L’oxydoreduction
NM
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[ es réactions
d’oxydoreduction

e une réaction d’oxydoréduction implique le transfert

d’électrons d’une substance a une autre
+1 -1 +2 -1

0 0
ex; Mg(s)+2 HCl—>MgCL (aq)+ H ,(g)

* Mg est oxydé (perte d’¢électrons) Wbt
o H est réduit (gain d’électrons)@gduck®

e nombre : «charge» d’un ¢lément
d’oxydation  dans un composeé
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Termes d’oxydoréduction

Agent oxydant : un réactif qui oxyde un autre réactif
Agent réducteur : un réactif qui réduit un autre réactif

Zn(s) + Cu**(aq) — Cul(s) + Zn**(aq)

. agent reducteur « agent oxydant
« donne électrons | « accepte électrons
» subit oxydation « subit réduction

Habituellement, une substance est oxydée et une autre est réduite. Si
la méme substance est oxydée et réduite, c’est une dismutation.

Ex. : 2CU+ a > CU(S) + Cu2+(aq)
N gagne le .
Cu (g + CU (g 2 CUig) + CU™ (o)

Perd 1 ¢



Nombre d’oxydation et réactions redox

nombre
d'oxydation

Retrouvons notre ¢quation : - 1 5

o A2+ = 2+ '
Zn(s) + Cu“"(aq) - Cu(s) +Zn (aq) |
Trouve le nombre d’oxydation de 143
chaque ¢lément. il ™
Conclusion? s

oxydation

Oxy : nb d’oxydation augmente
Réd : nb d’oxydation diminue
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Regles pour deéterminer le nombre d’oxydation

1. compose binaire ionique : le nombre d’oxydation de chaque
¢lément correspond a la charge de I’ion.
NaCl = Na'Cl' = Na: +1 CI: -1

CaCl, = Ca>Cl' = Ca:+2 Cl: -1
2. compos¢ binaire covalent : on assume que le compos¢ est ionique,
I’¢lément le plus électronégatif prend la charge de «l'ion» négatif

CCly=C:+4 Cl:-1
NH; = N:-3 H:+1
3. la somme des nombres d’oxydation d’un composé est €gal a 0
CCly = [(+4) +4(-1)]=0
H,SO4 = [2(+1) + (+6) + 4(-2)] =0
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Regles pour déterminer le nombre
d’oxydation (suite)

4. la somme des nombres d’oxydation d’un ion est €gal a la charge
de I’ion

SO, = [ (+6) + 4(-2)] = -2

MnOy4 = [(+7) +4(-2)] =-1
5. les €léments qui ne sont pas combinés ont un nombre
d’oxydation de zéro. Ex. : O, ; N, ; P4 ; Sg
6. oxygene, dans un compose, a un nombre d’oxydation de —2,
sauf dans les peroxydes, (H,O,) ou il est —1.
7. hydrogene, dans un compose, a un nombre d’oxydation de +1
sauf avec certains hydrures meétalliques(NaH) ou il est -1
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Demi-équations ou demi-réactions

Une demi-équation équilibrée montre les € transféres.
Il y a une demi-¢quation d’oxydation et une de
réduction. Les 2 ensembles forment 1’équation rédox.

Eq. Ionique nette : Zn(s) + Cu”"(aq) —» Cu(s) + Zn*(aq)
OXYy : Zn(s) » Zn*"(aq) +2 ¢
réd : Cu*'(aq) +2 e — Cu(s)
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10.3 L’¢équilibration des €quations
d’oxydoréduction

e pour une réaction d’oxydoréduction, il est souvent tres difficile de
balancer 1’équation chimique

 des méthodes systématiques existent pour balancer des réactions
d’oxydoréduction complexes

e dans la méthode des demi-réactions:
» la réaction globale est divisée en deux demi-réactions (une oxydation

et une réduction)
e chaque demi-réaction est équilibrée

 les deux demi-réactions equilibrées sont additionnées ensemble pour
donner I’équation globale équilibrée
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Ex.,; Equilibre la réaction entre le chlore et le
potassium produisant le chlorure de potassium.

