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CHIMIE : ELECTROCHIMIE 

Chapitre C3. Thermodynamique de l’oxydoréduction  

 
 
 
 
 
 
 
 
 
 

INTRO : 
Dans la partie électrochimie, on étudie les réactions d’oxydoréduction sous leurs aspects thermodynamique et 
cinétique pour interpréter les phénomènes de corrosion et pour analyser le fonctionnement de dispositifs mettant 

en jeu la conversion énergie chimique ↔ énergie électrique. 
Dans ce chapitre, on se concentre sur l’aspect thermodynamique : on fait le lien entre les notions vues en MPSI 
concernant les réactions redox et les notions de thermochimie vues en MP. 
 
Buts de ce chapitre : décrire les deux modes de fonctionnement d’une cellule électrochimique ; relier l’enthalpie 
libre de (demi-)réaction au potentiel de Nernst / à la tension à vide d’une pile ; énoncer le critère d’évolution 
spontanée / d’équilibre d’une réaction en termes de potentiels de Nernst ; comparer la variation d’enthalpie libre 
au travail électrique. 
 
Prérequis :  
MPSI : Réactions d’oxydoréduction ; Diagrammes E-pH ; Electrocinétique 
MP : C2 2e principe - évolution vers l’équilibre chimique 
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Les applications de l’électrochimie sont nombreuses. 
On peut notamment citer les piles et les 
accumulateurs. Ce sont des dispositifs permettant de 
convertir l’énergie chimique en énergie électrique ou 
inversement. Depuis le début du XIXe siècle, plusieurs 
technologies ont été développées, cf § C.4.d. 



ChC3. Thermodynamique des réactions redox 2   MP La Fayette 

 

A) Oxydoréduction (rappels MPSI) 

1) Vocabulaire  

 OXYDANT : espèce chimique susceptible de capter / gagner un ou des électron(s) ; 
 REDUCTEUR : espèce chimique susceptible de céder / perdre un ou des électron(s) ; 
 Couple oxydant/réducteur (ou couple redox) : ensemble d’un oxydant et d’un réducteur, dits 
conjugués, se correspondant par l’échange de 𝑛 (≥ 1) électron(s). 
 ½ équation électronique :    𝛽 𝑜𝑥 + 𝑛 𝑒− = 𝛿 𝑟𝑒𝑑 
Cette réaction électrochimique peut avoir lieu au niveau d’une électrode conductrice mais attention 
les électrons (𝑒−) n’existent pas à l’état libre en solution. 
 OXYDATION (respt REDUCTION) : perte (respt gain) d’un ou plusieurs électron(s). 
 Si une espèce a à la fois un caractère oxydant et réducteur, elle est dite AMPHOLYTE REDOX. 
Ex : Cu+

(aq) (Cu2+
(aq)/Cu+

(aq) et Cu+
(aq)/Cu(s)) ; 𝐻2𝑂2(𝑎𝑞)… 

 Une telle espèce peut réagir sur elle-même pour produire ses espèces conjuguées, par exemple : 

2𝐶𝑢(𝑎𝑞)
+ = 𝐶𝑢(𝑎𝑞)

2+ + 𝐶𝑢(𝑠) 

La réaction dans le sens direct (respt inverse) est nommée DISMUTATION (respt MEDIAMUTATION). 

 
 

2) Nombre d’oxydation 

 Le nombre d’oxydation (noté n.o.) d’un élément dans un édifice est un nombre algébrique, qui 
rend compte de l’état d’oxydation de cet élément dans l’édifice considéré. 
Il est noté en chiffres romains avec son signe. 
 Dans un couple redox, l’oxydant (respt le réducteur) est l’espèce contenant l’élément au n.o. le 
plus élevé (respt faible). 

 

A RETENIR : Dans les « corps usuels », H et O seront dans les états d’oxydation : 
 n.o.(H) = + I  (n.o. max de H)   et n.o.(O) = - II (n.o. min de O) 
On parlera de « corps usuels », chaque fois que H sera lié à un élément plus électronégatif que lui et 
que O sera lié à un élément moins électronégatif que lui. 

 Exceptions : corps « non usuels » 
Pour H, dans les « hydrures », n.o.(H) = – I : H présent sous forme d’ion H–. Ex : hydrure de lithium LiH. 
Pour O, dans les « peroxydes » où est présent le motif –O–O–, n.o.(O) = – I puisqu’aucune 
polarisation n’est associée à la liaison O–O. Ex : peroxyde d’hydrogène H2O2, soit H–O–O–H : 
n.o.(H) = + I et n.o.(O) = – I. 
 

 
Détermination 

« rapide » du n.o. 
d’un élément dans un 
édifice polyatomique 

 Equation correspondant à la conservation de la charge : 

∑ 𝒏. 𝒐 (é𝑙é𝑚𝑒𝑛𝑡𝑠 𝑑𝑒 𝑙′é𝑑𝑖𝑓𝑖𝑐𝑒) = 𝒄𝒉𝒂𝒓𝒈𝒆 𝒕𝒐𝒕𝒂𝒍𝒆 𝒅𝒆 𝒍′é𝒅𝒊𝒇𝒊𝒄𝒆 

 Isoler le n.o. de l’élément étudié dans l’édifice. 

