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I.	Le	couple	oxydant-réducteur

1.	Oxydant	et	réducteur

1.1.	Défini)on :	le	couple	Ox/Red	et	la	demi-équa)on	électronique

Un	oxydant	Ox	est	une	espèce	chimique	qui	peut	accepter	(capter)	un	ou	plusieurs	électrons.

Un	réducteur	Red	est	une	espèce	chimique	qui	peut	céder	(donner)	un	ou	plusieurs	électrons.

Ox et Red sont des espèces conjuguées. Ox et Red constituent un couple d’oxydo-réduction

le zinc Zn donne des 
électrons, c’est un 

réducteur

le cuivre Cu2+ accepte des 
électrons, c’est un oxydant
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2.	Nombre	d’oxydation,	ou	degré	d’oxydation

2.1.	Défini)on	

Dans	une	réaction	d’oxydoréduction,	un	élément	chimique	perd	(oxydation)	ou	gagne	(réduction)	des	électrons.	

Le	nombre	d’oxydation	d’un	élément	dans	un	édi+ice	polyatomique	est	égal	au	nombre	de	

charge	(purement	formel)	qu’il	porte	si	on	attribue	les	doublets	électroniques	des	 liaisons	

aboutissant	à	cet	élément	à	l’élément	le	plus	électronégatif.

OH H
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maintenant 8 é
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maintenant 0 é
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2.2.	Règles	u+lisées

Le	calcul	du	nombre	d’oxydation	(“n.o”	-	on	dit	aussi	degré	d’oxydation)	d’un	élément	
repose	sur	quelques	règles	énoncées	 ci-dessous,	et	que	nous	 illustrerons	au	 fur	et	à	
mesure	de	l’avancement	du	cours.	Le	n.o	est	noté	en	chiffre	romain.
	

Règle	1	:	Dans	tout	corps	simple,	le	n.o	de	l’élément	est	égal	à	0.
Ex	:			Na(s),	Hg(l),	Fe(s),	H2(g),	F2(g),	Cl2(g)…	:	le	nombre	d’oxydation	de	l’élément	vaut	
toujours	0.

	Règle	2	:	A	l’état	d’ion	monoatomique,	le	nombre	d’oxydation	de	l’élément	est	égal	à	la	
charge	de	l’ion.
Ex		 Na+	:	n.o(Na)	=		+I  Mg2+		:	n.o(Mg)	=	+II
 Br-	:		n.o(Br)	=		-I  O2-	:				n.o(O)	=	-II
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Résultat	important
Au	cours	d’une	oxydation,	le	nombre	d’oxydation	de	l’élément	augmente.	
Ex	:	Oxydation	du	fer	métallique	en	ions	ferreux	Fe2+	:	passage	du	n.o	0	au	n.o	+II.

Au	cours	d’une	réduction,	le	nombre	d’oxydation	de	l’élément	diminue.	
Ex	:	Réduction	des	ions	nitrate	NO3-	en	monoxyde	d’azote	NO	:	N	passe	du	n.o	+V	au	n.o	
+II.
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Résultat important 

Au	  cours	  d’une	  oxydation,	  le	  nombre	  d’oxydation	  de	  l’élément	  augmente.  
Ex : Oxydation du fer métallique en ions ferreux Fe2+ : passage du n.o 0 au n.o +II. 

Au	  cours	  d’une	  réduction,	  le	  nombre	  d’oxydation	  de	  l’élément	  diminue.	   
Ex : Réduction des ions nitrate NO3- en	  monoxyde	  d’azote	  NO	  :	  N	  passe	  du	  n.o	  +V	  au	  n.o	  
+II. 

 

2.3. Variation du  nombre  d’oxydation d’un  élément  chimique  de  la  classification 
 

Envisageons	  l’élément	  azote	  N 

Configuration	  électronique	  fondamentale	  de	  l’atome	  d’azote	  N : 1s2 2s2 2p3 

L’atome	  N	  perd	  ses	  5	  électrons	  de	  valence :	  il	  est	  au	  degré	  d’oxydation	  +V 

Ou	  l’atome d’azote	  complète	  sa	  couche	  de	  valence : il capte 3 électrons de valenceet se 

trouve	  au	  degré	  d’oxydation	  –III. 

-III à V : nous retrouvons une amplitude de 8 électrons, celle des 8 électrons peuplant ou 

non, totalement ou non, les sous-couches nsnp, « de ns2np6 à ns0np0 formellement ». 

