Les reactions d’oxydoreduction
et I’electrochimie |



Les réactions d’oxydoreduction

I’électrochimie est la branche de la chimie qui étudie I’interconversion entre
I’énergie électrique et I’énergie chimique
un processus électrochimique est une réaction d’oxydoréduction ou soit
 |’énergie libérée par une réaction spontanée est convertie en
electricité
 |’énergie electrique est utilisée pour déclencher une réaction non-
spontanée

une réaction d’oxydoréduction implique le transfert d’électrons d’une

substance a une autre
+1 -1 +2 -1

eg.; Mg(s)+2HCI—>I\/IgCI (aq)+H (9)

* Mg est oxyde (perte d’électrons)
» H est reduit (gain d’électrons)



L’équilibration des équations
d’oxydoreduction

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

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

dans la méthode ions-électrons:

o la réaction globale est divisée en deux demi-réactions (une oxydation et
une réduction)

 chague demi-réaction est equilibrée

* les deux demi-réactions equilibrées sont additionnées ensemble pour
donner I’équation globale équilibrée



| a méthode 1ons-électrons

prenons comme exemple la réaction
+1 45 =2 +2 +2 =2 +1 -2

Cu(s) +HNOs(aq) —— Cu?*(ag) + NO(g) + H, O(l)

en milieu acide. D’apres les états d’oxydation, le Cu est oxydé et le N
est réduit

etape (1): écrire I’équation non-equilibrée de la réaction sous forme
lonique Cu+NO, ——Cu* + NO
etape (2): separer I’équation en deux demi-réactions

oxydation: Cu——Cu*
réduction: NO, ——> NO



| a méthode 1ons-électrons

etape (3): équilibrer le nombre d’atomes autres que O et H dans
chacune des demi-réactions

o ceci est deja le cas, donc on a rien a faire

etape (4): dans le cas des reactions en milieu acide, ajouter H,O pour
equilibrer le nombre d’atomes O et ajouter H* pour equilibrer le
nombre d’atomes H

* on arien a faire pour I’oxydation
 pour la réduction

4H" + NO;, ——> NO+2H,0



| a méthode 1ons-électrons

o ¢étape (5a): ajouter des electrons a un coté de chaque demi-réaction
pour équilibrer les charges

oxydation:. Cu——Cu* +2e”

réduction. 4H"+NO; +3e"——>NO+2H,0

» ¢tape (5b): au besoin, egaliser le nombre d’électrons dans les deux
demi-réactions en multipliant une ou les deux demi-reactions par des
coefficients appropriés

oxydation: 3Cu——>3Cu ““+6e”

reduction.  8H" +2NO; +6e" ——>2NO+4H,0



| a méthode 1ons-électrons

etape (6): additionner les deux demi-réactions et équilibrer I’équation
finale par simplification (les électrons des deux cotes doivent
s’éliminer)

8H" +2NO; +3Cu+6e”" ——>2NO+3Cu*" +4H,0+6¢"

8H" +2NO; +3Cu ——>2NO+3Cu* +4H,0

etape (7): veérifier que la charge et le nombre d’atomes de chaque
elément sont balancés



| a méthode 1ons-électrons

lorsque la réaction se produit dans un milieu basique, étape (4) est
modifiée de la facon suivante:

 pour chague H*, ajouter un OH- de chaque cOté

 lorsqu’il y a des H* et OH- sur le méme cOté, combiner ces
deux ions pour produire le H,O

eg.; equilibrez I’équation d’oxydoréduction
CN™(ag) + MnO, (ag)—— CNO" (aqg) + MnO, (s)

en solution basique



| a méthode 1ons-électrons

-1 +7 2 +1 2 +4 -2

CN"+MnO, —>CNO +MnO:

e étape (1): CN™ +MnO, ——CNO™ + MnO,

o étape (2):
 oxydation: CN™ ——>CNO~
* reduction: MnO, —— MnO,

o ¢étape (3): pas nécessaire



| a méthode 1ons-électrons

o ¢étape (4):

e oxydation: 20H  +H,0+CN™——CNO™ +2H" +20H"
20H +H,0+CN ——>CNO™ +2H.,0
20H"+ CN"——>CNO™ +H,0

e réduction; 40H +4H" +MnO, ——>MnO, +2H,0+40H"
4H,0+MnO, —MnO, +2H,0+40H"
2H,0+MnO, —— MnO, + 4 0OH"



| a méthode 1ons-électrons

o ¢tape (5a):
* oxydation: 20H + CN"——>CNO™ +H,0+2¢e"
* reduction: 2H,0+MnO, +3e" ——>MnO, +40OH"
o ¢étape (5b):
* oxydation:  6OH™ + 3CN"——>3CNO +3H,0+6¢e"

e reduction: 4H,0+2MnO, +6e" ——>2MnO, +80H"



| a méthode 1ons-électrons

o ¢étape (6):