 Calculer ce n.o. en utilisant les n.o. usuels des éléments H et O. 

 Exercice classique : calculs de n.o. cf p. 15-16  
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3) Réaction d’oxydoréduction  

Une réaction d’oxydo-réduction est un échange équilibré d’électrons entre le réducteur d’un couple 
et l’oxydant d’un autre couple : 

𝜈1 𝑜𝑥1 + 𝜈2 𝑟𝑒𝑑2 = 𝜈1′ 𝑟𝑒𝑑1 + 𝜈2′ 𝑜𝑥2 
ox1 est réduit : il capte les électrons cédés par red2 qui lui est oxydé. 
 Aucun électron n’apparaît dans l’équation bilan d’une réaction d’oxydoréduction. 

→ Méthode pour déterminer l’équation bilan d’une réaction redox : cf annexe. 
 
Lors une oxydation, il y a augmentation du n.o. de l’élément qui la subit ; 
Lors une réduction, il y a diminution du n.o. de l’élément qui la subit. 
 
 

B) Cellule électrochimique  

1) Constitution (rappels MPSI) 

On désigne par cellule électrochimique un dispositif formé de : 
      - 2 ½ piles : chaque ½ pile est un ensemble constitué d’un couple oxydant/réducteur et un 
électrolyte en contact avec une électrode conductrice. 
L’électrode peut être le réducteur du couple s’il est un métal solide ou un conducteur inerte (platine, 
graphite) si le réducteur du couple est un ion ou un gaz, cf exemples ci-dessous. 
     - Un pont salin aussi appelé jonction électrolytique. 
Le pont salin peut être un tissu imbibé d’une solution électrolytique (i.e. une solution contenant des 
ions) ou un tube contenant une solution électrolytique gélifiée ou une paroi poreuse. 

Exemples de ½ piles :      Schéma d’une cellule électrochimique : 

         

Dans une cellule électrochimique, un courant électrique peut circuler grâce à la circulation 
d’électrons dans les électrodes et le circuit électrique extérieur et à la circulation d’ions dans les 
solutions et le pont salin. 
 

On nomme Anode l’électrode où se produit l’Oxydation. 
On nomme Cathode l’électrode où se produit la Réduction. 
Les Anions du pont salin et de la solution se dirigent vers l’Anode et les Cations vers la Cathode. 

 
 

2) Potentiel d’électrode (rappels MPSI) 

 Le potentiel d’électrode est une grandeur associée au couple ox/red  qui correspond à la différence 
de potentiel entre l’électrode conductrice et la solution avec laquelle elle est en contact. On note ce 
potentiel 𝐸(𝑜𝑥/𝑟𝑒𝑑) et il s’exprime en Volt. 

En l’absence de courant circulant dans l’électrode, le potentiel d’électrode est nommé potentiel de 
Nernst 𝑬𝑵𝒆𝒓𝒏𝒔𝒕. 
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 Electrodes de référence : 
Les potentiels ne sont pas mesurables de façon absolue : expérimentalement, on ne peut mesurer 
que des différences de potentiel entre deux électrodes. 
On choisit donc une électrode de référence i.e. telle que son potentiel est fixe. 
Ex : 

 
 

Electrode standard à hydrogène (ESH) : 
Notée Pt|H2(g)|H3O+

(aq), elle est associée au 
couple H+/H2(g) de ½ équation : 2 H+ + 2 e- = H2(g) 

On a P(H2) = 1 bar et [H+] = 1 mol.L–1. 
EESH = 0,00 V 

Electrode au calomel saturée en chlorure de 
potassium (ECS) (cf TP10) : 

Notée Hg(l)| Hg2Cl2(s) | (K+, Cl-)  
a un potentiel de Nernst  

EECS = 0,244 V par rapport à l’ESH. 
L'ESH est un idéal de référence, elle est peu utilisée en pratique. On lui préfère l’ECS. 

 
 

3) Modes de fonctionnement – Tension à vide 

 PILE : système permettant de convertir de l’énergie chimique en énergie électrique. 
Son fonctionnement est basé sur une réaction d’oxydoréduction spontanée (thermodynamiquement 
favorable). 
Le dipôle électrique correspondant fonctionne en générateur (Pfournie > 0). 

 ELECTROLYSEUR : système permettant de convertir de l’énergie électrique en énergie chimique. 
Son fonctionnement est basé sur une réaction d’oxydoréduction non spontanée 
(thermodynamiquement défavorable) : il faut apporter de l’énergie électrique au système pour 
forcer la réaction. 
Le dipôle électrique correspondant fonctionne en récepteur (Preçue > 0). 

 Un ACCUMULATEUR est un générateur électrochimique rechargeable. Il peut fonctionner en 
récepteur pour convertir l’énergie électrique fournie par l’extérieur en énergie chimique (phase de 
charge) qui sera ensuite convertie en énergie électrique dans le processus de décharge. C’est la 
nature renversable des réactions aux électrodes qui permet le processus de recharge par simple 
apport d’énergie. Un accumulateur permet ainsi de stocker l’énergie, sous forme chimique, pour 
l’utiliser ultérieurement sous forme électrique. 

