


 : 

 : 
  
Cu n.o Cu 0

  
Cl

2
n.o Cl 0 .

 

 : 
  
O2 n.o O II , 

  
Ca2 n.o Na II



Exemple NaCl :  n.o Na n.o Cl 0 comme n.o Na I,  n.o Cl I  

Exemple

-I



Na e Na n.o I

1

2
O 2e O no II

 



Zn(OH)
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Exemples de réaction d’oxydoréduction. 

■ En utilisant les nombres d’oxydation 

– Écrire la demi‐équation électronique Ox + n e– = Red: 

Cr2O72– + n e– = Cr3+ 

– Assurer la conservation des éléments autres que H et O: 

Cr2O72– + n e– = 2 Cr 3+ 

– Calculer la variation du nombre d’oxydation de l’élément mis en jeu: 

                             Cr2O72–           +         n e–              =                                 2Cr 3+ 

                           2 × (+ VI)     (  (Δ n.o.(Cr) = 2 × (+ VI) - 2×(+III)          2 × (+ III) 

En déduire le nombre d’électrons mis en jeu par n (e–) = IΔn.o.I =  + VI : 

Cr2O72– + 6 e– = 2 Cr 3+ 

– Assurer la conservation de la charge avec des protons hydratés : 

Cr2O72– + 6 e– + 14 H+(aq) = 2 Cr 3+ 

–  Assurer  la  conservation  de  l’élément  hydrogène  avec  des molécules  d’eau  et  vérifier  qu’elle 

assure aussi la conservation de l’élément oxygène : 

Cr2O72– + 6 e– + 14 H+(aq) = 2 Cr 3+ + 7 H2O 

Deux  méthodes  peuvent  être  envisagées  pour  écrire  la  demi‐équation  d’oxydoréduction  du 

couple Cr2O72– / Cr3+. 



■ Sans utiliser les nombres d’oxydation 

– Écrire la demi‐équation électronique Ox + n e– = Red : 

Cr2O72– + n e– = Cr3+ 

– Assurer la conservation des éléments autres que H et O: 

Cr2O72– + n e– = 2 Cr 3+ 

– Assurer la conservation de l’élément oxygène avec des molécules d’eau: 

Cr2O72– + n e– = 2 Cr 3+ + 7 H2O 

– Assurer la conservation de l’élément hydrogène avec des protons hydratés: 

Cr2O72– + n e– + 14 H+(aq) = 2 Cr 3+ + 7 H2O 

– Assurer la conservation de la charge avec les électrons : 

Cr2O72– + 6 e– + 14 H+(aq) = 2 Cr 3+ + 7 H2O 

Il est alors par exemple possible d’écrire l’équation de l’oxydation des ions iodure I– par les ions 

dichromate  Cr2O72–,  en  milieu  acide,  en  combinant  les  demi‐équations  électroniques  de  telle 

façon que les électrons n’apparaissent pas dans le bilan : 
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1.6 Couples oxydant/réducteur de l’eau 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 En milieu basique, le couple rédox s’écrit : O2(g) + 2 H2O(l) + 4 e- = 4 HO-

H2O(l)ou encore plus simplement : O2(g) + 4 H+(aq) + 4 e- = 2 H2O(l)
En milieu acide , le couple rédox s’écrit : O2 (g) + 4 H3O+(aq) + 4 e- = 6 

couple mis en jeu est  O2 / H2O

La molécule d’eau s’oxyde ; l’oxygène passe du n.o. = (-II) au n.o. = (0)Le 

1.6.2 L’eau réducteur

(aq)

En milieu basique, le couple rédox s’écrit : 2 H2O(l) + 2 e- = H2 (g) + 2 HO- 

H2O(l)ou encore plus simplement : 2 H+(aq) + 2 e- = H2 (g)
En milieu acide, le couple rédox s’écrit : 2 H3O+(aq) + 2 e- = H2 (g) + 2 

La molécule d’eau se réduit ; H passe du n.o. = (+I) au n.o. = (0)Le couple mis en jeu est H2O(l) / H2(g)

1.6.1 L’eau oxydante

n.o.  = (-II)L’eau est une espèce amphotère rédox :
Dans la molécule d’eau, l’hydrogène a pour n.o. = (+I) et l’oxygène a pour 
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1.7 Les différents types de réactions rédox 

1.7.1 Voie chimique 

Il y a  contact direct des réactifs, on ne voit pas le transfert d’électrons qui se fait de proche en proche. 