60H +3CN +4H,0+2MnO, +6e"
—>3CNO™ +3H,0+2MnO, +80H" +6¢e”

3CN™ +2MnO; +H,0 ——>3CNO™ +2MnO, +20H"

o ¢étape (7). la charge est equilibree ainsi que les atomes de chaque élement
(O, H, C, N, Mn)



1 t
pom 5 + 3

Quel est ’état d’oxydation du P dans le HyPO3 7
9 points

Equlhbrez Péquation o’ oxydorfducmon suivante: ol -2
¥ Cra0% (aq) + CyHsO(aq) — o:3+(a,q) + C3H505 (aq) (en solution basique)
I e%od';\ H ary c/az; H
Gty = G Csh0— CH0,”
Cr 07— 26 Ho0 CHy 0~ CHe0,
Cu0"— ACTHO H,0+C,Hg0— €, He0,+SH*
BI €07 — 262 THO S 1,0+ G 0~ € 40+ SH's SO

HO+ K Co 07— 207 THO+ Mat™ (5ot B0 + CHg0— 10,7+ SHO
4H,0 +cfzo7'—+ 20 7//0+ Mot 5d ¢ Hy0~ C H0,7+ 4H#,0
0+ C07 v g = 267 HH™ X3

X 2 KOS 3G Hy0 —~ 3CH-0+ 12 0+12
M R0+ 26,075 e 4.0, 2908~

1,0+ 2C, 0.7 15007 3CHg0— 40> 20087+ 3 Cl07+ 12 1,0

2G,0,7+ 3Ch0+ 2H0— 407 3 CH0,+ B Ay~
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si on met un morceau de Zn dans une
solution contenant du Cu?*(aq), une
réaction d’oxydoréeduction se produit

Zn(s) + Cu** (aq) —— Zn** + Cu(s)

mais il n’y aura pas de travail électrique fait

si on sépare le réducteur (Zn) et I’oxydant
(Cu?*) dans deux compartiments et le
transfert d’électrons se fait dans un fil
conducteur, il y aura génération d’électricite



Les cellules galvaniques

» une cellule galvanique produit de
I’électricité par une réaction
d’oxydoréduction spontanée
Voltmeter

e 5 e e dans notre exemple:

" ‘ " \ comme - un compartiment contient une tige
inc pr=— F— per
anode Sk cathode de Zn(s) en contact avec une

Salt bridge i .
| solution contenant Zn%*(aq)
e un compartiment contient une tige
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Electrochemical Cell

L | it de Cu(s) en contact avec une
Zn® solution contenant Cu?*(aq)
ZnS0O, solution CuSQ, solution

» lestiges de Zn et de Cu sont des éelectrodes

» les compartiments s’appellent des demi-
cellules
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I’électrode ou a lieu I’oxydation est I’anode
(dans notre exemple, c’est la tige de Zn:
Zn(s) — Zn%*(aq) + 2 €)

I’électrode ou a lieu la réduction est la
cathode (dans notre exemple, c’est la tige
de Cu: Cu?*(aq) + 2 e — Cu(s))

le pont salin complete le circuit et assure
que chaque compartiment demeure
electroneutre (un sel inerte, dans notre
exemple KCI, 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



Les cellules galvaniques

Copyright & The McGraw-Hill Companies, Inc. Permission required for reproduction or display.

