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1 RÉACTION D’OXYDO-RÉDUCTION LC4 – Oxydants et réducteurs (Lycée)

Figure 1 – Programme terminale STL

Introduction
Quel est le point commun entre la rouille d’un clou en fer ou d’un toit en cuivre, l’oxydation d’une pomme à l’air

libre, la respiration, ou encore la combustion ?
Tout ces processus font partie d’une même grande famille de réaction les oxydo-réductions !

1 Réaction d’oxydo-réduction

1.1 Couple oxydant/réducteur
On appelle "oxydant" une espèce capable de capter un ou plusieurs électrons. On appelle "réducteur" une espèce

capable de céder un ou plusieurs électrons.
Par exemple, pour le fer :

Fe(s) → Fe2+
(aq) + 2e− (1)

Ici le fer solide cède deux électrons : c’est un réducteur. A l’inverse, l’ion Fe2+ peut capter deux électrons pour
précipiter en fer solide : c’est un oxydant.

Fe/Fe2+ forme un couple réducteur/oxydant (redox).

1.2 Degré d’oxydation
Le degré d’oxydation d’un atome est le nombre de charges élémentaires que porte un atome.
Ainsi, le degré d’oxydation du fer solide est de 0. Celui de l’ion Fe2+ est de +II.
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1 RÉACTION D’OXYDO-RÉDUCTION LC4 – Oxydants et réducteurs (Lycée)

Figure 2 – Programme terminale STL

Plus difficile : le degré d’oxydation des atomes au sein d’une molécule. On va considérer qu’un atome céde un
électron pour chaque liaison vers un atome plus électronégatif, et en gagne un pour chaque liaison vers un atome
moins électronégatif.

Ainsi, regardons l’atome de carbone au sein du méthane CH4. L’hydrogène est moins électronégatif que le carbone.
Le carbone gagne 4 électrons : son degré d’oxydation est de -IV. A l’inverse, chaque hydrogène perd son électron : leur
degré d’oxydation est de -I.

Prenons maintenant le CO2. L’oxygène est plus électronégatif que le carbone : il lui prend deux électrons (et oui,
le liaison est double !). Le degré d’oxydation du carbone est donc de +IV , tandis que celui des oxygène est de −II

Remarque : La somme des degrés d’oxydations des atomes d’une molécule est égale à la charge de la molécule !

1.3 Demi-équation de réaction
La pseudo réaction chimique reliant l’oxydant et le réducteur d’un couple est appelé une demi-équation de réaction.

Nous avons déjà vu celle pour le fer qui est simple. Mais ce n’est pas toujours le cas. Prenons l’exemple du couple
permanganate/manganèse MnO−

4 /Mn2+.
• On commence par équilibrer l’atome principale (ici le manganèse).

MnO−
4 →Mn2+ (2)

• On équilibre les oxygènes en ajoutant des molécules d’eau

MnO−
4 →Mn2+ + 4H2O (3)
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2 POTENTIEL ÉLECTRIQUE LC4 – Oxydants et réducteurs (Lycée)

• On équilibre les hydrogène en ajoutant des ions H+

MnO−
4 + 8H+ →Mn2+ + 4H2O (4)

• On équilibre les charges en ajoutant des électrons

MnO−
4 + 8H+ + 5e− →Mn2+ + 4H2O (5)

1.4 Réaction complète
Avoir des demi-réaction, c’est bien, mais nous nous voudrions avoir des réactions complètes !
Cela arrive lorsque l’oxydant d’un couple rencontre le réducteur d’un autre couple. Le réducteur passe sous forme

d’oxydant en cédant ses électrons (il est oxydé), tandis que l’oxydant passe sous forme de réducteur en captant les
électrons (on dit qu’il est réduit).

Prenons un exemple simple le couple cuivre Cu/Cu2+ et le couple zinc Zn/Zn2+.
Les deux demi-réactions sont :

Cu(s) → Cu2+
(aq) + 2e− (6)

Zn(s) → Zn2+
(aq) + 2e− (7)

Si on place une barre de zinc dans une solution d’ion Cu2+, alors la réaction totale est donnée par la combinaison
des deux demi-réaction :

Zn(s) + Cu2+
(aq) + 2e− → Zn2+

(aq) + 2e− + Cu(s) (8)

Zn(s) + Cu2+
(aq) → Zn2+

(aq) + Cu(s) (9)

Dans cette réaction, le zinc cède des électrons au cuivre. Le zinc est oxydé (son nombre d’oxydation augmente), le
cuivre est réduit (son nombre d’oxydation diminue).

