Oxydo-réduction — définitions

1. Dans les réactions suivantes, indique qui est I'oxydant, qui est le réducteur, qui est
réduit, qui est oxydeé :

Mn est le réducteur et il est oxydé / Hg* est I'oxydant et il est réduit
H. est le réducteur et il est oxydé / Sn** est I'oxydant et il est réduit
Li est le réducteur et il est oxydé / F, est I'oxydant et il est réduit
Cr?* est le réducteur et il est oxydé / Br est I'oxydant et il est réduit

®©® a0 T oo

Fe? est le réducteur et il est oxydé / Sn** est I'oxydant et il est réduit

2. Quand le césium est exposé au chlore gazeux, un éclair lumineux apparait. Le
résultat de la réaction est le chlorure de césium, un sel blanc composé d'ions
chlorure et d'ions césium.

a. 2Cs+Cl, — 2 CsCl
b. Oxydation:Cs — Cs™ + e Réduction : Cl, + 2e — 2 CI
c. Cs estle réducteur/ Cl,est I'oxydant

3. Calcule le nombre d'oxydation des éléments en gras :

a.+5 b.+3 c.+6 d.+6 e.-3 f.-1/3
g.-3 h. - 8/3 i.+3 j-+5 k.+3 lL+7
m. +5 n.-2 o.-1 p.+3 g.+6 r.-4/3
s.0 t.-2/3

4. Calcule le nombre d'oxydation des éléments en gras puis détermine qui est oxydé
et qui est réduit :

a) ClO, + C—> CIO; + COX" ; Cisoxidized
+4 0 +3 +4

2+ - - =
b) Sn™ +Cl + BrO; —>SnCI.” +Br ; Snis oxidized
+2 +5 +4 —1

¢) MnOj + C,07 —> MnO, + CO, ; Cis oxidized
+7 +3 +4 +4

d) NOZ+HyTe —> NO+ TeO 2™ ; Teisoxidized
+5 -2 +2 +6

5. Détermine quelles réactions parmi les suivantes sont des réactions d'oxydo-
réduction: a,detf
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Equilibrage des réactions

1. Equilibre les demi-réactions suivantes :

(a) Ce*t+2e == Ce?" (h) NoHs+4 OH™ == Np+4HsO+4e"

(b) h+2e ==2i () HO; +OH == O,+H,0+2¢

(¢) Mn®* +2H,0 === MnO,+4H" +2¢” () HXeOj +4OH == HXeO +2H,0+2¢
(d) Os +2H" +2& == HyOy (k) HCoHzOo+4 H* +4 & == CsH50H +H0
(€) S,05 +2H' +2e == 2HSO] () Cr(OH);+50H === Cr0> +4H,0+3¢e"
(f} HyAsOy +2H"+2e” = HAsO,+2H,0 (m) CHyCHO + 2H* + 2 ™ === CH,CH, +H,O

(@) HoSeQs+4H" +4e” == Se+3H0

2. Pour chacune des réactions suivantes, détermine la variation du nombre
d'oxydation pour I'élément en gras puis détermine si la demi-réaction est une
oxydation ou une réduction :

(a) AON=(+7)—-(0) =+7. Oxidation (d) AON=(0)—(-2)=+2. Oxidation
(b) AON=(-1)-(+5) =-6. Reduction () AON =(+3)—(+5)=-2. Reduction
(c}) AON=(+8)—(+4) = +2. Oxidation

3. Equilibre les réactions suivantes en équilibrant d'abord les demi-réactions :
(@) 5 (UM +2H,0 —> UOZ" +4H " +2¢€")
2 (MnO; +8H" +5e" — Mn®" +4H,0)

2H,0+5U" +2MnO; —> 2Mn® +5U02" +4H*

{b) 6 (Zn —> Zn°t+2e7)
1 (AspO3+12H  + 12" —> 2 AsHz+3 HzO)

6 Zn + AsgO3 + 12HY —> 2 AsHg +6 Zn®t +3 HoO

(c) 6 ( Fe2r —> Fe¥t+em)
1 (Cro0% +14H +6e —> 2C3* +7HL0 )

6 Fe?* +Cr,07 +14H" —> 20r* +8Fe® + 7HO

(d) 1 (Clo+2e” —> 2CI7)
1 (S0,+2H,0 —> SOF +4H " +2¢")

Clp+ SO, +2H,0 —> 2CI +S05 +4H"
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(e) 3 (Cu—> Cuet42g7)
2 (NOg +4H" +3e —> NO+2H,0)

3Cu+2NO; +8H" —> 3Cu™ +2NO+4H0

() 3(8% — 5+2¢7)
1 (ClO; +6H +6e —> CI +3H,0)

38" +CIO;+6H" —> 38+CI +3H,0
6H;O0 —> 6H"+80H" {convert to basic)

35" +CI0; +3H,0 —> 35 +CI +60H™

(@) 2 (0OCI+2H"+2e —> CI +H,0)
1 (OCI +2H,0 —> ClO; +4H +4¢e")

30CI —> 2CI +CIO, {Note: no H" is left to "convert to basic".)

