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Chapitre8

SM1, ST4 & ST5Diagrammes E-pH Diagrammes 
de Pourbaix
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1-Nombre d’oxydation (n. o.) ou degré d’oxydation Définition: Le nombre d’oxydation d’un atome correspond à la différenced’électrons de valence entre l’atome isolé et l’atome lorsque l’édifice estformé, toutes les liaisons étant considérées comme purement ioniques.Diagrammes E-pH I. RappelsConsignes pour déterminer un nombre d'oxydationPour indiquer le nombre d'oxydation d'un atome on écrit d'abord son signe (+plus ou -) puis sa valeur en chiffre romain (le nombre d'oxydation est un entierrelatif), alors qu'on fait l'inverse pour écrire la charge d'un ion. On utilise lesrègles suivantes pour déterminer un nombre d'oxydation d’un atome:Chapitre 8:  Diagrammes E Règle 1: Le nombre d'oxydation d'un atome dans un corpssimple élémentaire ou moléculaire est nul.règles suivantes pour déterminer un nombre d'oxydation d’un atome:Un corps pur simple, ou corps simple, est un corps pur constitué d'un seul typed'atomes. Il peut être :* élémentaire, c'est-à-dire que ses atomes ne forment pas des molécules ; exemple :le fer (Fe) ; le zinc (Zn); l’hydrogène (H), l’oxygène (O);….* moléculaire, c'est-à-dire que ses atomes sont liés par des liaisons covalentes etforment donc des molécules ; exemple : le dihydrogène H2; le dioxygène O2; l’ozoneO3…. 33



Diagrammes E-pH I. RappelsRègle 2: Dans le cas d'ions monoatomiques, le nombred'oxydation de l'atome est égal à la charge de l'ion.Règle 3: Dans les espèces polyatomiques: l'oxygène agénéralement un nombre d'oxydation égal à -II (sauf dans lesperoxydes où il est égal à -I et dans le difluorure d’oxygène (OF2)il est égal à +II) et l'hydrogène a habituellement un nombreChapitre 8:  Diagrammes E il est égal à +II) et l'hydrogène a habituellement un nombred'oxydation de +I (sauf dans les hydrures où il est égal à -I)Règle 4: Dans les espèces polyatomiques, on attribue à tous lesatomes un nombre d'oxydation de sorte que la sommealgébrique des nombres d'oxydation soit égale à la chargeportée par l’espèce polyatomique. 4421/02/2022



Diagrammes E-pH I. Rappelsn.o. de l’oxygène dans les peroxydes : H2O2, Na2O2…Un peroxyde est un composé chimique, organique ou inorganique, quicomporte deux atomes d'oxygène voisins liés entre eux (-O-O-).
� puis pour chaque liaisoncovalente on attribuearbitrairement à l'élément lePour déterminer le nombre d’oxydation (n.o.) de chaque atome dans uneespèce polyatomique:
� il faut tout d'abord faire le schéma de Lewis de l’espèce considéréeChapitre 8:  Diagrammes E Dans les peroxydes (H2O2, Na2O2…), le n.o. de l’oxygène estégal à -Iarbitrairement à l'élément leplus électronégatif l'ensembledes électrons de la liaison
� Enfin, le nombre d'oxydationde l’élément est la différenceentre sa valence à l'étatfondamental et le nombre totaled'électrons qui lui sont attribués 55



Diagrammes E-pH I. RappelsDans les hydrures (LiH, NaH, KH, LiAlH4,CaH …), l’hydrogène est lié à des élémentsn.o. de l’hydrogène dans les hydruresUn hydrure est un composé chimique constitué d'hydrogène et d’autres éléments  moins électronégatif Chapitre 8:  Diagrammes E CaH2…), l’hydrogène est lié à des élémentsmoins électronégatif que lui, alors n.o.(H)= -I 6621/02/2022



Diagrammes E-pH I. Rappelsn.o. de l’hydrogène et de l’oxygène (A retenir)Elément chimique Espèce Nombre d’oxydationHydrogène Corps simples : H, H2Les hydrures : LiH, LiAlH4, CaH2,…Les espèces chimiques autres queles corps simples et les hydruresCorps simples :O, O2 et O3Application no1 : Compléter le tableau suivant: 0-I+I0Chapitre 8:  Diagrammes E oxygène Corps simples :O, O2 et O3Les peroxydes : H2O2, Na2O2…Le difluorure d'oxygène: OF2Les espèces chimiques autres queles corps simples, les peroxydes etle difluorure d’oxygèneApplication no2 : Déterminer le nombre d’oxydation du chrome, dufer et d’iode dans les espèces suivantes :espèce Cr Cr2O72- CrO42- CrO3 Cr2O3 I- I3- I2 HIO3 IO3- Fe3O4n.o. C’est un oxyde mixte0-I-II+II0 +VI +VI +VI +III -I I(0) et 2 I( -I) 0 +V +V 2 Fe(+III) et 1 Fe(+II) 77



Diagrammes E-pH I. RappelsOxydant: espèce chimique capable d’accepter (ou de gagner) un ou plusieurs e-Réducteur: espèce chimique capable de donner (ou de perdre) un ou plusieurs e-2- Oxydation-réduction - oxydant - réducteur- couple redoxOxydation : demi-réaction au cours de laquelle un élément perd un ou plusieurs électrons ; Fe(sd) → Fe2+(aq) + 2 e- (transformation du fer métallique en ions Fe2+)Réduction : demi-réaction au cours de laquelle un élément gagne un ou plusieurs électrons; Ag+(aq) + 1 e- → Ag(sd) (transformation des ions argent en argent métallique)Chapitre 8:  Diagrammes E Convention d’écriture d’un couple redox: Ox/RedL’oxydant d’un couple redox s’écrit à gauche et son réducteur conjugué à droiteDemi-réaction électronique Nature Oxydant Réducteur Ox/RedFe(sd) → Fe2+(aq) + 2 e- oxydationAg+(aq) + 1 e- → Ag(sd)Application no3 : Compléter le tableau suivant: 88



Diagrammes E-pH I. Rappelsa-Méthode d'équilibrage d'une demi -équation en utilisant les nombres d'oxydation:Les étapes de cette méthode sont:1. Ecrire le couple ox/red sous la forme:   ox =     redet équilibrer les éléments autres que l’hydrogène H et l’oxygène O2. Calculer le n.o. variant (changeant) de l’atome X commun à l’oxydant et au réducteur.En déduire le nombre d’éléctrons n échangé entre l’oxydant et le réducteur par la relationn== [(n.o. de X dans l’Ox) - (n.o. de X dans le Red)] × nombre de X d’un coté de l’équation:ox + n e- = red3. Équilibrer les charges par H+ (normalement H O+)  en milieu acide et par OH- en milieu 3- Equilibrage d’une demi-réaction redox en solution aqueuseChapitre 8:  Diagrammes E Exemple: la demi-équation du couple Cr2O72- /Cr3+ en milieu acide1. Cr2O72- = 2 Cr3+ car il y a 2 Cr à gauche2.      Cr2O72- = 2 Cr3+Cr(+VI)                Cr(+III)nombre d’électrons échangé entre l’oxydant et le réducteur: n= [6-3] × 2=6Cr2O72- + 6 e- = 2 Cr3+ 3. Cr2O72- + 14 H+ + 6 e- = 2 Cr3+4. Cr2O72- + 14 H+ + 6 e- = 2 Cr3+ + 7 H2O car il y a 7 « O » à gauche3. Équilibrer les charges par H+ (normalement H3O+)  en milieu acide et par OH- en milieu basique4. Équilibrer l'élément oxygène par H2O. 99



Diagrammes E-pH I. Rappelsb-Méthode d'équilibrage d'une demi -équation dite « directe »:Les étapes de cette méthode sont:1.Ecrire le couple ox/red sous la forme: ox = redet équilibrer les éléments autres que l’hydrogène H et l’oxygène O2. Équilibrer l’élément O par es molécules d’eau3. Équilibrer l’élément H par H+ ( ou des H3O+)en milieu acide et par OH- en milieu basique4. Équilibrer la charge (électroneutralité de demi-réaction) avec des électrons e-.Chapitre 8:  Diagrammes E Exemple: la demi-équation du couple Cr2O72- /Cr3+ en milieu acide1. Cr2O72- = 2 Cr3+ car il y a 2 Cr à gauche2. Cr2O72- = 2 Cr3+ + 7 H2O 3. Cr2O72- + 14 H+ = 2 Cr3+ + 7 H2O   car il y a 14 « H » à droite4. Cr2O72- + 14 H+ + 6 e- = 2 Cr3+ + 7 H2O 1010



Diagrammes E-pH I. RappelsApplication no4 : Ecrire les demi-équations, en milieu acide, des couples redox suivants: c.  Hg2+(aq)/ Hg2+ 2(aq)d. Hg(OH)2(aq)/ Hg2+ 2 (aq) e.  HClO(aq) /Cl2(aq)a.  Fe2+(aq)/ Fe(sd) b.  Fe3+(aq)/ Fe2+(aq) f.  Cu2+(aq) /Cu2O (sd)SolutionChapitre 8:  Diagrammes E 111121/02/2022



Diagrammes E-pH I. RappelsPrévision du sens d’une réaction redoxUne réaction d'oxydoréduction met en jeu deuxcouples rédox Ox1 / red1 et Ox2 / red2La classification des couples rédox par leurpotentiel standard, sur une même échelle, Pouvoir oxydant croissant Pouvoir réducteur croissant4- Réaction d’oxydoréductionUne réaction d'oxydoréduction ou réaction redox (rouille, pile électrochimique, etc.)est une réaction chimique qui implique un échange d'électrons entre des réactifs.Chapitre 8:  Diagrammes E Tout couple redox oxyde un couple redox de potentiel inférieur potentiel standard, sur une même échelle,permet de prévoir quelle réaction est possible.Elle ne peut se produire uniquement entrel'oxydant le plus fort d'un couple avec leréducteur le plus fort de l'autre couple.C'est la règle dite du « gamma » illustré par leschéma ci-contre Pouvoir oxydant croissant Pouvoir réducteur croissantLa règle du gamma 121221/02/2022



Diagrammes E-pH I. RappelsUne pile électrochimique est un générateur qui transforme de l'énergie chimiquefournie par une réaction d'oxydoréduction spontanée en énergie électrique. Elleest constituée de deux demi-piles contenant chacune les deux membres d'uncouple oxydant / réducteur.Une demi-pile est l’ensemble constitué parles deux espèces Ox et Red d’un coupleredox en contact avec un conducteur (leconducteur peut éventuellement être l’unedes espèces Ox ou Red du couple5- Les piles électrochimiquesChapitre 8:  Diagrammes E Dans de nombreuses situations, il estnécessaire de séparer physiquementles espèces chimiques des deux demi-piles.Chaque demi-pile constitue alors unecellule distincte dont lacommunication est assurée par unecirculation d'ions à travers un pontionique (ou pont salin entre les deuxdemi-piles).des espèces Ox ou Red du coupleconsidéré). Red Ox 131321/02/2022



Diagrammes E-pH I. RappelsLe terme électrode désignait initialement la surface de contactentre la solution électrolytique et le conducteur solide présentdans la demi-pile.Par extension il désigne également le conducteur solide lui-même(exemple: plaque de fer)Les électrodes d’une pile: anode & cathodeChapitre 8:  Diagrammes E Une électrode siège d'une oxydation est appelée anode, uneélectrode siège d'une réduction est appelée cathode. 141421/02/2022



Diagrammes E-pH I. RappelsLe symbole d'une pile électrochimique : Par convention, on note la constitution d'une pile sous la forme suivante : (Anode) - Métal de l'anode | Solution de l'anode || Solution de la cathode | Métal cathode    + (Cathode) (-)   Zn(s)| Zn2+ (… mol L-1) || Cu2+ (… mol L-1) | Cu(s)    (+)exemples: voltmètrevoltmètreChapitre 8:  Diagrammes E (-)   Pt(s)| Fe3+ (… mol L-1) ;Fe2+ (… mol L-1) || MnO4- (… mol L-1) ;Mn2+ (… mol L-1) | Pt(s)    (+)pont salin Cathodeanodepont salinvoltmètree-