Expérience : On peut mettre en début de préparation une lamelle de zinc dans une solution de cuivre, et voir si la
solution change de couleur en 4 heures.

2 Potentiel électrique

2.1 Notion de demi-pile
Le grand intérêt des réactions d’oxydoréductions, c’est qu’elle concerne un échange d’électrons. Hors les électrons

peuvent être transportés par un fil conducteur. Les réactifs d’une réaction n’ont donc pas besoin d’être en contact,
mais simplement relié par un circuit électrique ! On peut au passage récupérer l’énergie des électrons transitant par le
circuit, pour allumer une ampoule par exemple. C’est le principe d’une pile électrique !

Expérience : On présente la pile Daniell avec un beau schéma. Les électrons parte de la demi-pile zinc pour rejoindre
la demi-pile cuivre. Le courant va donc de la demi-pile cuivre vers la demi-pile zinc. La demi-pile où à lieu la réduction
du cuivre est la cathode. La demi-pile où à lieu l’oxydation du zinc est l’anode. Bien expliquer le rôle du pont salin !

2.2 Loi de Nernst
On mesure la tension entre les deux bornent de notre pile, on trouve 1.1 V. Il y a bien une force électromotrice

entre les deux demi-piles, on peut donc en tirer de l’énergie !
Mais qu’est ce qui détermine ce potentiel ?
Le potentiel d’une demi-pile est donnée par la formule de Nernst :

E = E0 + RT
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Où E0 est appelé le potentiel standard du couple redox.
Ainsi, la différence de potentiel au borne de la pile vaut :
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3 Titrage potentiomètrique
Experience : Voir le protocole ci-dessous ainsi que le TP : titrage.
Principe de la manganimétrie :
Le couple rédox mis en jeu est MnO4- / Mn2+ dont le potentiel standard vaut 1,507V. Les propriétés oxydantes de

l’ion permanganate sont à l’origine de la manganimétrie. La forme oxydante MnO4- est violette, la forme réductrice
Mn2+ est incolore, ce qui permet de déterminer le point équivalent sans utiliser d’indicateurs colorés.

En milieu acide la demi réaction du couple MnO4-/Mn2+ s’écrit

MnO−
4 + 8H+ + 5e− →Mn+

2 + 4H2O (12)

Les ions H+ sont mis en excès. On utilise de l’acide sulfurique H2SO4. L’acide chlorhydrique et l’acide nitrique ne
conviennent pas. Le 1er est oxydé par MnO4-, le second est également un oxydant.

L’excès d’acide sulfurique permet d’éviter la réaction en milieu neutre :

MnO−
4 + 2H+ →MnO2 + 4OH− (13)

Etalonnage des solutions de permanganate :
Le permanganate se dégrade sous l’action de la lumière suivant la réaction :

4MnO−
4 + 2H2O → 4MnO2 + 3O2 + 4OH− (14)

L’espèce MnO2 donne une couleur brune à la solution. Les solutions permanganate doivent donc être étalonnée. On
utilise généralement pour l’étalonnage une solution fraîchement préparée de sel de Mohr FeSO4,(NH4)2SO4,6H2O
solution stable d’ion Fe2+

On titre une solution de permanganate avec du sel de Mohr (ou l’inverse selon les goût).
On repère l’équivalence par changement de couleur, tout en suivant le potentiel de la solution par rapport à une

électrode de référence.
Le potentiel fait un bon au moment de l’équivalence : en effet on change le couple dominant le potentiel. Ainsi,

repérer les sauts de potentiels permet de mesurer les équivalences, et donc de faire des titrages. Dans le cas présent,
il y a également un changement de couleur, mais ce n’est pas toujours le cas !

Conclusion
Aujourd’hui, nous avons vu une nouvelle famille de réaction : les oxydo-réduction. Ces réactions sont caractérisées

par l’échange d’électron. Il devient donc possible de séparer physiquement les réactifs, en les reliant simplement par
un fil électrique. On obtient ainsi une source de courant d’électron, c’est à dire une pile !

Grâce à cette notion de pile électrique, nous avons pu définir le potentiel d’une solution. Non seulement deux
solutions de potentiels différents reliées par un circuit forme en pile, mais en plus le suivit du potentiel d’une solution
nous donne un nouvel outil pour repérer l’équivalence lors d’un titrage.

Dans une prochaine leçon, nous nous intéresserons de plus près à l’aspect énergétique des piles (ref à la leçon
énergie chimique (lycée)).
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