
 

 

 

I- Réaction d’oxydo-réduction 

 

1- Transfert électronique : 

 

Expérience et observation : 

 

On immerge une plaque de zinc dans une solution de sulfate de cuivre(𝐼𝐼). 

 

 
 

On observe un dépôt rouge de cuivre et la décoloration de la solution. 

L’addition de la soude fait apparaitre un précipité blanc ce qui implique la présence des ions 

𝑍𝑛2+dans la solution. 

L’équation de la réaction  peut alors s’écrire : 

𝒁𝒏(𝒔) + 𝑪𝒖(𝒂𝒒)
𝟐+ ⇄ 𝒁𝒏(𝒂𝒒)

𝟐+ + 𝑪𝒖(𝒔) 

Chaque atome de zinc se transforme en ion zinc par perte de deux électrons, On écrira : 

𝒁𝒏(𝒔) ⇄ 𝒁𝒏(𝒂𝒒)
𝟐+ + 𝟐𝒆− 

L’ion cuivre 𝐼𝐼 capte deux électrons pour se transformer en atome 𝐶𝑢 , on écrira : 

𝑪𝒖(𝒂𝒒)
𝟐+ + 𝟐𝒆− ⇄ 𝑪𝒖(𝒔) 

Au cours de cette réaction il y’a transfert d’électrons entre l’atome de zinc et l’ion cuivre 𝐼𝐼. 

 Il caractérise une réaction d’oxydo-réduction. 
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2- Définitions : 

 

2-1- Oxydation et réduction : 

 

Une oxydation est une réaction chimique au cours de  laquelle une espèce chimique un oxydant 

gagne un ou plusieurs électrons. 

Une réduction est une réaction chimique au cours de  laquelle une espèce chimique un réducteur 

perd un ou plusieurs électrons.  

 

2-2- Un oxydant et un réducteur : 

 

Un oxydant est une espèce chimique susceptible de capter un ou plusieurs électron(s). 

Un réducteur est une espèce chimique susceptible de perdre un ou plusieurs électron(s). 

 

2-3- Réaction d’oxydo-réduction : 

 

On appelle une réaction qui met en jeu un transfert d’électron entre un oxydant et un réducteur, une 

réaction d’oxydo-réduction. 

 

Exemple : 

 
 

Une oxydation transforme un réducteur en son oxydant conjugué. 

Une réduction transforme un oxydant en son réducteur conjugué. 

 

𝑰𝑰- Couple oxydant / réducteur : 

 

1- Définition : 

 

Un couple oxydant / réducteur est un ensemble formé par un oxydant et un réducteur qui se 

correspondent dans la même demi-équation redox. 

 

𝒐𝒙𝒚𝒅𝒂𝒏𝒕 + 𝒏𝒆− ⇄ 𝒓é𝒅𝒖𝒄𝒕𝒆𝒖𝒓 
 

 

 

 



 

 

2- Exemples : 

 

Les exemples suivants sont à connaitre. 

 

Couple Oxydant Réducteur Demi-équation rédox 

𝐻(𝑎𝑞)
+ 𝐻2 (𝑔)⁄  Ion hydrogène 𝐻(𝑎𝑞)

+  Dihydrogène 

𝐻2(𝑔) 

2𝐻(𝑎𝑞)
+ + 2𝑒− ⇄ 𝐻2(𝑔) 

𝑀(𝑎𝑞)
𝑛+ 𝑀 (𝑠)⁄  Cation métallique Métal 𝑀(𝑎𝑞)

𝑛+ + 𝑛𝑒− ⇄ 𝑀(𝑠) 

𝐹𝑒   (𝑎𝑞)
3+ 𝐹𝑒   (𝑎𝑞)

2+⁄  Ion fer (𝐼𝐼𝐼)  𝐹𝑒(𝑎𝑞)
3+  Ion fer (𝐼𝐼)   𝐹𝑒(𝑎𝑞)

2+  𝐹𝑒(𝑎𝑞)
3+ + 𝑒− ⇄ 𝐹𝑒(𝑎𝑞)

2+  

𝐼2(𝑎𝑞) 𝐼(𝑎𝑞)
−⁄  Diiode 𝐼2(𝑎𝑞) Ion iodure 𝐼(𝑎𝑞)

−  𝐼2(𝑎𝑞) + 2𝑒− ⇄ 2𝐼(𝑎𝑞)
−  

𝑆4𝑂6 (𝑎𝑞)
2− 𝑆2𝑂3  (𝑎𝑞)

2−⁄  Ion tétrathionate Ion thionate 𝑆4𝑂6  (𝑎𝑞)
2− + 2𝑒− ⇄ 2𝑆2𝑂3  (𝑎𝑞)

2−  

 

𝑰𝑰𝑰- Réaction d’oxydo-réduction : 

 

1- Demi-équation d’oxydo-réduction : 

 

L’écriture des demi-équations redox est basée sur les lois de conservation des éléments et des 

charges électriques. 