(h) 3 (CN +HO = CNO +2H'+2¢")
1(l0;+6H +8e —> [+3H0)

3CN +1C; —> [ +3CNO~ (Note: no H™ is left to "convert to basic". )

0] 1(8n** —> gn*4+2e7)
1 (HoOs+2H 4287 —> 2H,0)

HoOo +2 H* +8n%" —» Sn*™ +2H,0
2H,0 —> 2H " +20H

Sn?* 4 HoOs — Sn™* +20H"

() 1 (Brp+6H,0 —> 2BrO, +12H" +10e7)
5 (Bro+2e —> 2Br )

3Brp+3H,0 — BrO; +5Br +6H" (after dividing by 2)
6H " +60H — 6H.0

3Br,+80H —= 5Br +BrO; +3H50

k) 5 (HSO,; +H,0 —> SO +3H" +2¢7)
1 (2105 +12H +10e —> L+6H,0)

EHSO, +210; —> L, +580% +3H +H,0

Ecole Victor Brodeur — juillet 2011 S.Windels



() 2 ( HNOs+H"+e™ —> NO+H.0)
1 (HNOg+Hs0 =2 HNOs+2H +2¢7)

3HNO; —> HNO3+2NO + HoO

(m) 2(Mn™ +4H,0 — MnO; +8H" +5¢7)
5 (HBIO3+5H" +26” — Bi* +3H,0)

2Mn** +5HBIOg+9H' —> 5B*" +2MnO; +7 H,0

(n) 8 (HpOp+2H* +2e"—> 2H,0)
2 (Cr(OH); —> CrO7 +4H' +3¢")

3H,0,+2Cr(OH); —> 2Cr0T +6 H,0+2H"
2H +20H" —> 2H,0

3 Hy0p+ 2 Cr{OH); +20H —> 2Cr0% +8 H,0

(0) 1(Sb,S,+17H,0 —> Sb,0.+35S0%5 +34H" +28¢7)
28 (e +2H +NO; —> NO,+H,0)

Sb,S;+28 NOj +22H" —> Sb,05+3S05 + 28 NO, + 11 H,0
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(p) 28 (3¢ +4H +NO; —> NO+2H,0)
3 (20H,0 +As,S; —> 2HaAs0,+3S0%5 +34H" +28¢")

4H,0+28 NO, +3 As,S5+10 H —> 6 H3AsD4+SSDf +28NO

(a) 1 (4H,0 +FeS —> Fe®* +50% +8H +9¢")
3 (3e +4H +NO; —> NO+2H,0)

4H' +3NO; +FeS —> Fe’* +S50% +3NO+2H,0

(r 2 (Ho0 + FeHPO3 —> HaPO4+Fe®* +3¢7)
1 (6e +14H" +Cr,05 — 20r* +7H,0)

14 H* +Cr07 +2FeHPO; —> 2HgPO, + 2Fe™ +20r3* + 5H,0

(s) 1 (5H,0+5n5,0; — Sn*"+280% +10H +10e")
2 (5¢ +8H +MnO; — Mn**+4H,0)

6H +2Mn0O; +Sn8,0, —> Sn*" 42802 +2Mn™ +3H,0

() 1 (2H0 +2HNO3 +CuS —> CU(NOa)p+ SO +6H" +6e7)
6 (& +H +HNO3 —> NOa+H.0)

CuS + 8 HNO3 —> Cu(NOs)p + SOp + 6 NOg + 4 HyO

(up 1 (20e +20H" +6 Si0z+ 2Caa(PO4)e —> 6CaSiOg+ Py+ 10 HO)
10 (H0+C —> CO+2H " +2¢7)

20az(POy)z + 6 S0 +10C —> P4+6CaSi0z3+ 10CO

(v) 1 (10" +10H" +3 Hy80; +2 KMnOy — K804+ 2 MnSO4+8 Hy0 )
5 (HsS —> S+2H"+2¢")

