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CHAPITRE VIl - Equilibres d° Oxydo-Reéduction

1. Définitions.
Oxydation : perte d’électrons
Cug - Cu**+2€

Réduction : gain d'électrons = A chaque oxydant corresponad réducteur,
Ag"+ € - Ag(s) et inversement.lls forment ensembleun

couple oxydo- réducteur ou couple redox

de gagner des électrons

) . _ Exemple
Réducteur : espece susceptible
de perdre des électrons 1./ |~
2

Une réaction d’ oxydo-réduction ou " redox"
est le siege d'une transformation avec
échange d'électrons : oxydant ou réducteur ou

réduction forme oxydée forme réduite

oxydant + ne reducteur

oxydation



2. Nombre d’oxydation (NO).

2.1. Définitions.

o L’état ou le degré d’oxydation d’'un élément est caractérisé par un nombre d’oxydation (|

e C’est un nombre entier positif, négatif ou nul, représenté en chiffres romains.

* |l indigque I'importance de la perte ou du gain d’électrons de I'élément, par rapport a I'ato
neutre.

2.2. Determination du nombre d’oxydation.

Regles permettant de déterminer le NO d’'un é&ém Exemples

1) Atome isolé neutre : NO =0 Na; Al:NO =0

ii) Combinaisons neutres formées d'un seul élémentNO = 0 Br,; 0,:NO =0
iii) lons monoatomiques : le NO = charge portée par I'ion S (-Il) ; Sn# (+1V)

iv) La somme algébrique des NO des atomes constituant H,O : 2NO(H)+NO(O)=0
un groupement atomique = charge globale du groupement MnO, : NO(Mn) + 4 NO(O) =-1

v) Le NO du fluor (élement le plus électronégat#)-I (sauf dans §: NO = 0)

vi) L’'oxygéne (élément le plus électronégatif apredllor) a un NO= Il sauf si des liaisons#© ou G-O
sont présentes.

Exemple F,O F(1) HO,: 2 (+) +2x =00 x =-I
soit x le nombre d’oxydation de I'oxygene dan®F /O\ _ <
2(-)+x=0 =/ = O—O0

|F F| / AN 3

x = +ll dans KO H H



vii) Le NO de H = +Isauf dans KH: NO = 0 et dans les hydrures NaH : NO(H)I=

viii) Dansles moléculescomplexedqen particulierles
moléculesorganiqgues)un méme élément peut étre
présentdansdifférents étatsd’oxydation. Le nombre
d’'oxydation est alors le nombre d’électrons
virtuellement"donné$ ou "capté$ par un atomelié
en comparaison avec son état fondamental.

Ce nombreest compténégativementorsquel’atome
considéré egplus électronégatifiue I'atomeauquel il
estlié, positivementdansle cascontraireet nul si les
deux atomes sont identiques.
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3. Comment equilibrer une reaction d’oxydo-réduction ?
- Repérer les éléments oxydés et réduits et calculer leur NO. Dans un méme couple, I'ox)

celui ayant le NO le plus éleve.

T
CTC|:;'H

C\»C(-I)

H

R O
H—C- °oc/><\

|-I +I\,

H O—H
) C (+11)

- Ecrire les equations de demi-réaction redox mises en jeu pour chaque élément.
- Ajuster les coefficientsnultiplicatifs de fgon ace quele nombre d’électronsmis en jeudans

chaque demi-réacticpit le méme.

- Ecrire la réactionglobale en additionnantles deux equationsde demi-réaction(les électrons

doivent disparaitre).

- Equilibrer les chargessi nécessaireavecdesionsH™ (milieu acide)ou OH™ (milieu basique)

et compléter avec 0.
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Exemple
Equilibrer la réaction suivante en milieu acid®inO,~ + Br- = Mn?* + Br,

Couple 1: MNO,/Mn?*: MnO,~+5€ + 8H" =—= Mn?*+ 4 H,0

l l MnO 4 NO(Mn) + 4 NO(O) =-1
X+ 4l = -1; x = +VII
+VII +I

A NO =5 (5 e échangés
A ( ges)

Couple 2: Br,/Br~ :Br,+2e =— 2Br-

Cl) ll [IMNO,+8H" +5€=— Mn?*+4H,0] x2
A_A

[2Br- =— Br,+2e7]x5
ANO =-1
(1e échangé/1Br) 2MnO,” +10Br +16 H=—= 2 Mn?* +5Br, + 8 H,O