 
Ex : 

               
          

𝑍𝑛2+ + 𝐶𝑢(𝑠) 𝑍𝑛(𝑠) + 𝐶𝑢2+   

Réaction spontanée : pile 
Energie chimique → électrique 

Réaction forcée : électrolyseur 
Energie électrique → chimique 

http://fr.wikipedia.org/wiki/Bar_%28unit%C3%A9%29
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 La force électromotrice (fém) ou tension à vide prévue par la thermodynamique* d’une pile est la 
différence de potentiel entre la borne positive et la borne négative de la pile lorsque le circuit est 
ouvert i.e. pour 𝐼 = 0. 
Lorsque seuls les aspects thermodynamiques sont pris en compte*, la tension à vide d’une pile est 
égale à la différence de potentiels de Nernst de chaque ½ pile : 

𝑈0 = 𝐸𝑁𝑒𝑟𝑛𝑠𝑡+ − 𝐸𝑁𝑒𝑟𝑛𝑠𝑡− 
* Au ChC5, on tiendra aussi compte des aspects cinétiques. 
Rq : Expérimentalement, on mesure 𝑈0 en branchant un voltmètre aux bornes de la pile. En effet, 
l’impédance d’entrée du voltmètre étant très grande (≈ 10 M𝛺), l’intensité dans le circuit est nulle. 
 
 
 

C) Etude thermodynamique d’une cellule électrochimique 

1) Enthalpie libre de ½-équation et relation de Nernst d’un couple redox 

On considère une ½ pile dont la demi-équation de réduction s’écrit : 𝛽 𝑜𝑥 + 𝑛 𝑒− = 𝛿 𝑟𝑒𝑑. 
Par analogie à l’enthalpie libre de réaction, on associe à cette demi-équation une enthalpie libre de 
« ½ -réaction »* : 

∆𝟏/𝟐𝑮 = −𝒏𝓕𝑬𝑵𝒆𝒓𝒏𝒔𝒕  

où 𝓕 est la constante de Faraday : |charge| d’une mole d’électrons :  
𝓕 = 𝑵𝒂𝒆 ≈ 𝟗𝟔𝟓𝟎𝟎 𝑪. 𝒎𝒐𝒍−𝟏 

et 𝑛 est le nombre d’électrons mis en jeu dans la demi-équation du couple 
* L’intérêt de cette notation est de manipuler les demi-équations redox comme les équations bilan 
mais on rappelle qu’une demi-équation n’est qu’une équation formelle. 

 
Si la ½ pile est utilisée avec des constituants dans leur état standard, on introduit l’enthalpie libre 
standard de « ½ -réaction » : 

∆𝟏/𝟐𝑮° = −𝒏𝓕𝑬° 

où 𝐸° est le potentiel standard du couple. 
 

On a ∆𝑟𝐺 = ∆𝑟𝐺° + 𝑅𝑇 ∙ ln(𝑄𝑟) (cf ChC2), par analogie, on écrit : ∆1/2𝐺 = ∆1/2𝐺° + 𝑅𝑇 ∙ ln(𝑄1/2). 

On retrouve ainsi la relation de Nernst : 

Soit un couple oxydant / réducteur de demi-équation :         𝜷 𝒐𝒙 + 𝒏 𝒆− = 𝜹 𝒓𝒆𝒅 
La formule de Nernst s’écrit : 

𝐸𝑁𝑒𝑟𝑛𝑠𝑡 = 𝐸° +
𝑅𝑇

𝑛ℱ
ln (

𝑎(𝑜𝑥)𝛽

𝑎(𝑟𝑒𝑑)𝛿
) 

Avec : 𝐸𝑁𝑒𝑟𝑛𝑠𝑡 (respt 𝐸°) : potentiel de Nernst (respt potentiel standard), USI : V 
𝑅 : constante des gaz parfaits R = 8,314 J.mol-1.K-1 ; 
𝑇 : température, USI : K ; 
𝑛 : nombre d’électrons mis en jeu dans la ½ équation électronique ; 
ℱ : constante de Faraday : ℱ ≈ 96500 𝐶. 𝑚𝑜𝑙−1. 
 

 A 𝑻 = 𝟐𝟓°𝑪 = 𝟐𝟗𝟖 𝑲, la formule de Nernst peut s’écrire : 

𝑬𝑵𝒆𝒓𝒏𝒔𝒕 = 𝑬° +
𝜶

𝒏
𝐥𝐨𝐠 (

𝒂(𝒐𝒙)𝜷

𝒂(𝒓𝒆𝒅)𝜹
) 

Avec :       𝜶 =
𝑅𝑇

ℱ
ln(10) ≈ 𝟎, 𝟎𝟔 𝑽 pour T = 298 K (coefficient de Nernst). 
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Rq : Les résultats se généralisent au cas d’une demi-équation qui s’écrit : 
𝛽 𝑜𝑥 + 𝛾 𝐻+ + 𝑛 𝑒− = 𝛿 𝑟𝑒𝑑 + 𝜀 𝐻2𝑂 

𝐸𝑁𝑒𝑟𝑛𝑠𝑡 = 𝐸° +
𝛼

𝑛
log (

𝑎(𝑜𝑥)𝛽 . [𝐻+]𝛾

𝑎(𝑟𝑒𝑑)𝛿
) 

Les potentiels standard des couples redox étant tabulés à 𝑝𝐻 = 0, c’est donc avec 𝐻+ qu’il faut 
équilibrer la ½-équation ! 
 