A HB8O, + 2 KMNOy +5HS — KBS0, +2MnS044+58+8H0

(W) 2 (36 +3H" +7NHz+3 CuFa —> CugN +6 NH4F )
1 {(2NH3 —> No+BH +68e)

18 NH3+E CUFE —_— D CUaN +12 NH4F+ Na
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4. Equilibre les réactions suivantes en utilisant les nombres d'oxydation :

(a) SeDa +4!—+B H+—>212+Se+3 Hz0

I &DN +1 }(2
AON = —4

+1
)] [2+5HDC[+H20 — 5c|—+2i03+?H+
ﬂDN =
,r_\.om +5 xE
+5 0 +2 -3

(c) NOg+42Zn+7OH- —> 42Zn05 +NHj3 +2 Ho0

l R AON = +2 — |
A0ON=-8

+4 46 G
{d) 3503 +Cr20 +8H ECr +BSD4 +4HQO
I L‘.ON —BXE_I
AON = +2
+3 +3 0 +4

() 3C05 +2Auc| — gAu+aci+bcoe

| f!.DN —3 ’
AON=+1x2 '

0 +5
(f) 3H2P0 +2TaD o 2Te+3PD4 + 2H0 +2H"

| Loesd |

=2 - 4B +2 0
(g) 3CdS +2NO; +8HY —> 2NO +3Cd%*"+ 38 + 4H0
+6 0 +2 +3

(k) El’.‘:rD4 +3HCHO + 2H0 —> 3HCOO + 2CKOH)y + OH™

— AON = +2~~-+-*-—l

AON=-3
0 +5 +2 +4 o
() 3Pt+18CI +4NO; + 16HT —> 4NO +3PtCl; + BH0
| L— sonweaed |
AON = +4
+7 +3 +5 +4

{m) 4MnD +38by03 +2H0 —» 3 5b305+4 MnO2 + 4 OH™
| o f_‘-.DN=+2x2——--I
AON=-3

Ecole Victor 5.Windels
+7 -1/3 0 +2

{n) 2MnD;+QSO§_+1ﬂHN3+BH+ —> SHED+15N2+2MHSD4
1 L AON=1/3x6 —
AON = -5
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La pile électrochimique

1. Soit la pile suivante : un morceau de nickel estimmergé dans un bécher contenant
une solution de chlorure de nickel, et un morceau de cuivre est immergé dans un
bécher contenant une solution de sulfate de cuivre. Les électrodes de métal sont
reliées par un fil électrique et les béchers sont connectés par un pont salin.
L'équation de la réaction est : Ni + Cu** — Ni** + Cu

a. Fais un dessin
b. Quelle électrode est I'anode ?  Ni(s)
Vers quelle électrode les ions SO,* progressent-ils ? I'anode
d. Vers quelle électrode les électrons se déplacent-ils ? La cathode

e. Si 0,025 mol de Cu(s) sont produites, combien de moles d'électrons circulent a
travers le fil ? 0,050 mol

f.  Vers quelle électrode les ions Ni** migrent-ils aprés avoir été formés ? cathode

2. Soit la pile suivante : un morceau d'étain est immergé dans un bécher contenant
une solution de sulfate d'étain de concentration 1 M et un morceau d'argent est
immergé dans un bécher contenant une solution de nitrate d'argent de
concentration 1 M. Les électrodes de métal sont reliées par un fil électrique et les
béchers sont connectés par un pont salin. Aprés plusieurs heures, la masse de
I'électrode en étain a diminué.

a. Quelle est I'équation ionique nette de la réaction ? 2 Ag* + Sn — Sn* + 2 Ag

=4

Quelle électrode est la cathode ? Ag(s)

Vers quelle électrode les ions Ag* se déplacent-ils ? cathode

Vers quelle électrode les électrons se déplacent-ils ? cathode

La masse de I'électrode d'argent diminue-t-elle ou augmente-t-elle ? augmente

- 0o a o

Si 0,010 mol de Sn(s) réagissent, combien de moles d'électrons circulent a
travers le fil ? 0,020 mol

g. Si 0,020 mol de Sn(s) réagissent, combien de moles d'argent réagissent ? 0,040
h. Combien de moles d'électrons circulent a travers le pont salin ? 0

3. Calcule la force électromotrice pour chacune des réactions suivantes et définis si
ces réactions vont étre spontanées :