d K(s) + Clz(g) 9 KCI(S)

KOK +1¢ ClL, +2¢ >0cr
K DK +2¢  Cly+2¢ > 2CTI

<U>

K + CL + 26 > 2K + A% + 2CT
2K + Cl, > 2KCl
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Equilibrage d’une demi-réaction en
solution acide

1° Ecrire la demi-réaction non-équilibrée

2° Equilibrer les atomes autres que O et H

3° Equilibre les atomes d’O en ajoutant H,O
4° Equilibre les atomes d’H en ajoutant H'

5° Equilibrer charges en ajoutant des électrons
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Ex;: Ecris la demi réaction eéquilibrée de la
réduction de I’ion permanganate (MnQOjy) en
ions manganése (Mn”") en solution acide.

1° Ecrire la demi-réaction non-
equilibree : ,
- +

MnO, =>Mn

2° Equilibrer les atomes autres que O
tH: Mo, >Mn?

3° Equilibre les atomes d’O en

ajoutant H,O : MnO4'9I\/In2+ + 4H,0

4° Equilibre les atomes dHen 47

ajoutant H* ——_1°— /\2:\/\
I\/InO4' + 8H =>Mn“" + 4H20

5° Equilibrer charges en ajoutant des
électrons :

MnO, + 8H" + 5" >Mn** + 4H,0



T9

Ex,: Réduction de I’ion dichromate (Cr,0,%)
en ion chrome (Cr’")

1° Cr,0, > Cr**

2°  Cr,0,7 > 2Cr"

3°  Cr,0, > 2Cr’* + 7H,0

4°  Cr,0, + 14H*> 2Cr** + 7H,0
5°  Cr,0;7 + 14H" + 6e > 2Cr** + 7H,0
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M¢éthode des demi-réactions pour
equilibrer des réactions redox

1° Ecrire I’équation ionique nette

2° Séparer 1’équation en demi-réactions
d’oxydation et réduction (a 1’aide des nombre
d’oxydation)

3° Equilibrer les demi-réactions

4° Egaliser le nombre d’électrons des demi-
réactions

5° Additionner et simplifier les demi-réactions
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L.a methode des demi-réactions

K’LC’LO’% 4 EC[Z
* Bx CrO,” +Fe” ——Cr™ +Fe™

D’apres les états d’oxydation, le Fe est oxydé et le Cr est
rédut
1° écrire I’équation non-équilibrée de la réaction sous forme

ionique 2-
P Cr,0,” +Fe” ——>Cr* +Fe™
2° séparer 1’équation en deux demi-réactions

oxydation : Fe* —>Fe™

, . 2
réduction :  Cr,0,” — Cr™
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[.a méthode des demi-réactions

3° équilibrer les demi-réactions

oxydation : Fe’" = Fe’ +le”
réduction: Cr,0,” +14H" +6e” — 2Cr*" +7H,0

4° Egaliser le nombre d’¢électrons des demi-réactions

oxydation : 6Fe”" — 6Fe™ +6e”
réduction: Cr,0.” +14H' +6e¢” — 2Cr*" +7H,0
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[.a méthode des demi-réactions

5° Additionner et simplifier les demi-réactions
(les ¢lectrons des deux cotés doivent s’éliminer)

Cr,0,” +6Fe* +14H" +6¢” — 2Cr* +6Fe* +7H,0 +6¢

Cr,0.,” +6Fe*" +14H" — 2Cr™ +6Fe™ +7H,0
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L\ 4< 4 (&)

¢
ar 27 + 42 =1 JiI -

Ex, : cu(s> + HNO3(aq)—> Cu*" (aq) + N O(g) + H, O(l)
+1 +5 -2 +2 +2 -2 +1 -2

Cu(s) + HNOs(aq)—> Cu* (aq) + N O(g) + I, O(1)