 

2) Sens d’évolution spontanée d’une réaction d’oxydoréduction 

On étudie un système où on a mis en présence les espèces 𝑜𝑥1, 𝑟𝑒𝑑1, 𝑜𝑥2 et 𝑟𝑒𝑑2.  
Les demi-équations des couples 𝑖 = 1,2 s’écrivent : 𝛽𝑖  𝑜𝑥𝑖 + 𝑛𝑖  𝑒− = 𝛿𝑖  𝑟𝑒𝑑𝑖     (𝑖). 
Pour obtenir l’équation bilan de la réaction d’oxydoréduction, on fait une combinaison linéaire de ces 
demi-équations : 𝑘1 × (1) − 𝑘2 × (2) de sorte que 𝑘1 ∙ 𝑛1 = 𝑘2 ∙ 𝑛2 = 𝑛𝑏𝑖𝑙𝑎𝑛. 
𝒏𝒃𝒊𝒍𝒂𝒏 est le nombre d’électrons mis en jeu dans l’équation bilan de la réaction d’oxydoréduction. 
On obtient :    𝜈1 𝑜𝑥1 + 𝜈2 𝑟𝑒𝑑2 = 𝜈1′ 𝑟𝑒𝑑1 + 𝜈2′ 𝑜𝑥2 
On se demande quel est le sens spontané de cette réaction. Pour cela, on se ramène au critère 
d’évolution spontanée vu au ChC2. 
 
On introduit l’enthalpie libre de réaction : ∆𝑟𝐺 = 𝑘1 ∙ ∆1/2𝐺1 − 𝑘2 ∙ ∆1/2𝐺2 

Pour la réaction :  𝜈1 𝑜𝑥1 + 𝜈2 𝑟𝑒𝑑2 = 𝜈1′ 𝑟𝑒𝑑1 + 𝜈2′ 𝑜𝑥2 
On obtient : 

 ∆𝒓𝑮 = −𝒏𝒃𝒊𝒍𝒂𝒏𝓕(𝑬𝟏 − 𝑬𝟐) 
Avec 𝐸1 et 𝐸2 les potentiels de Nernst des couples redox 

et 𝒏𝒃𝒊𝒍𝒂𝒏 le nombre d’électrons mis en jeu dans l’équation bilan de la réaction d’oxydoréduction. 

Ne pas confondre : 𝑛𝑏𝑖𝑙𝑎𝑛 et 𝑛 introduit au § précédent qui correspond au nombre d’électrons mis 
en jeu dans la ½-équation d’un couple redox. 
 
 Si 𝑬𝟏 > 𝑬𝟐 ⟺ ∆𝑟𝐺 < 0 ⟺ la réaction a lieu spontanément dans le sens direct : 𝒐𝒙𝟏 est réduit et 
𝒓𝒆𝒅𝟐 est oxydé. 
 Si 𝑬𝟐 > 𝑬𝟏 ⟺ ∆𝑟𝐺 > 0 ⟺ la réaction a lieu spontanément dans le sens inverse : 𝒐𝒙𝟐 est réduit et 
𝒓𝒆𝒅𝟏 est oxydé. 
 Si 𝑬𝟐 = 𝑬𝟏 ⟺ ∆𝑟𝐺 = 0 ⟺ pas d’évolution, le système est à l’équilibre. 

Conclusion :  
La réaction d’oxydoréduction spontanée correspond à celle entre l’oxydant du couple ayant le 
potentiel de Nernst le plus élevé, c’est l’oxydant le plus fort, et le réducteur du couple ayant le 
potentiel de Nernst le plus faible, c’est le réducteur le plus fort.  
On retrouve la « règle du gamma » sur une échelle de potentiel de Nernst : 
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NB : En pratique : 
- On manque parfois d’informations pour calculer les potentiels de Nernst mais lorsque le 

terme logarithmique de la relation de Nernst est négligeable vis-à-vis du potentiel standard, 
on se contente de comparer les potentiels standard des deux couples. 