Le nombre des électrons capturés par I'oxydantgal

au nombre des électrons cédés par le réducteur :

nOX'COX'VOX - r]red' Cred'Vred HS C(Mno4')v(|v|no4') =1 C(Br')V(Br')
avec : f, = nombre d’'électrons fixés par une mole d’oxydant et

N4 = Nombre d’électrons cédes par une mole de reducteur




4. Pile Daniell : Principe de la pile.

* Deux électrodesmeétalliques: Zn et Cu
plongentrespectivementlansune solution
de Zrt* (ZnSQ) et de Cd* (CuSQ).

courant

électrons

so pont salin(Na,SO,) %
) : )

042 f

2+
2e 4N

" S0,

Zn —» Zn%t + 2¢e

Cu?*

\ SO,

Cu?*+2e - Cu

O Zn|ZnZ* ||C¥* |Cu (®

Réle du pont salin : le pont salin assurele
passage des ions SO, du compartiment
cathodigque vers le compartiment anodique.

* Le syséme constitue uné@érateur capable
de faire circuler deélectrons d@® —>» ()

donc une circulation de couradéctrique
i
du @ —> (O

« Au pdle ©

- Oxydation (perte ‘électrons)

- Zn - Zn?t + 2e

- Les ionsZn?* passent en solution,
les2e restent sur la lame de Zn, qui se
solubilise.

- L’électrode de Zn est apgelanodecar
elle est le f,ge duneoxydation

 Au pole ()

- Réduction (gain tlectrons)

- CW*+2e - Cu

- Les ions Cd'se dposent sur'électrode
sous forme de Cu éallique.

- L’électrode de Cu, ége duneréduction,

est appede cathode
6



L’anode et la cathodesont définiesd’apresla naturede la réactionqui s’y
produit etnon selon le signe de leur polarité

Pile Electrolyseur

Anode © ®
oxydation  oxydation

Cathode ® S,
reduction réduction



5. Lol de Nernst.

Pile Daniell ;
Zn —— Zn?*+ 2e
Cu?t+2e —— Cu

- ; > 2
Réaction globale :Zn + Cu?*— Zr?* + Cu,

si la pile débite un courant tres failble processus thermodynamiquementersible
2+ +
/ A \ 0 Zng+ Cu** — Zr** + Cu

0G
Pour un état d'avancement donné otA,G=—=-nlE

0¢

n = nombre d’électrons mis en jeu dans la réaction-bilan (ici n = 2)
E = force électromotrice (f.e.m.) de la pile

[0 = charge d’'une mole de charges élémentaires
0 =Np.|e| = 6,02 18x 1,6.161°~ 96500 coulombs
[J = constante de Faraday



Remarque :D’ou vient la relation : AG=-nLE?
G=H-TS
G=U+PV-TS

aP,VetT constants :

dG = dU + d(PV)- d(TS) = dU + F%/ +%P— TdS - s//T

dG =dU-TdS =0W + 0Q - TdS
or dQ = TdS si le processus est réversible

d’ou : dG=0W

le travail est du ici aux transferts de moles d’électrons de I'électrode néegative (Zn)
vers I'électrode positive (Cu).

Pour un avancemeng dle la éactionil y a transfert de ndmoles d’électrons ayant un
charge-n[ d¢ , de Zn vers Cu.

OnaalorsdG=0W=-nUE d¢

0G
AG=—=-nlE
r o



Pour la réaction : Zng + CwW" = Zn?* + Cu,
on peut écrire :

a_, 2+ .4dc d_, 2+
AG=0;G°+RTLn 20" =Y A Ge+RTLN 2" (ayn6) = oyes)= 1)

OZn -Ag2r Aou?t
2+ 2+ 2+
Z _
ArG :ArGo+ RT Ln [Zn 2+] (azn2+ :[ no ] : acu2+ — [CUO ] , CO =1mol.L l)
[Cu®'] C C ,
AG AG° RT . [Zn°"]
mme AG=-nJE =>E=——= =- -—Ln
Comme A,G nol n0 nO [Cu®]
A
I

E° = constante caractéristique de la pile
E° = f.e.m. de la pile & I'état standarf@Zn2*] = [Cu®*] = 1 mol.L™1

2+
RT [Zn ] Or ELnX :0’_O6|0gx

Onaalors.E=F° -
E=E Ln [CL12+] _— n
|—»Iogarithme décimal

n

0,06, [Zn°*] |
— 1o E =f.e.m.de la pile
2 [CF]