Electrochemical Cell
Voltmeter

e ; e e-

Zinc ‘ = Copper
anode Gl Kl cathode

Salt bridge 1

i1

|

|

E 1

|

| i

Cotton

\ —
SOE‘ } plugs

z n2+

ZnS0O, solution CuSO0, solution

les électrons se déplacent d’un
compartiment a I’autre dd a une différence
de potentiel (ou tension électrique)

o la difféerence de potentiel s’appelle
la force électromotrice (fém, ¢)
qu’on mesure en volts (V)

la fém d’une cellule dépend de la nature des
réactifs ainsi que de leurs concentrations
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un diagramme de cellule représente la cellule
galvanique d’une maniere compacte

dans notre exemple, le diagramme de cellule est

Zn(s) | Zn** (ag,1 M) | KCI (saturé)
| Cu®* (agq, 1 M) | Cu(s)

une ligne verticale indigue une séparation entre
deux phases

pour le diagramme de cellule, on va de I’anode
a la cathode et on indique les autres
composantes selon I’ordre du parcours de
I’anode a la cathode



Les potentiels standard d’electrode

* 0N ne peut jamais avoir une demi-réaction qui
Copyright &The McGraw-Hill Companies, Inc. Permission required for reproduction or display. Se p ro d u i t Se u I e

Hydrogen Electrode Operating  pour avoir une réduction, on doit avoir
under Standard-State Conditions une oxydation, et ViCG versa

|
» on peut seulement mesurer la différence de
potentiel entre deux électrodes

e 0n a établit un standard arbitraire, I’électrode a
hydrogene, qui a un potentiel de réduction avec
a une valeur d’exactement zéro

Pt electrode

<— H, gas at 1 atm

1M HCI

2H"(aq, IM)+2e" ——H, (g, latm) e’ =0V

* N.B. I’électrode d’hydrogene utilise une tige de
platine comme électrode
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Cells Operating under
Standard-State Conditions
Voltmeter Voltmeter
- e— e- e-
——
Zn —Hz gas Hz gas — Cu
B Salt bridge at1iatm at1atm Salt bridge 1!
Ii L Pt electrode ~id
b °
1M ZnS04 1MHcl Pt electrode 1MHCI
Zinc Hydrogen Hydrogen Copper
electrode electrode electrode electrode

(a) (b)

si tous les solutés sont a une
concentration de 1 M et tous les gaz
sont a une pression de 1 atm, le
potentiel est appele le potentiel
standard

dans la figure (a), la cellule obeéit aux
conditions standards et on observe
que la masse de la tige de Zn
diminue et on mesure une fém de
0.76 V



Les potentiels standard d’electrode

le diagramme de la cellule dans la figure (a) est
Zn(s) | Zn** (ag, 1M) | KCl (saturé) | H* (aq, 1M) | H, (g, 1atm) | Pt(s)

anode:  Zn(s)——Zn*"(aqg,1 atm)+2e- £ o
cathode: 2 (@4, IM)+2e” ——H, (g, latm) &/,

global: Zn(s)+2H"(aq, 1M)——
Zn**(aq,1 M)+H,(g, 1atm)  ¢€°

cell
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Cells Operating under
Standard-State Conditions

Voltmeter Voltmeter

e— e— e- e-
—=
Zn «—Hz gas Hz2 gas —
Ll Salt bridge at1atm at1atm Salt bridge

Pt electrode __ |

bl
1MZnSO04 1MHc]  Ptelectrode 1MHCI

Zinc Hydrogen Hydrogen Copper
electrode electrode electrode electrode

(a) (b)

le potentiel de I’anode est le potentiel
standard d’oxydation, €°,,

le potentiel de la cathode est le potentiel
standard de réduction, €°4

le potentiel standard de la cellule, €°,
est la somme des potentiels standard
d’oxydation et de réduction

0

.0 0
Scell T 8ox +8réd
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Cells Operating under
Standard-State Conditions
[
Voltmeter Voltmeter
e- e— p e— e—
Zn —Hz2 gas Hz gas — ]Cu
Bl Salt bridge at1atm at1atm Salt bridge ;
Ii 1 Pt electrode __ | | I :
S —
1MZnSO04 1MHc)  Ptelectrode 1M HCI
Zinc Hydrogen Hydrogen Copper
electrode electrode electrode electrode
b
(a) (b) °

dans notre exemple,

o __ .0 0
Eeell = & 70202+ +8H+/H2
_ A0
+0.76V=¢, ., +0

le potentiel standard d’oxydation du
Zn(s) est donc

Zn(sy——Zn**(aq,1M) +2¢e-
g’ =g, =+0.76 V

Zn/Zn**

le potentiel standard de réduction du
Zn?*(aq) est donc

Zn**(aq,1M) +2e- ——>Zn(s)
o =g =-0.76V

Zn*/Zn red



Les potentiels standard d’electrode

de la méme facon, on peut déterminer le potentiel standard de I’électrode de
Cu dans la figure (b)

on note que la tige de Cu augmente sa masse et que la fem est de 0.34 V
I’électrode de Cu est donc le cathode
le diagramme de cette cellule galvanigue est