- On exploite les diagrammes E-pH selon cette même règle. Par exemple : 

Plus de détails, cf annexe et TD 
 
 Exercice classique : Dans un bécher, on mélange 100 mL d’une solution de sulfate de cuivre (à 0,1 
mol.L-1) et 200 mL d’une solution de sulfate de zinc (à 0,1 mol.L-1). On plonge dans la solution une 
lame de cuivre et une lame de zinc. 
Déterminer l’équation bilan de la réaction chimique spontanée qui a lieu dans le bécher. 
Données à 298 K :  E°(Cu2+/Cu(s)) = 0,34 V  E°(Zn2+/Zn(s)) = - 0,76 V 
 
 

3) Condition d’équilibre – Constantes thermodynamiques 

a) Enoncés de la condition d’équilibre 

On considère la réaction 𝜈1 𝑜𝑥1 + 𝜈2 𝑟𝑒𝑑2 = 𝜈1′ 𝑟𝑒𝑑1 + 𝜈2′ 𝑜𝑥2. 
La condition d’équilibre peut s’écrire de trois façons équivalentes : 
     - 𝑸𝒓,é𝒒 = 𝑲° : loi d’action de masse 

     - ∆𝒓𝑮 = 𝟎 
     - 𝑬𝟏,é𝒒 = 𝑬𝟐,é𝒒 : égalité des potentiels de Nernst à l’équilibre 

En MPSI, on utilise la condition 𝑬𝟏,é𝒒 = 𝑬𝟐,é𝒒 pour déterminer des constantes thermodynamiques 

mais on peut également partir de la condition ∆𝒓𝑮 = 𝟎. 
 
b) Détermination d’une constante d’équilibre d’une réaction d’oxydoréduction 
 Exercice classique : détermination d’une constante d’équilibre à partir de potentiels standard 
Couples envisagés : Fe3+/Fe2+   E1° = 0,77 V   et    Sn4+/Sn2+   E2° = 0,14 V 
Calculer la constante d’équilibre K° de la réaction d’oxydation de Sn2+. Commenter. 
 
Rq : Pour un nombre 𝑛𝑏𝑖𝑙𝑎𝑛 fixé d’électrons échangés, plus l’écart entre les potentiels standards des 
couples est grand, plus la réaction est quantitative. 
 
c) Détermination d’un potentiel standard d’un autre couple 
 Exercice classique : détermination d’un potentiel standard à partir d’autres E° 
On donne  E1° = E°(Cu+/Cu(s)) = 0,52 V  et  E2° = E°(Cu2+/Cu+) = 0,16 V. 
On cherche E3° = E°(Cu2+/Cu(s)). 
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4) Etude thermodynamique d’une pile 

a) Enthalpie libre de réaction et tension à vide de la pile 
Le fonctionnement d’une pile est basé sur une réaction d’oxydoréduction spontanée. On considère 
l’équation bilan suivante : 

𝜈1 𝑜𝑥1 + 𝜈2 𝑟𝑒𝑑2 = 𝜈1′ 𝑟𝑒𝑑1 + 𝜈2′ 𝑜𝑥2 

L’enthalpie libre de réaction de la pile s’écrit :  
∆𝑟𝐺 = −𝑛𝑏𝑖𝑙𝑎𝑛ℱ(𝐸1 − 𝐸2) 

La réaction envisagée étant la réaction spontanée, on a 𝐸1 ≥ 𝐸2. 
Ainsi, 𝐸1 = 𝐸𝑁𝑒𝑟𝑛𝑠𝑡+ et 𝐸2 = 𝐸𝑁𝑒𝑟𝑛𝑠𝑡− et 𝐸1 − 𝐸2 = 𝑈0 la tension à vide de la pile, cf § B.4. 
 

BILAN : 
Pour une pile dont le fonctionnement est basé sur la réaction 𝜈1 𝑜𝑥1 + 𝜈2 𝑟𝑒𝑑2 = 𝜈1′ 𝑟𝑒𝑑1 + 𝜈2′ 𝑜𝑥2, 
on a : 

∆𝒓𝑮 = −𝒏𝒃𝒊𝒍𝒂𝒏𝓕𝑼𝟎  
avec 𝑈0 = 𝐸𝑁𝑒𝑟𝑛𝑠𝑡+ − 𝐸𝑁𝑒𝑟𝑛𝑠𝑡− ≥ 0 : tension à vide de la pile, 

𝓕 : constante de Faraday : 𝓕 ≈ 𝟗𝟔𝟓𝟎𝟎 𝑪. 𝒎𝒐𝒍−𝟏 
et 𝒏𝒃𝒊𝒍𝒂𝒏 : nombre d’électrons mis en jeu dans l’équation bilan de la réaction redox  

 Pour 𝑼𝟎 = 𝟎 ⟺ ∆𝑟𝐺 = 0 ⟺ pas d’évolution : le système est à l’équilibre. 
Cette situation correspond à une pile usée : les potentiels de Nernst des couples sont égaux. 
 Pour 𝑼𝟎 > 𝟎 ⟺ ∆𝑟𝐺 < 0 ⟺ évolution spontanée dans le sens direct. 
𝒐𝒙𝟏 est réduit, l’électrode 1 est donc la cathode et 𝒓𝒆𝒅𝟐 est oxydé, l’électrode 2 est donc l’anode. 
Dans le circuit électrique, les électrons partent de l’anode et arrivent à la cathode. 
Ce qui est cohérent avec la polarité de la pile 𝐸1 = 𝐸𝑁𝑒𝑟𝑛𝑠𝑡+ > 𝐸2 = 𝐸𝑁𝑒𝑟𝑛𝑠𝑡− : l’anode est le pôle (-) 
d’où partent les électrons et la cathode est le pôle (+) vers lequel les électrons se dirigent. 