Pour les solutions telles quézn2*] = [Cu?*] = 1 mol.L1

on a: E° =1,10 volt(valeur expérimentale)
A partir de la relation de Nernst, et connaissantdleur de E°, on peut calculer la force

électromotrice de la pile pour des valeurs qoetpies d§Zn2*] et [Cu?*] 10

==> E=E°-



5. Loi de Nernst généralisée.

Soit la réaction d’'oxydo-réduction :a Ox, + b Red, =—= ¢ Red, + d Ox,
qui s’effectue spontanément. L’enthalpie lid& est donnée par :

C d C d
. Aaréd -80x __ A/G° RT, @Rréq-aox
AG=4A,G +RTLn—5——= ==> E=- rD_ DL” b
ARéd, -80x, n n ARéd, -80x,

0,06, [Redy ]°. [Ox2]d

Soit : E=E°- log
n [0x]%.[Red]”

f.e.m.de la pile
6. Loi de Nernst, f.e.m. et potentiel d’électrode E.

E =f.e.m. d’'une pile = différence entre deux potentiels d’eélectiqde E,
E=E -FE, (avecE>E,) soit:E = kg~ Ez,dans la pile Daniell

pole® _T T_ pole ®

Ou:
b
c_[ko_ 006 Reyf Fo 0,06 BRedrl ayec: g9 = -ArCE oo ACS
aoXl aOX2
- ~ J g ~ )
E, E,

11



0,06 [0%]® _ _ 0,006 [Ox,]°

On peut écrire : E == E, avec E; =E] + - E, =
P = B 1=k + n g[Redl]C 2=E2t g[RedZ]
Ef . potentiel standard de I'élecatie 1 etEcz’ . potentiel standard de I'élecatie 2
» Pour uneélectrode donée, sege de equilibre: a Ox + né — c Red
0 06 [Ox]2
E=E°+2>— ” Formule de Nernst
n g[Red]C
Exemples Formule de Nernst pour une électrode :
Gt 40 - Gt E = (O 0,06, [Sn*’]
1) Couple S#*/Sr?*: S+ 2 € —=Srw* E = Ec o g2 + = log [Sn2+]
0,06 3+
2) Couple ABYAL:  AI3*+ 3 & —= Al E=E° , == 10g[AI""]
) Coup (s) A3t a0 3
(@ajs) = 1)

3) CoupleMnO 7 /Mn2* E°=151V MnOz+8H"+5e = Mn Y +4H0

_ 0,06, [MnOj] [H e
E_EMnOZ/Mn2++ 5 [Mn ]

(aH 20(solvant)= 1)

12




Résume :

Formule de Nernst :
Cas d’'un couple redox (équivalent a une électrode) :

aOx+ne — cRed

a
E-g°4 0,06 g [OX] _
A n [Red]

Potentiel d’électrode

Lol de Nernst :

Cas d’une réaction d’oxydo-réduction entre deux couples redox (équivalent a une p

a Ox, + b Red,—= c Red, + d Ox,

£ = E° 4 006 IOg[Ox]]a[RedZ]b E=E 5

' [Red;]°[Ox5]° E® = Ef —ES
|
f.e.m. de la pile

13



7. Différents types d’électrodes.

7.1. Electrode de référence :
Electrode standard a hydrogene : E° =0 V.

Py, =1bar
M
H, — Pourquoi une électrode de référefice
/‘E|6‘Ctr0de en platine  « || est impossible de mesurerdirectement
/ , avec un voltmetre, le potentiel d’'une électrod:
' 0 » Par contre, on peut mesurer une différence
o © potentiel entre deux électrodes=> nécessié
© 5% [H,O*]=1mol.L't  duneéectrode deéférence.
Couple mis en jeu : H/H, * Le potentiel st’andarq uneelectrode =force
électromotriced’ une pile constitiee par cette
2HY +26€ — H2(g) électrode dans I'état standardet I'électrode
“ 1P tandarch hydrogene (i&fé
H standar rogene (&férence).
E=E°+y, +0,03 Iog[ ] ydrogne ( )

2
Par convention, on attribue a cette électrode le potentiel standard zéro :

E° =0V => E=0V,siH*=1mol.L"let PHz =1 bar

HY /H, 14



Potentielsstandardd’'électrode de quelques

couples redox, par rapport a |'électrode 7.2. Electrode type métaf™/ métal(s).

