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Chapitre 8

Programme officiel...

Chapitre 8 : Diagramme de Pourbaix (E-pH)

Contenu

Capacités exigibles

Commentaires

1. Rappel de la thermodynamique des
équilibres d'oxydo-réduction

o

Relation de Nernst, Potentiel standard d’un couple
redox : Prévision du sens d’évolution d’une
réaction d'oxydoréduction

2. Convention de frontiére utilisée pour
I'oxydoréduction

On se limite a la convention atomique :

% A la frontiére entre deux solutés (aq), les
concentrations en atomes sous les deux
formes sont égales entre elles ;

< +La somme des concentrations en atomes des
espéces dissoutes est égale d Cusce.

3. Construction du diagramme E-pH

<>

La construction d'un diagramme avec
dismutation n’est pas exigible.

a) Diagramme E-pH du Zinc

b) Diagramme E-pH de I'eau.

# Construire, indexer un diagramme E-pH.

<

Se limiter aux espéces suivantes : Zn), Zn® ",
Zn(OH)zs) et Zn(OH)>

4. Domaine de stabilité et vocabulaire

corrosion, passivation, immunité d’un métal,

Domaine d’existence, domaine de prédominance.

5. Utilisation du diagramme

5.1. Prévision de réactions d'oxydo-réduction

en phase aqueuse
5.2. Stabilité d'une espéce en solution » Prévoir la réactivité d’un métal en milieu *+ Superposition des deux diagrammes du zinc et de
aqueuse aqueux I"eau.

La lecture d'un diagramme Indexé présentant le
cas d'une dismutation et son exploitation est
exigible (A traiter en TD le diagramme E-pH du
cuivre ou autre).

6. Limites des diagrammes E-pH

Les prévisions faites a partir des diagrammes E-
pH sont purement d’ordre thermodynamique.
Elles ne tiennent pas compte de I'aspect
cinétique des réactions.

TP 5 : Diagramme de Pourbaix (construction —indexation-et exploitation)

Programme de chimie PC2-MP2-T2, Aoiit 2016
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Chapitre 8

Programme officiel...

Contenu

Capacités exigibles

Commentaires

5.4. Les équilibres d’oxydoréduction

< Rappeler les définitions liées a cette réaction : oxydation,
réduction, oxydant, réducteur, couples d'oxydoréduction,
degré d’oxydation et équilibrage d'une réaction
d’oxydoréduction.

5.4.1. Les plles

“* Représenter, décrire et symboliser une pile.

a) Le potentiel d*électrode

% Le potentiel d'électrode E d'un couple redox Ox/red est par
définition la différence du potentiel algébrique en circuit
ouvert aux bomes de la pile constitué¢ de I'électrode X
étudiée et de I'électrode standard d hvdrogéne.

b) Prévision du sens d'une
réaction redox a partir de
I'échelle de E*

< Rappeler la condition sur les E° pour qu'une réaction
d'oxydo-réduction soit favorisée : la régle du gamma

c) Expression de la force
électromotrice d'une pile

® fem=AE=E_, - E.m.-.-)r

d) Relation entre I'enthalpie libre
d'une réaction d'oxydoréduction
et la f.e.m. de la pile
correspondante.

<+ Donner la relation entre A G ef AE :

AG=-nxFxAE

e) Formule de Nernst

< Etablir la relation :

O er L]
AE =AE" - xeLn[Ua, 1

n

< Déduire la relation du potentiel d"un couple :

E"v’h-‘ = E:;;;.:_.; +R;; x LJI[ h]

nx a,.,

f) Caicul d'un potentiel standard
inconnu

Introduire la relation entre A G* et E® pour un couple
redox :

Dans le sens de la réduction : A G =-nxFx E

Programme de chimie MP1-Aoiut 2016
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1-Nombre d’oxydation (n. 0.) ou degré d’oxydation
Définition: Le nombre d'oxydation (n.o.), ou degré d'oxydation (d.o.), est le nombre
de charges électriques élémentaires réelles ou fictives que porte un atome au sein
d'une espece chimique (molécule, radical ou ion). Ce nombre, qui décrit I'état
d'oxydation de [I'atome, caractérise I'état électronique de ['élément
chimigue correspondant en considérant la charge réelle (dans le cas d'un ion
monoatomique) ou fictive (si cet élément est combiné).

