1 OX_ydoréduction

[I)  Définitions |

Oxydant:  espece chimique capable de gagner un ou plusieurs électrons.

Réducteur: espece chimique capable de céder un ou plusieurs électrons.
Oxydation : perte d'un (ou plusieurs) électron(s). Un réducteur est oxydé.
Réduction : gain d'un (ou plusieurs) électron(s). Un oxydant est réduit.

Couple redox :

Un couple oxydant/réducteur est constitué de deux entités chimiques (dites conjuguées)
qui se transforment l’une en l'autre par transfert d'électrons.
oxydant + n e” = réducteur

Pour chaque couple, on associe une demi-équation :

Remarque :

Les électrons libres n’existent pas en solution aqueuse, cette écriture est formelle et
constitue une schematisation. Les électrons s'échangeront donc soit d'espece chimique a

espece chimique, soit au sein d'un circuit électrique.

|I) Réaction chimique |

‘ L1) Classement des couples ‘

Le "pouvoir" oxydant d'un couple est caractérisé par son potentiel standard E° (3 une

température donnée).

Plus E° est grand plus l'oxydant est fort (et le réducteur faible).
Par convention le couple H*/H, sert de référence : E°(H'/H;)=0,00 V

| L2) Réaction chimique

Si on classe les couples par potentiel standard croissant,
alors la réaction spontanée sera celle qui fait réagir
l'oxydant le plus fort avec le réducteur le plus fort.
Cette régle fait que le sens de la réaction ressemble a
la lettre grecque "gamma” si on oriente laxe des
potentiels vers le haut.

Dans l'exemple ci-contre Ox; réagira naturellement avec
Red;, par contre Ox; ne réagira pas naturellement avec
Redz.

‘ 1.3)  Equilibrer une demi-équation |

Pouvoir oxydant croissant

g

»

Ox2——§Re(_12
Ox1+4+Red1

Ox2 +Red1— Ox1+Red?2

La méthode suivante permet d'équilibrer toutes les demi-équations :

Pour illustrer on prendra le couple Cr;07” (2q)/Cr*" (ag)

1) Noter l'oxydant et le réducteur. Cr2072'(aq)
2) Equilibrer les especes autre que O et H. Cr2072'(aq)
3) Equilibrer les atomes O a l'aide de H,0. Cr2072'(aq)
4) Equilibrer les atomes H a l'aide de H". Cr2072'(aq)
5) Equilibrer les charges a laide d'électrons. || Cr,0/* )

+ 14H"
+ 14H" + 6 é

+ 7 H,0
+ 7 Hzo
+ 7 Hzo
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‘ L4) Equilibrer I'équation de réaction ‘

Tous les électrons cédés par le réducteur du premier couple sont captés par l’oxydant du
second couple dans l’équation de la réaction.
Pour cette raison les deux couples doivent échanger le méme nombre d'électrons.

Prenons l'exemple des couples suivants :
Cr07% aq/Crag : E°1=1,36V
Cr¥ ag/Feg) : E°2=-0,44V

D'apres les potentiels standards l'ion dichromate est le plus oxydant. La réaction spontanée
mettra en jeu les ions dichromate et le fer solide.

On écrit chaque demi-équation que l'on "multiplie” de facon a pouvoir échanger le méme
nombre d'électron dans chacune d'entre elles.

Cr07% g + 14H + 66é
Fe

2 Crfag + 7H,0  (x1)
Fe’'aq + 26 (x3)

Cr07% g + 14H" + 3Fe= 2 Crfug + 7H,0 + 3 Fe¥
‘1.5) PH du milieu ‘

La méthode d'équilibrage demande de faire intervenir des ions H". Si le milieu est basique,
il suffira d'ajouter de part et d'autre de l'équation des ions HO™ afin de traduire la réalité.

Dans le cas de l'équation de l'équation ci-dessus cela aurait donné :
Cr07%aq + 14H" + 3Fe= 2 Crfaq + 7H;0 + 3 Fe¥
14HO 14HO

Cri07 mg + 7H0 + 3Fe= 2 Crgg + 14HO  + 3 Fer )

Indices d'électronégativité

‘ 1.6) Nombre d'oxydation

241 ua 1A IVA VA VIA _VIIA

i3 i L B[C[N[O[F

Dans une l!a1§on cov§lente, si les deux atomes Ll A e Y e |

lies sont differents l'un est plus électronegatif Na [ Mg MEIFAEE

' s N . s 1 15|18 | 21| 25

que l'autre ; il aura tendance a plus attirer vers o ST o5 2c Salte

lui les électrons de la liaison et porter ainsi une 08| 1.0 15118) 2824 | 28

charge fictive -de. Le nombre d'oxydation os| 18 ool 2]

i icti insi 2 Cs|B T | Pb | Bi| Po| At

traduit l?S "gharges flctllves ainsi gagpe?s_ ou 4| Bx AP R
perdues (“-I" il aura gagne un électron, "+|" il en Fr | Ra
aura perdu un). L

Pourcentage en caractére ionique dans une simple liaison
Diff. d'électronéaativité: 0.2 0.6 1.0 14 | 1.8 22 26 3.0 34
a) Détermination du nombre d'oxydation je: 1 9 22 39|55 70 82 89 95
Corps simple : le nombre d'oxydation est nul (Cu, O;...)
Molécule : la somme des nombres doxydation des différents atomes vaut 0 (celui de
l'oxygene valant "-Il"car c'est le plus électronégatif apres F, celui de l'hydrogene valant"+I"
puisque ce sera en général le moins électronégatif).
lon monoatomique : le nombre d'oxydation est égal a la charge de lion
lon polyatomique : la somme des nombre d'oxydation des différents éléments est égale a
la charge de lion.
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b) Casdu chlore

Donner pour chaque composé chloré suivant :
1) la structure de LEWIS

2) La géométrie (VSEPR)

3) Le nombre d'oxydation du chlore

lon lon lon Dichlore lon Dioxyde de lon
chlorate chlorine chlorure hypochlorite chlore perchlorate
clo; clo; cl~ cl, Clo- clo, clo;
AXGE AXGE; AXE; AXGE AX4

¢) Oxydation ou réduction

Lorsque le nombre d'oxydation augmente l'élément est oxydé, s'il diminue il est réduit.

Espece Nombre d'oxydation Espece Nombre d'oxydation

Fe Fe:0 NO;5 No(N) + 3x(-I)=-1 > N : V
Cu” Cu: +ll MnO. Mn : VII

[ 0:0 Mn** Mn : +lI

Fe,03 2no(Fe)+3x(-11)=0 >Fe : +lll MnO, Mn : +IV

|II ) La classification périodique |

Il existe un lien entre les propriétés oxydantes et réductrices de certaines especes
chimiques et la position des éléments dans la classification périodique des éléments
chimiques qui les constituent.

- I "

Métaux Non-métaux

Tous les métaux sont des réducteurs.

Le dioxygene (0;) et les dihalogenes (F,, Cl,, Br; et I;) sont des oxydants.
H aq)/Ha@) 2 H'aq) + 2 € = Hyg

M aq)/Ms) M (aq) + N € = M)

FGZ+(aq)/Fe(s) FGZ+(aq) +2e = Fe(s)

MnO4'(aq)/Mn2+(aq) MnO4'(aq) +5e + 8H+ = Mn2+(aq) + 4 H20

l2@q)/l'@a)  l2@q) + 2 € =2 I'aq)

S406” (aq)/ $203% (aq) S406 (aq) + 2 € =2 5305% (aq)
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