Ceci est valable pour les autres éléments de la classification : 

 Elément chimique 
 B C N O F Ne 

Configuration 
électronique externe 

2s2 2p1 2s2 2p2 2s2 2p3 2s2 2p4 2s2 2p5 2s2 2p6 

Nombre	  d’oxydation	  
maximal 

+ III + IV + V « + VI » * 0 

Exemple BF3 CO2 HNO3  * * * 
Nombre	  d’oxydation 

minimal 
-V - IV - III - II - I 0 

Exemple  CH4 NH3 H2O ; 

ClO- 

F-  * 

 

 Elément chimique 
 Al Si P S Cl Ar 

Configuration 
électronique externe 

3s2 3p1 3s2 3p2 3s2 3p3 3s2 3p4 3s2 3p5 3s2 3p6 

Nombre	  d’oxydation	  
maximal 

+ III + IV + V + VI + VII 0 

Exemple AlF3 SiO2 H3PO4  H2SO4 ;SO3 HClO4 * 
Nombre	  d’oxydation 

minimal 
-V - IV - III - II - 0 

Exemple  SiH4 PH3 H2S ; S2- HCl ; Cl- * 
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2 Cu+(aq)

Médiamutation

Accepteur 2 

Donneur 1

Dismutation

Cu(s) Cu2+(aq)+

Accepteur 1

Donneur 2
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Exemples d’équilibrage de réaction de dismutation
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Les couples rédox de l’eau

pile à combustible H2  /  O2
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4.1.	L’eau	réductrice

	couple	O2(g)	/	H2O(l)
	en	milieu	acide	:				
………………………………………………………………………………….		
																			ou	bien	:						
………………………………………………………………………………….

	en	milieu	basique	:		
………………………………………………………………………………….

associée à O2 oxydant
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Partie II : Conférence –  Différents mécanismes de corrosion  
 
 
 
 

 
 
 
 
 

Corrosion généralisée

Attaque uniforme sur toute la surface

Diminution en épaisseur du métal

Fe              Fe2++2e-

O2(g) + 2H2O+4e-          4OH-

2Fe + O2 + 2H2O o2Fe2+ + 4 OH-
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4.2.	L’eau	oxydante

	couple	H2O(l)	/	H2(g)

	en	milieu	acide	:	forme	acide	de	l’eau	:	ion	oxonium	H3O+(aq)
On	utilisera	la	demi-équation	:		………………………………………………………………………………….
qu’on	pourra	écrire	en	utilisant	l’écriture

																							………………………………………………………………………………….

Le	couple	H+(aq)	/	H2(g)	représente	le	couple	H2O(l)	/	H2(g) :	c’est	le	même.
	
en	milieu	basique	:	forme	basique	de	l’eau	:	ion	hydroxyde	OH-(aq)
On	utilisera	la	demi-équation	:		

																							………………………………………………………………………………….
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5. Quelques oxydants et réducteurs du laboratoire de chimie 

Ces oxydants et réducteurs sont utilisés fréquemment au laboratoire, que ce soit en 

chimie inorganique ou bien organique.  

Formule 
chimique nom Produit le contenant Espèce conjuguée 

(le plus souvent) 

oxydant 

Cr2O72- Ion dichromate Dichromate de potassium Cr3+ 

MnO4- Ion permanganate Permanganate de potassium Mn2+ 

H2O2 Eau oxygénée =	  peroxyde	  d’hydrogène O2(g) 

ClO- Ion hypochlorite Eau de Javel Cl- 

réducteur 

S2O32- Ion thiosulfate Thiosulfate de sodium S4O6
2- 

SO32- Ion sulfite Sulfite de sodium SO4
2- 

 

 
     

Le dichromate de potassium 
doit être manipulé avec 
beaucoup de précautions : il 
est classé CMR 

 

II Electrodes  et  associations  d’électrodes ; potentiel  d’électrode 
 

1.	  Définition	  d’une	  électrode ;	  anode	  et	  cathode	  d’une	  pile 

Une électrode désigne un conducteur électronique (le plus souvent un métal) qui est en 

contact avec un électrolyte (le plus souvent une solution aqueuse) contenant les formes 

Ox et Red d’un	  couple	  d’oxydoréduction. 

Une anode est une électrode à laquelle a lieu une oxydation 

Une cathode est une électrode à laquelle a lieu une réduction 
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II	Electrodes	et	associa:ons	d’électrodes	;	poten:el	d’électrode

1.	DéLinition	d’une	électrode	;	anode	et	cathode	d’une	pile

Une	électrode	désigne	un	conducteur	électronique	(le	plus	souvent	un	métal)	qui	est	en	
contact	avec	un	électrolyte	(le	plus	souvent	une	solution	aqueuse)	contenant	les	formes	Ox	et	
Red	d’un	couple	d’oxydoréduction.