Reégles pour déterminer un nombre d'oxydation

Pour 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 entier
relatif), alors qu'on fait l'inverse pour écrire la charge d'un ion. On utilise les regles
suivantes pour déterminer un nombre d'oxydation d’'un atome:
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Regle 1: Le nombre d'oxydation d'un atome dans un corps simple
élémentaire ou moléculaire est nul.

Un corps pur simple, ou corps simple, est un corps pur constitué d'un seul type d'atomes. Il
peut étre :

* élémentaire, c'est-a-dire que ses atomes ne forment pas des molécules ; exemple :
le fer (Fe) ; le zinc (Zn); I’hydrogeéne (H), I'oxygéne (O);....

* moléculaire, c'est-a-dire que ses atomes sont liés par des liaisons covalentes et forment
donc des molécules ; exemple : le dihydrogene H,. le dioxygene O,; I'ozone O;.... 5

Chapitre 8
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Regle 2: Dans le cas d'ions monoatomiques, le nombre
d'oxydation de I'atome est égal a la charge de l'ion.

Regle 3: Dans les especes polyatomiques: |'‘oxygéne a
généralement un nombre d'oxydation égal a -ll (sauf dans les
peroxydes ou il est égal a -l et dans le difluorure d’'oxygéne (OF,)
il est égal a +IlI) et I'hydrogene a habituellement un nombre
d'oxydation de +I (sauf dans les hydrures ou il est égal a -l)
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Regle 4: Dans les especes polyatomiques, on attribue a tous les
atomes un nombre d'oxydation de sorte que la somme
algébrique des nombres d'oxydation soit égale a la charge
portée par I'espece polyatomique.

Chapitre 8

10/05/2023 6
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Chapitre 8

n.o. de I'oxygene dans les peroxydes : H,0,, Na,0,...

Un peroxyde est un composé chimique, organique ou inorganique, qui comporte
deux atomes d'oxygene voisins liés entre eux (-0-O-).
Pour déterminer le nombre d’oxydation (n.o.) de chaque atome dans une espéce

l. Rappels

polyatomigue (molécule ou ion):

M il faut tout d'abord faire le schéma de Lewis de 'espéce considérée

M puis pour chaque liaison covalente entre
deux atomes de deux éléments chimiques
différents on attribue a l'élément le plus
électronégatif I'ensemble des électrons de Ia
liaison.

M ensuite pour chaque liaison covalente entre
deux atomes du méme élément chimique on
partage équitablement les deux électrons entre
les deux atomes
M enfin, le nombre d'oxydation de I'élément est
la différence entre sa valence a ['état
fondamental (ou neutre) et le nombre totale
d'électrons qui lui sont attribués

nombre d'oxydation de I'oxygene
dans le peroxyde d*hydrogéne

| Dans les peroxydes (H,0,, Na,0,...), le n.o. de I'oxygene est égal a -I 7
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n.o. de I’hydrogene dans les hydrures

Un hydrure est un composé chimique constitué d'hydrogene
et d’autres éléments moins électronégatif

Dans les hydrures (LiH, NaH, KH, LiAlH,,

CaH,...), I'hydrogéne est lié a des éléments
moins électronégatif que lui, alors n.o.(H)= -1

Li [H

B.0. =41 n.o.=-I
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L . , .
o1 Application n°1: Compléter le tableau suivant:
| ) LN ) AN °
Nl n.o.del’hydrogene et de I'oxygene (A retenir)
3 Elément chimique Espece Nombre d’oxydation
E Corps simples : H, H, 0
E Hydrogene Les hydrures : LiH, LiAlH,, CaH,,... -
(] Les especes chimiques autres que
G : +l
les corps simples et les hydrures
8’ Corps simples :0, O, et O, 0
5 oxygene Les peroxydes : H,O,, Na,0,... |
Le difluorure d'oxygene: OF, +lI