{a) Cr —» Crits3e”
3AgT+3e —> 3 Ag

E° =0.74 V
E° =0.80V

-
r
-
y

Cr+3Ag"—> Cr+3Ag ; E2,, =1.54V (spontaneous)

(b} Cut —= Cu2tse i E° =—0.15 W
Fedt 4+ e~ —> Eg2t : E° = B.77 V

cu® +Fe® — cu®t+Fe® Epg = 0.82V (spontaneous)
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{c) Mt +2H,0 —> MnOp+4H' +2e7; E°=-1.22V
b+2e” —> 2|7 i E°=0.54V

2 -
Mn 1L+2H2{'J+12 — MnO,+4 H 4217 ; EgELL =-0.68V  {non-spontaneous)

(d) 3Cu —* 3CuT+6e : B9 =034V
[w]

2NO, +8H ' +6e —> 4H,0+2NO ; E =098V

3CuU+2NO; +8H" — 3 cu”™ +4 HsO+2NO : Ege = 0.62V  (spontaneous)

€) 2Cr** 4+ 7THO = Cr,07 +14H +688” ; E°=-1.23V
3Pb*"+66" —* 3Pb i E'=-0,13V

50T 47 Ho,3 +3 Pbet — orgo? +14H +3Pb ; EDC_:ELG -1.38V  (non—spontaneous)

() HpOp+2H"+2e” —> 2H0 : E% = 178V
HoOp —> Op+2H"+2e™ ; E° =—0.70V
2H,0, — 2H,0+0,  ;Egg = 1.08V  (spontansous)

(g) Fe?*+2e~ —> Fe ; E® =-0.45V
2Fe?* —> 2Fe* 42677 E° =-0.77V

5 Fe?t > Fe+2Fe " Eag =—1.22V  (non-spontaneous)
(h) Hg?*+2e —> Hg ; E° = 0.85Y
2Hg —> Hg:++28- : Eu ==0.80V

Ho™ +Hy —> Hg2* : Egel = 0.05V  (spontaneous)

4. Soit six demi-piles (toutes les solutions ont pour concentration 1 M)
o une solution de CuSO, contenant une électrode de Cu
o une solution de Cry(SQO4); contenant une électrode de Cr
o une solution de MgSO, contenant une électrode de Mg
o une solution de ZnSO, contenant une électrode de Zn
o une solution de AgNO; contenant une électrode de Ag

o une solution de FeSO, contenant une électrode de Fe

a. Quelle paire de demi-piles formera la pile avec le plus haut voltage ? Ag et Mg

b. Quelle paire de demi-piles formera la pile avec le plus bas voltage ? Cr et Zn
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5. Soit les réactions suivantes :
Te* +4 Ru* —>Te+ 4 RuH ; EEELL =—0.23 VY

2R+ No¥ —> 2RuP e b S ES =+0.52V

Détermine si Nb** réagira spontanément ou pas avec Te. Non

6. Soit un métal hypothétique A :

ATt 4+2e” ==A : E°= .31V
AT + e ==A :E%=-0.29V.

a. Le métal A peut-il réagir avec de I'eau pure (pH = 7) pour produire de
I'hydrogéne ? Non

b. Le métal peut-il &tre dissout par une solution de H* de concentration 1 M pour
produire de I'nydrogéne ? Oui Si oui, quel ion est formé, A* ou A% ? A"

7. Soit quatre métaux A, B, C, D dans des solutions de A%*, B*, C*, D* de
concentration 1 M. Les résultats suivants sont trouvés lorsque les demi-piles sont
connectées :

Cathode Anode Cell voltage
C A Q.75 V
D A 0.49 V
D B 0.61V

Classe les métaux de I'oxydant le plus fort au plus faible. C** > D?* > A% > B*

8. Soit cing métaux A, B, C, D, E dans des solutions de A", B*, C*, D*, E** de
concentration 1 M. Les résultats suivants sont trouvés lorsque les demi-piles sont

connecteées :
Cathode Anode Cell voltage
C E 0.10 v
o B .08 v
A C 1.41 v
D [0 0.55 W
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Classe les ions métalliques de I'oxydant le plus fort au plus faible.
A3+ > D3+ > BS+ > C3+ > E3+

9. Une demi-pile A est constituée d'une électrode de Zn dans une solution de ZnSO,
de concentration inférieure a 1 M. Une demi-pile B est constituée d'une électrode
de Cu dans une solution de CuSO, de concentration supérieure a 1 M. Quelle serait
la force électromotrice de la pile constituée de ces deux demi-piles ? Serait-elle
plus grande, égale ou inférieure a 1,10 V ? plus grand