 
Exemple de la pile Daniell :  
 
 
 
 
 
 
 
                                             
            
 
 
  

𝐶𝑢(𝑠) + 𝑍𝑛2+ 𝐶𝑢2+ + 𝑍𝑛(𝑠)   

Réaction spontanée : pile 
Energie chimique → électrique 

Cu2+ 

Zn2+ 
Cu 

Zn 

E 

≈ 0,34 𝑉 

≈ −0,76 𝑉 
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b) Variation de l’enthalpie libre et travail électrique 

 Pour une transformation isotherme et isobare entre t et t + dt, le travail électrique élémentaire 
𝜹𝑾𝒆 reçu par une cellule électrochimique vérifie : 

𝜹𝑾𝒆 ≥ 𝒅𝑮 
avec 𝑑𝐺 la variation élémentaire d’enthalpie libre entre t et t + dt. 

 Pour une transformation [isotherme et isobare] ou [monotherme et monobare] entre deux états 
d’équilibre à t et à t + ∆t, le travail électrique 𝑾𝒆 reçu par une cellule électrochimique vérifie : 

𝑾𝒆 ≥ ∆𝑮 
avec ∆𝐺 la variation élémentaire d’enthalpie libre entre t et t + ∆t. 

L’égalité est obtenue pour une transformation réversible. 

 Démonstration à connaître : Etablir ces inégalités. 
Appliquer les 1er et 2e principes de la thermodynamique à une cellule électrochimique. 
 

Conséquence : 
Le travail électrique fourni par la pile au reste du circuit 𝛿𝑊𝑒,𝑓𝑜𝑢𝑟𝑛𝑖 = −𝛿𝑊𝑒 > 0 entre t et t + dt 

vérifie : 
𝛿𝑊𝑒,𝑓𝑜𝑢𝑟𝑛𝑖 ≤ −𝑑𝐺 = 𝑛𝑏𝑖𝑙𝑎𝑛ℱ𝑈0𝑑𝜉 = 𝑑𝑛𝑒ℱ𝑈0 

Avec 𝑑𝑛𝑒 = 𝑛𝑏𝑖𝑙𝑎𝑛𝑑𝜉  la quantité de matière d'électrons ayant circulé de l’anode à la cathode entre t 
et t + dt. 
L’égalité est obtenue pour une transformation réversible. 
Le caractère irréversible de la transformation (pertes par effet Joule dans la résistance du circuit…) 
limite le travail fourni par la pile à l’extérieur. 

 Démonstration : Etablir cette inégalité. 

Ne pas confondre : 𝑛𝑒 introduit dans ce § (en mol) avec 𝑛𝑏𝑖𝑙𝑎𝑛, introduit au § C.2, le nombre 
d’électrons mis en jeu dans l’équation bilan de la réaction d’oxydoréduction et 𝑛, introduit au § C.1, 
le nombre d’électrons mis en jeu dans la ½-équation d’un couple redox. 
 
 
c) Capacité d’une pile 

On considère une pile dont le fonctionnement est basé sur une réaction d’équation bilan : 
𝜈1 𝑜𝑥1 + 𝜈2 𝑟𝑒𝑑2 = 𝜈1′ 𝑟𝑒𝑑1 + 𝜈2′ 𝑜𝑥2 

 La CAPACITE électrique d’une pile , notée 𝑄, est la charge électrique maximale qu’elle peut 
fournir lors de son fonctionnement. Elle s’exprime en Coulomb (1 C = 1 A.s) ou en Ampère.heure (1 
A.h = 3600 C). 
En introduisant 𝜉é𝑞 l’avancement de la réaction à l’équilibre (en mol), on a : 

𝑸 = 𝒏𝒆. 𝓕 = 𝒏𝒃𝒊𝒍𝒂𝒏. 𝓕. 𝝃é𝒒  

avec 𝑛𝑏𝑖𝑙𝑎𝑛 le nombre d’électrons mis en jeu dans l’équation bilan de la réaction redox. 
𝑛𝑒 = 𝑛𝑏𝑖𝑙𝑎𝑛. 𝜉é𝑞 est la quantité de matière d'électrons (en mol) ayant circulé dans le circuit de l’anode 

à la cathode de l’état initial à l’état d’équilibre. 

Ne pas confondre la capacité électrique d’une pile (homogène à une charge) avec la capacité d’un 
condensateur (en F): ces deux grandeurs n’ont pas la même dimension ! 
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d) Exemples de piles / accumulateurs 
 Pile à combustible :  
Le dihydrogène peut être utilisé en tant que combustible 
dans une pile à hydrogène selon une réaction 
d’oxydoréduction.  
Les deux réactifs sont le dihydrogène (combustible) et le 
dioxygène présent dans l’air.  
Les couples d’oxydoréduction mis en jeu sont ceux de l’eau : 
𝑶𝟐(𝒈)/ 𝑯𝟐𝑶(𝒍) et 𝑯(𝒂𝒒)

+  /𝑯𝟐(𝒈). 