Diagrammes E-pH I. RappelsLe potentiel d'électrode EOx/red d'un couple Ox/red est par définition la différence dupotentiel algébrique en circuit ouvert aux bornes de la pile constitué de l'électrode étudiéeet de l'électrode standard à hydrogène (ESH).Par convention, l'ESH est prise comme anode, c'est à dire qu'elle est le siège de la demi-réaction d'oxydation : H2(g) = 2 H+ (aq) + 2 e- ; {Convention : EESH = 0V à toutestempérature}6-Détermination expérimentale du potentiel d'électrode EOx/red d'un couple redoxLe potentiel d'électrode (EOx/red ) associé à un copule Ox/Red correspond donc à la forceélectromotrice ∆E d'une pile constituée :* d'une part de ce couple et d'un fil de platine pour assurer la liaison électrique* d'autre part de l'électrode standard à hydrogène.Chapitre 8:  Diagrammes E température}
∆E = Ecathode- Eanode=  EOx/red - EESH = EOx/red La fem ∆E de la pile est liée à la variation del’enthalpie libre ∆rG accompagnant la réactionglobale a Ox + n/2 H2(g) = b Red + nH+(aq) dela pile par la relation :Avec:     n: le nombre d'électrons mis en jeuF: la constante de Faraday F=96500 C.mol-1nFGEE oroo dRe/Ox ∆

−==∆

Cette relation reste valable lorsque tousles constituants physicochimiques de lapile sont dans leur état standard :-PH2=1bar V nFGEE rdRe/Ox ∆
−==∆ 161621/02/2022



Diagrammes E-pH I. RappelsL’enthalpie libre standard de réaction ΔrG0 est reliée à la constante d’équilibre K de la réaction par : ΔrG0 = - RT  ln Kl’enthalpie libre standard de réaction est reliée d’autre part à laf.é.m. standard d’une pile par : ΔrG0 = – n F ΔE0En combinant les deux expressions, il vient :7. Equation de Nernst – Potentiel d’un couple redoxChapitre 8:  Diagrammes E En combinant les deux expressions, il vient :– n F ΔE0 = - RT  ln KCette expression permet de calculer la constante d’équilibre d’une réactiona Ox1 +b Red2   =   c Red1 + d Ox2à partir de la f.é.m. standard de la pile correspondante:TR )EE(FnTR EFnKln 0 )2dRe/2Ox(0 )1dRe/1Ox(0 −
=

∆
=

avec n électrons échangés, 171721/02/2022



Diagrammes E-pH I. Rappels
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Diagrammes E-pH I. RappelsLa demi-équation générale d’un couple Ox/Red en milieu acide s’écrit sous la forme:8. Formule de Nernst liée à une demi-équation d’un couple Ox/Red)lq(2)aq( OHqdRebHmneOxa +=++ +−Le potentiel redox d’un couple Ox/Red s’écrit :


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



+=

+q OHb dRe mHaOx0 dRe/OxdRe/Ox 2aa aalnnFRTEEChapitre 8:  Diagrammes E  dardtansdoxRepotentiel:E0 dRe/OxAvec: Le potentiel redox standard (ou bien normal) est le potentiel lorsquetoutes les espèces sont à l'état standard. Si H+ est utilisé pour équilibrerla réaction, la valeur de E0 correspond à un état pour lequel l'activitéde H+ est égale à 1 soit un pH=0 (cas le plus fréquent dans les tables quidonnent des valeurs de potentiels standard). De même si la réaction estéquilibrée avec OH-, on obtient une valeur de E0 à pH=14. 191921/02/2022



Diagrammes E-pH I. RappelsF = NA e = 96485 C mol-1: constante de FradayE Ox/Red s'exprime en volt xlog059,0xlogFRT3,2xlnFRT:C25A 10100 ==Chapitre 8:  Diagrammes E 
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+q OHb dRe mHaOx100 dRe/OxdRe/Ox 2aa aalogn059,0EEdonc:Remarque: Souvent, on propose l’approximation 0, 059 ≃ 0, 06 afin de faciliter la division parl’entier n représentant le nombre d’électrons transférés entre l’oxydant et le réducteur.A   250C 202021/02/2022



Diagrammes E-pH I. RappelspHn m059,0aalogn059,0EE b dReaOx100 dRe/OxdRe/Ox −
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Dans le cas ou l'oxydant et le réducteur sont deux espèces solubles en milieu aqueuxChapitre 8:  Diagrammes E pHn m059,0C ]d[ReC]Ox[logn059,0EE b0 ba0 a100 dRe/OxdRe/Ox −
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Diagrammes E-pH I. Rappels1/ Ecrire la demi-équation du couple Cr2O72-/Cr3+, en milieu acide.1/    Cr2O72- (aq)+ 6  e - + 14 H+(aq) =   2Cr3+(aq) + 7H2O(l)Espèce Cr3+(aq) Cr2O72-(aq) H2O(l) H2(g) H+(aq)
∆fG°(kJ mol-1) -215 -1301 -237 0 02/ Calculer Eo(Cr2O72-/Cr3+) en (V/ESH).On donne :Application no5 : Potentiel redox normal2/ Par convention, E0 (Cr2O72-/Cr3+) est la f.é.m. de la pile constituée par l’association deSolutionChapitre 8:  Diagrammes E F6GEEEE 0rCr/OCr0H/H0Cr/OCr00 )aq(32 )aq(72)g(2)aq()aq(32 )aq(72 ∆

−==−=∆ +−++− )H(G3)H(G8)OCr(G)OH(G7)Cr(G2G:avec 20f0f2720f20f30f0r ∆−∆−∆−∆+∆=∆ +−+ 10r mol.kJ788G:AN −−=∆ ESH/V36,1E 3272 Cr/OCr0 =+−

Cr2O72- (aq)+ 6  e - + 14 HD+(aq) =   2Cr3+(aq) + 7H2O(l)3 H2(g) =   6 HG+(aq) + 6  e -Cr2O72- (aq) + 3 H2(g) + 14 HD+(aq) =   2Cr3+(aq) + 6 HG+(aq) + 7H2O(l)   (n=6)2/ Par convention, E0 (Cr2O72-/Cr3+) est la f.é.m. de la pile constituée par l’association dela demi-pile du couple Cr2O72-/Cr3+ et une demi –pile constituée par l’électrode standard
à hydrogène (ESH). 222221/02/2022 ⇒



Diagrammes E-pH I. RappelsApplication no 6:1. Schématiser la cellule électrochimique qui permet de déterminer le potentiel standardd’électrode du couple Ag+(aq)/Ag(s), en précisant les concentrations et en indiquant lapolarité des électrodes.2. Donner le symbole de cette cellule.3. Écrire l’équation de la réaction bilan associée à cette cellule ?4. Quelle est la réaction possible spontanément dans cette cellule ?5. Quelle sera la valeur du potentiel d’électrode E du couple Ag+(aq)/Ag(s) quand laconcentration [Ag+]=10-4 mol.L-1?Donnée: E°(Ag+(aq)/Ag(s)) = 0,799 V/ ESH ; E°(H+(aq)/H2(g)) = 0 V/ ESH ; Constante de FaradayF=96500 C.mol-1Chapitre 8:  Diagrammes E Solution:1.2. Pt(s)| H2(g) (1bar) | H+ ( 1 mol.L-1) || Ag+ ( 1 mol.L-1) | Ag(s)- + 232321/02/2022



Diagrammes E-pH I. Rappels3.4. )s()aq( Age1Ag =+ −+

( ) 21e2H2H )aq()g(2 ×+= −+

Réduction  ( se produit à la cathode)Oxydation (se produit à l’anode))aq()s()g(2)aq( HAgH21Ag ++ +=+ (n=1) Équation de la réaction  bilan  Chapitre 8:  Diagrammes E La réaction est spontanée dans le sens direct.
[ ]++= ++ Aglog106,0EE 100 Ag/AgAg/Ag )s()aq()s()aq(5. ESH/V559,0E )s(Ag/Ag )aq( =+AN: )s()aq( Age1Ag =+ −+ 242421/02/2022



Diagrammes E-pH I. RappelsDéterminer E02 le potentiel normal redox du couple Cd(OH)2(s)/Cd(s)a/ à pH =0b/ à pH =14On donne à 25oC:Application no7:  Potentiel redox normal (Extrait du concours PC, 2002, modifié):ESH/V4,0)Cd/Cd(E 20 −=+ (s)(aq) Produit de solubilité de Cd(OH)2: Ks= 10-14Produit ionique de l'eau: Ke= 10-14Solution: Méthode ‘’ Thermodynamique’’a/ à pH=0 ESH/V0)H/H(E 20 =+ (g)(aq)Chapitre 8:  Diagrammes E a/ à pH=0Cd2+ (aq) +  H2(g) = Cd(s) +2 H+(aq)         n=2  (1)     ∆rG01 = -2F ∆ E01 = -2F  E0(Cd2+/Cd)Cd(OH) 2(s) = Cd2+ + 2 OH-(aq) (2)            ∆rG02= -RT ln KsH2O(l) = H+(aq) + OH-(aq) (3)            ∆rG03= -RT ln KeCd(OH) 2(s) + H2(g) = Cd(s) + 2H2O(l) n=2    (4)             ∆rG04= -2F ∆ E04 = -2F  E02nous remarquons que:  (4) = (1) + (2) – 2 x (3) 252521/02/2022



Diagrammes E-pH I. Rappels
∆rG04= ∆rG01+ ∆rG02 – 2 ∆rG03-2F E02 = -2F E0(Cd2+/Cd) -RT ln Ks+  2 RT ln KeIl vient alors:   E02 = E0(Cd2+/Cd) + 0,03  log10 (Ks/  Ke2) AN:   E02 = 0,02V/ESHRemarque:’’Un abus d'écriture pratique’’ (voir par exemple certaines corrigées des concoursnationaux d’entrée aux cycles de formation d’ingénieurs ) consiste à attribuer à lademi-équation rédox écrite dans le sens de la réduction l’expression d'enthalpielibre standard suivant:Ox + n e- = Red ; ∆G° = - n F E°(Ox/Red).La réponse à la question a/ peut être rédigée comme suit:  à pH=0Chapitre 8:  Diagrammes E La réponse à la question a/ peut être rédigée comme suit:  à pH=0Cd2+ +  2e       = Cd(s) (1)            ∆G01= -2F E01Cd(OH) 2(s) = Cd2+ + OH- (2)            ∆rG02= -RT ln KsH2O       = H+ + OH- (3)            ∆rG03= -RT ln KeCd(OH) 2(s) + 2H+ +  2e  = Cd(s) + 2H2O       (4)             ∆G04= -2F E02

∆G04= ∆G01+ ∆rG02 – 2 ∆rG03-2F E02 = -2F E01 + -RT ln Ks+  2 RT ln KeIl vient alors:   E02 = E01 + 0,03  log10 (Ks/  Ke2) AN:   E02 = 0,02V/ESHnous remarquons que:  (4) = (1) + (2) – 2 x (3) 262621/02/2022



Diagrammes E-pH I. Rappels
∆rG04= ∆rG01+ ∆rG02 – 2 ∆rG03-2F E02 = -2F E0(Cd2+/Cd) -RT ln Ks+  2 RT ln KeIl vient alors:   E02 = E0(Cd2+/Cd) + 0,03  log10 (Ks/  Ke2) AN:   E02 = 0,02V/ESHb/ à pH=14Cd(OH) = Cd2+ + 2 OH- (2)            ∆ G0 = -RT ln KCd2+ (aq) +  H2(g) = Cd(s) +2 H+(aq)     n=2 (1)     ∆rG01 = -2F ∆ E01 = -2F  E0(Cd2+/Cd)Chapitre 8:  Diagrammes E Cd(OH) 2(s) = Cd2+ (aq) + 2 OH- (aq) (2)            ∆rG02= -RT ln KsCd(OH) 2(s) + H2(g) = Cd(s) + 2 H+(aq) + 2 OH- (aq) n=2   (4’)  ∆rG04’= -2F ∆ E04’ = -2F  E02’nous remarquons que:  (4’) = (1) + (2) 

∆rG04’= ∆rG01+ ∆rG02-2F E02’ = -2F  E0(Cd2+/Cd) -RT ln KsIl vient alors:   E02’ = E0(Cd2+/Cd) + 0,03  log10 (Ks) AN:   E02’ = -0,82V/ESH 272721/02/2022



Diagrammes E-pH I. Rappelsà pH=14Cd2+ +  2e       = Cd(s) (1)            ∆G01= -2F E01Cd(OH) 2(s) = Cd2+ + OH- (2)            ∆rG02= -RT ln KsCd(OH) 2(s) + 2e  = Cd(sd) + 2 OH- (4’)             ∆G04’= -2F E02’La réponse à la question b/ peut être rédigée, conformément à la remarqueprécédente,comme suit:Chapitre 8:  Diagrammes E Cd(OH) 2(s) + 2e  = Cd(sd) + 2 OH (4 )             ∆G 4’= -2F E 2
∆G04’= ∆G01+ ∆rG02-2F E02’ = -2F E01 + -RT ln KsIl vient alors:   E02’ = E01 + 0,03  log10 (Ks)AN:   E02’ = -0,82V/ESHnous remarquons que:  (4’) = (1) + (2) 282821/02/2022