1° Cu+NO; ——>Cu” +NO
7o oxydation: Cu——Cu™

réduction: NO;, ——>NO

3° oxydation : Cu——Cu™ +2e” ¥ >

reduction : 4 1* + NO; +3e” ——>NO+2H,0
2



19

EX; :Cu(s) + HN Os(aq)—> Cu* (aq) + NO(g) + H, O(l)

4° oxydation : 3Cu——3Cu” +6¢"
réduction : 8H" +2NO; +6¢" ——>2NO+4 H,0

50
8H" +2NO; +3Cu+6e ——2NO+3Cu”" +4H,0+6¢"
LHME G T

8H* +2NO; +3Cu —>2NO+3Cu* +4H,0
’r p- 484 n*17 a 20
pevol p- 490-491 n® 25 a 27

p-494 n® lab,c; 2a, bet 3
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ELECTROCHIMIE NM

e |’¢lectrochimie est la branche de la
chimie qui étudie I’interconversion
entre 1’énergie ¢€lectrique et 1’énergie
chimique

e un processus ¢lectrochimique est une
réaction d’oxydoréduction ou soit

e |’¢nergie libérée par une reaction
spontanée est convertie en ¢€lectricite

e 1’énergie ¢€lectrique est utilisée pour
déclencher une réaction non-spontanée
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Les cellules voltaiques

Pile électrochimique e Si on met un morceau de Zn dans une solution contenant
vokméire du Cu**(aq), une réaction d’oxydoréduction se produit
a8~ a~ 2 2
I ' I Zn(s)+ Cu™"(aq)——>Zn"" + Cu(s)
ancce =i cathods C . . L
i f mais il n’y aura pas de courant €lectrique créé.

I, 1l pont salin || « Si on sépare le réducteur (Zn) et I’oxydant (Cu®") dans
e deux compartiments et le transfert d’électrons se fait dans

Zn50, solution cso,souen  UN fil conducteur, il y aura génération d’électricité.
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Pile électrochimique  une cellule voltaique produit de 1’¢lectricité par une

voltmétre réaction d’oxydoréduction spontanée
= = Dans notre exemple:
zne S cave ® UN cOmpartiment contient une tige de Zn(s) en
. : contact avec une solution contenant Zn>*(aq)
'I I ! e un compartiment contient une tige de Cu(s) en

"Eor 7 pont salin iﬂl contact avec une solution contenant Cu**(aq)
a3 * les tiges de Zn et de Cu sont des électrodes

ZnS0, solution CuS0, solution . .
 les compartiments s’appellent des demi-cellules



T9

e un diagramme de cellule représente la cellule
voltaique d’une maniere compacte

Pile électrochimique

valimetre

. .  dans notre exemple, le diagramme de cellule est

=, TR Zn(s)Zn’ (ag, 1 M| [Cu® (ag, 1 M)ICu(s)

|
|;OP —pont salin= I l e une ligne verticale indique une séparation entre
deux phases

Zn30, solution CuS0y solution

e pour le diagramme de cellule, on va de 1’anode a
la cathode et on indique les autres composantes
selon I’ordre du parcours de I’anode a la cathode
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e [’¢lectrode ou a lieu I’oxydation est ’anode
Pile électrochimique (dans notre exemple, c’est la tige de Zn:
vakmicre Zn(s) — Zn*"(aq) + 2 ¢)

[—’; 4’—1 e I’électrode ou a lieu la réduction est la cathode
saode —cr K | Conode (dans notre exemple, c’est la tige de Cu:
Cu®'(aq) +2 e - Cu(s))
|  le pont salin compléte le circuit et assure que
i I chaque compartiment demeure €électroneutre
2050, saution esomon  (Un sel inerte, dans notre exemple KCl, est

choisi afin qu’il ne soit pas impliqué dans la
réaction d’oxydoréduction)

* les cations se déplacent vers la cathode et les
anions vers I’anode

|
!;ni' ;—pont salin = |

http://www.mhhe.com/physsci/chemistry/essentialchemistry/flash/galvan5.swf
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Spontanéité des réactions d’oxydoréduction

e Spontanéité de la réaction veut dire

qu’elle se produira sans aide extérieure.

e Pour prédire la spontangité, c’est le
méme principe que les réactions de
deplacement simple avec la série
d’activité des métaux et celle des
halogenes.