Une	pile	(ou	cellule	galvanique)	est	une	association	de	deux	demi-piles.	Elle	fonctionne	en	
générateur	électrique.

Une	anode	est	une	électrode	à	laquelle	a	lieu	
une	oxydation

Une	cathode	est	une	électrode	à	laquelle	a	lieu	
une	réduction
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phase conductrice 
d’électrons

phase conductrice 
d’ions

les électrons circulent dans le 
conducteur électronique (les fils)

les ions circulent dans la solution 
et dans le pont salin
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demi-pile
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demi-pile
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Mouvement des électrons dans le circuit externe

Métal réactif,
ou 

électrode 
inerte

Solution d’ions
métalliques

ou 
couple rédox

Solution d’ions
métalliques

ou 
couple rédox

Métal réactif,
ou 

électrode 
inerte

Demi-pile cathodique
(réduction)

Demi-pile anodique
(oxydation)

Interface
(changement 

de phase)

Jonction
électrolytique
(Pont salin)

Interface
(changement 

de phase)

dimanche 26 mars 17



dimanche 26 mars 17



dimanche 26 mars 17



2.	Potentiel	d’oxydoréduction,	ou	potentiel	d’électrode
2.1.	L’électrode	standard	à	hydrogène	(E.S.H)
Représentation	schématique	de	l’électrode	standard	à	hydrogène,	notée	E.S.H
Couple	:	

c’est l’électrode de référence, mais elle 
n’est pas réalisable expérimentalement

Plaque de platine 
platiné

Solution acide : 
a(H+) = 1  ; pH = 0

courant gazeux de H2(g), 
p(H2) = 1 bar
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2.	  Potentiel	  d’oxydoréduction,	  ou	  potentiel	  d’électrode. 

2.1. L’électrode  standard  à  hydrogène  (E.S.H) 
 

 

courant gazeux 

de H2  sous  p  =  p°  =  1  bar

solution de pH = 0 : 

a(H+) = 1

plaque de platine

platiné

 

 

 

Représentation	   schématique	   de	   l’électrode standard à hydrogène, notée 
E.S.H 

Couple :  

 

2.2. Calcul  du  potentiel  d’électrode : relation de Nernst 
 

Prix Nobel en 1920 

Hermann Walther Nernst 

En reconnaissance de ses travaux en 
thermochimie. 

(Briessen, 1864 – Bad Muskau, 1941) 

 
 

 

A chaque couple d’oxydo-réduction, il est associé un potentiel d’électrode noté EOx/Red, 
ou parfois plus simplement E, qui s’exprime en volt et dont l’expression est la suivante : 
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2.3.	Exemples	d’	expressions	du	poten:el	d’électrode

	Couple	Fe3+(aq)	/	Fe2+(aq)		:

	Couple	MnO4-(aq)		/	Mn2+(aq)		:

	Couple	O2(g)	/	H2O		:

Couple	Hg2Cl2(s)	/	Hg(l)	:
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PILES ET 
ACCUMULATEURS

utilisation :

- au laboratoire

- dans la vie quotidienne
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IV Utilisation des piles 
 

1. Prévision des réactions  

Lorsque	   l’on	   connaît	   la	   polarité	   d’une	   pile,	   il	   est	   possible	   d’écrire la réaction de 
fonctionnement de cette pile, en combinant les deux demi-équations électroniques 
mises en jeu à chacune des électrodes : 
 
Au pôle « - » de la pile, a lieu	  une	  oxydation,	  c’est	  l’anode 
Au pôle « + » de la pile, a lieu une	  réduction,	  c’est	  la cathode 
 
Appelons E1 le potentiel de Nernst de la demi-pile (1) 
Appelons E2 le potentiel de Nernst de la demi-pile (2) 
 
Si E1 > E2 :  
la demi-pile	  (1)	  est	  la	  cathode	  et	  il	  s’y	  déroule	  une	  réduction : D Ox1 +  n1 e- =  D’	  Red1  
la demi-pile	  (2)	  est	  l’anode	  et	  il	  s’y	  déroule	  une	  oxydation :  E’	  Red2  =  E Ox2 +  n2 e-   
 
la réaction spontanée est la suivante :  �Dn2 Ox1 +  E’n1 Red2   =  D’n2 Red1 +  E n1 Ox2 
 
Evidemment,	   si	   la	   polarisation	   initiale	   est	   l’opposée,	   E1 < E2, les conclusions sont 
opposées des précédentes. 
 