Diagrammes E-pH I. RappelsApplication no 8:On considère, à 298 K, une pile électrochimique constituée :- d’une électrode (1) de fer plongeant dans 100 mL d’une solution de FeSO4à 1 mol L-1 ;- d’une électrode (2) de cuivre plongeant dans 100 mL d’une solution de CuSO4à 1 mol L-1.1. Ecrire les demi-équations associées aux couples redox mis en jeu dans cettepile.2. Calculer le potentiel de chaque électrode (E1 et E2)3. En justifiant votre réponse, indiquer l'anode, la cathode et donner les demiChapitre 8:  Diagrammes E 3. En justifiant votre réponse, indiquer l'anode, la cathode et donner les demiréactions d'oxydo-réduction qui ont lieu dans chacune de ces électrodes.4. Donner le schéma de la pile en question, en précisant la polarité de chaqueélectrode et le sens du courant si cette pile débite.5. Donner le symbole de cette pile.6. Déterminer la valeur de la fem de cette pile.7. Ecrire la réaction globale de la pile et dresser le tableau d’avancement de cetteréaction.8. Calculer la constante d’équilibre K298 de la réaction associée à cette pile.CommenterDonnées à T=298K et à pH=0: Couple Cu2+ / Cu(sd) Fe2+ / Fe(sd)Eo(en V/ESH) 0,34 -0,44 292921/02/2022



Diagrammes E-pH II. Généralités sur les diagrammes E-pH1. Description d’un diagramme E-pH►Un diagramme potentiel-pH est relatif à un élément chimiquedonné X, présent en solution aqueuse à divers nombres d'oxydationdans différentes espèces chimiques. Ces diagrammes ont été proposéset établis par le chimiste belge POURBAIX. On représente, pour lesdifférents couples rédox mis en jeu, les variations du potentiel rédox EChapitre 8:  Diagrammes E ► Un diagramme E-pH fait apparaître les différents domaines deprédominance et d’existence des différentes espèces chimiques del’élément X. Il permet, par une méthode graphique simple de prévoirles réactions mises en jeu et leur sens d'évolution pour desconcentrations initiales fixées des différents réactifs.différents couples rédox mis en jeu, les variations du potentiel rédox Een fonction du pH. 303021/02/2022



Diagrammes E-pH II. Généralités sur les diagrammes E-pHDiagramme E-pH  de l’eauQuelques exemples des diagrammes E-pH:Chapitre 8:  Diagrammes E 313121/02/2022



Diagrammes E-pH 01E(V/ESH) pH6,554 13,6514prédominanceII. Généralités sur les diagrammes E-pHDiagramme E-pH du zincChapitre 8:  Diagrammes E -1 pH6,551 2 3513,65Zn(s)Zn(OH)2(s)Zn2+(aq) Zn(OH)42-(aq)existenceexistence prédominance 323221/02/2022



Diagrammes E-pH II. Généralités sur les diagrammes E-pH1E(V/ESH) 3 47 Fe(OH)3(s)existenceprédominance Diagramme E-pH du ferFe2+Fe3+(aq)Chapitre 8:  Diagrammes E 0-1 pH2 7,51 24 56Fe(s)existenceprédominanceFe2+(aq) 333321/02/2022



Diagrammes E-pH II. Généralités sur les diagrammes E-pHDiagramme E-pH du nickelChapitre 8:  Diagrammes E 343421/02/2022



Diagrammes E-pH II. Généralités sur les diagrammes E-pHExemple :La demi-équation du couple HClO/Cl2 en milieu acide est :2. Domaine de prédominance – Domaine d’existencea. couple Ox/RedLes propriétés redox sont influencées par le pH lorsque la demi-équation faitintervenir des ions H+ (aq).2 HClO (aq)  +  2 e- +  2H+ (aq) =   Cl2 (aq) + 2 H2O(l)Le potentiel redox du couple HClO/Cl s’écrit :Chapitre 8:  Diagrammes E Le potentiel redox du couple HClO/Cl2 s’écrit :








+=

+]Cl[ ]H[]HClO[log2059,0EE 2 22100 Cl/HClOCl/HClO 22 pH059,0]Cl[ ]HClO[log2059,0EE 2 2100 Cl/HClOCl/HClO 22 −







+=Lorsque                                       , E =E0 + 0,03 log α – 0,059 pH ⇒ Le potentiel E     est une fonction affine du pH, dont sa courbe représentative partage le plan E-pH en deux domaines (I) et (II) . On note Ef l’équation cette droite frontière.cste]Cl[ ]HClO[ 2 2
=α= 353521/02/2022



Diagrammes E-pH II. Généralités sur les diagrammes E-pHPour un pH donné (pH1 par exemple sur le diagramme)►Dans le domaine (I) (point M),  E>Ef 1100 Cl/HClO12 2100 Cl/HClO pH059,0log2059,0EpH059,0]Cl[ ]HClO[log2059,0E 22 −α+>−







+

α>






 102 210 log]Cl[ ]HClO[log α>]Cl[ ]HClO[ 2 2
⇒ donc [HClO] a augmentée et [Cl2] a diminuéepar rapport à la frontière ⇒(I) est le domaine deprédominance de HClO ⇒Chapitre 8:  Diagrammes E prédominance de HClO(aq)►Dans le domaine (II) (point N),  E<Ef 1100 Cl/HClO12 2100 Cl/HClO pH059,0log2059,0EpH059,0]Cl[ ]HClO[log2059,0E 22 −α+<−








+

α<






 102 210 log]Cl[ ]HClO[log α<]Cl[ ]HClO[ 2 2
⇒ donc [HClO] a diminuée et [Cl2] a augmentéepar rapport à la frontière ⇒(II) est le domaine deprédominance de Cl2(aq) ⇒ 363621/02/2022



Diagrammes E-pH II. Généralités sur les diagrammes E-pHPour  un couple Ox(aq)/Red(aq), la demi-équation rédox s’écrit:a Ox(aq) + ne- + m H+(aq) = b Red(aq) + q H2O(l) et son potentiel rédox à 25 °C est: pHn m059,0]d[Re ]Ox[logn059,0EE ba100 dRe/OxdRe/Ox −







+=

Conclusion :Chapitre 8:  Diagrammes E Lorsque les [Ox] et [red] sont fixées(arbitrairement), le potentiel E est une fonctionaffine du pH, qui sépare le plan E-pH en deuxdomaines. On note Ef l’equation de cettedroite frontière:Si E > Ef : domaine de prédominance de Ox.Si E < Ef : domaine de prédominance de Red. 373721/02/2022



Diagrammes E-pH II. Généralités sur les diagrammes E-pH
� Entre un soluté et une phase condensée pure (liquide ou solide), laprésence de cette phase condensée est conditionnelle: cette phase estprésente ou absente, selon que le produit de solubilité est atteint ou pas. LaPourquoi spécifier prédominance ou existence ?
� Entre deux solutés (ions ou complexes), Ox et Red (ou Acide et Base)coexistent toujours, en proportions variables selon la valeur du potentiel àl'équilibre (ou du pH) : on parle de domaine de prédominance.Chapitre 8:  Diagrammes E présente ou absente, selon que le produit de solubilité est atteint ou pas. Ladroite frontière délimite donc un domaine d'existence de l'espèce condensée:la frontière peut être horizontale (couple rédox) ou verticale (couple acide-base)Remarque: Quand on parlera à la fois des domaines de prédominances (pourles espèces en solution) et des domaines d’existence (pour les espèces solidesou liquides), on utilisera le terme « domaine de stabilité ». 383821/02/2022



Diagrammes E-pH II. Généralités sur les diagrammes E-pHb. couple acide/baseLa demi-équation d’un couple acide/base (AH/A-) s’écrit : AH (aq) =  A- (aq) +  H+ (aq) L’expression de ∆G°en fonction de Ka est ∆G0= - RT ln Ka]acide[ ]H[]base[]AH[ ]H[]A[Ka ++−

== ]base[ ]acide[Ka]H[ =+)]base[ ]acide[(logpKapH 10−=Chapitre 8:  Diagrammes E Dans le plan E-pH, la limite de prédominancedes deux formes (acide et base) est la droiteverticale d’équation pH=pKa (sur la frontière[base] = [acide] )pH<pKa [base] < [acide] ⇒ prédominance del’acidepH>pKa [base] > [acide] ⇒ prédominance dela base 393921/02/2022



Diagrammes E-pH II. Généralités sur les diagrammes E-pHApplication no9 :Identifier les couples Ox/Red et  les couples acide/base qui figurent dans le diagramme E-pH du zinc.Couples Ox/Red:
1 Zn2+(aq)/Zn(s) 
2 Zn(OH) /ZnSolutionChapitre 8:  Diagrammes E NB: Une frontière verticale correspond à un couple acide/base. Unefrontière horizontale (ou oblique) correspond à un couple Ox/Red.2 Zn(OH)2(s)/Zn(s)
3 Zn(OH)42-(aq)/Zn(s)Couples acide/base:
4 Zn2+(aq)/Zn(OH)2(s) 
� Zn(OH)2(s)/ Zn(OH)42-(aq)4040



Diagrammes E-pH II. Généralités sur les diagrammes E-pHApplication no10:Identifier les couples Ox/Red et  les couples acide/base qui figurent dans le diagramme E-pH du fer.Chapitre 8:  Diagrammes E Rappel: Domaines de prédominance (pour les espèces en solution) -Domainesd’existence (pour les espèces solides ou liquides) 4141



Diagrammes E-pH II. Généralités sur les diagrammes E-pHApplication no11 :1. Identifier les couples Ox/Red et les couples acide/base qui figurent dans lediagramme E-pH du Nickel.2. Identifier les domaines de prédominance et les domaines d’existence.Chapitre 8:  Diagrammes E NB: Domaines de prédominance (pour les espèces en solution) -Domaines d’existence (pour les espèces solides ou liquides) 4242



Diagrammes E-pH II. Généralités sur les diagrammes E-pHc. Précipitation des hydroxydes métalliquesOn considère la réaction  de précipitation d’un l‘hydroxyde métallique M(OH)n (s) : Mn+ (aq) + n OH- (aq) =  M(OH)n (s) ,          Mn+ est un cation métallique► M(OH)n (s) précipite si Q ≥ Ks avec: Q=[OH-]n [Mn+] ; Ks est le produit de solubilitéde M(OH)n (s) : c'est la constante associée à l'équilibre de dissolution du précipité et nonde sa formation. Si la solution est saturée on peut écrire: M(OH)n (s) = Mn+(aq)+ n OH- (aq)avec Ks= [OH-]neq [Mn+]eq.Une solution est saturée si le solide est en équilibre avec les ions qui le constituent.pH de début de précipitation de M(OH)n (s): pH0=? KeChapitre 8:  Diagrammes E Ks= [OH-]n [Mn+] et    Ke= [OH-] [H+]   ⇒]M[]H[KeKs nn
+

+ 







=log Ks= n log Ke - n log [H+]  +  log [Mn+] pKs= n pKe  - n pH  - log [Mn+] n pH = n pKe  -pKs - log [Mn+]  ⇒Il vient que ])M[logpKs(n1pKepH n ++−≥

n (s) 0M(OH)n (s) précipite si ])M[logpKs(n1pKepH n ++−=

]H[Ke]OH[ +
− = 434321/02/2022



Diagrammes E-pH II. Généralités sur les diagrammes E-pH[Mn+]=C0 pKe=14      à 250C
⇒Cette valeur du pH est le pH de début de précipitation])M[logpKs(n1pKepH n0 ++−= )ClogpKs(n114pH 00 +−= à 250CChapitre 8:  Diagrammes E ⇒Cette valeur du pH est le pH de début de précipitationA pH ≥ pH0 , on aura l’existence de la forme solide(I) Domaine de predominance de Mn+(aq)(II) Domaine d'existence du précipité    M(OH)n(s) M(OH)n(s)Mn+(aq) 444421/02/2022



Diagrammes E-pH II. Généralités sur les diagrammes E-pHApplication no12 :On présente ci-dessous le diagramme potentiel-pH du fer à 25°C. On a supposé qu’au niveaud’une frontière, toute espèce en solution avait une concentration égale à C0=0,01 mol L-1.1. Déterminer ,à partir du diagramme, les pH de début de précipitation de Fe(OH)3(s) etFe(OH)2(s)2. En déduire les valeurs des produits de solubilités de Fe(OH)3(s) et Fe(OH)2(s)Chapitre 8:  Diagrammes E 454521/02/2022