Les espéces chimiques autres que

O les corps simples, les peroxydes et -1l
8 le difluorure d’oxygene
w=4 Application n°2 : Déterminer le nombre d’oxydation du chrome, du
% fer et d’iode dans les espéces suivantes : cestumondemie =
< | espece |Cr [Cr,0, [Croz [CrO; [Cr,05 |1 [I; |1, [HIO;[10, | (Fe;0,)
0 n.o. 0 +VI +VI +VI |+l -1 [21(0) | O|+V +V |2 Fe(+II)

et I(-1) et 1 Fe(+ll) $
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2- Oxydation-réduction - oxydant - réducteur- couple redox

Oxydation : demi-réaction au cours de laquelle un élément perd un ou plusieurs
électrons ; Fe, — Fe**,, + 2 e (transformation du fer métallique en ions Fe**)
Réduction : demi-réaction au cours de laquelle un élément gagne un ou
plusieurs électrons; Ag*,,, +1e — Ag (transformation des ions argent en
argent métallique)

Oxydant: espece chimique capable d’accepter (ou de gagner) un ou plusieurs e
Réducteur: espece chimique capable de donner (ou de perdre) un ou plusieurs e
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Convention d’écriture d’un couple redox: OX/ Red

o0 L'oxydant d’un couple redox s’écrit a gauche et son

- réducteur conjugué a droite

afd

a1 Application n°3 : Compléter le tableau suivant:

g Demi-réaction électronique | Nature Oxydant Réducteur | Ox/Red
@) |Fe, — Fe?* ,+2¢€ oxydation

A8 g t1€ — Agy 10
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= 3- Equilibrage d’une demi-réaction redox en solution aqueuse

a-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 = red

et équilibrer les éléments autres que I'hydrogene H et I'oxygéne O (Attention dans le cas

du couple Oz(g)/H O il faut commencer par équilibrer 'oxygene)
2.a. Calculer le n.o. variant (changeant) de l'atome X commun a l'oxydant et au

réducteur.

E-p

2.b.En déduire le nombre d’éléctrons n échangé entre I'oxydant et le réducteur par la

relation n= [(n.o. de X dans I’Ox) = (n.o. de X dans le Red)] X nombre de X d’un coté de I’équation.

ox +ne = red
3. Equilibrer les charges par H* (normalement H;0*) en milieu acide et par HO™ en milieu basique

/)
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4. Equilibrer I'élément oxygéne par H,0.

2.b. nombre d’électrons échangé entre 'oxydant et le réducteur: n=[6-3] x 2=6
Cr,0,> +6e = 2Cr¥*
3.Cr,0,* +14H* +6e =2Cr¥

4.Cr,0,+14H" +6e =2Cr*+7H,0,carilya7 « O » a gauche 11

2 Exemple: la demi-équation du couple Cr,0,% /Cr3* en milieu acide
8 1. Cr,0,2 =2 Cr3 caril y a 2 Cr a gauche

o= 2.a. Cr,0.>2 = 2Cr¥

Q. Cr(+VI) Cr(+111)

©

G
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Chapitre 8
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b-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 = red
et équilibrer les éléments autres que I’hydrogene H et 'oxygene O

2. Equilibrer I'élément O par des molécules d’eau

3. Equilibrer I'élément H par H* ( ou des H,0*)en milieu acide et par HO" en milieu
basique

4. Equilibrer la charge (électroneutralité de demi-réaction) avec des électrons e-.

Exemple: la demi-équation du couple Cr,0,% /Cr3* en milieu acide

1. Cr,0,2 =2 Cr3 caril y a 2 Cr a gauche
2.Cr,0,> = 2Cr’* +7H,04,
3.Cr,0,% +14H* =2Cr* +7H,0,, carilya 14 «H »a droite

4.Cr,0,7+ 14 H" +6e =2Cr¥* +7H,0,

12
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L Application n°4 : Ecrire les demi-équations, en milieu acide, des