La réaction peut être très rapide (oxydation des alcalins dans l’eau) ou très lente (oxydation du fer par 

l’eau). 

 

Exemple classique : Cu/Zn: 

Une lame de zinc dans une solution de sulfate de cuivre : 
 

  
 

Couples :   Cu2+(aq)/Cu (s) : Cu2+(aq) +2e– = Cu(s)   

  Zn2+(aq)/Zn (s) : Zn(s) = Zn2+(aq) +2e– 

 

Réaction : Cu2+(aq) + Zn(s) = Cu(s) + Zn2+(aq) 

 

1.7.2 Voie électrochimique 

Contact indirect des réactifs, le transfert d’électrons se fait grâce à un conducteur métallique et les 

électrons circulent donc à l’extérieur du milieu réactionnel. Un dispositif électrochimique, siège d'une  

réaction  spontanée d'oxydo-réduction est appelé un cellule électrochimique ou pile

 

II Les cellules électrochimiques 

II.1 Demi-cellule 

 

 
 

Une demi-cellule est l’ensemble constitué par les deux espèces Ox et Red d’un couple rédox et d’un 

électrolyte en contact avec un conducteur électronique. Le conducteur peut être, ou non, une des 

espèces Ox ou Red du couple. 

 

On parle également d’électrode. 

Par définition : 

- L’anode est le siège de l’oxydation, 

- La cathode est le siège de la réduction 

II.2 Cellule électrochimique 

II.2.1 Présentation 

 
 

mV 

Ox1, Red1 Ox2, Red2 

Pt Pt 



 

 

 

  

   

 

 
 

 

 

 

 

 

 

 

 
 
 

 
 

Borne  
(REDUCTION) 

Pont salin : 

Gel de nitrate de potassium ou de 
nitrate d’ammonium 

Borne  

(OXYDATION) 

Lame de cuivre trempant dans une 
solution de sulfate de cuivre (II) : 

(
2 2

4 ( )( )Cu SO
aqaq

  ) 

Lame de zinc trempant dans une 
solution de sulfate de zinc (II) : 

(
2 2

4 ( )( )Zn SO
aqaq

  ) 

Réaction à l’électrode : 

2 2 ( ) ( )Cu Cuaq se  

Réaction à l’électrode : 

2 2 ( ) ( )Zn Zns aq e  

 

Réaction globale d’oxydoréduction : 

2 2

( ) ( ) ( ) ( )Cu Zn Cu Znaq s s aq
     

À la borne  : Zn2+
(aq) / Zn(s) 

2 2 ( ) ( )Zn Zns aq e  

À la borne  : Cu2+
(aq) / Cu(s) 

2 2 ( ) ( )Cu Cuaq se  

ANODE CATHODE 

I I 

Demi-pile 1 

(Électrolyte 1) 

Demi-pile 2 

(Électrolyte 2) 

I 

contient est liquide.
stable de 1,1 V. Facile à étudier au laboratoire, elle n'est cependant plus utilisée de nos jours car l'électrolyte qu'elle 
plusieurs décennies et servit même de pile étalon de tension électrique car à 25°C, elle fournit toujours une tension 
En 1836, John Frederic Daniell mit au point une pile à deux compartiments. Cette « pile Daniell » fut utilisée pendant 

Exemple : La pile Daniell

salin se comporte comme une résistance.

jonction  électrolytique,  ou  de  pont  salin,  où  l’électrolyte  est  fixé  dans  un  gel,  paroi  poreuse.  Le  pont

en l’absence de courant) en assurant l’eléctroneutralité des électrolytes par échange d’ions. On parle de

demi-piles qui doit assurer la conduction du courant (c’est-à-dire l’égalité des potentiels des solutions

pour  obliger  les  électrons  à  circuler  par  le  circuit  extérieur.  On  ajoute  alors  une  séparation  entre  les

Dans le cas où la réaction directe peut avoir lieu entre les différentes espèces, on sépare les demi-piles

• d’électrolyseur (ou « cellule électrolytique ») dans le cas contraire (récepteur électrique).