 
2. Laissons	  la	  pile	  débiter… 

Que se passe-t-il lorsque la pile débite ? 

Les électrons circulent dans le conducteur extérieur du pôle « - » vers le pôle « + » ; donc 
de	  l’anode	  vers	  la	  cathode. 

Ainsi	  le	  potentiel	  de	  l’anode	  diminue,	  et	  celui	  de la cathode augmente : 

 

La fém e de la pile diminue,	   et	   elle	   débite	   jusqu’à	   ce	   que	   potentiels	   finaux	   E1,f et E2,f  

soient	  égaux	  donc	  jusqu’à	  s’annuler : e = 0, si aucun réactif des demi-piles	  n’est	  limitant. 

 

 

A	  l’équilibre (chimique), la force électro-motrice de la pile est nulle et il y a égalité des 
potentiels	  d’électrode	  des	  deux	  couples	  Ox/Red. 
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3. Capacité	  d’une	  pile 

Souvent exprimée en Ah (ampère-heure) ,	  la	  capacité	  d’une	  pile	  est	  la	  quantité	  maximale	  
d’électricité	  qu’elle	  peut	  fournir	  lors	  de	  sa décharge. 

La capacité est	   une	   quantité	   d’électricité : elle s’exprime	   donc en Coulomb, mais on 
utilise	  souvent	  l’ampère-heure. 

Le lien entre les deux grandeurs est : 1 Ah = 3 600 C 

 

Exemple :	   voici	   ce	   que	   l’on	   peut	   lire	   sur	   le	   site	   d’un	   vendeur	   de	  
téléphone portable. 
 
 
 
 
 
 
 
 

 

V Diagramme  de  prédominance  et  diagramme  d’existence 
 

 1. Ox et Red sont tous les deux en solution : 

1er cas : Fe3+ / Fe2+. Si on impose E> 
E0Fe3+/Fe2+, alors [Fe3+1 > [Fe2+] :	  c’est	  le	  
domaine de prédominance de Fe3+. 
 

 
 
 
 
 
 
 
 

 

2nd cas : Cr2O72- / Cr3+ l’élément	  chrome	  n’a	  pas	  la	  même	  atomicité	  dans	  les	  deux	  espèces.	  
Plusieurs conventions pour délimiter les domaines de prédominances des deux espèces 
sont utilisées. 

1ère convention : la frontière qui délimite 
les domaines de prédominances de Cr2O72- 

et de Cr3+ est celle correspondant à une 
équirépartition	  de	  l’élément	  Cr	  sous	  ses	  
deux d.o. Ainsi, dans une solution qui 
contient 0,5 mol.L-1 d’élément	  Cr,	  la	  
frontière correspondra à 
[Cr(+VI)] = [Cr(III)] soit 2.[Cr2O72-] = [Cr3+] 
et 2.[Cr2O72-] + [Cr3+] = 0,5 (conservation de 
l’élément	  chrome)	   
ce qui conduit ici au potentiel : 

 
 
 
 
 
 
 
 

masse de lithium nécessaire ?
(M(Li)=6,94 g.mol-1) 

Charge transférée 
lorsque la batterie 

est totalement déchargée ?
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III	L’échange	direct	d’électrons	en	solu:on	aqueuse

échange direct échange indirect
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1.2.	 En	 manipulant	 une	 grandeur	 associée	 à	 chaque	 demi-
équa:on	électronique
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Comme	 nous	 l’avons	 vu	 dans	 le	 chapitre	 «acide-base»	 et	 comme	 nous	 le	 verrons	 pour	 les	 autres	 échanges	 de	
particules,	les	accepteurs	sont	à	gauche	et	les	donneurs	à	droite	:	

1.2.	Classement	des	différents	couples
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Classification Périodique des éléments

très oxydants
très réducteurs
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Dans% un% monde% de% plus% en% plus% nomade% et% portable,% cette% transformation% de% l’énergie%
électrique% est% en% complète% expansion% car% il% faut% en% particulier% miniaturiser% ces% sources%
d’énergie%portables,%et%par%exemple,%mettre%au%point%des%véhicules%électriques%suffisamment%
autonomes%en%énergie.

de « la Jamais Contente ...

première voiture électrique à franchir la barre des 100 km/h
(2 moteurs arrière - plus de 500 kg d’accumulateurs au 

plomb)

extrait du programme de seconde annéeun peu plus d’un siècle de véhicules électriques...

...à Zoé »

vendredi 20 février 15

U"lisa"on	des	piles
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La suite en salle 
de 

Travaux Pratiques
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