'aptitude
de 'oxydant ou du réducteur a intervenir dans les réactions d’oxydoréduction.

Le potentiel rédox d’un couple est défini comme le potentiel d’une électrode métallique au contact
avec les deux especes du couple rédox. Le systeme est alors appelé demi-pile, ou électrode rédox. A noter
que le réducteur du couple peut jouer le role du conducteur mé que.

On ne peut pas mesurer le potentiel d’'une demi-pile, on a acces qu’a des différences de potentiels
entre demi-piles associées.

On définit alors une demi-pile de référence : I’électrode standard a hydrogene, dont le potentiel est
fixé a OV par convention. Nous ne détaillerons pas ici son fonctionnement.

On définit ensuite le potentiel standard d’un couple rédox ng /Red c’est le potentiel d’une électrode
ou les constituants du couples sont dans leur état standard de référence. La relation de Nermst relie le
potentiel d’oxydoréduction au potentiel standard :

RT a®
Eoa/Red = B /rea + nF In ( [?m )
e” ORed

avec Egm /Red le potentiel standard caractéristique du couple considéré tabulé, R la constante des gaz
parfaits, T' la température, n,- le nombre d’électrons échangés, F' la constante de Faraday, a; 'activité

T
de I'espece i. On prendra : R? In(10) ~ 0,06V a 25°C.

On peut utiliser le potentiel standard et la formule de Nermst pour prévoir le sens d’évolution des
réactions. Considérons ’expérience introductive :

Cu2+

2
(aq) T Fe(s) = Cugs) + Fegg,

(aq)

RT
Ecutjou = Byt jou + o o ([Cu*™])
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RT
EF62+/F6 = E%62+/F€ + ﬁ 111 ([F€2+])

On a égalité des potentiels a I’équilibre, d’ou :
RT [Cu?T]
0 0
EFe2+/Fe - E0u2+/0u = 9F In < [F62+]
Alors :

E%U?*/Cu
2F | ~6,9.10%

0
K =exp (EF62+/FBRT

2 Utiliser les transferts électroniques : piles et accumulateurs [3, 1]

2.1 Etude d’une pile : la pile Daniell

Une pile est un dispositif électrochimique susceptible de fournir de 1’énergie électrique a un circuit
extérieur. Elle est constitué de deux demi-piles mises en contact. Au lieu de réaliser les réactions d’oxy-
doréduction dans le méme milieu, on sépare les deux pour obtenir un courant électrique.

Une pile est composée de trois parties :

N .. . . . 2+ . s
— une espece chimique, ici Zn,), est oxydée en Z ag) et constitue ’anode,

— une espece chimique, ici Cu?;n, est réduite en C'u(y) et constitue la cathode,

— une jonction électrolytique, ou pont salin, qui assure le contact entre les 2 constituants de la pile.
La réaction d’oxydoréducti fait conformément aux principes de la thermodynamiques.
Expérience [4] : constitueune pile Daniell, et montrer les différents éléments de la pile.
On prendra, en premiere approximation, la force électromotrice de la pile égale a E.qthode — Fanode-
Lorsque le circuit est parcouru par un courant, on a :

Upile = Lcathode — Eanode —RI

avec R la résistance interne de la pile.

On mesure pour différentes intensités dans le circuit la tension aux bornes de la pile.
On fait varier l’intensité en faisant varier la résistance connectée sur la pile. On vérifie
Upile = Ecathode — Eanode — RI, €t en déduit R et Ecuthode — Eanode-

On obtient : Ecqthode — Fanode =~ 1,09V (attendu 1,10V).

Lorsque la pile débite, les réactions sont :

2 _
anjz B = ZTL(;:]) + 2e
Cu(aq) +2e7 = Cuyy

L’équation-bilan de fonctionnement de la pile est donc :

CU?L) + Zn(s) = CU(S) (c—:;)
On voit que la pile Daniell présente une chute chimique tres importante des que la pile débite. C’est
pour cela que 'on ne l'utilise pas en pratique. On va voir qu’il est possible d’utiliser ces propriétés
électrochimiques dans la vie courante, a travers ’étude de I’accumulateur au plomb.

2.2 Accumulateur au plomb [5, 6, 3]

Les ac‘@eulateurs sont des appareils réversibles fonctionnant en récepteur pendant la charge, et en
générateu ndant la décharge : ils permettent un stockage d’énergie sous forme chimique.