Premier exemple : 

𝑭𝒆(𝒂𝒒)
𝟑+ + 𝟐𝒆− ⇄ 𝑭𝒆(𝒂𝒒)

𝟐+  

La conservation de la charge électrique est assurée par les électrons  

 

Deuxième exemple : 

On considère le couple 𝑀𝑛𝑂4 (𝑎𝑞)
− 𝑀𝑛(𝑎𝑞)

2+⁄  

𝑴𝒏𝑶𝟒 (𝒂𝒒)
− + 𝟖𝑯(𝒂𝒒)

+ + 𝟓𝒆− ⇄ 𝑴𝒏(𝒂𝒒)
𝟐+ + 𝟒𝑯𝟐𝑶(𝒍) 

La conservation de l’oxygène nécessite l’intervention de l’eau et les ions 𝐻3𝑂+ ou  𝐻+. 

 

2- Les réactions d’oxydo-réduction : 

 

Une réaction d’oxydo-réduction met en jeu deux couples redox. Elle consiste en un transfert d’un ou 

plusieurs électron(s) du réducteur de l’un des couples à l’oxydant de l’autre couple. 

Les électrons n’apparaissent pas dans l’équation de la réaction. 

On écrira pour les deux couples 𝑶𝒙𝟏 𝒓é𝒅𝟏⁄  et 𝑶𝒙𝟐 𝒓é𝒅𝟐⁄  : 

 

 

 

 

 



 

 

Demi-équation électronique : 

𝒓é𝒅𝟏       ⇄       𝑶𝒙𝟏 + 𝒏𝟏𝒆−        × 𝒏𝟐 

Demi-équation électronique : 

𝑶𝒙𝟐 + 𝒏𝟐𝒆−      ⇄        𝒓é𝒅𝟐           × 𝒏𝟏 

------------------------------------------------------- 

Equation bilan : 

𝒏𝟐𝒓é𝒅𝟏 + 𝒏𝟏𝒐𝒙𝟐  ⟶   𝒏𝟐𝒐𝒙𝟏 + 𝒏𝟏𝒓é𝒅𝟐 
 
Application 1 :   

Ecrire l’équation de l’oxydo-réduction entre les ions 𝑓𝑒𝑟 (𝐼𝐼) et les ions permanganate  𝑀𝑛𝑂4
− en 

milieu acide. 

On écrira pour les deux couples  𝑭𝒆(𝒂𝒒)
𝟑+ 𝑭𝒆(𝒂𝒒)

𝟐+
⁄  et 𝑴𝒏𝑶𝟒 (𝒂𝒒)

− 𝑴𝒏(𝒂𝒒)
𝟐+

⁄  : 

 

𝑭𝒆(𝒂𝒒)
𝟐+ ⇄ 𝑭𝒆(𝒂𝒒)

𝟑+  + 𝟐𝒆−     (× 𝟓) 

𝑴𝒏𝑶𝟒 (𝒂𝒒)
− + 𝟖𝑯(𝒂𝒒)

+ + 𝟓𝒆− ⇄ 𝑴𝒏(𝒂𝒒)
𝟐+ + 𝟒𝑯𝟐𝑶(𝒍)   (× 𝟏) 

------------------------------------------------------------------------------------------ 

𝑴𝒏𝑶𝟒 (𝒂𝒒)
− + 𝟓𝑭𝒆(𝒂𝒒)

𝟐+ + 𝟖𝑯(𝒂𝒒)
+ ⇄ 𝑴𝒏(𝒂𝒒)

𝟐+ + 𝟓𝑭𝒆(𝒂𝒒)
𝟑+ + 𝟒𝑯𝟐𝑶(𝒍) 

 

Application 2 : 

Ecrire l’équation de l’oxydo-réduction entre l’eau oxygénée 𝐻2𝑂2 et les ions bichromate  𝐶𝑟2𝑂7
− en 

milieu acide. 

On écrira pour les deux couples  𝑶𝟐(𝒈) 𝑯𝟐𝑶𝟐 (𝒂𝒒)⁄   et 𝑪𝒓𝟐𝑶𝟕 (𝒂𝒒)
𝟐− 𝑪𝒓(𝒂𝒒)

𝟑+
⁄  : 

 

𝑯𝟐𝑶𝟐 (𝒂𝒒) ⇄ 𝑶𝟐(𝒈)   + 𝟐𝑯(𝒂𝒒)
+ + 𝟐𝒆−    (× 𝟑) 

𝑪𝒓𝟐𝑶𝟕 (𝒂𝒒)
𝟐− + 𝟏𝟒𝑯(𝒂𝒒)

+ + 𝟔𝒆− ⇄ 𝟐𝑪𝒓(𝒂𝒒)
𝟑+ + 𝟕𝑯𝟐𝑶(𝒍)   (× 𝟏) 

------------------------------------------------------------------------------------------ 

𝑪𝒓𝟐𝑶𝟕 (𝒂𝒒)
𝟐− + 𝟑𝑯𝟐𝑶𝟐 (𝒂𝒒) + 𝟖𝑯(𝒂𝒒)

+ ⇄ 𝟐𝑪𝒓(𝒂𝒒)
𝟑+ + 𝟑𝑶𝟐 (𝒈) + 𝟕𝑯𝟐𝑶(𝒍) 

 

 

 

 

 

 

 

 



 

 

 

Exercice corrigé : 
On plonge une lame de zinc de masse 𝑚 = 2𝑔 dans une solution d’acide chlorhydrique (𝐻(𝑎𝑞)

+ +

𝐶𝑙(𝑎𝑞)
− )en excès. 