10. Le voltage de la pile Pb*" + Zn — Pb + Zn?* dépendamment des conditions
utilisées. Détermine parmi les trois situations suivantes celle qui va produire le plus
fort voltage et celle qui va produire le plus faible :

a. une fine électrode de Zn est immergée dans une solution de Zn?* de
concentration 0,5 M / une électrode épaisse de Pb estimmergée dans une
solution de Pb?* de concentration 1 M plus fort

b. une électrode épaisse de Zn est immergée dans une solution de Zn?** de
concentration 1 M / une fine électrode de Pb est immergée dans une solution
de Pb?* de concentration 0,5 M plus faible

c. une électrode épaisse de Zn est immergée dans une solution de Zn** de
concentration 1 M / une électrode épaisse de Pb est immergée dans une
solution de Pb?* de concentration 1 M

11. Qui est I'oxydant le plus fort : une solution de Pb?* de concentration 1 M ou 2 M ?
12. Qui est le réducteur le plus fort : une solution de I"de concentration 1 Mou 2 M ?

13.Si une pile est utilisée dans une lampe de poche, pourquoi l'intensité de la lumiére
va-t-elle diminuer progressivement plutét que de rester toujours au méme niveau
jusqu'a ce que la pile soit « morte » ? Le potentiel de réduction de I'oxydant diminue
et le potentiel de réduction du réducteur augmente. La f.e.m de la pile diminue.
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Spontanéité d'une réaction

1. Définis si les substances suivantes peuvent étre oxydées, réduites, ou ni l'un ni
l'autre ou les deux .

a. Na* réduit

b. I oxydé

c. Cu’ les deux

d. Sn* réduit

e. NOs ni I'un ni l'autre
f. Hg oxydé

g. Fe* les deux

h. Co* réduit

i. Se ni I'un ni l'autre
j. Sn* les deux

k. Al oxydeé

1. Cr,O/* en milieu acide réduit

2. Détermine si les réactions suivantes seront spontanées. Si oui, écris la réaction :

a. Ni*"+Ag pas de réaction

b. Zn?" +Li spontanée : 2 Li + Zn?** — 2 Li* + Zn

c. Ag+l- pas de réaction

d. H"+Cu pas de réaction

e. H" +Fe spontanée : 2 H* + Fe — H, + Fe*

f. Sn* +Au pas de réaction

g. Sn** +Co spontanée : Sn** + Co — Sn + Co*'

h. Cu™+ Sn spontanée : 2 Cu* + Sn — 2 Cu + Sn*

i. AP+ Ni pas de réaction

j. Hg* +H, spontanée : Hg*>* + H, — Hg + 2 H*
3. Lequel des deux est I'oxydant le plus fort ?

a. Zn*

b. Cu®

c. Br,

4. Lequel des deux est le réducteur le plus fort ?
a. Mn
b. Sn*
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c. Cr*

. Détermine si le mélange des deux substances suivantes donnera lieu a une
réaction spontanée et si oui, écris-la.

a. Zn(s) et Hx(g)
b. Sn(s) et Sn**
c. H" et Mn(s)

Fe?* et Cr,0:*

e. Fe* et Cr,0/* en milieu acide spontanée : 6 Fe** + Cr,0,* + 14 H" — 6 Fe*" +
2Cr*+7H,0

f. Cu(s)etH*
g. MnOy(s), H et spontanée : MnO, + 4 H* + 2 ' — Mn?* + 2 H,0 + |,
h. SO.* et Sn(s)
. Soient les trois demi-réactions suivantes :

A* +2e = A(s) (2) B*+2e —=B(s) (1)
(3)

Sachant que A% réagit avec C(s) mais pas avec B(s), classe les trois demi-
réactions de la plus forte réduction a la plus faible.

pas de réaction
spontanée : Sn + Sn* — 2 Sn#

spontanée : 2 H*+ Mn — H, + Mn**

A

pas de réaction

pas de réaction

pas de réaction

C*+2e = C(s)

. Soient les quatre demi-réactions suivantes :
D*+2e =D(s) E*+2e —=E(s) F*+2e =F(s) G*+2e =G(s)
Sachant que F?* réagit avec D(s), E(s) et G(s), que D* ne réagit avec aucun des

trois métaux et que G?* ne réagit qu'avec D(s), classe les quatre demi-réactions de
la plus forte oxydation a la plus faible. F** > E** > G* > D*

. Compléete le tableau suivant avec RX s'il y a réaction et « — » s'il n'y a pas de
réaction.