Q. :

ou couples redox suivants:

m a. Fe2+(aq)/ Fe(S) bo Fe3+(aq)/ F62+(aq) c. Hg2+(aq)/ Hg2+ Z(aq)
(O} d-Hg(OH),,/ HE™ ;) e, HCIO,,,, /Clyy, f. Cu?*,, /Cu,y0
E Solution

g a. F62+(aq) + 2 e- = Fe(s)

G Fe(+II) Fe(0)

8’ b. Fe¥*,, + le-=  Fe¥,,

—~ Fe(+11) Fe(+1)

]

B c 2 Hg¥, +2e- = Hg¥y,,

0 Hg(+1) Hg(+1)

edl  d. 2Hg(OH)y,, + 2e-+ 4H,, = Hg?, 5 4,00

:g_ He(+11) Hg(+1)

© e. 2HCIO,, + 2e- + 2H" Clyg + 2H,0,,

N - Cl(+1) cl(o)

OF £ 2 Cu¥y, +2e + HO= Cu0 ) + 2H',

10/05/2023 CU(+“) CU(+I) 13
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o1 4- Réaction d’oxydoréduction

|.|'.| Une réaction d'oxydoréduction ou réaction redox (rouille, pile électrochimique, etc.)
i est une réaction chimigue qui implique un échange d'électrons entre des réactifs.
O I , A
E Prévision du sens d’une réaction redox
A o
E Une réaction d'oxydoréduction met en jeu deux E° =
(| couples rédox Ox, / red, et Ox, / red, . 4 §‘.
a La cla§5|f|cat|on des couples redon pallr leur 'g B Ox2--Red? 3
= potentiel standar.d, sur une. méme ech_elle, S \ o
=4 permet de prévoir quelle réaction est possible. © g-
‘@Y Elle ne peut se produire uniguement entre & < <
B 'oxydant le plus fort d'un couple avec le -2. E Ox1+Red1 3
réducteur le plus fort de ['autre couple. © 7
C'est la régle dite du « gamma » illustré par le 'S i
schéma ci-contre 3 Ox2 +Red1—— Ox1+Red?2
a.

v
La regle du gamma

Tout couple redox oxyde un couple redox de potentiel inférieur.

o
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10/05/2023 14




1 5- Les piles électrochimiques

Une pile électrochimique est un générateur qui transforme de I'énergie chimique
fournie par une réaction d'oxydoréduction spontanée en énergie électrique. Elle
est constituée de deux demi-piles contenant chacune les deux membres d'un
couple oxydant / réducteur.

E-pH

Une demi-pile est 'ensemble constitué par
les deux especes Ox et Red d'un couple
redox en contact avec un conducteur (le
conducteur peut éventuellement étre I'une
des espéces Ox ou Red du couple
considéreé).
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Dans de nombreuses situations, il est
nécessaire de séparer physiquement
les especes chimiques des deux demi-
piles.

Chague demi-pile constitue alors une
cellule distincte dont la
communication est assurée par une
circulation d'ions a travers un pont
ionigue (ou pont salin entre les deux

demi-piles).
10/05/2023

Chapitre 8

cuso,

Eau

(Solvant)

l. Rappels

<

PILES )

Graphite

o

<&

Red Ox
O —
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Les électrodes d’une pile: anode & cathode

Le terme électrode désignait initialement la surface de contact
entre la solution électrolytique et le conducteur solide présent
dans la demi-pile.

Par extension 1l deésigne également le conducteur solide lui-méme
(exemple: plaque de fer)

Une ¢lectrode siege d'une oxydation est appelée anode, une
electrode siege d'une réduction est appelée cathode.

oxydation

oxydAtion  Electrode = Anode Ox+ne” «———Red

réduction

réduCtion  Electrode = Cathode 0x+ne- —— Red
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Le symbole d'une pile électrochimique :

Par convention, on note la constitution d'une pile sous la forme suivante :
|
(Anode) - Meétal de I'anode | Solution de I'anode | Solution de la cathode | Métal cathode + (Cathode)

L

NB: Dans la notation des piles électrochimiques, la demi-pile qui subit une oxydation est écrite en
premier (a gauche), suivie de la demi-cellule qui subit une réduction (a droite).