Diagrammes E-pH II. Généralités sur les diagrammes E-pH• À la frontière entre deux solutés (aq), les concentrations en atomes sous lesdeux formes sont égales entre elles ;• La somme des concentrations en atomes des espèces dissoutes (ousolubles) est égale à la concentration de tracée Ctracé (Ctr).• La pression d’une espèce gazeuse est égale à p0=1bar3. Conventions de la frontièreOn considère les couples redox suivants:
1 2 3

Application no13 :)aq(3 Fe/Fe + )aq(3)aq(2 Cr/OCr +− )g()aq(3 NO/NO −Chapitre 8:  Diagrammes E 1 2 3-Écrire l’équation bilan de la réaction chimique associée à la cellule électrochimiquepermettant la mesure du potentiel d’électrode de chaque couple redox-Les conventions adoptées pour tracer les diagramme E-pH du fer, du chrome et del’azote sont :• À la frontière entre deux solutés (aq), les concentrations en atomes sous les deuxformes sont égales entre elles ;• La somme des concentrations en atomes des espèces dissoutes (ou solubles) estégale à la concentration de tracée Ctracé (Ctr).• La pression d’une espèce gazeuse est égale à p0=1barExprimer le potentiel d’électrode de chaque couple redox en fonction de son potentielredox standard, de Ctr et du pH.)s()aq(3 Fe/Fe )aq()aq(72 Cr/OCr )g()aq(3 NO/NO 464621/02/2022



Diagrammes E-pH II. Généralités sur les diagrammes E-pH
1 )s()aq(3 Fe/Fe + )s()aq(3 Fee3Fe =+ −+

( ) 23e2H2H )aq()g(2 ×+= −+

réductionoxydation)aq()s()g(2)aq(3 H3FeH23Fe ++ +=+ (n=3) Équation bilan�Equation bilan de la réaction chimique associée à la cellule électrochimiquepermettant la mesure du potentiel d’électrode :
�Expression du potentiel d’électrode :Chapitre 8:  Diagrammes E A la frontière [Fe3+]=Ctr [ ]++= ++

3100 Fe/FeFe/Fe Felog306,0EE 33 Car Fe3+(aq) est la  seule  espèce soluble (Fe se trouve sous forme solide)tr100 Fe/FeFe/Fe Clog02,0EE 33 += ++NB: Le potentiel d'électrode EOx/red d'un couple Ox/red est par définition ladifférence du potentiel algébrique en circuit ouvert aux bornes de la pile constituéde l'électrode étudiée et de l'électrode standard à hydrogène (ESH) prise, parconvention, comme anode.)s()aq(3 Fee3Fe =+ −+
�Expression du potentiel d’électrode : 4747



Diagrammes E-pH II. Généralités sur les diagrammes E-pH)aq(3)aq(272 Cr/OCr +− )l(2)aq(3)D()aq(272 OH7Cr2H14e6OCr +=++ ++−−

2

( ) 26e2H2H )G()g(2 ×+= −+

réductionoxydation(n=6)32 OH7H6Cr2H14H3OCr ++=++ +++−

�Equation bilan de la réaction chimique associée à la cellule électrochimiquepermettant la mesure du potentiel d’électrode :Pt|H2(g)(p=1bar)|H+(1mol.L-1)¦¦Cr2O72-(aq), Cr3+(aq)|PtSymbole (ou diagramme) de la cellule électrochimique: 
gauche droiteChapitre 8:  Diagrammes E 23 27210o23 1427210oCr/OCr ]Cr[ ]OCr[log01,pH14,0]Cr[ ]H][OCr[log 3Cr/27O2Cr3Cr/27O2Cr3272 +

−

+

+−

+−=+=
+−+−

+− 0E60,06EE (n=6)Équation bilan)l(2)G()aq(3)D()g(2)aq(272 OH7H6Cr2H14H3OCr ++=++ +++−À la frontière entre Cr2O72-(aq) et Cr3+(aq) les concentrations en atomes « Cr » sous les deuxformes Cr(VI) et Cr(III) sont égales entre elles ;
[ ] [ ] 2C22C[Cr(III)] [Cr(VI)] trtr ==⇒== +− 3272 CrOCr tr10oCr/OCr Clog01,0pH14,03Cr/27O2Cr3272 −−=

+−
+− EE�Expression du potentiel d’électrode : )l(2)aq(3)aq()aq(272 OH7Cr2H14e6OCr +=++ ++−−

⇒ [ ] [ ] 2C4C trtr == +− 3272 CretOCr



Diagrammes E-pH II. Généralités sur les diagrammes E-pH
3 )g()aq(3 NO/NO − )l(2)g()D()aq(3 OH2NOH4e3NO +=++ +−−

( ) 23e2H2H )G()g(2 ×+= −+

réductionoxydation�Equation bilan de la réaction chimique associée à la cellule électrochimiquepermettant la mesure du potentiel d’électrode :Pt|H2(g)(p=1bar)|H+(1mol.L-1)¦¦NO3-(aq), NO2(g)|PtSymbole (ou diagramme) de la cellule électrochimique: 
gauche droiteChapitre 8:  Diagrammes E A la frontière [NO3-]=Ctr et   pNO=1barNO 43100 NO/NONO/NO p ]H][NO[log02,0EE 33 +−

+=
−− tr100 NO/NONO/NO Clog02,0pH08,0EE 33 +−=

−−

2 (n=3) Équation bilan)l(2)G()g()D()g(2)aq(3 OH2H3NOH4H23NO ++=++ ++−

�Expression du potentiel d’électrode : )l(2)g()aq()aq(3 OH2NOH4e3NO +=++ +−− 4949



Diagrammes E-pH II. Généralités sur les diagrammes E-pH4. Phénomène de dismutation.Soit une espèce A jouant le rôle de réducteurdans le couple Ox/A et d'oxydant dans le coupleA/Red. Considérons un diagramme potentiel-pHayant l'allure ci-contre:Pour pH > pH0,A est incompatible avec elle-même, elle réagitdonc selon la réaction: 2 A → Ox + Red. On ditque A se dismute.Chapitre 8:  Diagrammes E Ainsi dans ce diagramme potentiel-pH, A ne peut plusfigurer pour pH > pH0 : Ox et Red ont alors unefrontière commune, qu'il faut déterminer. Lediagramme prend l'allure représentée ci-contre.que A se dismute. Extrémité en « coin »La dismutation est une réaction d’oxydoréductiondans laquelle une même espèce chimique joue à lafois le rôle d'oxydant le plus fort et de réducteur leplus fort. Elle correspond à la transformation d'uneespèce de degré d'oxydation donné en deux espècesde degrés d'oxydation plus et moins grands. 505021/02/2022



Diagrammes E-pH II. Généralités sur les diagrammes E-pHVisualisation de la  dismutation sur un diagramme E-pHAstuce : Dès qu’un domaine de stabilité présente une extrémité « encoin », cela signifie que l’espèce se dismute au-delà de ce coin (c’est-à-dire l’espèce est instable au-delà du coin).Exemples: Diagramme E-pH du cuivre à 25°C Ctr=10-2 mol.L-1Chapitre 8:  Diagrammes E Le domaine de stabilité de Cu2O(s) présenteune extrémité « en coin », cela signifie quel’espèce se dismute au-delà de ce coin.L’espèce est instable au-delà du coin.pour pH < pH0 , Cu2O se dismute en Cu2+ et Cu Le domaine de stabilité de Cr2+(aq) présente une extrémité « en coin », cela signifie que l’espèce se dismute au-delà de ce coin. L’espèce est instable au-delà du coin.pour pH > pH0 , Cr2+ se dismute en Cr(OH)3 et Cr515121/02/2022



Diagrammes E-pH II. Généralités sur les diagrammes E-pHApplication no14 :1. Définir la réaction de dismutation2. a. Parmi les diagrammes E-pH suivants, lesquels présentent un phénomène de dismutation? b. Quelle est l’espèce qui se dismute dans chaque cas?c. Ecrire les équations des différentes réactions dismutation en précisant les domaines du pH.Diagramme E-pH du zinc à 25°C Ctr=10-2 mol.L-1 Diagramme E-pH du nickel à 25°CChapitre 8:  Diagrammes E tr Diagramme E-pH du l’iode à 25°C Ctr=10-2 mol.L-1 525221/02/2022



Diagrammes E-pH II. Généralités sur les diagrammes E-pHPour indexer correctement un diagramme E-pH, on peut suivre les étapessuivantes:a. Identifier les espèces mises en jeu, et déterminer le nombre d'oxydation del'élément étudié dans chacune d'entre elles.b. Tracer un diagramme de situation (ou tableau des espèces), qui est uneébauche du diagramme potentiel-pH. On classe les différentes espèces parnombre d'oxydation croissante du bas en haut. Les espèces au même n.oseront classés par basicité croissante (pH croissant) .5. Indexation d’un diagramme E-pHChapitre 8:  Diagrammes E Tableau des espèces: pHc. En se basant sur le diagramme de situation, attribuer les domaines de stabilité desdifférentes espècesn.On.Ocroissantcroissant 5353



Diagrammes E-pH II. Généralités sur les diagrammes E-pHLe diagramme potentiel-pH simplifié du Nickel (à298 K) est présenté ci-contre. Il a été tracé en neconsidérant que les espèces suivantes :Attribuer à chaque espèce le domaine qui luiconvient en précisant s’il s’agit d’un domaine deprédominance ou d’existence.Exemple:Espèce chimique Ni2+ Ni(s) NiOOH(s) Ni(OH)3- Ni(OH)2(s)SolutionChapitre 8:  Diagrammes E +III NiOOH(s)+II Ni2+ Ni(OH)2(s) Ni(OH)3-0 Ni(s)Tableau des espèces:Espèce chimique Ni2+ Ni(s) NiOOH(s) Ni(OH)3- Ni(OH)2(s)n.o. du nickel +II 0 +III +III +IIEspèce chimique Ni2+ Ni(s) NiOOH(s) Ni(OH)3- Ni(OH)2(s)Domaine B A E D CPrédominance existence existence Prédominance existence



Diagrammes E-pH II. Généralités sur les diagrammes E-pHApplication no15 : 0,281. On présente sur la figure 1 le diagramme E-pHdu cuivre à 25°C.Attribuer chacun des domaines à l’une desespèces suivantes : Cu(s), Cu2+(aq), Cu2O(s) etCu(OH)2(s). Figure 1- diagramme E-pH du cuivreChapitre 8:  Diagrammes E 2. Un diagramme potentiel-pH simplifié del’étain est représenté sur la figure 2. Lesespèces prises en compte sont Sn(s), SnO2(s),Sn2+ (aq) , HSnO2– (aq), SnO32– (aq) et Sn4+ (aq).Attribuer à chaque espèce de l’étain sondomaine de stabilité 555521/02/2022



Diagrammes E-pH II. Généralités sur les diagrammes E-pH6. Zone d’immunité-Zone de corrosion-Zone de passivationLe diagramme potentiel-pH d'un élément métallique fait engénéral apparaître trois domaines:a: zone d'immunité: c'est la zone de stabilité thermodynamiquedu métal.b: zone de corrosion: c'est la région E-pH où le métal se trouvesous forme ionique. Il y a eu oxydation du métal et doncChapitre 8:  Diagrammes E sous forme ionique. Il y a eu oxydation du métal et donccorrosion pour donner une espèce soluble.c: zone de passivation: c'est le domaine où se trouvent lesdifférentes phases condensées (en général des oxydes et deshydroxydes) qui recouvrent le métal et le protègent d'uneattaque ultérieure. Le métal a donc été oxydé en surface, maiscette pellicule le protège d'une attaque en profondeur. On voitlà tout l'intérêt d'une couche protectrice très stable, compacteet fortement liée au métal. 565621/02/2022



Diagrammes E-pH II. Généralités sur les diagrammes E-pHFe(OH)3(s)Fe3+1E (v) passivationCorrosionDiagramme E-pH du ferChapitre 8:  Diagrammes E Fe(OH)2(s)Fe2+ Fe(s)0-1 0 147 pH Immunité575721/02/2022



Diagrammes E-pH II. Généralités sur les diagrammes E-pHApplication no16:Un diagramme potentiel-pHsimplifié du baryum estreprésenté sur la figure ci-contre. Les espèces prises encompte sont Ba(sd), Ba2+,Ba(OH)2٠8H2O(sd) et BaO2(sd)Identifier les zonesChapitre 8:  Diagrammes E Identifier les zonesd’immunité, de passivation etde corrosion du baryum.Solution:Zone de passivation : domaines de Ba(OH)2٠8H2O(sd) et BaO2(sd) Zone d’immunité: domaine de Ba(sd)Zone de corrosion: domaine de Ba2+ 585821/02/2022