Au cours de la réaction il y a formation des ions 𝑍𝑛2+ et production d’un gaz qui donne une 

détonation en présence d’une flamme.  

1- Ecrire les demi-équations équations redox et l’équation bilan entre l’acide chlorhydrique et le zinc. 

2- Dresser le tableau d’avancement de la réaction et déterminer l’avancement maximal. 

3- Calculer le volume de dihydrogène libéré à la fin de réaction. 

4- Calculer la masse m’ du chlorure de zinc formé à la fin de la réaction. 

On donne :  𝑉𝑚 = 25 𝐿. 𝑚𝑜𝑙−1 ; 𝑀(𝑍𝑛) = 64,5 𝑔. 𝑚𝑜𝑙−1 ;  𝑀(𝐶𝑙) = 35,5 𝑔. 𝑚𝑜𝑙−1 

 

Correction 

 

1- Demi-équations équations redox et l’équation bilan : 

𝟐𝑯(𝒂𝒒)
+ + 𝟐𝒆− ⇄ 𝑯𝟐(𝒈) 

𝒁𝒏(𝒔) ⇄ 𝒁𝒏(𝒂𝒒)
𝟐+ + 𝟐𝒆− 

------------------------------------------- 

𝒁𝒏(𝒔) + 𝟐𝑯(𝒂𝒒)
+ ⇄ 𝒁𝒏(𝒂𝒒)

𝟐+ + 𝑯𝟐(𝒈) 
2- Tableau d’avancement de la réaction : 

Déterminons le nombre de mole de Zn initial : 

𝒏𝒊(𝒁𝒏) =
𝒎

𝑴(𝒁𝒏)
=

𝟐

𝟔𝟓, 𝟒
≈ 𝟑, 𝟏. 𝟏𝟎−𝟐 𝒎𝒐𝒍 

Equation de la réaction 𝒁𝒏(𝒔)       +    𝟐𝑯(𝒂𝒒)
+        ⇄        𝒁𝒏(𝒂𝒒)

𝟐+  +    𝑯𝟐(𝒈) 

Etat du système Avancement 𝒆𝒏 (𝒎𝒐𝒍) Quantité de matière 𝒆𝒏 (𝒎𝒐𝒍) 

initial 𝒙 = 𝟎 𝟑, 𝟏. 𝟏𝟎−𝟐 en excès 𝟎 𝟎 

Intermédiaire 𝒙 𝟑, 𝟏. 𝟏𝟎−𝟐 − 𝒙 en excès 𝒙 𝒙 

final 𝒙 = 𝒙𝒎𝒂𝒙 𝟑, 𝟏. 𝟏𝟎−𝟐 − 𝒙𝒎𝒂𝒙 en excès 𝒙𝒎𝒂𝒙 𝒙𝒎𝒂𝒙 

 

Réactif limitant est le zinc puisque l’acide est en excès donc l’avancement maximal est : 

𝟑, 𝟏. 𝟏𝟎−𝟐 − 𝒙𝒎𝒂𝒙 = 𝟎 ⟹ 𝒙𝒎𝒂𝒙 = 𝟑, 𝟏. 𝟏𝟎−𝟐𝒎𝒐𝒍 

 

 

 



 

3- Volume de dihydrogène libéré à la fin de réaction : 

D’après le tableau d’avancement : 

𝒏𝒇(𝑯𝟐) = 𝒙𝒎𝒂𝒙 =
𝑽

𝑽𝒎
 ⟹ 𝑽 = 𝑽𝒎. 𝒙𝒎𝒂𝒙 

𝑽 = 𝟐𝟓 × 𝟑, 𝟏. 𝟏𝟎−𝟐 = 𝟎, 𝟕𝟕𝟓 𝑳 

4- Masse m’ du chlorure de zinc formé : (𝑍𝑛2+ + 2𝐶𝑙−) 

D’après le tableau d’avancement : 

𝒏𝒇(𝒁𝒏𝟐+) = 𝒏𝒇(𝒁𝒏𝑪𝒍𝟐) = 𝒙𝒎𝒂𝒙 

𝒏𝒇(𝒁𝒏𝑪𝒍𝟐) =
𝒎′

𝑴(𝒁𝒏𝑪𝒍𝟐)
⟹ 𝒎′ = 𝒙𝒎𝒂𝒙. [𝑴(𝒁𝒏) + 𝟐𝑴(𝑪𝒍)] 

𝒎′ = 𝟑, 𝟏. 𝟏𝟎−𝟐 × (𝟔𝟒, 𝟓 + 𝟑𝟓, 𝟓 × 𝟐) = 𝟒, 𝟐𝟎 𝒈 