Si la substance oxydée est plus haute
que celle qui est réduite, la réaction est
spontanee.

*Avec le tableau des potentiels
standards de réduction de I’annexe E a
la page 598, si la substance réduite est
plus haute que celle oxyde¢e, la réaction
est spontance!

Li"(aq) +e”
K'(aq)+e”
Ca’'(aq) + 2¢”
Na'(aq)+e”
Mg (aq) + 2e”
Al (aq) + 3¢
Mn"(aq) + 2¢”
H,O(l)+e”
anT{aq +2e

Fe''{aq) + 2¢

e
Ee—=-.
=
—_—
—_—t
_—
=l
| g

Li(s)

K(s)

Cal(s)

Na(s)

Mg(s)

Al(s)

Mnys)

H,(g)+ OH (aq)
Zu(s)

Fe(s)
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La spontanc¢ite des réactions d’oxydoréduction

Exemple 1 : Est-ce que la réaction suivante sera spontanée ?

Zn(s)+ Cu’*'(aq)——>Zn*" + Cu(s)

http://www.chem.iastate.edu/group/Greenbowe/sections/projectfolder/flashfiles/electroChem/volticCell.html

Exemple 2: Est-ce que Ag+ (en solution acide) oxydera Mn**
en MnQO, dans les conditions standards.
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L’¢lectrolyse ou les piles €lectrolytiques

e ]’¢lectrolyse est un processus dans lequel on utilise
I’énergie électrique pour provoquer une réaction
chimique non-spontanée.

e On doit fournir une tension extérieure (€lectrique),
ce qui inverse la réaction.

e [’anode devient donc positive et la cathode
devient neégative.

e L’oxydation se passe toujours a I’anode et la
réduction se passe toujours a la cathode.
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[°¢lectrolyse

g B 1l Bl Hel Dywaimis, o Prrssams oo ed btk e o n chagiony

Electrolyse du NaCl fondu
e  dans une cellule de Downs,
N i B J:;.l...,ﬂ. on fait I’¢lectrolyse du NaCl
o fondu (NaCl demeure un
compose 1onique lorsqu’il
o Talg e e e —a deVient un liquide) qui est un
: ; ¢lectrolyte car il conduit
I’¢lectricité
anode: 2CIN—CL(g)+2¢
cathode: 2Na'+2¢ ——>2 Na(l)

globale: 2Na"+2(Cl" ——2 Na(l) +CL,(g)

Ha
liquids =

¥ % i MaCl fondu

http://www.chem.iastate.edu/group/Greenbowe/sections/projectfolder/flashfiles/electroChem/electrolysis10.html



T9

Comparaison pile voltaique VS ¢électrolytique

Pile électrochimique

voltmeétre

o
Zinc | r cuivre
anoda A K= i cathode
IS‘o!— |~ J
zn“'

Zn50, solution Cus0, solutlon

pile électrolytique
g

Cathode
I I

| ' MHaCl fondu

Pile galvanique

Pile électrolytique

Spontanée

Non spontanée

Convertit E chimique a E électrique

Convertit E électrique a E chimique

Anode (négative) : zinc

Anode (positive) : inerte (C ou Pt)

Cathode (positive) : cuivre

Cathode (négative) : inerte (C ou Pt)

Oxydation a I’anode : Zns) — Zn"aq) + 2¢°

Oxydation a I’anode : 2Clq) — Clag + 2¢

Réduction a la cathode : Cu*"aqg+ 2¢" — Curs

Réduction a 1a cathode : Na™ny + e — Nam

Rxn de la pile : Zng) + Cu™ g > Zn""ag+ Cuyy

Rxn en pile : 2Na™q) + 2Clg) — Clag + 2Nag)
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