standardh hydrogene :
AGg)—
Couple redox E°(volts)
\ .
A Fo/F 2,87
2 HCIO/C 5 1,63 couple Ag/Ag,
S Cl/ClI 1,36 AgH
3 Cr2072 /Cr3+ 1,33 g
2 2 / 1,23 \ J
S Ag 0,80
= +/F 0,77 AQT .+ E —= A
g Cu2+/Cu£rs 0,34 J@)” 3 o)
Cu?*/Cu 0,17
a. +
0,06,  “Ag
+ E-E + lo
H*/H, 0 Agting t 1 09 ()

comme : g, =1 et a,+=[Ag']

E=E +0,06 log [Ag']

Ag’/Ag

15



7.3. Electrode métal inerte/couple redox.

La tige metalliquede ce type d’électrodeest
chimiquementinerte (platine); elle plonge
dans une solution contenant a la foi§dane
oxydéeet la forme réduitedu coupleredox:|
Pt/Ox.Red

Pt —

Fe3t/Fe

Fet+ e «— Fe&'

0,06, [Ox]?
E=E. +——log
Ox/Red
X N “IRed]®
3+
£o o , 006 [Fe™]

g
S N |

Qx + Rej

7.4. Electrode au calomeHg,Cl, :
une électrode de référence tres stable.

s—J<«— vers le voltmetre

""" fil de platine

orifice de remplissage

— solution saturée de KCI

— mercure (HQ)

— CalomelHg,Cl,
bouchon imprégné de KCI

Eﬁ cristaux de KCI en exces

pastille poreuse

couple HQCly5YCl™ (5q) 16



Electrode au calomeHg,Cl, : réactions mises en jeu.

Cetteélectrode implique le couple (Mercure(+1)/ Mercure(0)liquide) eis@nce tdons CI :

. a 2
2+ — \ 0,06, Hg +
HYa(ag) * 26 T 2Hgiq) ()7 |e=ef+" oo o T 003100 g
alliq

N 2+ - -

Hg,Cly o+ 2 € — B9 + 2C1 7 (aq) (3) électrode au calomel
O
_ 0,06 “HooClaiy Lo
== (= 5109~ >~ =Egg + 003log———
[C|(aq)]

"9lia) Clag
=M+ 0 AG2=AG’+AG?

0 -20E,, =-20E, -RTLnK_

0 E,=E+ | nK,_=E +0,03l0gK, = 0,28 V
' 2]

17



8. Prévision du sens des réactionautilisation des potentiels standard des couples redox.
8.1. Utilisation des potentiels standard E°.

. A 1
On considere la réactiorOx, + Red, Seul Red; + Ox,

Dans quel sens cet équilibre est-il déplacé ?

o
2 E°

| ¥ . _ _
' RS pouvoir oxydant croissanf®

o A RN
E o O —0
2 0“ \‘Q’{O'QO& E 1

e S

« SiE°; >E°% 0 K>10O I'équilibre est déplacé dans le sens 1.
L’ oxydant le plus fort Ox, (ayant le E le plusélevé) réagit (ou oxyde)sur la forme

réduite du couple 2.
« SiE° <E°% 0O K< 10O I'équilibre est déplacé dans le sens-1.

Remarques & | g régle ci-dessushaséesur la comparaisondes potentiels standard peut étre
mise en défaut si ceux-ci sont tres proches, car alors le terme relatif aux
concentrationsdans la relation de Nernst : log[Ox]/[Red] peut inverser I'ordre
des potentiels des deux couples.

* Le potentiel peut aussi dépendre du pH dont la variation peut également
inverser 'ordre des potentiels. 18



8.2. Relation entreA, G° et E° d'un couple redox.

Nous avons vu gue pour une réaction entre 2 couples redox, on a

AG=-n0E

ou E est la difference de potentiel entre les 2 couples considéres.

e Pour une demi-réaction :

Ox + ne — Red

et sous réserveal’associerce coupleredox, de potentielstandard E°, au couple de
référenceH*/H, (E° = 0 V), on peut considérer une enthalpie libre standard de

réaction :
1

OXx+ne =
-1

Red

AG°=-n0OE°

(sens 1)

19



8.3. Evaluation de la constante d’équilibre K a partir des E°.

Ox, + ne —= Redq, ArG; =—n0U Ei

Red, == Ox, + ne’ AGy,=-(-nUE)

N —— Red, + Ox, AG°=AG)+A.Gy=-n0(E]-Ej) : réaction globale
Ox; + Red, 1 o Br ro1 THr2 17 F2