Pt(s) | H, (g, 1atm)|H" (ag, 1M) | KCl(saturé) | Cu’* (ag,1 M) | Cu(s)

anode: H,(g, latm)——2H"(aq, 1M)+2e” € s
cathode: Cu® (ag,1M)+2e” ——Cu(s) .
global: H, (g, 1atm)+Cu*" (ag,1M)

——>2H"(ag, 1M) + Cu(s) o

cell



Les potentiels standard d’electrode

» dans notre exemple,

o __ .0 0
Copyright & The McGraw-Hill Companies, Inc. Permission required for reproduction or diaplay. 8 Cel I o 8 H 2/H + + 8 CU 2+/Cu
Cells Operating under 0
= +0.34V =0+
Standard-State Conditions 0.3 O+e Cu®*/Cu

» le potentiel standard de réduction du

Voltmeter Voltmeter

o e e e- Cu?*(aq) est donc
anl e —Hz2 gas Hz gas — e iCu )
alt bridge at1atm at1atm alt bridge ! C + —

| | u(ag,1M)+2e- ——Cu(s)

i | Pt electrode |
1MZnSO4 1mMucl Pt electrode 1MHCI MCuSO: 0 0

Zinc Hydrogen Hydrogen Copper 8 CU2+/CU — 8 réd — +O . 34 V
electrode electrode electrode electrode

(a) (b)
» le potentiel standard d’oxydation du

Cu(s) est donc
Cu(sl——>Cu* (aq,1M) +2e"
g’ =g, =-0.34V

Cu/Cu®*



Les potentiels standard d’electrode

» pour la cellule dans le diagramme,

o __ .0 0
Copyright € The McGraw-Hill Companies, Inc. Permission required for reproduction or display. gce” B 8OX + 8réd
. o _ _oO 0
Electrochemical Cell Ecel =€ 5020 TE2vcy
Voltmeter o
e ; &y e 8C€" = 0-76V+0.34V
0 —
aﬁ‘::.,[ e e Eoa =+1.10V
B Salt bridge 1
Il |  si par chance on a fait une faute et on croyait
II\ __coton | que I’¢électrode de Zn était la cathode et
2- plugs y 2 4 - y
e I”électrode de Cu était I’anode:
ZnS0O, solution CuSO0, solution gge” — _110 V