 Exercice classique : Déterminer la réaction qui 
correspond au fonctionnement de la pile à hydrogène. 
 
En tenant compte des aspects thermodynamiques et cinétiques (cf ChC5), la tension à vide d’une 
cellule élémentaire de pile à hydrogène est d’environ 0,7 V. Il faut donc utiliser un grand nombre de 
cellules en série pour obtenir la tension requise. 
 
 
 Accumulateur au Plomb : 
Conçus par G. Planté en 1859, les accumulateurs au plomb ont une force électromotrice voisine de 
2 V. Leur capacité massique dépasse actuellement 30 Ah/kg, et leur énergie massique vaut 40 Wh/kg. 
Les batteries de voiture sont des accumulateurs au plomb (une batterie de 12 V contient 6 
éléments) : ils permettent de fournir de l’électricité par réaction chimique spontanée au démarrage 
de la voiture et ils se rechargent en inversant la réaction chimique (conversion d’énergie mécanique 
en énergie électrique via l’alternateur puis en énergie chimique par électrolyse).  
De façon simplifiée, l’accumulateur est constitué d’une électrode de plomb recouverte de dioxyde 
de plomb et d’une électrode de plomb pur. L’ensemble est immergé dans une solution d’acide 
sulfurique à 5 mol. 𝐿−1 et de sulfate de plomb à 1 mol. 𝐿−1. Le sulfate de plomb est très peu soluble 
dans l’eau. 
On a 𝐸°(𝑃𝑏𝑆𝑂4(𝑠)/𝑃𝑏(𝑠)) = −0,23 𝑉 et 𝐸°(𝑃𝑏𝑂2(𝑠)/ 𝑃𝑏𝑆𝑂4(𝑠) ) = 1,69 𝑉. 
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 Accumulateur au Lithium : 
Ces accumulateurs sont développés depuis les années 1970 pour des besoins de télécommunication 
militaire. Leur intérêt réside dans le fait que le couple Li+/Li a un potentiel standard très bas (-3,03 V), 
donc couplé à une électrode positive de potentiel élevé, il peut générer une fém élevée (d’environ 
3,7 V). De plus, le lithium est le plus léger des métaux (MLi = 6,9 g.mol-1 et d = 0,53). 

 

 

<HLi> : Lithium « dissous » dans une matrice (de carbone) 
<MLi> : Lithium s’insère de façon réversible dans un oxyde métallique 

Les ions Li+ transitent d’une électrode à l’autre dans un solvant organique liquide 
 

 Comparaison de caractéristique de diverses piles : 

 
 
 
 
 
 
Rq : Energie massique  

- de l’essence : 15 kWh/kg 
- de l’hydrogène : 34 kWh/kg 

 
 
 
 
 

  



ChC3. Thermodynamique des réactions redox 12   MP La Fayette 

 

5) Electrolyseur 

On force le système pour provoquer les réactions chimiques non spontanées. 
 
Exemple des couples Cu2+/Cu(s) et Zn2+/Zn(s) :  
 
 
 
 
                                                        
 
 

 
 

 
 

On souhaite provoquer la réaction non spontanée : 𝑍𝑛(𝑎𝑞)
2+ + 𝐶𝑢(𝑠) = 𝑍𝑛(𝑠) + 𝐶𝑢(𝑎𝑞)

2+ . 

Le générateur extérieur doit donc imposer les ½ équations redox suivantes : 

𝐶𝑢(𝑠) = 𝐶𝑢(𝑎𝑞)
2+ + 2𝑒− ∶ 𝑜𝑥𝑦𝑑𝑎𝑡𝑖𝑜𝑛 → 𝑎𝑛𝑜𝑑𝑒 

𝑍𝑛(𝑎𝑞)
2+ + 2𝑒− = 𝑍𝑛(𝑠): 𝑟é𝑑𝑢𝑐𝑡𝑖𝑜𝑛 → 𝑐𝑎𝑡ℎ𝑜𝑑𝑒 

Le sens branchement du générateur se déduit du sens de circulation forcée des électrons. 

 
On généralise avec le schéma de principe d’une cellule électrochimique en mode électrolyse : 

 
NB : Souvent pour une électrolyse, les solutions des deux ½-piles peuvent être regroupées dans une 

unique cuve (pont salin inutile mais il faut séparer les produits). 

Plus de détails sur l’électrolyse : cf ChC5. 

Fonctionnement en pile Fonctionnement en électrolyseur 

𝑍𝑛2+ + 𝐶𝑢(𝑠) 𝑍𝑛(𝑠) + 𝐶𝑢2+   

Réaction spontanée : pile 
Energie chimique → électrique 

Réaction forcée : électrolyseur 
Energie électrique → chimique 

Cu2+ 

Zn2+ 
Cu 

Zn 

E 

≈ 0,34 𝑉 

≈ −0,76 𝑉 
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Annexe – Rappels MPSI : réactions d’oxydoréduction et diagrammes E-pH 
 

1) Déterminer l’équation bilan d’une réaction d’oxydoréduction 

 

Equation 
bilan d’une 

réaction 
redox 

a) Identifier les réactifs : l’oxydant et le réducteur de deux couples redox. 