Diagrammes E-pH Données à 298K et à pH=0 : E°(H2O(l)/H2(g)) = 0,00 V / ESH etE°(O2(g)/H2O(l)) = 1,23 V / ESHConvention de tracé du diagramme : PH2 = PO2 = 1bar.1. Ecrire l’équation bilan de la réaction de synthèse de l’eau.A. Diagramme  E-pH  de l'eauIII. Construction et utilisation de diagrammes E-pHChapitre 8:  Diagrammes E 1. Ecrire l’équation bilan de la réaction de synthèse de l’eau.2. Identifier les deux couples redox mis en jeu dans cetteréaction.3. Etablir les expressions des potentiels d’électrodes pour cesdeux couples redox en fonction du pH.4. Tracer le diagramme E-pH de l'eau.5. Préciser sur le diagramme obtenu le domaine de stabilitéthermodynamique de l’eau 595921/02/2022



Diagrammes E-pH Solution1. Equation bilan de la réaction de synthèse de l’eau:H2(g) +     ½ O2(g) =                H2O(l)H2(g) +     ½ O2(g) =                H2O(l)2. O(0) O(-II)RéductionIII. Construction et utilisation de diagrammes E-pHChapitre 8:  Diagrammes E H2(g) +     ½ O2(g) =                H2O(l)H(0) H(+I)OxydationLes deux couples redox sont: H2O(l)/ H2(g) et O2(g)/H2O(l)►L ‘eau est oxydante par l'élément Hydrogène dans le couple H2O(l)/ H2(g)► L ‘eau est  réductrice par l'élément Oxygène dans le couple O2(g)/H2O(l)



Diagrammes E-pH 3. ou simplementCouple�: H2O/H2(g)La demi-équation redox s’écrit: H2O(l) =     H2(g)H(+I) H(0)+  2 e- + 2 H+(aq) + H2O(l)2 H+(aq) +  2 e- =     H2(g)III. Construction et utilisation de diagrammes E-pHChapitre 8:  Diagrammes E 2H 210011 p ]H[log206,0EE +

+= ESH/V0EEavec 0 H/H01 2 == +sur la frontière: pH2=1bar  (par convention)E1= -0,06pH (volt / ESH)⇒ Le couple H2O(l)/H2(g) peut s'écrire aussi  H+/H2(g)2 H+(aq) +  2 e- =     H2(g)D’après l’équation de NERNST:soit 616121/02/2022



Diagrammes E-pH Couple�: O2(g)/H2OLa demi-équation redox s’écrit: O(0) O(-II)+  4 e- + 4 H+(aq)D’après la relation de NERNST:O2(g) =       H2O(lq)2III. Construction et utilisation de diagrammes E-pHChapitre 8:  Diagrammes E ( )2O410022 p]H[log406,0EE ×+= + ESH/V23,1EEavec 0 OH/O02 22 ==sur la frontière: pO2=1bar  (par convention)E2= 1,23 -0,06pH (volt / ESH)soit 626221/02/2022



1 O2(g) H O4 et 5. 2Diagrammes E-pH E(V/ESH)III. Construction et utilisation de diagrammes E-pH0 pH2 7,5-1 H2(g)H2O(lq)1Chapitre 8:  Diagrammes E 636321/02/2022



Diagrammes E-pH Données thermodynamiques à 25 °C :Zn2+(aq) + 2 e- = Zn(s) : E01 =  -0,76 V / ESHZn(OH)2(s) =  Zn2+(aq) + 2 OH-(aq) : pKs =  16,90 [Zn(OH)4]2- (aq)= Zn2+ (aq)+ 4 OH-(aq) : pKD =  15,60Concentration de tracé :   C0 = 10-2 mol L-1B. Diagramme E-pH du Zinc Concentration de tracée:c’est la concentrationtotale en élément Znsoluble (dissous) surchaque frontière.III. Construction et utilisation de diagrammes E-pHChapitre 8:  Diagrammes E 1. Tracer le diagramme E-pH du Zinc à 25 °C en milieu acide pour les espècessuivantes: Zn2+(aq) , Zn(OH)2(s) , Zn(s) et [Zn(OH)4]2- (aq)2. Discuter la stabilité des différentes espèces du Zinc dan l’eauProduit ionique de l’eau: Ke = 10-14Les conventions adoptées pour tracer le diagramme E-pH du zinc sont :• La concentration totale en élément Zn dissous est égale à la concentration de tracé• A la frontière séparant deux domaines de deux espèces solubles, les concentrationsatomiques en élément Zn sont égales. 646421/02/2022



Diagrammes E-pH Le diagramme E-pH d'un élément chimique est un graphique représentant la formeprédominante de cet élément chimique en solution aqueuse, en fonction du potentiel(placé en ordonné) et du pH (placé en abscisse). Il fait donc figurer des domainesd'existence ou de prédominance de ces espèces, séparés lesuns des autres par des frontières verticales, obliques ou horizontales.1ère étape: Identifier les espèces mises en jeu, et déterminer le nombre d'oxydation del'élément dans chacune d'entre elles.2ème étape : Tracer un diagramme de situation (ou tableau des espèces), qui est uneConstruction du diagramme E-pH d'un élément X: les étapes à suivre…III. Construction et utilisation de diagrammes E-pHChapitre 8:  Diagrammes E 2ème étape : Tracer un diagramme de situation (ou tableau des espèces), qui est uneébauche du diagramme potentiel-pH. On classe les différentes espèces par nombred'oxydation croissante du bas en haut. Les espèces au même n.o seront classés parbasicité croissante (pH croissant) .►Numéroter les frontières des différents couples Ox/Red dans l’ordreTableau des espèces: pHn.On.Ocroissantcroissant 6565



Diagrammes E-pH 3ème étape : Examiner les équilibres de solubilités (complexation, précipitation,réactions acido-basique). Déterminer les valeurs des pH limitant les domainesd’existence et/ou de prédominance. Utiliser pour cela les constantes d’équilibrecorrespondantes- Ka pour les équilibres acido-basiques : -Ks pour les équilibres de précipitation des hydroxydes métalliques : M(OH)n (s) = Mn+(aq) + n OH-(aq) Ks= [Mn+][OH-]n-KD pour les équilibres de dissociation  des complexes métalliques dans l’eau:     ML = M +   n L ]acide[ ]OH][base[K 3a +

= ]L][M[K n
=

III. Construction et utilisation de diagrammes E-pHChapitre 8:  Diagrammes E MLn (aq)      = M(aq) +   n L(aq) ]ML[ ]L][M[K nD =4ème étape : Examiner les équilibres d’oxydoréductions un à un pour établir l'équationdes différentes frontières. Pour chaque couple oxydant-réducteur, on suffira laméthode suivante :
→ annonce du couple oxydant/réducteur étudié
→ écriture de la demi-équation d'oxydoréduction associée au couple
→ écriture de l'équation de Nernst pour le couple étudié
→ application des principales conventions fixant la concentration des différentessubstances intervenant dans l'équation de Nernst.
→ Exprimer E en fonction du pH 666621/02/2022



Diagrammes E-pH 5ème étape : Représentation du diagramme E-pH.Remarque:Les droites d'un diagramme potentiel-pH se raccordent continûment.Ce résultat peut rendre plus rapide le tracé du diagramme, mais cette méthode nepermet pas de remarquer les éventuelles erreurs se produisant lors d'un calcul. Enrevanche, si la méthode de continuité n'a pas été employée, l'erreur se dévoilerafacilement car le diagramme ne sera pas continu.1ère étape: Espèce chimique Zn Zn2+ Zn(OH) [Zn(OH) ]2-1. Construction du diagramme E-pH du zincIII. Construction et utilisation de diagrammes E-pHChapitre 8:  Diagrammes E Espèce chimiquen.o. du zinc Zn(s) Zn2+(aq) Zn(OH)2(s) [Zn(OH)4]2-(aq)0 +II +II +II2ème étape : Tableau des espèces (ou diagramme de situation) 0+II pH1=? pH2=?Zn(s)Zn(OH)2(s)Zn2+(aq) [Zn(OH)4]2-(aq)1 2 34 5 6767



Diagrammes E-pH pH1: C’est le pH de début de précipitation de Zn(OH)2(s)Zn(OH)2(s) =     Zn2+(aq) +   2 OH-(aq)22 ]OH][Zn[Ks −+=

Ks: produit de solubilité de Zn(OH)2(s)
[ ] [ ]

1pH10KeKeOH ==−or [Zn2+] = CRéaction de dissolution de Zn(OH)2(s) : pHZn2+(aq) Zn(OH)2(s)pH1?43ème étape : III. Construction et utilisation de diagrammes E-pHChapitre 8:  Diagrammes E [ ] [ ]
1pH10KeHKeOH == +

−or et   [Zn2+] = C0  car Zn2+ est la seule espèce soluble sur la frontière �1pH220 10KeCKs =log10Ks = log10C0 + 2  log10Ke  + 2 pH1donc   pH1 =  pKe - 1/2 (log10C0   + pKs)AN: pH1 = 6,55 pH6,55Zn2+(aq) Zn(OH)2(s)4 686821/02/2022



Diagrammes E-pH pH2: C’est le pH de formation de [Zn(OH)4]2-(aq) pHZn(OH)2(s) [Zn(OH)4]2-(aq)pH2?[Zn(OH)4]2- (aq)= Zn2+ (aq)+ 4 OH-(aq)� Réaction de dissociation de Zn(OH)42-(aq):
[ ][ ]−

−+

= 24 42D )OH(Zn ]OH][Zn[K 5Réaction sur la frontière �:Zn(OH)2(s) +2OH-(aq)  = [Zn(OH)4]2-(aq) [ ]2 24]OH[ ])OH(Zn[K −

−

=

� Réaction de dissolution de Zn(OH) :La constante d’équilibre K peut être déterminée à partir des constantes d’équilibresdes deux réaction suivantes:III. Construction et utilisation de diagrammes E-pHChapitre 8:  Diagrammes E 22 ]OH][Zn[Ks −+=

[ ][ ] K]OH[ )OH(ZnKK 2 24Ds == −

−

[ ] [ ]
2pH10KeHKeOH == +

−oret   [[Zn(OH) 4]2-(aq)] = C0 car Zn(OH)42-(aq) est la seule espèce soluble sur la frontière �2pH22 0D 10Ke CKKs
=log10Ks - log10KD=log10C0 - 2  log10Ke  - 2 pH2donc   pH2 =  pKe - 1/2 (pKD- log10C0   - pKs )AN: pH2 = 13,65 pHZn(OH)2(s) [Zn(OH)4]2-(aq)pH2=13,655⇒donc� Réaction de dissolution de Zn(OH)2(s) :Zn(OH)2(s) =     Zn2+(aq) +   2 OH-(aq)



Diagrammes E-pH Frontière �: Zn2+(aq)/ Zn(s) ;  0 ≤ pH ≤ 6,55Zn2+(aq) =     Zn(s)
[ ]+++ += 210)s()aq(20)s()aq(2 Znlog206,0)Zn/Zn(E)Zn/Zn(Eor  E°(Zn2+(aq)/Zn (s)) = - 0,76 VZn(+II) Zn(0)+  2 e-D’après la loi de NERNST: et  [Zn2+] = C0 = 10-2 mol  L-1car Zn2+ est la seule espèce soluble sur la frontière �

4ème étape III. Construction et utilisation de diagrammes E-pHChapitre 8:  Diagrammes E ESH/V82,0)Zn/Zn(E )s()aq(2 −=+Frontière �: Zn(OH)2(s)/ Zn(s) ; 6,55 ≤ pH ≤ 13,65Zn(OH)2(s) =      Zn (s)
[ ]( )210)s()s(20)s()s(2 Hlog206,0)Zn/)OH(Zn(E)Zn/)OH(Zn(E ++= pH06,0)Zn/)OH(Zn(E)Zn/)OH(Zn(E )s()s(20)s()s(2 −=

Frontière horizontaleZn(+II) Zn(0)+  2 e- + 2 H+(aq) + 2 H2O(l)espèce soluble sur la frontière � 707021/02/2022



Diagrammes E-pH ),Zn/)OH(Zn(E )s()s(20la continuité du potentiel à pH=6,55:  )Zn/)OH(Zn(E)Zn/Zn(E )s()s(2)s()aq(2 =+ 55,606,0)Zn/)OH(Zn(E82,0 )s()s(20 ×−=−

Pour trouver on utilise III. Construction et utilisation de diagrammes E-pHChapitre 8:  Diagrammes E 55,606,0)Zn/)OH(Zn(E82,0 )s()s(2 ×−=− ESH/V427,0)Zn/)OH(Zn(E )s()s(20 −= )ESH/volt(pH06,0427,0)Zn/)OH(Zn(E )s()s(2 −−= Segment de droite décroissant 717121/02/2022