AG°=-n0(E]-E)=-RTLnK

0) 0 RT (0) (0] 0106
—Ey=— = E -E;~——logK
El E2 - Ln K 1 2 = n g
n (0] (0]
— (E1 -E3)
soit : log K :o_rg)e (E° —E9) K =10006

A a I'équilibre, le potentiel des 2 couples redox est le méE; = E;

20



Exemple @
2

- 0 ' ’ —E f
Couple 2 : CF*/Cd ) : CP*(,+ 2€ ~— Cd) (B3 =-0,4V 4// 0,8  Pouvoir

oxydant

Ag croissant
1) 2(Adug*t€ — Agy)  AG] =2(-10E7)
r2¢ NAGY =—(-2 OE3)

(aq)

2) Cdy —— Cd'y

Réaction globale2 Ag™,, + Cdg = Cd2+(aq) +2Agsy OG =AG1+AGH
AG° =-20(E{ —-E9) = -RT Ln K

RT

Ef ~E3=—LnK
172 =5
2B0-E9)  2(0,8:0,4)
E{-E5 ~ %ﬁlog K dou: K=10 gpos =10 Q0o = 10*0
[Cd(zgq)]équi”bre K =100 la réaction de pile est

avec: K= totale de gauche a droite

>
[AQ (aglquilibre 21



9. Influence du pH sur le potentiel d’électrode.

9.1. Potentiel d’électrode standardapparent.Certainscouplesredox en milieu aqueuxfont
intervenir les especes‘tét OH..

e Cas général a
£ = g0, 008 e, 0,08, [0
aOx+ne+qH = cRed +q H,0 n n " [Redf
a q a
0,06 an'aH+ E=E’+q SRA og[H"] + + 20 0g 2
E=E° +———log N n " [Redf
noooge
ARed" H>0 .
0,06 0,06, [OX]
: _ E=E°-—g——pH |+ lo
comme : g =1 T P nJ[Redf
[OXJP[H*]° o o
0 06 Ox]°[H - .
E=FE°+ 22— 0 —  potentiel standard
g EpH ol EO apparent a un pH donné

n [Red]®

22



MnO 7 /Mn2*
+ 8 H

Exemple:

MnO ,~

(aq)

E°=1,51V

Mn 2+(aq) +4 H,0

['Vln04][H °

E=E°+ ’
5 [M 2+

0,06x 8 0,0
pH+
5 5

E=E°-

E = E°-0,096pH + 0,012 log

]

[MnO3]
[Mn2*]

E= 151 0, 096pH +0,012 log

(0]

[nO4]
[Mn“*]

E%H = potentiel standard apparent = 158]096 pHi

|

1,51

E%H =f(pH) O droite

-ordonréeal’ origine (pH=0) ; E=1,51V

- pente =0,096
ApH=0: Elp=g) =E° =151V
apH=7:

EQpe7 = E° =1,51-0,096X7=0,84V

23



9.2. Variation du pouvoir oxydant en fonction du pH.
Considérons les 2 couples suivants :

MnOZ/Mn?* :MnO; +8 H' +56 — Mn?"  +4H,0 : E°=151V apH=0
Cl,/CI:Cl,+2e — 2CI . E°=136V

o
| < T > E"ou .Eo(pH=0)/
1.36 1.51 pouvoir oxydant

croissant & pH = 0)
@

apH =0:MnO, est capable d’oxyder Cbuivant la réaction :

2MnOZ +10CI~ +16H* = 2Mn?* +5Cly+ 8H,0

cl,

A : . 0,8 : 1, 0
* La reaction est impossiblapH = 7 4. %A 36} E® ph=7)
Mn 27 Cl- 24




10. Dosage redox : titrage potentiométrique.

Exemple
Dosage de F& par Ce** Couples mis en jeu :
Ce4+{$1 Couple 1: Cée¢*/Ce®*: Cet*+ & — Cé?
1
e, g0+ 008, [ce"]
1 [C "]
Couple 2 : Fe'/Fe?t : Fe3*
e, = g9+ 008, [Fe*]
l 1 [F "]
Fedt
) r ES
: A }E°f pouvoir oxydant crmssanf
077,” El
1,74
<[ VS ce*
Fe2* — Fedt+ @ n (Er-E3) 1(0,97) 6
K=10""5g5 =10g05 =10

Ce*+e — C(Ce3*
Ce +Ee2t —1» Fe3t + Cest

réaction quantitative sens 1 ¢



E(V)1
14
125
0,77 |ooeee
0 r | | I » N, moles de C& versées
n2 n, 2,
2

Dosage potentiométrique de F& (réducteur) par Ce** (oxydant)

A I'équivalence n_,.C,..V = NegCrogVieg 1 1CV;=1CV,
avec : g, = nb d’e fixés par une mole d’oxydant et.p= nb d’e cédés par une mole de réducteur.