Nous allons ici étudier sur une expérience simple, 'accumulateur au plomb, qui est un des plus utilisés
de nos jours, malgré le caractere toxique et polluant du plomb. Une batterie de voiture est constitué de
plusieurs cellules placées en série.
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L’accumulateur au plomb est constitué de 2 électrodes en plomb, I'une étant recouverte par du dioxyde
de plomb PbO,.

Expérience [4] : on met en route la décharge de I’accumulateur et on montre les différents
éléments de ’accumulateur.

Le plomb se trouve au degré d’oxydation +IV a la cathode, et 0 a I’anode. Lors de la décharge de
I’accumulateur, le plomb est réduit au degré 411 a la cathode et également oxydé au degré +I1 a ’anode.
Des ions Pb?" sont produit en présence de 1'électrolyte et forment un précipité insoluble de sulfate de
plomb.

A l'anode : Pb+ SO2™ — PbSO, + 2¢~

A la cathode : PbOy + SO;~ + A4H' 4+ 2¢~ — PbSO4 + 2H50

Le bilan de la décharge de 'accumulateur au plomb est donc :

Pb+ PbOy + 2503~ +4H"™ — 2PbSO, + 2H20

@ Expérience : mesurer la fem de ’accumulateur et la comparer au 2,06V théorique. Com-
parer les temps de charge et de décharge de ’accumulateur (imposer une assez forte inten-
sité pour que cela soit assez rapide).

Lors de la charge, cathode et anode sont inversées, la réaction est :

2PbSO, + 2H50 — Pb+ PbOy + 2505~ +4H™

On constate par ailleurs lors de la charge un dégagement gazeux, conséquence de I’électrolyse de I’eau,
c’est pour cela qu’il faut controler le niveau du liquide électrolytique dans les accumulateurs au plomb.

On utilise aussi beaucoup les accumulateurs alcalins, qui contiennent un électrolyte basique. Ils pré-
sentent I'avantages d’avoir des meilleurs caractéristiques que I'accumulateur au plomb (capacité, puis-
sance, nombre de cycle, température d’utilisation) mais son prix est plus élevé, et les matériaux sont plus
rares que le plomb. Ils sont beaucoup utilisé dans les voitures électriques et hybrides.

On va enfin voir un générateur électrochimique promis a un bel avenir : la pile a combustible.

2.3 Pile & combustible [1, 3]

Le principe d’une pile & combustible est d’alimenter en permanence la pile en réactif tout en éliminant
les produits formés.

Les réactions mise en ceuvre dans les piles a combustibles sont simples, mais ’aspect technologique
et pratique est complexe, ce qui rend leur utilisation difficile.

On étudie ici une pile hydrogene/oxygene.

Expérience : on illustre le propos avec la pile & combustible de démonstration.

Les électrodes métalliques sont constitué d’un métal poreux qui sert de collecteur d’électrons. A
I’anode, le réducteur est Hy et a la cathode, 'oxydant est Oq. L’électrolyte est constitué d’une solution
de protons concentrée.
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FIGURE 1 — Schéma d’une pile a combustible

Lorsque la pile débite, on a les réactions suivantes :

— alanode : Hy +2HO™ — 2H50 + 2e™

— ala cathode : Oy + 2H50 + 4~ — 40H™

(attention le Fosset équilibre les réactions avec H™, alors que I'électrolyte est de la potasse!)

Le bilan se ramene a la synthese de I'eau, seul produit.

Les piles & combustibles sont intéressantes dans l’optique d’un approfondissement des réserves en
pétroles, aussi bien que pour des raisons écologiques, car ’eau est le seul produit. Elles posseédent de plus
un rendement élevé car non-soumis a la limite de Carnot. Les problemes techniques sont liés a la présence
de vannes et de pompes en milieu corrosif, mais la technologie ne cesse de 'améliorer avec ’obtention de
polymeres conducteurs...

On peut aussi utiliser les réactions d’oxydoréduction dans une autre optique que le stockage d’énergie,
pour le controle de qualité.