Diagrammes E-pH Zn(OH)42-(aq) = Zn(s)
[ ] [ ]( )−+−− += 24410)s()aq(240)s()aq(24 )OH(ZnHlog206,0)Zn/)OH(Zn(E)Zn/)OH(Zn(E ])OH(Zn[log03,0pH12,0)Zn/)OH(Zn(E)Zn/)OH(Zn(E )aq(2410)s()aq(240)s()aq(24 −−− +−=

Frontière �: Zn(OH)42-(aq)/ Zn(s) ; pH ≥ 13,65Zn(+II) Zn(0)+  2 e- + 4 H+(aq) + 4 H2O(l)III. Construction et utilisation de diagrammes E-pHChapitre 8:  Diagrammes E pH12,0a)Zn/)OH(Zn(E )s()aq(24 −=− a est une constanteValeur de a?à  pH=13,65 )Zn/)OH(Zn(E)Zn/)OH(Zn(E )s()s(2)s()aq(24 =− 65,1306,0427,065,1312,0a ×−−=×− V392,0a = )ESH/volt(pH12,0392,0)Zn/)OH(Zn(E )s()aq(24 −=− Segment de droite décroissant 727221/02/2022



Diagrammes E-pH 5ème étape: Représentation du diagrammeFron-tière Domaine du pH Equation Coordonnées de deux points pour représenter la frontière
�

0 ≤ pH ≤ 6,55 E1= -0,82V (0 ; -0,82) (6,55 ; -0,82)RésuméIII. Construction et utilisation de diagrammes E-pHChapitre 8:  Diagrammes E �
0 ≤ pH ≤ 6,55 E1= -0,82V (0 ; -0,82) (6,55 ; -0,82)

�
6,55 ≤ pH ≤ 13,65 E2= -0,427 -0,06 pH (6,55 ; -0,82) (13,65 ; -1,246)

�
pH≥13,65 E3= 0,392-0,12pH (13,65 ; -1,246) (14 ; -1,288) 737321/02/2022



Diagrammes E-pH 01E(V / ESH) 4 14III. Construction et utilisation de diagrammes E-pHChapitre 8:  Diagrammes E 0-1 pH6,551 2 3513,65 747421/02/2022



Diagrammes E-pH 01 pH6,554 513,6514Zn(OH)2(s)Zn2+(aq) existenceprédominance prédominanceE(V / ESH) III. Construction et utilisation de diagrammes E-pHChapitre 8:  Diagrammes E 75-1 1 2 35Zn(s) [Zn(OH)4]2-(aq)Important : § Au delà de son domaine d’existence, un solide n’existe pas. § En revanche, les espèces ensolution (ions ou molécules) continuent d’exister au delà de leur domaine de prédominance, mais leurconcentration diminue. Sur la frontière, la concentration d’une espèce en solution est directementconnue. § La position d’une frontière n’est pas fixe, elle dépend de la concentration de tracé.existenceexistence



Diagrammes E-pH 2. Stabilité des différentes espèces du Zinc dan l’eau01 pH6,554 13,6514 O2(g)H2O(lq)E(V / ESH)III. Construction et utilisation de diagrammes E-pHChapitre 8:  Diagrammes E -1 pH1 2 35Zn(s)Zn(OH)2(s)Zn2+(aq) [Zn(OH)4]2-(aq)H2(g)Les deux droites en pointillés correspondent au diagramme de l’eau. 767621/02/2022



Diagrammes E-pH III. Construction et utilisation de diagrammes E-pH
�Le domaine de stabilité thermodynamique du zinc métalliquene possède aucune partie commune avec celle de l’eau ∀ le pHdonc le zinc est oxydé par l’eau mais les produits obtenusdépendent du pH :Rappel: Toute espèce dont le domaine de stabilité est disjoint dudomaine de stabilité thermodynamique de l’eau est instable dansl’eau.Chapitre 8:  Diagrammes E dépendent du pH :pH < 6,55 : Zn(s) + 2H+ → Zn2+ + H2(g)6,55 <pH<13,65 : Zn(s) + 2 H2O(l) → Zn(OH)2(s) + H2(g)pH > 13,65 : Zn(s) + 2 OH- + 2 H2O(l) → [Zn(OH)4]2-(aq) + H2(g)
� Les espèces qui sont stables dans l’eau sont celles qu’ont undomaine commun avec H2O: Zn2+, Zn(OH)2 et [Zn(OH)4]2-(aq) 777721/02/2022



Diagrammes E-pH III. Construction et utilisation de diagrammes E-pHC. Diagramme E-pH du ferPartie IOn se propose de tracer le diagramme E-pH du fer à 25 °C pour les espèces suivantes:Fe(s), Fe2+(aq), Fe3+(aq), Fe(OH)2(s) et Fe(OH)3(s).On prendra C tracé = C 0 =0,01 mol L-1.
Les conventions adoptées pour tracer ce diagramme sont :• La concentration totale en élément Fe dissous est égale à la concentration de tracé• A la frontière séparant deux domaines de deux espèces solubles, les concentrationsatomiques en élément Fe sont égales.1. Déterminer les n.o. du fer dans les différentes espèces chimiques.C tracé : Concentration totale en élément Fesoluble (dissous) sur chaque frontièreChapitre 8:  Diagrammes E 2. Déterminer les pH de début de précipitation de Fe(OH)3(s) et Fe(OH)2(s)3. Classer, dans un tableau (diagramme de situation), les différentes espèces dufer par nombre d'oxydation croissant du bas en haut et dans le sens des pHcroissants (de gauche vers la droite).4. Déterminer l'équation de chaque frontière. On utilisera le fait que le potentielest continu à chaque frontière verticales pour déterminer les potentielsstandards qui ne sont pas données dans l'énoncé. Tracer le diagramme E-pH dufer.5. Placer sur le diagramme obtenu les espèces chimiques dans les domainescorrespondant en indiquant s’il s’agit d’un domaine d’existence ou deprédominance. 7878



Diagrammes E-pH III. Construction et utilisation de diagrammes E-pH6. Justifier sur deux exemples le choix de l'emploi du terme ^prédominance^  ou ^existence^ 7. Déduire du diagramme les zones de corrosion, de passivation ainsi que la zoned'immunitéPartie II1. Rajouter les droites relatives aux deux couples de l'eau sur le diagramme du Fer.2. Quelles espèces du fer sont stables dans l'eau ?3. Que se passe-t-il si l'on met du fer solide en contact d'eau en milieu acide ?Chapitre 8:  Diagrammes E 3. Que se passe-t-il si l'on met du fer solide en contact d'eau en milieu acide ?Ecrire l'équation de réaction.4. Même question en milieu basique.5. Que se passe-t-il si l'on place de l'hydroxyde de fer (II) dans l'air ambiant (humide)?Données thermodynamiques à 25oC:Produit ionique de l’eau: Ke = 10-14Potentiels Redox standards (à T=298K et pH=0 ) : E°(Fe2+(aq)/Fe(s)) = - 0,44 V / ESH;E°(Fe3+(aq)/Fe2+(aq)) = 0,77 V / ESH;Produits de solubilités: pKs1(Fe(OH) 3) = 38; pKs2(Fe(OH)2) = 15; 797921/02/2022



Diagrammes E-pH III. Construction et utilisation de diagrammes E-pH1. Espèce chimiquen.o. du fer 2. pH1: pH de début de précipitation de Fe(OH)3(s)SolutionPartie IRéaction de dissolution de Fe(OH) :Fe(s) Fe2+(aq) Fe3+(aq) Fe(OH)2(s) Fe(OH)3(s)0 +II +III +II +III pHFe3+(aq) Fe(OH)3(s)pH1?Chapitre 8:  Diagrammes E Fe(OH)3(s) =     Fe3+(aq) +   3 OH-(aq)33 ]OH][Fe[1Ks −+=

Ks1: produit de solubilité de Fe(OH)3(s)
[ ] [ ]

1pH10KeHKeOH == +
−or et   [Fe3+] = C0  car Fe3+ est la seule espèce soluble sur la frontière (entre Fe3+ et Fe(OH)3)1pH330 10KeC1Ks =log10Ks1 = log10C0 + 3  log10Ke  + 3 pH1donc pH1 =  pKe - 1/3 (log10C0   + pKs1) AN: pH1 = 2Réaction de dissolution de Fe(OH)3(s) : pH2Fe3+(aq) Fe(OH)3(s)pH1?



Diagrammes E-pH III. Construction et utilisation de diagrammes E-pHpH2: pH de début de précipitation de Fe(OH)2(s)Fe(OH)2(s) =     Fe2+(aq) +   2 OH-(aq)22 ]OH][Fe[2Ks −+=

Ks2: produit de solubilité de Fe(OH)2(s)
[ ]

pHpH2?Fe2+(aq) Fe(OH)2(s)Réaction de dissolution de Fe(OH)2(s) :Chapitre 8:  Diagrammes E [ ] [ ]
2pH10KeHKeOH == +

−or et   [Fe2+] = C0 car Fe2+ est la seule espèce soluble sur la frontière (entre Fe2+ et Fe(OH)2)2pH220 10KeC2Ks =log10Ks2 = log10C0 + 2  log10Ke  + 2 pH2Donc   pH2 =  pKe - 1/2 (log10C0   + pKs2)AN: pH2 = 7,5 pH7,5Fe2+(aq) Fe(OH)2(s) 818121/02/2022



Diagrammes E-pH III. Construction et utilisation de diagrammes E-pH3. Tableau des espèces (ou diagramme de situation) 0+II+III 2 7,5Fe(s)Fe2+(aq) Fe(OH)2(s)Fe3+(aq) Fe(OH)3(s)Chapitre 8:  Diagrammes E 4. +III Fe3+(aq) Fe(OH)3(s)+II Fe2+(aq) Fe(OH)2(s)0 Fe(s)2 7,51 23 4 567 � et 	 sont deuxfrontières verticalesd’équations respectivespH2= 7,5 et pH1 =2
���� et � sont desfrontières horizontaleset /ou obliques 828221/02/2022



Diagrammes E-pH III. Construction et utilisation de diagrammes E-pHFrontière �: Fe2+(aq)/ Fe(s) ;  0 ≤ pH ≤ 7,5Fe2+(aq) =     Fe(s)
[ ]+++ += 210)s()aq(20)s()aq(2 Felog206,0)Fe/Fe(E)Fe/Fe(Eor  E°(Fe2+(aq)/Fe(s)) = - 0,44 V/ESHFe(+II) Fe(0)+  2 e-D’après la loi de NERNST: et  [Fe2+] = C0 = 10-2 mol  L-1car Fe2+ est la seule espèce soluble sur la frontière � (entre Fe2+ et Fe)Chapitre 8:  Diagrammes E ESH/V50,0)Fe/Fe(E )s()aq(2 −=+Frontière �: Fe(OH)2(s)/ Fe(s) ; pH ≥ 7,5Fe(OH)2(s) =      Fe(s)

[ ]( )210)s()s(20)s()s(2 Hlog206,0)Fe/)OH(Fe(E)Fe/)OH(Fe(E ++= pH06,0)Fe/)OH(Fe(E)Fe/)OH(Fe(E )s()s(20)s()s(2 −=

Frontière horizontaleFe(+II) Fe(0)+  2 e- + 2 H+(aq) + 2 H2O(l)espèce soluble sur la frontière � (entre Fe et Fe)838321/02/2022



Diagrammes E-pH III. Construction et utilisation de diagrammes E-pH),Fe/)OH(Fe(E )s()s(20la continuité du potentiel à pH=7,5:  )Fe/)OH(Fe(E)Fe/Fe(E )s()s(2)s()aq(2 =+ 5,706,0)Fe/)OH(Fe(E5,0 )s()s(20 ×−=− ESH/V05,0)Fe/)OH(Fe(E )s()s(20 −= )ESH/volt(pH06,005,0)Fe/)OH(Fe(E −−=

Pour trouver Segment de droite on utilise Chapitre 8:  Diagrammes E )ESH/volt(pH06,005,0)Fe/)OH(Fe(E )s()s(2 −−=Frontière �: Fe3+(aq)/ Fe2+(aq) ;  0 ≤ pH ≤ 2Fe3+(aq) =   Fe2+(aq)
[ ]
[ ]






+= +

+
++++ 2310)aq(2)aq(30)aq(2)aq(3 FeFelog106,0)Fe/Fe(E)Fe/Fe(Eor E°(Fe3+(aq)/Fe2+(aq)) = 0,77 V/ESH  et  [Fe2+] = [Fe3+]  (car Fe3+(aq) et  Fe2+(aq)sont deux espèces solubles)ESH/V77,0)Fe/Fe(E )aq(2)aq(3 =++