mes E-p

E exemples: () Zn(s)| Zn** (... mol.L1) : Cu?* (... moL.LY) | Cu(s) (+)
(U Gauche Droite
S ?
U) voltmeétre
voltmetr p— 7=\ e —
.9 oltmetre c @

& o o " rmanrode 710V Cathode

Zn =) 7 Na*  SOZ- N . P ]]

D

pont salin

o o
w ( pont salin
electrode (Pt) ( \ electrode (Pt)
-
~ , H+
o amn
Fe*
Q MnO,
© Z=Z i
Fe?*
i \_ J \_ Y, Zne) — Zo2t +2¢” Cu?*+ 2¢~ — Cug)
O oxidation reduction

(-) Pt(s)| Fe’* (... mol.L") ;Fe?* (... mol.LL'Y) 1 MnO, (... moL.L-") ;Mn?* (... moL.LL!) | Pt(s) (+)
Gauche : Droite
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6-Détermination expérimentale du potentiel d'électrode E .., d'un couple redox

Le potentiel d'électrode E, .4 d'un couple Ox/red est par définition la différence du
potentiel algeébrique en circuit ouvert aux bornes de la pile constitu¢ de I'¢lectrode ¢tudice
et de 1'¢lectrode standard a hydrogene (ESH).

Le potentiel d'électrode (E, .4 ) associé¢ a un copule Ox/Red correspond donc a la force
¢lectromotrice AE d'une pile constituée :

* d'une part de ce couple et d'un fil de platine pour assurer la liaison €lectrique

* d'autre part de 1'électrode standard a hydrogene.

‘@&l Par convention, I'ESH est prise comme anode, c'est a dire qu'elle est le siege de la demi-
(®)) réaction d'oxydation : Hy, =2 H" + 2 e ; {Convention : Eyq; = OV a toutes

.9 tempcrature } La fem AE de la pile est liée a la variation de

I’enthalpie libre A, G accompagnant la réaction

(aq)

AE = Ecathode_ Eanode: EOX/red - EESH - EOX/red

glol?ale a Ox + n./2 Hy, = b Red + nH" ) de
la pile par la relation :
e " Ox/Red l'lF
Pont salin e oA Avec: n:le nombre d'électrons mis en jeu

F: la constante de Faraday F=96500 C.mol!

Cette relation reste valable lorsque tous
les constituants physicochimiques de la
pile sont dans leur état standard :

« Référence » « Etude » AR —— AG’
ESH - Ox/Red - F
10/05/2023 n 1 8
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7. Equation de Nernst — Potentiel d’un couple redox

L'enthalpie libre standard de réaction A G° est reliée a la constante
d’équilibre K de la réaction par : A.G°=-RT In K

I’enthalpie libre standard de réaction est reliée d’autre part a la
f.e.m. standard d’une pile par: A,G%=—n F AE°®

Walther H. Nernst

En combinant les deux expressions, il vient : (1864-1941)
Prix Nobel 1920

—nFAE®=-RT InK
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Cette expression permet de calculer la constante d’équilibre d’'une réaction

a Ox1 +b Red2 = cRedl+d Ox2 avec n électrons échangés entre l'oxydant
et le réducteur,

a partir de la f.é.m. standard de la pile correspondante:

0 0 0
nFAE" nF (Eou/reary ~Eox/reaz))

InK =
10/05/2023 RT RT 19

Chapitre 8
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A,G varie avec la composition : A,G=AG°+RT Int  Ou Tczl_[aiVi est le produit réactionnel
Puisque : AGO=—nF AES, ilvient:—nFAE=—nFAE°+RTInx
RT
A0 A .
ou encore AE =AE hye Int|  —=Equation de Nernst
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nF

RT. ( a% a¢
_ RO 0 0x2%Redl
E(Oxl/Redl) _E(Ox2/Red2) - E(Oxl/Redl) _E(OXZ/Red2) -—1 b

a
ARed2d0x1

0
E(Oxl/Redl) — E(OxZ/Red2) - E(Oxl/Redl) +

a d
RT In “ou | E?Ox2/Red2) +KF In abo =
nF \ag, nkF {ag,,

donc le potentiel d’électrode d’un couple Ox/Red s’écrit:

