Il. Réactions d’oxydoréduction

1) Introduction
De la poudre de fer est immergé dans une solution de sulfate de cuivre (Cu2+ +SO42_).

Apres plusieurs minutes, un solide rouge apparait et la coloration bleue de la solution
disparait pour devenir légerement verte. L’ajout d’hydroxyde de sodium prouvera la
présence d'ion ferreux Fe?*.

P
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Le cuivre est passé de I'état d’ion Cu®* bleu & du cuivre métallique Cu rouge. Le fer est
quand & lui passé du métal Fe & I'ion Fe?". L'équation peut se noter
Fe+Cu* - Fe&™* +Cu.
Le passage de Cu?" & Cu et de Fe*" & Fe met en jeu des échanges de charges négatives,
c’est-a-dire pour des atomes des électrons.

2) Réaction d’oxydoréduction

+2e

Cu? + Fe —» Cu + Fe?*

-2e

Pour se transformer en Fe**, Fe a perdu deux électrons. Pour se transformer en Cu,
Cu?* a gagné deux électrons.

Une réaction d’oxydoréduction est une réaction qui implique un transfert d’électrons
entre les réactifs.

a) Définition de réducteur

Un réducteur est une entité chimique susceptible de céder un ou plusieurs électrons. On
dit alors que le réducteur s’oxyde. Dans la réaction ci-dessus, Fe est le réducteur et il a
été oxyde.

a) Définition d’oxydant

Un oxydant est une entité chimique susceptible de capter un ou plusieurs électrons. On
dit alors que I'oxydant est réduit. Dans la réaction ci-dessus, Cu®* est 'oxydant et il a été
réduit.

c) Couple oxydant/réducteur
Par convention, on place I'oxydant puis le réducteur.

En écriture formelle, on a la demi équation : oxydant+ ne” =réducteur

Exemples :
couple : Fe?* / Fe demi-équation : Fe’* + 2 e = Fe

couple : Cu®" / Cu demi-équation : Cu®* +2 e =Cu




3) Equation d’une réaction d’oxydoréduction

Dans une équation d’oxydoréduction, tous les électrons cédés par I'oxydants du premier
couple sont captés par le réducteur du second couple. Il ne doit donc pas avoir présence
d’électrons dans une réaction d’oxydoréduction.

Méthodologie par I'exemple :

Ecrire I'équation de la réaction entre les ions permanganate MnO, et les ions ferreux (fer
1) Fe?".

a) On trouve les couples (donné souvent dans I'énonce)
MnO, / Mn?*
Fe® | Fe**

b) On écrit les demi-équations de chaque couples (on met les réactifs a gauche)
b-1) On équilibre les atomes autres que I'oxygéne et I'hydrogene :
MnO, = Mn**
Fe*" = Fe*
b-2) On équilibre les atomes d’oxygene en ajoutant des molécules d’eau H,0 :
MnO, = Mn*" + 4 H,0
Fe** = Fe*

b-3) On équilibre les atomes d’hydrogéne en ajoutant des ions hydrogéne H™ :
MnO, + 8 H' = Mn*" + 4 H,0
Fe** = Fe*

b-4) On équilibre les charges avec les électrons e (on rappelle que les électrons sont
du coté des oxydant):
MnO, +8 H" +5¢e =Mn® + 4 H,0
Fe? =Fe* + e

c) On équilibre les électrons et on additionne en simplifiant par les e (comme on
additionnent et que c’est une réaction chimique, on met une fleche) :
MnO, + 8 H' + 5" = Mn*" + 4 H,0
5Fe” =5Fe* +5¢

MNO4 aq + 5 Fe*(ag + 8 H' = Mn% () + 5 Fe®*(oq) + 4 H,0y)



4) La classification périodique

H He

Ne
Ar
Kr
Xe
Rn

Le seul fait a retenir est que tous les métaux sont des réducteurs et que les halogénes et
I'oxygéne sont des oxydants.

5) Conclusion
Les bases et les oxydants captent les particules cédées par les acides et les réducteurs.
Les acides et les bases utilisent des protons, les oxydants et les réducteurs des électrons.