 une fem négative indique qu’on a
inversé I’anode et la cathode



Les potentiels standard d’electrode

TABLEAU 18.1

Les potentiels standard de réduction, a 25 °C*

Demi-réaction £° (V)
Li‘(ag) + e — Li(s) =3;05
Kf(ag) + e~ — K(s) —2,93 [
Ba’*(ag) + 26 — Ba(s) -290 |
Sr**(aq) + 2e- —s Sr(s) —2,89 |
Ca?*(aq) + 2¢~ —> Ca(s) e
Na*(ag) + e~ —— Na(s) —271 |
Mg?f(ag) + 27 — Mg(s) =237 }
Be?*(ag) + 2¢ — Be(s) -1,85 |
AP*(ag) + 3 — > Al(s) 1,66 |
Mn?*(ag) + 2~ —— Mn(s) -1,18 ‘
2H,0 + 2¢~ — > Hy(e) + 20H (aq) -083
Zn?'(aq) + 2" —— Zn(s) —0,76 |
Critlag)t 36— > €rls) -0,74
Fe’*(ag) + 2 —— Fe(s) —0,44
Cd?*(aq) + 267 — Cd(s) —0,40
PbSO,4(s) + 2¢- — Pb(s) + SO% (ag) -0,31
Co*f(ag) + 2 —> Cols) —0,28
Ni**(aq) + 2e- — Ni(s) = 0525
s Sn**(ag) + 2¢- — Sn(s) —0,14 =
5 Pb*(ag) + 26 — Pb(s) 013 &
& 2H" (ag) + 2 s Ho(g) 0,00 3
£ Sn'*(ag) + 2¢ — Sn?*(aq) +0,13 =
2 Cu?‘(aq) + & — Cu*(ag) +0,15 8
S SOi(ag) + 4H*(ag) + 2¢- — SO,(g) + 2H,0 +0,20 2 |
2 AgCl(s) + e — Ag(s) + Cl-(aq) F022 2 |
g Cu®'(ag) + 2e- — Culs) +0,34 ?: |
£ Oug) +2H,0 + 4¢ — 40H (ag) +0,40 £
| 5 L(s)+ 26" — 21 (ag) EoE
§ MnOj(ag) + 2H,0 + 3¢~ — MnO,(s) + 40H (aq) +0,59 E
2 0,(g) + 2H (ag) + 2~ — H,05(aq) +0,68 2
Fe''(aq) + e — Fe?*(ag) +0,77 |
Ag'(ag) +e” — Ag(s) +0,80 |
Hgi*(ag) + 26 — 2Hg(l) +0,85 |
2Hg?*(ag) + 2e- —> Hgl ' (aq) +0,92
NOs(ag) + 4H'(ag) + 3e- — NO(g) + 2H,0 +0.96
Bry({) + 2 — 2Br (aq) +1,07
0,(g) + 4H*(ag) + 4¢- — 2H,0 23 |
MnOs(s) + 4H " (ag) + 2~ — Mn?‘(aq) + 2H,0 AN \
Cr,03 (agq) + 14H* (ag) + 6e” —> 2Cr*'(ag) + TH,0 +1,33 |
Cly(g) + 2¢- — 2Cl (ag) +1,36 |
Au*f(aq) + 3e- — Au(s) +1,50
MnOjy(ag) + 8H (ag) + 56 —— Mn?'(ag) + 4H,0 +1,51
Ce**(ag) + e- — Ce3*(agq) 41,61 |
PbO,(s) + 4H'(ag) + SO (aq) + 2¢ —> PbS0(s) + 2H,0 +1,70 |
H,0,(aq) + 2H*(ag) + 26 — > 2H,0 8 |
Co**(ag) + e~ —— Co?'(aq) +1,82 |
0s3(g) + 2H (aq) + 2~ — 0,(g) + H,0(l) +2,07
F,(g) + 2¢” — > 2F (aq) +2,87

* Dans chaque demi-réaction, la concentration des espéces dissoutes est 1 M et la pression

des gaz est de 1 atm. Ce sont les valeurs dans les conditions standard.

tout comme on a fait pour le Cu et le Zn, on
peut déterminer les valeurs de g°,, et €°44
pour n’importe quelle demi-réaction

dans ce tableau:

* F,(qg) est le plus puissant oxydant
» Li*(aq) est le plus faible oxydant
 Li(s) est le plus puissant réducteur
» F-(aq) est le plus faible réducteur

N.B. les produits de réduction correspondent
a la série d’activite qu’on a déja vue



Les potentiels standard d’electrode

o Exemple: Laquelle des especes suivantes est le reducteur
le plus fort dans les conditions standards: CI-, I-, ou Pb?

o Solution: Dans le tableau des potentiels standard de
reduction, le Pb est I’espece le plus en haut sur le coté des
produits. Le Pb est donc le meilleur reducteur.

o Exemple: Quelle est la fem standard d’une cellule
galvanigue constituée d’une électrode de Cd dans une
solution de Cd(NO,), 1.0 M et d’une électrode de Cr dans
une solution de Cr(NO,), 1.0 M.



Les potentiels standard d’electrode

Solution: D’apres le tableau des potentiels standard de réeduction,
e’ =-0.40V

Cd* (aq,1M)+2e~ —— Cd(s)
g% =074V

Cr’*(agq,1M) +3e- ——Cr(s)

Cr(s) est le reducteur le plus fort, donc

anode: 2Cr(s) ——2Cr*(aq,1M)+6e" e’ =+0.74V
cathode: 3Cd* (ag,1M)+6e  ——> 3Cd(s) e’ =-0.40V
globale: 2Cr(s)+3Cd* (ag,1 M)

e’ =+0.34V

——2Cr*(ag,1M) +3Cd(s)

* N.B. on ne change pas la valeur de £° lorsqu’on mulitiplie la réaction
par un facteur afin d’équilibrer car £° est une propriété intensive
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