Chapitre 8

RT [ ag
E =E req) +—— In| =
(Ox/Red) (Ox/Red) nF ( c J

ARed

10/05/2023

20
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o1 8. Formule de Nernst liée a une demi-équation d’un couple Ox/Red
]

TR La demi-équation générale d’un couple Ox/Red en milieu acide s’écrit sous la
3 forme: aOx + ne’ +m H'ag =bRed + qH,0,

E Le potentiel redox (ou d’électrode) d’un couple Ox/Red

E s’écrit : o

g Eoured = Eowrea T 5 }]; n a‘:b:: ZZO

S

- Avec:

E. r :potentiel Redox standard

Le potentiel redox standard (ou bien normal) est le potentiel lorsque
toutes les especes sont a I'état standard. Si H* est utilisé pour équilibrer
la réaction, la valeur de E° correspond a un état pour lequel |'activité
de H* est égale a 1 soit un pH=0 (cas le plus fréquent dans les tables qui
donnent des valeurs de potentiels standard). De méme si la réaction est
équilibrée avec HO-, on obtient une valeur de E° a pH=14.

10/05/2023 21
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L
?- F =N, e =96485 C mol*: constante de Fraday
L
g E ox/red S'€XPrime en volt

RT RT
g A25°C: —Inx= 23— log,x=0,059 log, x
o F F
o)
-
0 0.0 a ,m

’ 59 a Xa + 0
B donc: |Eg p.=Eourat —— logg, bo—ff A 25°C
Adred 0

Remarque: Souvent, on propose |'approximation 0, 059 =~ 0, 06 afin de faciliter la division par
I’entier n représentant le nombre d’électrons transférés entre l'oxydant et le réducteur.
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10/05/2023 22
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JQ:- Eox/req PEUTL S’€Xprimer en fonction du pH :
|.|.J a,0=1 pH= - log,, a,,
N

0,059 a,, | 0,059 m
O Eored =E00x/Red+ - logm( bO ]_ pH
& n an.g n
E Dans le cas ou I'oxydant et le réducteur sont deux especes solubles en milieu agueux
o  Red] _[04

Red — Ox —
g CO CO
0 [Ox] "

0,059 G, 0,059 m
Py donc:  Eourea =Eowra + P log,, [Ra;]b B pH
G

comme Cy=1mol.L?

co
o
-
=
o}
(S
£
O

Il vient que:

_ o
EOx/ Red EOx/ Red +

0,059 o [Ox]* _0,059m H .
g1 [Red]b - p A 25°C

10/05/2023 23
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:5- Application n°5 : Potentiel redox standard (ou normal)
ulJ On donne :| Espéce Cr*ag |CrO7% Ly |HaOuq [Hag H* aq)

) AG°(kJ.mol ") |-215 -1301 -237 0 0
[O8 1/ Ecrire la demi-équation du couple Cr,0,2/Cr3*, en milieu acide.

g 2/ Calculer E°(Cr,0,%/Cr3*) en (V/ESH). On donne: E’w;, /m,, =0 V/ESH

o Solution

E) 1/ Cry0,% ot 6 e-+14H" . = 2Cr3*,, +7H,0,

S 2/ Par convention, E°(Cr,0,%/Cr3*) est la f.é.m. de la pile constituée par I'association de
S |2 demi-pile du couple Cr,0,%/Cr3* (cathode) et une demi —pile constituée par
o I’électrode standard a hydrogene (ESH) (a node)

3H,,, = 6H:". ., +6 e-

Q 2(g) G (aq)

-

A G’

S AE’ =E’cyox, ictwg —E B My, =B crok, /o) =——
- 6F
@

avec: A.G°=2A,G°(Cr’*)+7A,G°(H,0)- A,G°(Cr,0;7 )-8 A,G°(H")-3A,G°(H,)
AN: A G°=-788klmol” = E’cror/c# =136 V/ESH

10/05/2023
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l. Rappels

Application n° 6:

1. Schématiser la cellule électrochimique qui permet de déterminer le potentiel standard
d’électrode du couple Ag*,,/Agy, en précisant les concentrations et en indiquant la
polarité des électrodes.