  électrique)

• De  « pile »  si  elle  transforme  une  énergie  chimique  en  énergie  électrique  (générateur

On parlera :

Une cellule électrochimique (ou « cellule galvanique ») est l’ensemble constitué par deux demi-cellules.



II.3 Définition du potentiel d’électrode 

Le potentiel rédox d’un couple rédox (ou potentiel d’électrode) est égal à la ddp d’une cellule 

électrochimique dans laquelle l’électrode de gauche est l’E.S.H. et la demi-pile à étudier est à droite : 

Pt (s) H2(g) H
+(aq) || Ox, Red Pt (s).  

 

 

 

La réaction associée est : 

- Oxydation pour le couple H+(aq)/H2(g) : H2(g) = 2 H+(aq) + 2 e- 

- Réduction pour le couple étudié : Ox + ne- = Red   

 

Bilan : H2(g) + Ox = 2 H+(aq) + Red 
 

Le potentiel d’oxydo-réduction est un potentiel relatif à l’E.S.H. ; c’est une grandeur algébrique. 

Par construction, à toute température, le potentiel de Nernst de l’E.S.H est égal à 0,000V car on mesure 

la différence de tension avec elle-même. 

II.4 Relation de Nernst 

On peut montrer que le potentiel d’électrode d’un couple rédox Ox/Red échangeant n électrons 

s’exprime par la relation suivante : 

 

 
 

Dans le cas d’un système à 298 K, le terme 
Re

(Ox)
ln

(Red)

Ox

d

RT a

nF a

ν

ν

 
 
 

 peut être exprimé sous la 

forme 
Re Re

(Ox) 0,06 (Ox)
ln10 log log

(Red) (Red)

Ox Ox

d d

RT a a

nF a n a

ν ν

ν ν

   
× =   

   
. 

 

Le tout est appelé relation de Nernst :  

 

A 298 K, la relation de Nernst s’écrit :  

 



 
4.4 Prévision du sens d’évolution par comparaison des valeurs de E° 

 

 

 

La réaction spontanée qui se produit est entre l’oxydant

du couple de E le plus élevé avec le couple d

réducteur de E le plus faible : 

Red1 + Ox2 = Ox1 + Red 2 

E°1 

E°
2
 

Red
2
 

Ox
1
 

E

°

 

P
o

u
v

o
ir

 o
x

y
d

a
n

t 

cr
o

is
sa

n
t 

P
o

u
v

o
ir

 r
é

d
u

ct
e

u
r 

cr
o

is
sa

n
t 

Ox2 

Red1

réducteur avec leE° le plus faible.
La RP est donc bien la réaction qui fait réagir l’oxydant avec le E° le plus élevé avec le 

E°.
que  l’on  peut,  en première approximation et dans certains cas, se limiter à la comparaison des
E (qu’ilfaut  calculer  avec  les  conditions  spécifiques  à  chaque  situation),  nous  allons  voir 
Mais, parce que les valeurs de E° sont plus facilement  accessibles (car tabulées) que celles de 

plus fort.
gradué en E pour classer les couples et déterminer qui est l’oxydant le plus fort et le réducteur le 
Nernst pour prédire le sens d’évolution d’une réaction. Il faudrait donc utiliser un axe vertical 
Nous  venons  de  voir  qu’en  toute  rigueur,  il  faut  donc  comparer  les  valeurs  des  potentiels  de 

Exemples de potentiel standard

Oxydant Réducteur
F2 (g) F-

H2O2 H2O
MnO4

– Mn2+

Cr2O7
2– Cr3+

O2 (g) H2O
CH3COOH CH3CH2OH

H+ (aq) H2 (g)
Pb2+ Pb (s)
Ni2+ Ni (s)
Fe2+ Fe (s)
Al3+ Al (s)
Mg2+ Mg (s)
Li+ Li (s)

E0 (V)
+2,87
+1,77
+1,51
+1,33
+1,23
0,05
0,00
-0,13
-0,26
-0,44
-1,68
-2,36
-3,04

Réducteur 
de + en + 

fort

Oxydant de 
+ en + fort