Fe(+III) Fe(+II)+  1 e- Frontière horizontaleSegment de droite décroissant 848421/02/2022



Diagrammes E-pH III. Construction et utilisation de diagrammes E-pHFe(OH)3(s) =   Fe2+(aq)
[ ]
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Frontière �: Fe(OH)3(s)/ Fe2+(aq) ; 2 ≤ pH ≤ 7,5Fe(+III) Fe(+II)+  1 e- + 3 H+(aq) + 3 H2O(l)Chapitre 8:  Diagrammes E pH18,0a)Fe/)OH(Fe(E )aq(2)s(3 −=+ a est une constanteValeur de a?à  pH=2 )Fe/Fe(E)Fe/)OH(Fe(E )aq(2)aq(3)aq(2)s(3 +++ = 77,0218,0a =×− V13,1a = )ESH/volt(pH18,013,1)Fe/)OH(Fe(E )aq(2)s(3 −=+ Segment de droite décroissant 



Diagrammes E-pH III. Construction et utilisation de diagrammes E-pHFe(OH)3(s) = Fe(OH)2(s)
( )]H[log106,0))OH(Fe/)OH(Fe(E))OH(Fe/)OH(Fe(E 10)s(2)s(30)s(2)s(3 ++=

Frontière �: Fe(OH)3(s)/ Fe(OH)2(s); pH ≥ 7,5 pH06,0))OH(Fe/)OH(Fe(E))OH(Fe/)OH(Fe(E )s(2)s(30)s(2)s(3 −=

Fe(+III) Fe(+II)+  1 e- + H+(aq) + H2O(l)Chapitre 8:  Diagrammes E à  pH=7,5 )Fe/)OH(Fe(E))OH(Fe/)OH(Fe(E )aq(2)s(3)s(2)s(3 += 5,718,013,15,706,0))OH(Fe/)OH(Fe(E )s(2)s(30 ×−=×− ESH/V23,0))OH(Fe/)OH(Fe(E )s(2)s(30 = )ESH/volt(pH06,023,0))OH(Fe/)OH(Fe(E )s(2)s(3 −=

?))OH(Fe/)OH(Fe(E )s(2)s(30 Segment de droite décroissant 



Diagrammes E-pH III. Construction et utilisation de diagrammes E-pHFrontière Domaine du pH Equation Coordonnées de deux points pour représenter la frontière
�

0 ≤ pH ≤ 7,5 E1= -0,5 V (0 ; -0,5) (7,5 ; -0,5)RésuméChapitre 8:  Diagrammes E � 0 ≤ pH ≤ 7,5 E1= -0,5 V (0 ; -0,5) (7,5 ; -0,5)
�

pH ≥ 7,5 E2= -0,05 -0,06 pH (7,5 ; -0,5) (10 ; -0,65)
�

0 ≤ pH ≤ 2 E3= 0,77 V (0 ; 0,77) (2 ; 0,77)
�

2 ≤ pH ≤ 7,5 E4= 1,13 -0,18 pH (2 ; 0,77) (7,5 ; -0,22)
�

pH ≥ 7,5 E5= 0,23 -0,06 pH (7,5 ; -0,22) (10 ; -0,37)



Diagrammes E-pH III. Construction et utilisation de diagrammes E-pH1E(V/ESH) 3 47Chapitre 8:  Diagrammes E 0-1 pH2 7,51 24 56 888821/02/2022



Diagrammes E-pH III. Construction et utilisation de diagrammes E-pH01E(V/ESH) 3 475. Fe2+(aq)Fe3+(aq) Fe(OH)3(s)existenceprédominanceChapitre 8:  Diagrammes E 890-1 pH2 7,51 256Fe(s)existenceprédominanceRappel: Domaines de prédominance (pour les espèces en solution) -Domainesd’existence (pour les espèces solides ou liquides)



Diagrammes E-pH III. Construction et utilisation de diagrammes E-pHPrédominance: Exemple: cas des espèces Fe3+ et Fe2+ E3 = E03+ 0,06 log ( [Fe3+] / [Fe2+] )Fe3+  +   1e- = Fe2+ avec  E03 = 0,77 V/ESHle couple  (3)   Fe3+ /Fe2+ 6. Dans le diagramme E-pH, les domaines deprédominance concernent les espèces solubleset les domaines d'existence concernent lesespèces solides.Chapitre 8:  Diagrammes E et [Fe3+] + [Fe2+]= C0 =10-2 mol.L-1Sur la frontière [Fe3+] = [Fe2+] = C0 / 2 = 50 10-4mol L-1E 3=  0,77 V/ESH
� Pour E=0,71 (en dessous de la frontière �) on aura :





=

=
−−+

−−+ 142 143 L.mol1091]Fe[ L.mol109]Fe[Existence: Une espèce n'existe pas avant ou après une valeur limite du pH.Par exemple, avant pH=2 il n y'a pas de Fe(OH)3(sd). Le domaine d'existence deFe(OH)3(sd) est pour pH≥2.0,71= 0,77 + 0,06  log ( [Fe3+] / [Fe2+] )
⇒[Fe2+] >  [Fe3+] ⇒ Fe2+ est prédominant lorsque E<E3 9090



Diagrammes E-pH III. Construction et utilisation de diagrammes E-pH7. Zone  de corrosion:Zone d'immunité :Domaine  de stabilité de Fe(s)Rappel: Le diagramme potentiel-pH d'un élément métalliquefait en général apparaître trois domaines:a: zone d'immunité: c'est la zone de stabilitéthermodynamique du métal.b: zone de corrosion: c'est la région E-pH où le métal setrouve sous forme ionique. Il y a eu oxydation du métal etdonc corrosion pour donner une espèce soluble.c: zone de passivation: c'est le domaine où se trouvent lesdifférentes phases condensées (en général des oxydes et deshydroxydes) qui recouvrent le métal et le protègent d'uneattaque ultérieure. Le métal a donc été oxydé en surface,Chapitre 8:  Diagrammes E Zone  de corrosion:Zone  de passivation: Domaines de stabilité de Fe2+(aq) et Fe3+(aq)Domaines de stabilité de Fe(OH)3(s) et Fe(OH)2(s)Partie II H+(aq)/H2(g) ou H2O(lq) /H2(g) � E1= -0,06 pH  (volt/ESH)O2(g)/H2O(lq) � E2= 1,23-0,06 pH  (volt/ESH)1. attaque ultérieure. Le métal a donc été oxydé en surface,mais cette pellicule le protège d'une attaque en profondeur.On voit là tout l'intérêt d'une couche protectrice très stable,compacte et fortement liée au métal.Diagramme E-pH de l’eau:Les deux couples en présence sont: H+(aq)/H2(g) (ou H2O(lq) /H2(g)) et O2(g)/H2O(lq) 919121/02/2022



Diagrammes E-pH III. Construction et utilisation de diagrammes E-pH01E(V/ESH) 3 47Fe2+(aq)Fe3+(aq) Fe(OH)3(s)O2(g) H2O(lq)Chapitre 8:  Diagrammes E 0-1 pH2 7,51 256Fe(s) H2(g)Les deux droites en pointillés correspondent au diagramme de l’eau. 929221/02/2022



Diagrammes E-pH III. Construction et utilisation de diagrammes E-pHOn voit que la zone de stabilitéthermodynamique du fer métallique nepossède aucune partie commune avec cellede l’eau.
⇒ Le fer est instable en présence de l’eau. En revanche, les espèces qui sont stables dansl’eau sont celles qu’ont un domaine commun avec2.Chapitre 8:  Diagrammes E l’eau sont celles qu’ont un domaine commun avecH2O: Fe3+,Fe2+, Fe(OH)2 et Fe(OH)33.Le Fer solide et l'eau ne possèdent pas de domaine commun. Le fer est donc instableen présence d'eau, en milieu acide (pH faible). On observe la formation dudihydrogène gazeux:Pour écrire la réaction entre deux couples redox on peut utiliser la règle gamma: 939321/02/2022



Diagrammes E-pH III. Construction et utilisation de diagrammes E-pHPrévision du sens d’une réaction redoxUne réaction d'oxydoréduction met en jeu deuxcouples redox: Ox1 / red1 et Ox2 / red2La classification des couples redox par leurpotentiel, sur une même échelle, permet deprévoir quelle réaction estthermodynamiquement possible. Elle ne peut seproduire uniquement entre l'oxydant le plus fortRappel: Pouvoir oxydant croissant Pouvoir réducteur croissantChapitre 8:  Diagrammes E Tout couple redox oxyde un couple redox de potentiel inférieur produire uniquement entre l'oxydant le plus fortd'un couple avec le réducteur le plus fort del'autre couple.C'est la règle dite du « gamma » illustré par leschéma ci-contre H+/H2    -Fe2+/Fe  - E(V)2H+(aq)  +  Fe(sd)  → Fe2+ (aq)  +  H2(g)Remarque: Dans la pratique cette oxydation ne sera toutefois importante qu’enmilieu acide. L’écart entre les potentiels des deux couples (H2O/H2 et Fe2+/Fe) étantalors assez important (voir diagramme) la réaction est alors quasiment quantitative.En milieu acide (pH faible):Pouvoir oxydant croissant Pouvoir réducteur croissantLa règle du gamma 949421/02/2022



Diagrammes E-pH III. Construction et utilisation de diagrammes E-pHSi on met du fer solide en contact d'eau en milieu basique, il se forme Fe(OH)2(s) :Fe(s) +   2 H2O(lq) =     Fe(OH)2(s) +   H2(g)4. H2O(lq)/H2(g) -Fe(OH)2(s)/ Fe(s) - E(V)En milieu basique (pH>7,5):Chapitre 8:  Diagrammes E Fe(s) +   2 H2O(lq) =     Fe(OH)2(s) +   H2(g)Remarque: Pour un pH > 7,5, la droite frontière séparant les domaines de stabilité de Fe et Fe(OH)2 estpratiquement confondue avec la droite H2O/H2 (voir diagramme). Les potentiels des deux couples sont trèsproches et la réaction d ’oxydation de Fe est donc très peu avancée (K très faible).5. L'hydroxyde de fer (II) n'est pas stable en présence de dioxygène (les domaines destabilité thermodynamique de ces deux entités sont disjoints). Il s'oxyde en hydroxydede fer (III) (rouille)4 Fe(OH)2(s) + O2(g) + 2 H2O(lq) = 4 Fe(OH)3(s)Remarque : Les diagrammes potentiel-pH permettent d'étudier lathermodynamique des systèmes chimiques, ils disent simplement si uneréaction est possible ou non. Il est possible que pour des raisonscinétiques une réaction soit bloquée. Pour étudier la cinétique desréactions d'oxydoréduction, il faut étudier les courbes intensité-potentiel… voir chapitre 9. O2(g)/H2O(lq) -Fe(OH)3(s)/ Fe(OH)2(s) - E(V)9595



Diagrammes E-pH III. Construction et utilisation de diagrammes E-pHD. Diagramme E-pH du mercure (concours MP 2007)On se propose de tracer une portion du diagramme E-pH simplifié du mercure à 25°C.Pour cela, on va considérer seulement les espèces dissoutes suivantes : Hg2+(aq),Hg22+ (aq), HHgO2-(aq) et Hg(OH)2(aq)Les conventions adoptées pour tracer ce diagramme sont :

La concentration totale en élément Hg dissous est égale à la concentration du tracéCtra= 10-3 mol.L-1.