2. Donner le symbole de cette cellule.

3. Ecrire I'équation de la réaction bilan associée a 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) guand la
concentration [Ag*]=10*mol.L1?

Données: E°(Ag*,,,/Ag) = 0,799 V/ ESH ; E°(H*,//H,) = O V/ ESH ; Constante de Faraday
F=96500 C.mol?

Solution:

1. - <> +

L
Q-
L
2]
Q
S
S
©
C
o)
R
o

(e o)

QD P(H,)=1bar | :

e Tl ( )
° amn Platine(s) .~ Ag(s)

Q. I S b I
g [H‘]=I1 mol L [Ag']=1 mol L"
O anode cathode

2. Pty Hyy, (1bar) | H* (1 mol.L) : Ag' (1 mol.L'Y) | Ag

10/05/2023
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L

?‘ 3. Ag g +1le” = Ag Réduction ( elle se produit a la cathode)
L (Hz( | = 2H" (aq) + ze—) X l Oxydation (elle se produit a 'anode)

n - 2

@ .1 . — e
E Ag (aq) +5H2(g) =Ag, +H @) (n=1) Equation de la réaction bilan
8 4 B G°=-nFAE®= —n}'(E "‘19 Agls‘t' Eo'::H+""H: ::93:'

(@)

] 0.6 = nFAE = —nFE (g ag,,) <O

- La réaction est spontanée dans le sens direct.

CO -3

8 Ag+(aq) +le” = Ag(s)

= 0,06

- 85 e’

g Ag+(aq)/Ag(s) EAg+(aq)/Ag(s) 1 loglo Ag

o

AN: E =0,559 V/ESH

Ag (aa) [ Ag(s)
10/05/2023 26




|. Rappels )

JQ:_ Application n°7: Potentiel redox normal (Extrait du concours PC, 2002, modifie):
|.|.J [;é\terl_rrir;er E°, le potentiel normal redox du couple Cd(OH),,/Cd
afapH-=

3 b/ 3 pH =14

E I]|'| d|]|'||'|E é 25”[,‘: EO(Cd2+(aq)/Cd(s)) :—O,4V/ESH EO(H+(aq)/H2(g)) :OV/ESH

E Produit innique de |'eau: KE: |- Produit de solubilité de [:EI(DH)Z Ks: [0

E Solution: Méthode “ Thermodynamique”

% a/ a pH=0 (c’est-a-dire en milieu acide)

5 Cd? g+ Hyg = Cdg +2H*,, n=2 (1) AG° =-2FAE° =-2F E°(Cd?*/Cd)

el Cd(OH),, = Cd** +2HO,, (2) AG®,= -RT In K,

Q

.'é HOuy = Hiag +HOg (3) A/G%=-RT In K,

Q.

_CCU CA(OH) 5 + Hyg = Cdy) +2H,0,y n=2 (4) AG°,= -2F A E°, = -2F E°,
Nous remarquons que: (4) =(1)+(2)—2x (3

O @)= (1) +(2)-2x(3)

10/05/2023 27
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:5- AG%= A GO+ A GO, —2 A GO,
ou -2F E°, = -2F E°(Cd?*/Cd) -RTIn K+ 2RTInK,
o Il vient alors:  E°, = E°(Cd**/Cd,) + 0,03 log,, (K/ K.?) AN: E°,= 0,02V/ESH
0] | Remarque:
E ”’Un abus d'écriture pratique’ (voir par exemple certaines corrigées des concours
E nationaux d’entrée aux cycles de formation d’ingénieurs ) consiste a attribuer a la
P~ demi-équation rédox écrite dans le sens de la réduction I'expression d'enthalpie
g libre standard suivant:
(@) Ox + n e- = Red ; AG® = - n F E°(Ox/Red).
9 La réponse a la question a/ peut étre rédigée comme suit: a pH=0
@) lcd* +2e- = Cdg (1)  AG%=-2FE°
¥ JCd(OH) 5y = Cd* +HO (2) A,GO,= -RT In K,