On pose : p= GV, = nb de moles de Feintroduites et : p= C;V, = nb de moles de Ceversées.

La solution se comporte comme une étmtdrdont le potentiel E (en Volts)
varie en fonction de la quantité de*Cajoutée.

26



Bilan de réaction :

Ce"aq) * F&€(aq) = F&(ag) * C€(ag)

Avant
I’équivalence

nombre
de moles
introduites

CiVy

C,V,

nombre
de moles

a I'equilibre

C2\/2_01\/1

C,Vy

C,Vy

A
I’équivalence

nombre
de moles
introduites

C,Ve

=C,V,

CoVs

= C,Vg

nombre
de moles
a I'équilibre

C,V,

CiVe

G,V

CiVe

Aprés
I’équivalence

nombre
de moles
introduites

CiVy

C,V,

nombre
de moles
a I'equilibre

C1V1_ C1VE

=C,V,-C,V,

CoV,

CiVe

CoV,

CiVe

27




1) At=0:avant d’ajouter CE :le potentiel E est celui de la solutiqouré' de Fe* A doser.

[Fe>']
[Fe?*]

Couple 2 :E =E, = E3 +0,06 log E _ -» car[Fe5*]1=0

mais, en réalité, il y a toujours des ionsFeans une solution de Fe

Exemple [Fe**] =0,1 mol.L-2
[Fe3*] = 10° mol.L™?

o 107°
E = E2 + 0,06 Ioglo—_ =0,53V

2) Avant I'équivalence (GV, < C,V,) : Fe* en exces.

La réaction étantotaled le réactif minoritaire (Ce #*) disparait totalement O al'équilibre [Ce*]
est négligeable. A I'équilibre on a :

Fe2t)=C2Y27CiV1 . 3o o3ty CVa
V1+Vo V1 +Vo
Le potentiel E de la solution doit étre calculé a partir de celui du couple’2Fe**
V 0 G V1
E=E,=E>+0,06 lo total E=E>+0,06lo
2 2 J C2V2 - Clvl |:| 2 ngVZ - C]_Vl

. Vtotal
* A la demi-équivalence :

1
CiV1 =5CV2 0 Byp= ES+0,06 logl= Eyp =E2=0,77V g



3) A I'équivalence : V; = Vg (LU C, Vg = C,V,)
A I'équivalence les concentrations des especes présentes sont :

V
Ce*]=[Fe*" =S ; [Fé"]=[Ce™]= —AvE
VE+V; VE+V;

Le potentiel iz, de la solution a I'equivalence peut s'ecrire indifferemment a partir de
celui du couple 1Ce"*/Ce*) ou de celui du couple 2 (FéFe?") car :E., = E, = E,

Eeq=E1 =Ef + > log = . . .
1VE 1 V
! O EéqZEEE8+E8+O’—f609D i/ CVerr
@ g-g, =94 008, CVe [ [C,VE € [T
éq 2= B2 1 c
EC +ES _1,74+0,77 _
L Eéq:% L Eeq=—""—5 =125V

o o
V4 7 Y n E + n E
Dans le cas général oy, etn.4# 1 ona: Eéq — _OX—0X red~red

Nox T Nred
avec : R, = nb d’e fixés par une mole d’oxydant ef,p= nb d’e cédeés par une mole de reducteur.
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4) Aprés I'équivalence (GV, > C,V,) : Ce** en exces.

Au dela du point d’équivalence, #eest totalement consommé n’y aaucune réaction avec
Ce* qui est en excés; la concentration des produitséteCe™* est identique.

A I'équilibre, on calcule les concentrations :

VvV, -C,V V
[Ce4+] - GV1~ GV ; [Fe3+] = [Ce3+] __GVp
Vi+V, VitV

Le potentiel E de la solution doit étre calculé a partir de celui du coufl&ft/Ce**

2V2

» Au point de "double-équivalence" :
CVi -GV,

2V

Ona:CV;=2CV, 0 =10 E=E{=1,74V
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