A la frontière séparant les deux domaines des deux espèces dissoutes, lesconcentrations atomiques en élément Hg sont égales.1/ Donner les expressions puis calculer les valeurs des potentiels d’électrodes pour lescouples redox suivants : Hg2+ / Hg 2+ 1 ; Hg(OH) /Hg 2+ 2Chapitre 8:  Diagrammes E couples redox suivants : Hg2+(aq)/ Hg22+(aq) 1 ; Hg(OH)2(aq)/Hg22+ (aq) 2et HHgO2-(aq)/Hg22+ (aq) 32/ Etablir l’expression puis calculer la valeur de pH :a/ pour laquelle l’entité Hg(OH)2(aq) est prépondérante par rapport à Hg2+(aq)b/ pour laquelle l’entité HHgO2-(aq) est prépondérante par rapport à Hg(OH)2(aq)3/ En déduire les différentes formes prédominantes de Hg(+II) en fonction du pH.4/ Tracer et indexer le diagramme E = f(pH) simplifié du mercure.Données à 25 oC: Hg2+(aq) +2H2O(l) = Hg(OH)2(aq)+ 2H+(aq) pKoT = 6,09pKa (Hg(OH)2(aq)/ HHgO2-(aq)) = 14,88 ; Ke = 10-14Potentiels standard à pH = 0 et 25°C : Eo(Hg2+(aq)/ Hg22+ (aq)) = 0,920 V/ ESH ;Eo(Hg(OH)2(aq)/ Hg22+(aq)) = 1,279 V / ESHEo(HHgO2-(aq)/Hg22+ (aq) ) = 2,159 V / ESH 969621/02/2022



Diagrammes E-pH III. Construction et utilisation de diagrammes E-pH
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Diagrammes E-pH III. Construction et utilisation de diagrammes E-pH)l(22 )aq(2)aq()aq(2 OH4Hge2H4)OH(Hg2 +=++ +−+
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Diagrammes E-pH III. Construction et utilisation de diagrammes E-pH)l(22 )aq(2)aq(2 OH4Hge2H6HHgO2 )aq( +=++ +−+−
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Diagrammes E-pH III. Construction et utilisation de diagrammes E-pH09,6pKH2)OH(HgOH2Hg oT)aq()aq(2)l(22 )aq( =+=+ ++ ]Hg[ ]H][)OH(Hg[K 2 22oT +
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Diagrammes E-pH III. Construction et utilisation de diagrammes E-pH
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Diagrammes E-pH III. Construction et utilisation de diagrammes E-pH3.4.Chapitre 8:  Diagrammes E 10210221/02/2022



Diagrammes E-pH III. Construction et utilisation de diagrammes E-pHE. Diagramme E-pH du nickel  (phénomène de dismutation)On donne à la figure ci-après le diagramme E-pH simplifié du nickel.1. a. Montrer que la thermodynamique prévoit l’attaque du nickel par unesolution acide de pH ≈ 0.b. En fait, dans ces conditions, la corrosion du nickel ne se produitpratiquement pas. Suggérer une interprétation.2. a. Définir la réaction de dismutationb. Monter que l’oxyde Ni2O3(s) se dismute pour pH < pHD?c. Ecrire l’équation de la réaction de dismutation Ni2O3(s) ?Chapitre 8:  Diagrammes E 10310321/02/2022



Diagrammes E-pH III. Construction et utilisation de diagrammes E-pH1.a.Solution Chapitre 8:  Diagrammes E pour pH ≈ 0 E(Ni2+(aq)/Ni(s))      <  E(H2O(l)/H2(g) )D’après le diagramme:
⇒ l’attaque du nickel solide par une solution aqueuse acide de pH ≈ 0 estthermodynamiquement possibleOn peut répondre autrement:Pour des pH ≈ 0 , les domaines de stabilité thermodynamique de l’eau et du nickel solide sont disjoints. 
⇒ l’attaque du nickel par une solution aqueuse acide de pH ≈ 0 estthermodynamiquement possible (l’oxydant le plus fort (ici H2O(l)réagit avec le réducteur le plusfort (ici Ni(s)) 104104



Diagrammes E-pH III. Construction et utilisation de diagrammes E-pHE(H+(aq)/H2(g)) -E(V)À pH≈0Question supplémentaire: Ecrire l’équation de la réaction qui peut se produire?On peut appliquer la règle Gamma:Chapitre 8:  Diagrammes E E(Ni2+(aq)/Ni(s))-Ni(s) +    H+(aq) →Ni2+(aq) + H2(g)2 Pouvoir oxydant croissant Pouvoir réducteur croissantLa règle du gammaRappel: L’oxydant le plus fort réagit avecle réducteur le plus fortNB: Le couple H+(aq) / H2(g) représente lecouple H2O(l) / H2(g) : c’est le même. 10510521/02/2022



Diagrammes E-pH III. Construction et utilisation de diagrammes E-pHRappel: Limite des prévisions desdiagrammes E-pH:Les prévisions faites à partir desdiagrammes E-pH sont purementd’ordre thermodynamique. Ellesb.Chapitre 8:  Diagrammes E d’ordre thermodynamique. Ellesne tiennent pas compte del’aspect cinétique des réactions.Or certaines réactions subissentdes blocages cinétiques : vitesseinfiniment lente → effets nonvisibles.La réaction de corrosion du nickel ne se produit pratiquement pascar elle est cinétiquement bloquée. 10610621/02/2022



Diagrammes E-pH III. Construction et utilisation de diagrammes E-pH2.a. Une dismutation est uneréaction d’oxydoréduction danslaquelle une espèce chimiquejoue à la fois le rôle d'oxydant etde réducteur. Elle correspond àla transformation d'une espècede degré d'oxydation donné endeux espèces de degrésd'oxydation plus et moinsChapitre 8:  Diagrammes E d'oxydation plus et moinsgrands.pour pH < pHD E(Ni2O3(s)/Ni2+(aq)) (frontière bleu) > E(NiO2(s)/Ni2O3(s)) (frontière rouge) Ni2O3(s) est à la fois l’oxydant le plus fort et le réducteur le plus fort donc il est instable il se dismute en NiO2(s) et Ni2+(aq)b. Visualisation de cas de dismutation sur un diagramme E-pHAstuce : Dès qu’un domaine de stabilité présente une extrémité « en coin », cela signifie que l’espèce se dismute au-delà de ce coin. L’espèce est instable au-delà du coin.Remarque : pour le voir, il suffit de prolonger les frontière au delà du coin.Dans notre cas c’est l’oxyde Ni2O3(s) qui se dismutepHD 107107



Diagrammes E-pH III. Construction et utilisation de diagrammes E-pHc. E(NiO2(s)/Ni2O3(s)) -E(Ni2O3(s)/Ni2+(aq)) -E(V)pH < pHDNi(+III) Ni(+IV)OxydationChapitre 8:  Diagrammes E Ni2O3(s) + Ni2O3(s) → NiO2(s) +   Ni2+(aq) pHDNi2O3(s)/Ni2+(aq) Ni2O3(s) =    Ni2+(aq)NiO2(s)/Ni2O3(s) Ni(+III) Ni(+II)+  2 e- + 6 H+(aq) +   3H2O(lq)2Ni2O3(s) =        NiO2(s)Ni(+III) Ni(+IV)+  2 e- + 2 H+(aq) +   H2O(lq) 2Ni2O3(s) + Ni2O3(s)  → 2 NiO2(s) +  2 Ni2+(aq) + 2 H2O(lq)Pour équilibrer cette réaction d’oxydoréduction il suffit d’écrire les deux demi-réactions électroniques des deux couples redox mis en jeu: RéductionOxydationNi(+III) Ni(+IV)OxydationNi(+III) Ni(+II)Réduction 10810821/02/2022



Diagrammes E-pH III. Construction et utilisation de diagrammes E-pHOn présente ci-après le diagramme potentiel-pH du cuivre à 25°C.
Les conventions adoptées pour tracer ce diagramme sont :• La concentration totale en élément Cu dissous est égale à la concentration de tracé• A la frontière séparant deux domaines de deux espèces solubles, les concentrationsatomiques en élément Cu sont égales.F. Diagramme E-pH du cuivre (phénomène de dismutation)Chapitre 8:  Diagrammes E 10910921/02/2022



Diagrammes E-pH III. Construction et utilisation de diagrammes E-pH2. En utilisant les potentiels standard des couples Cu2+(aq)/Cu+(aq) et Cu+(aq)/Cu(s),montrer que l’ion Cu+ est instable sous forme libre. Ecrire l’équation de sadismutation et calculer sa constante d’équilibre K1.3. Déterminer le potentiel standard du couple Cu2+(aq)/Cu(s) à partir des potentielsstandard donnés à la fin de l’énoncé.4. Retrouver, par le calcul, la valeur de la pente de la frontière entre lesdomaines de Cu(OH) et Cu O .1. Attribuer chacun des domaines à l’une des espèces suivantes : Cu(s), Cu2+(aq),Cu2O(s) et Cu(OH)2(s). Qualifier les différents domaines : immunité, passivationou corrosion.Chapitre 8:  Diagrammes E domaines de Cu(OH)2(s) et Cu2O(s).5. Déterminer le potentiel standard du couple Cu(OH)2(s)/Cu2O(s) et le produit desolubilité de Cu(OH)2(s) en utilisant les coordonnées de points d’intersection dedroites du diagramme.Données :Potentiels standard à pH = 0 et 25°C :E° (Cu2+(aq)/Cu+(aq)) = 0,16 V / ESH ;E° (Cu+(aq)/Cu(s)) = 0,52 V / ESH ;Produit ionique de l’eau à 25°C : Ke = 10-14 11011021/02/2022



Diagrammes E-pH III. Construction et utilisation de diagrammes E-pHB: Cu(s); A: Cu2+(aq); D: Cu2O(s) ; C: Cu(OH)2(s).Domaine d’immunité: Cu(s) (B); Domaine de corrosion: Cu2+(aq) (A); Domaine de passivation: Cu2O(s) et Cu(OH)2(s) (D et C).1.Solution2.Eo(Cu2+(aq)/Cu+(aq)) <  Eo(Cu+(aq)/Cu(s)) ⇒ Cu+ est à la fois l’oxydant fort et le réducteur fort : l’ion Cu+ est instable sous forme libre. Cu+ réagit sur lui-même par une réaction favorable thermodynamiquement (dismutation) :  Chapitre 8:  Diagrammes E favorable thermodynamiquement (dismutation) :  2 Cu+(aq) =  Cu2+(aq) + Cu(s)Calcul de KoT :Cu+(aq) + 1/2 H2(g)    =   Cu(s) + H+(aq) n=1               (1)  ∆rGo1= - F Eo(Cu+(aq)/Cu(s))Cu2+(aq) + 1/2 H2(g)    =  Cu+(aq + H+(aq)    n=1              (2) ∆rGo2= - F Eo(Cu2+(aq)/Cu+(aq))2 Cu+(aq) =  Cu2+(aq) + Cu(s) (3) ∆rGo3= -RT ln KoT∆rGo3= ∆rGo1 - ∆rGo2-RT ln KoT = F (Eo(Cu2+(aq)/Cu+(aq)) - Eo(Cu+(aq)/Cu(s)))0,06 logKoT = Eo(Cu+(aq)/Cu(s)) - Eo(Cu2+(aq)/Cu+(aq))AN: 6))16,052,0(06,0 1oT 1010K ==
− 11111121/02/2022



Diagrammes E-pH III. Construction et utilisation de diagrammes E-pH3.Cu2+(aq) +  H2(g) =   Cu(s) + 2H+(aq) n=2           (4) ∆rGo4= - 2 F Eo(Cu2+(aq)/Cu(s))Cu+(aq) + 1/2 H2(g) =   Cu(s) + H+(aq) n=1           (1) ∆rGo1= - F Eo(Cu+(aq)/Cu(s))Cu2+(aq) + 1/2 H2(g) =  Cu+(aq) +  H+(aq) n=1          (2) ∆rGo2= - F Eo(Cu2+(aq)/Cu+(aq))(4) = (1) + (2)∆rGo4= ∆rGo1 + ∆rGo2 ⇒ Eo(Cu2+(aq)/Cu(s)) = ½ [Eo(Cu+(aq)/Cu(s)) + Eo(Cu2+(aq)/Cu+(aq))]AN: Eo(Cu2+(aq)/Cu(s)) = 0,34 V4.Cu(OH)2(s) / Cu2O(s):   2 Cu(OH)2(s) + 2 e - + 2 H+ (aq) = Cu2O(s) + 3 H2O (l)E{Cu(OH)2(s) / Cu2O(s)}= Eo{Cu(OH)2(s) / Cu2O(s)} + 0,03 log([H+]2)Chapitre 8:  Diagrammes E E{Cu(OH)2(s) / Cu2O(s)}= E {Cu(OH)2(s) / Cu2O(s)} + 0,03 log([H ] )E{Cu(OH)2(s) / Cu2O(s)}= Eo{Cu(OH)2(s) / Cu2O(s)} -0,06 pHPente = -0,06 V (unité de pH)-15.Cu(OH)2(s)/Cu2O(s) : 2Cu(OH)2(s) + 2 e - + 2 H+ (aq) = Cu2O(s) +3 H2O (l)E{Cu(OH)2(s) / Cu2O(s)}= Eo{Cu(OH)2(s) / Cu2O(s)} -0,06 pHLe point de coordonnées pH=5  et E = 0,4V appartient à la droite
⇒ Eo{Cu(OH)2(s) / Cu2O(s)} = 0,7VProduit de solubilité de Cu(OH)2:Le pH de précipitation de Cu(OH)2(s) pH=5Ks = [Cu2+] [OH-]2= Ctracé (Ke/[H+])2AN : Ks = 0,01 × (10-9)2 = 10-20 11211221/02/2022


