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Chapitre 1: Introduction

1.1 définitions



Réactions électrochimiques

- L’¢électrochimie étudie les réactions de transfert d’électron entre deux
espéces a I’interface entre un conducteur électronique (souvent un
métal M) et une solution électrolytique.

vy O

Vg R

Métal  Solution électrolytique

—> L’échange d’¢lectron est représenté par une demi-reaction redox. O est
appelé I’oxydant et R le reducteur:

vo O+ne =vy R
- (O/R) forment un couple redox.

—> Si O est réduit a la surface de M, M est appelé cathode. Si R est oxydé
a la surface de M, M est appelé anode.



Réactions redox

—> 1l s’agit d’une réaction entre un oxydant et un réducteur appartenant a
deux couples redox difféerents.

Exemple: réaction entre Ce** et Fe?*
1¢"  couple redox: (Ce**/ Ce?*)
2¢me couple redox: (Fe3*/ Fe?*)

—> Les électrons n’apparaissent pas explicitement dans 1’équation-bilan
d’une réaction redox.

—> Toutes les réactions redox peuvent étre decomposées en deux demi-
réactions, qui montrent I’échange d’électrons sous-jacent entre les
especes:

Ce** +e-=Ce?*
et Fe2* = Fe3* + e-

Ce? + Fe?* = Ce3* + Fed*



Chapitre 1: Introduction

1.2 nombres d’oxydation



Nombres d’oxydation

—> Les nombres (ou degrés) d'oxydation servent a garder une trace du
nombre d'électrons perdus ou gagneés par un atome dans un compose
chimique.

- Régles pour déterminer le nombre d’oxydation:

1)

2)

3)

Dans les 1ons monoatomiques, le nombre d’oxydation est €¢gal a
la charge de I’ion.
Exemples: *'Na pour Na*; "'Cl pour CI-.

Dans les ions polyatomiques ou les molécules, la somme des
nombres d’oxydation de tous les atomes est €gal a la charge totale
de I’eédifice (0 pour les molécules neutres).

Dans les 1ons polyatomiques ou les molécules, 1’attribution des
nombres d’oxydation repose sur la différence d’¢lectronégativité
des atomes liés entre eux.

Exemples: *'H-CI' car ;> . *'Na-H"' car 3> .

et *'H- 1"O-H*' car yo> x4



Nombres d’oxydation

4) Le nombre d’oxydation le plus courant pour I’hydrogene (hors
H,) est +I
Seule exception: hydrures (*'NaH™")

5) Le nombre d’oxydation le plus courant pour 1’oxygene (hors
O,) est -l
Seule exception: peroxydes (ex: *'H--'0--10-H")

6) Le nombre d’oxydation le plus courant pour les halogénes X (hors
X,) est -1

7) Le nombre d’oxydation pour les alcalins (hors métal) est +I; pour
les alcalino-terreux (hors metal) est +I1.



A propos de |'électronégativité
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Adapté de https://chem.libretexts.org/



Chapitre 1: Introduction

1.3 équilibration des réactions redox



Comment équilibrer des réactions redox?

—> Ne jamais equilibrer directement des réactions redox! Commencer
d’abord par les demi-réactions.

- Procédure recommandée: exemple de 1’oxidation de Fe?* par MnO,-
1) Déterminer le nombre d’oxydation de I’atome « actif » dans

I’oxydant et le réducteur de chaque couple redox.
here (+VIIMno4- / +|I|\/|n2+) and (+||||:93+ / +|||:92+)

2) En déduire le nombre d’¢électron échangé dans chacune des demi-
¢quation, en soustrayant les nombres d’oxydation de I’atome

« actif » dans I’oxydant et le réducteur.
ici +VIIMno4- + 5 e- = tIIMn2t et tlIFe2t = tllIF@3* + e-

3) Equilibrer les charges en ajoutant H* (en milieu acide) ou OH- (en
milieu basique)
ici MnO, +5e-+ 8 H* = Mn?* ou MnO, + 5 e- = Mn?*+ 8 OH-
Fe2* = Fe3* + e- est déja équilibré.



Comment équilibrer des réactions redox ?

4) Equilibrer les autres atomes (souvent H et O, en ajoutant H,0O)

)

6)

ici MnO, +5e-+8H*=Mn** +4H,0

Equilibrer le nombre d’¢lectrons ¢changé dans les deux demi-
réactions

ici MnO,” +5e-+8H"*=Mn?* +4H,0

et Fe?*=Fe3* + e-

|l est nécessaire de multiplier la deuxieme par 5 pour avoir le

méme nombre d’¢lectrons échanges:
5 Fe**=5 Fe3*+5e-

Additionner les deux demi-réactions. Les électrons doivent

disparaitre de I’¢quation.
ici MnO, +5Fe?*+ 8 H* = Mn?* +5Fe3* + 4 H,0