Fe* Au* Ni* Pb**
Fe RX RX RX
Au — — —
Ni — RX RX
Pb — RX —

9. Soit le tableau suivant qui donne des informations sur les réactions possibles entre
deux substances :

V2+ Cd2+ Ti2+ Ga3+
A% Rx — Rx
Cd — —
Ti Rx Rx Rx
Ga — Rx —
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Classe les métaux du plus fort oxydant au plus faible. Cd** > Ga** > V* > Ti#*

Electrolyse

1. Quels produits sont formés lorsque les solutions suivantes sont électrolysées ?

{a) Ni¥*+2e”—>Ni(s) ;E°=-0.26V (cathode)
217 —>1+2e ;E°=-0.54V (anode) ;  The minimum voltage required is +0.80 V.

(b) 2HoO +2& —> Hy(g) + 20H (107 M) ; E°=-0.41 V (cathode)
2 —> I3+ 2e 1 E%=-0.54 V (anode)
The minimum voltage required is +0.95 V.

(c) 2Ho0+2e™ — Hao(g) +2 OH (107 M) ;E°=-0.41V (cathode)
HiO —» 5 Oyg)+2H" (107 M)+2e ; E°=-0.82V (anods)
The minimum voltage required is +1.23 V.

{d) 2H" +2e" —> H, ;E°= 0.00V (cathode)
2T —»lp+2e” ;E°=-0.54 V (anode) ;  The minimum voliage required is +0.54 V

2. Sidu CuCl; pur et fondu est électrolysé avec des électrodes inertes, quelles
substances seront produites a lI'anode et a la cathode ? Quel est le voltage
minimum qui devra étre utilisé ?

Cu®* +2e” —= Cu(s) ; E%= 0.34 V (cathode)
2CIT —» Cly{g)+2e ; E?°=—1.36 V (anode)
Must apply AT LEAST +1.02 WV before the cell will operate.

|

3. Une solution de CuSO; est electrolysée avec des électrodes inertes. Quelles
substances sont produites a I'anode et a la cathode ? Quel est le voltage minimum
qui a été utilisé ?

Cutt4+2g —> E;u{s} ; E°=40.34 V  (cathode)
HoO — & On{g)+2H (107 M) +2e” ;E°=—0.82V (anode)
Must apply AT LEAST +0.48 V before the cell will operate.

4. Détermine les réactions qui auront lieu quand les solutions suivantes seront
électrolysées :

(@) 2HoO+2e” —= Hp+20H (107" M) (cathode)
217 —=1z+2e (anode)

217+ 2HyO —> Hp+lz+ 2 OH (107 M)
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(b) Sn%* 42 e; —> gn {cathode)
Sn=t —» gnt i og (anode)
2 8n®* —> gn gt
©) Cu¥+2e —> (cathode)

2B —» Brg+2e”

Cu?* +2B™ —> Cu+Br,

(d) 2H" +2¢" — H,
2B —» Brp+2e”

2H" +2Br —> Hy+Bry

(anode) * exception

(cathode)
(anode) * exception

(8) 2H0+26™—> Hp+20H (107 M) (cathode)
1 — s
HO —> = Oj0) +2H' (10" M)+ 26" (anode)

H2O m—— H2 +_;" 02

fH Co®**+2e” —> (o
21" — p+2e”

Co®* +2I° —» Co+lp

(@) 2Fe +2e6~ —> 2t
2C7 —> Cl+2¢”

2Fet po0 — 2 Fe?* +Clp

(note that: 2H" (107 M) +20H (107 M) —> 2H,0)

(cathode)
{anode)

{cathode)
(anode) "exception

2- + -
(h) SOT +4H" +26™ —> H80,+H,0 (cathode)
HO —> 2 Ofg)+2H +2¢” (anode)

SOY +2H" — HyS0;3+ 5 Oy(g)

5. Pourquoi ne peut-on pas produire de I'aluminium par électrolyse de AlICl;(aq) ?
L'eau a une plus grande tendance a réduire que Al**
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6. Examine le schéma suivant :

Ag Pt P

1M Mn2+ 1M Agt 1 M NaBr

a. Quel est le voltage de la pile formée des demi-piles Mn#/Mn et Ag*/Ag ? 1,99 V
b. Décris ce qui se passe lorsque cette pile est connectée au NaBr. La pile Mn/Ag
fournit du voltage pour I'électrolyse de NaBr
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