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Corrigé : L’électrochimie 

 

5.1 L’oxydation et la réduction 

1. oxydé   2. Réduit  3 a) Mg   b) Co2+ 

4. a) Cu+   b) Fe3+   5. Oxydée, réduite 

6. Al → Al3+ + 3e- et Fe3+ + 3e- → Fe 

7. a) Fe → Fe2+ + 2e- et Cu2+ + 2e- → Cu 

b) Cd → Cd2+ + 2e- et 2Ag+ + 2e- → 2Ag 

c) Sn → Sn2+ + 2e- et Pb2+ + 2e- → Pb 

d) Au3+ + 3e- → Au et 3Ag → 3Ag+ + 3e- 

e) 3Zn → 3Zn2+ + 6e- et 2Fe3+ + 6e- → 2Fe 

8.  

 

 

 

 

 

9.  
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5.2 Les réactions d’oxydoréduction 

1. a)  

 

 

 

 

 

 

 

 

 

b)  

Élément oxydé Élément réduit Agent oxydant Agent réduit 

Al O O Al 

I N N I 

Al Mn Mn Al 

O Cl Cl O 

 

2. a) Il s'agit d'une réaction non redox car il n'y a ni perte ni gain d'électrons. 

b) Il s'agit d'une réaction redox car le nombre d'électrons perdus est égal au nombre d'électrons 

gagnés.  

3. Une augmentation du nombre d'oxydation d'un atome signifie une oxydation, tandis qu'une 

diminution du nombre d'oxydation signifie une réduction. 

4. réduction, oxydant, réduit, réducteur, oxydé 

5. a) Les atomes N passent de +5 à +2, ils sont donc réduits. 

Les atomes As passent de +3 à +5, ils sont donc oxydés. 

As: +3 à +5, changement net = +2 

N: +5 à +2, variation nette = –3 

Six électrons seraient perdus par trois atomes d'arsenic. 

2 atomes de N donneraient une diminution nette de –6. 

Deux atomes d'azote gagneraient six électrons. 

Ajoute des coefficients aux formules qui contiennent les éléments dont le nombre 

d'oxydation change. 

 
Équilibre le restant de l’équation. 

 
 

b)  

 

 



Chimie 40S Corrigé L’électrochimie 

 
 

7. a)  

 

b)  

 

c)  

 

d) 

 

 

8.  

 

 

 

 



Chimie 40S Corrigé L’électrochimie 

9.  

 

 

 

5.3 La série d’activité 

1. a)  

b) aucune réaction 

c)  

d) aucune réaction 

2.a) Au3+  b) Au3+   c) Br-   d) Cr0 

e) Au3+   f) Br- et Cr0 

3. Ils ne peuvent pas se produire spontanément car un atome de métal doit être plus réactif que 

l'autre. Il faut être plus fort ou « gagner la compétition » pour l'atome de chlore. 

4. Tous les éléments ne sont pas égaux dans leur capacité à remplacer d'autres éléments. 

Les métaux, tels que le lithium, le sodium, le potassium, le strontium et le calcium, sont appelés 

des métaux « très actifs » du fait qu’ils abandonnent les électrons très facilement. Ces métaux 

peuvent remplacer l'hydrogène de l'eau froide pour produire de l'hydroxyde et de l'hydrogène 

gazeux: 2K + 2H2O → 2KOH + H2. 

Des métaux un peu « moins actifs », comme l'aluminium, le magnésium, le chrome et le zinc ne 

réagiront qu'avec de l'eau chaude et produiront l’oxyde et hydrogène gazeux:  

Mg + H2O → MgO + H2. 

Les métaux tels que le plomb et le fer ne réagissent pas avec l'eau, mais peuvent réagir avec HCl 

pour former de l'hydrogène gazeux: Pb + 2HCl → H2 + PbCl2. 

Certains métaux « moins actifs » ne déplaceront pas l'hydrogène du HCl mais déplaceront 

d'autres ions métalliques dans des solutions aqueuses. 

 

5.4 L’évolution historique des piles voltaïques 

 

Recherche 
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5.5 La pile voltaïque 

1. a)  

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

b)  

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

c)  
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2. a)  

 

 

L'argent est plus facilement réduit (plus grande tendance à attirer les électrons), c'est donc la 

cathode. Le nickel métal est l'anode. 

 
 

 

b)  

 

 

 

 

c)  

 

 

 

d)  

 

 

 

 

3. a)  

    b)  

    c)  

 

5.6 Le potentiel standard 

1. a) 

 

 

 

Spontanée : le potentiel de la pile est positif. 

b)  

 

 

 

Spontanée 
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c)  

 

 

 

Spontanée 

d)  

 

 

 

Non spontanée 

e)  

 

 

 

Non spontanée 

2. a)  

 

 

 

Spontanée 

b)  

 

 

 

Spontanée 

c)  

 

 

 

 

non spontanée 

d)  

 

 

 

Spontanée 

3. Toute paire d'électrodes donnée donnera une cellule spécifique E. Pour comparer les forces 

relatives des demi-cellules voltaïques, les scientifiques devaient trouver une cellule à laquelle 

toutes les autres pourraient être comparés. De nombreuses cellules de référence ont été 

initialement utilisé, mais la pile à hydrogène est tombée commodément au milieu de la table de 

potentiels. 
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5.7 Les piles électrolytiques 

1.  

 Pile voltaïque Pile électrolytique 

Réaction spontanée ou 
non spontanée 

Spontanée Non spontanée 

Potentiel de la pile 
 

Positive Négative 

Électricité produite ou 
consommée 

Produite Consommée 

Charge de l’électrode à 
l’anode et à la cathode 

Cathode + 
Anode - 

Cathode – 
Anode + 

Lieu de l’oxydation et de 
la réduction 

Réduction-cathode 
Oxydation-anode 

Réduction-cathode 
Oxydation-anode 

Conservation de 
l’énergie 
 

Converti l’énergie 
chimique en énergie 
électrique 

Converti l’énergie 
électrique en énergie 
chimique 
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5.8 Résolution de problèmes 

1.  

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

0,851 g de Mg est formé à la cathode et 1,33 g de F2 gazeux est formé à l’anode. 

 

2.  

 

 

 

 

 

 

= 1470 s 

3. 67,2 g 

4.  