b) Ecrire chaque ½ équation en respectant les règles de conservation, dans l’ordre : 
 de l’élément principal (celui qui change de n.o.) ; 
 de l’élément O en équilibrant avec le solvant H2O ; 
 de l’élément H en équilibrant avec les ions H+ ; 
 de la charge en équilibrant avec e-. 

c) Ecrire l’équation de la réaction d’oxydoréduction en combinant les 2 ½ équations 
 Combiner les 2 ½ équations pour qu’aucun électron n’apparaisse dans l’équation bilan. 
 Ecriture finale de l’équation bilan : 
 Si rien n’est imposé dans l’énoncé : L’équation bilan fait alors intervenir des ions H+. 
 S’il est imposé d’équilibrer avec H3O+ plutôt qu’avec H+ : 
Ajouter autant de H2O qu’il y a de H+ puis écrire que (H+ + H2O) = H3O+. 
 Si la réaction se déroule en milieu basique : 
Ajouter autant de HO-

 qu’il y a de H+ puis écrire que (H+ + HO-) = H2O. 

 
 

2) Diagrammes potentiel-pH 
 Structure 

 
 
Ex : Diagramme E-pH de l’élément Fer (Fe)  

 
6 espèces considérées : 

𝐹𝑒(𝑠), 𝐹𝑒(𝑎𝑞)
2+ , 𝐹𝑒(𝑎𝑞)

3+ , 𝐹𝑒(𝑂𝐻)2(𝑠), 𝐹𝑒(𝑂𝐻)3(𝑠). 
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 Attribution des domaines de stabilité  
Position du problème : 
On souhaite attribuer aux différentes espèces chimiques correspondant aux différents nombres 
d’oxydation (n.o.) d’un même élément son domaine de stabilité dans le diagramme E-pH. On construit 
pour cela un diagramme primitif. 

 

Construction 
d’un 

diagramme E-
pH primitif / 
de principe 

 Calculer les n.o. des différentes espèces considérées. 
 Ecrire l’équation bilan des équilibres acido-basiques ou de précipitation associés 
aux espèces de même n.o. : ces équilibres ne font donc pas intervenir d’électrons ! 
 Classer les espèces chimiques dans un tableau « 𝑛𝑜 = 𝑓(𝑏𝑎𝑠𝑖𝑐𝑖𝑡é) » qui 
correspond à une représentation simplifiée du diagramme E = f(pH). 

Ex : Diagramme primitif de l’élément fer (Fe)  

 
 

 Equation des droites frontières  
- Une frontière verticale sépare 2 espèces associées au même nombre d’oxydation de 

l’élément, mais liées par un équilibre acido-basique ou de précipitation. La position de cette 
frontière est obtenue à partir de la Loi d’Action de Masse (LAM) et des constantes 
thermodynamiques : constante d’acidité 𝑲𝒂 ou produit de solubilité 𝑲𝒔. 

- Une frontière oblique (ou horizontale) sépare 2 espèces constituant un couple Ox/Red. 
L’équation de cette frontière s’obtient à l’aide de la relation de Nernst qui permet d’exprimer 
le potentiel 𝐸 du couple Ox/red. 

CONVENTIONS DE TRACE :  
La LAM et la relation de Nernst font intervenir les activités des différentes espèces. Pour obtenir 
l’équation de la droite frontière, des conventions sont nécessaires (concentration de tracé, pression 
de tracé…). Ces conventions seront précisées dans les énoncés, cf TD. 
 

 Exploitation des diagrammes E-pH : réactions spontanées ? 
Position du problème : 
On met en présence deux espèces dans une solution de pH fixé. A ce pH, ces espèces sont-elles 
incompatibles ou peuvent-elles coexister ? Autrement dit, à ce pH, la transformation chimique entre 
ces espèces est-elle thermodynamiquement favorisée ou non ? 

 
Discuter de la 
coexistence de 

2 espèces 

 Superposer les diagrammes E-pH associés aux espèces étudiées. 
Au pH considéré, deux cas peuvent se présenter : 
a) S’il existe une partie commune aux domaines de stabilité des deux espèces alors ces 
deux espèces coexistent. 
b) Si les deux espèces ont des domaines de stabilité disjoints alors la transformation 
chimique entre elles est thermodynamiquement favorisée (ces espèces sont 
incompatibles). 

 
  

ou 
caractère 
oxydant 
croissant pH ou 
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Révisions MPSI Réactions d’oxydo-réduction & Diagrammes E-pH  

Ex 1 - Diagramme E-pH du Chlore – Dismutation du dichlore (D’après CCINP 2019) 
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Ex 2 - Diagramme E-pH de l’Uranium et du Chrome (D’après CCMP 2024) 

 

 

Annexe 1. Constantes 
usuelles et approximations 

pour 𝑇 = 298 𝐾 : 
𝑅𝑇

ℱ
ln(𝑥) ≈ 0,06. log(𝑥)  

 
Annexe 2. Potentiels 
standard d’oxydoréduction 
à 25°C 

 
 
Annexe 3. Produits de 
solubilité à 25°C 

 
 

 