3 Utiliser les réactions d’oxydoréduction pour doser [1, 4]

3.1 Mise en ceuvre expérimentale

Un bécher est rempli par la solution d’ions Fe?t & doser, une électrode de platine, ainsi qu'une électrode
au calomel saturé :
— D’électrode de platine prend le potentiel de la solution,
— D’électrode au calomel saturé joue le role d’électrode de référence car ’électrode standard a hydrogene
est complexe d’utilisation.
On la titre par une solution d’ions cérique Ce** de concentration connu. La réaction de titrage est :

—|—F63+

24 _ v 3+
+ Fe =Cu (aq)

44
Ce (aq) (ag)

(aq)
Cette réaction est totale, en effet :

RT <[C’e4+]>

Ece4+/ce3+ = Ege4+/ce3+ + i— ln ]
]

F
[Fe2ﬂ>

RT
EFe3+/F62+ = E%63+/F62+ + ? lIl (

On a égalité des potentiels a I’équilibre, d’ou :

F
K =exp (M(Eg’e4+/063+ B Eg'e3+/Fe2+)> ~5.10'
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Expérience [4] : titrage potentiométrique
L’équivalence est repéré par un saut de potentiel, on a CoVy = C1Veq, d’ott Cp = .....

Incertitudes :
ACy _ [(aci\? AV, (A1)
Co C1 Veq Vo

— incertitude sur Vg, : lecture, burette, goutte... ~ 0,2 mL,

— incertitude sur C7 négligeable,
— incertitude sur Vj : pipette de classe A, AVy =~ 0,02 mL, ce qui est négligeable.

3.2 Courbe E=f(V) et indicateur coloré

On pose le tableau d’avancement de la réaction, d’oti on déduit :

%4 V
E(V < Vve(]) = Eg‘e3+/F62+ + 0,06 log <CM/> = E%e3+/pe2+ + 0,06 log <W>

C1V — CoV¢ V-V
E(V > Veg) = EQpus jgoe +0.0610g [ 00 ) = B2 iy s +0,0610g | ———2
CO‘/O ‘/;q

On constate une divergence autour du volume équivalent, le potentiel passe d’une valeur proche de
E%e3+/F62+ a une valeur proche de E(Oje4+/ce3+> brutalement.

L’équivalence peut étre alors repérée par un indicateur coloré d’oxydoréduction introduit en faible
quantité. Le principe est alors le méme que pour le titrage acido-basique : il s’agit d’une substance
intervenant dans un couple Ox/Red et dont les formes oxydées et réduites n’ont pas la méme couleur.

Son potentiel doit étre compris dans le saut de potentiel.

On peut par exemple choisir ’orthophénantroline ferreuse dont le potentiel du couple Fe(ophen)§+ /Fe(ophen

est de 1,1V, on peut le montrer :

2
)3

Calcul du potentiel : (facultatif) Par définition :

E, [Fe(ophen)gﬂ >

. _ 0
e(ophen)é"’/Fe(ophen)i'*‘ - EFe(ophen)§+/Fe(ophen)§+ +0,061log <[Fe(0phen)§+]

0 [F'e’*]
EF63+/F62+ = EF63+/F62+ + 0706 log

On a égalité des potentiels a I’équilibre :

3+ 2+
0 _ 0 [Fe ][Fe(ophen)3 ] _ 0 B2
Epetophen)3* /Fe(ophen)zt = Frest pezt 1 0,06108 ([Feu][Fe(ophen)%*] = Prepas +0.06008 { 5

3
— — 'aty 0 ~
Or log B3 = 11,5 et log B2 = 16,2, d’ou EFe(ophen)§+/Fe(ophen)§+ ~ 1,03 V.
Expérience : réalisation du titrage avec indicateur coloré
On a changement de couleur de I'indicateur coloré a 1’équivalence.

Conclusion

Nous avons vu ici 'immense intérét des réactions d’oxydoréduction. Elles mettent en jeu des transferts
électroniques, ce qui permet de stocker et de restituer de I’énergie sous forme électrique. Cette propriété
est de plus en plus utilisée avec le développement de voitures électriques et le développement de la pile a
combustible laisse entrevoir les possibilités de voitures moins pullulantes.
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Mais les réactions d’oxydoréduction peuvent aussi permettre de réaliser des controles de qualité, et
sont quotidiennement utilisés pour controler la qualité de ’eau et des produits alimentaires.

Nous verrons dans une prochaine lecon d’autres aspects des réactions d’oxydoréductions, comme en
particulier la réduction des métaux en haut-fourneaux a travers 1’étude des diagrammes d’Ellingham.
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