HZO(Iq) = H+ + HO- (3) ArGo3= 'RT |n Ke

Cd(OH) 5 +2 H* + 2e-= Cdy, +2H,04,  (4) AG®,= -2F E°,

nous remarquons que: (4) = (1) +(2) -2 x (3)
AG°,= AG°+ A G, —2 A G

o
o
-

=
o
(S

£

O

-2F E°,= -2F E°, + -RT In K+ 2 RT In K,

0s/2023 |l vient alors: E°, = E°; + 0,03 log,, (K/ K.?) AN: E°,= 0,02V/ESH 28
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L

?_ AG%=A GO+ A GO —-2AGE,

LL) Y E, = -2F E(Cd?*/Cd) -RT In K+ 2 RTIn K,

(7)) .

o) [lvientalors: E° =E%(Cd**/Cd) + 0,03 log,, (K/ K.?) AN: E%, = 0,02V/ESH
g b/ a pH=14 (c’est-a-dire en milieu basique)

Sl Cd¥ g+ Hyg= Cdy +2H', n=2 (1) AG% =-2FAE° =-2F E°(Cd?/Cd)
(@)

of Cd(OH),, = Cd¥, +2HO (2) A,GO= -RT In K,

Cd(OH) 55y + Hy = Cdy +2 Hpo + 2 HO py N=2 (4) AG%= -2F AE, = -2F EO,

(aq)

nous remarqguons que: (4’) = (1) + (2)
AG% = A GO+ AGE,
-2F E9, = -2F E°(Cd2*/Cd) -RT In K,
Il vient alors: E?, = E°(Cd?*/Cd) + 0,03 log,, (K,) AN: E°,) = -0,82V/ESH

co
o
-
=
o}
(S
£
O
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|. Rappels )

L

(@] La réponse a la question b/ peut étre rédigée, conformément a la remarque

' 3cédente,comme suit:

précédente,

L

(7)) a pH=14

m 2+ 0 0
E Cd + 2 e - = Cd(S) (1) AG 1= ‘2F E 1
E Cd(OH) = Cd* +HO (2) A G%=-RT In K
m 2(s) r— 2 s
G

O) Cd(OH) ,,, +2e- = Cd,_, +2 HO- (4) AG®,= -2F EO,
S 2(s) = L0(sq) g= 2

nous remarquons que: (4’) = (1) +(2)

AG%,= AGO+ A G,

“2F E9) = -2F E%, + -RT In K,

Il vient alors: E%,’= E° + 0,03 log,, (K,)

co
o
-
=
o}
(S
£
O

AN: E% = -0,82V/ESH
10805/2023 30
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:5_ Application n° 8:
' On considere, a 298 K, une pile électrochimique constituée :
LLJ d’'une électrode (1) de fer plongeant dans 100 mL d’une solution de FeSO,
P8 31 mollL?;
0 d’une électrode (2) de cuivre plongeant dans 100 mL d’une solution de CuSO,
E a 1 mol.L.
E 1. Ecrire les demi-équations associées aux couples redox mis en jeu dans cette
(ol pile.
a 2. Calculer le potentiel de chaque électrode (E, et E,)
© 3. En justifiant votre réponse, indiquer |'anode, la cathode et donner les demi
-l réactions d'oxydo-réduction qui ont lieu dans chacune de ces électrodes.
o 4. Donner le schéma de la pile en question, en précisant la polarité de chaque
XA électrode et le sens du courant si cette pile débite.
O 5. Donner le symbole de cette pile.
8 6. Déterminer la valeur de la fem de cette pile.
el 7. Ecrire la réaction globale de la pile et dresser le tableau d’avancement de cette
6_ réaction.
(v 8. Calculer la constante d’équilibre K,o de la réaction associée a cette pile.
-C:) f)zmeeztae IrT-298|< etapH=0:  [oople U /Cuy (Fe™/Fey
= PR=Y TEo(en V/ESH) | 0,34 0,44
10/05/2023
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Application n° 8:

On considere, a 298 K, une pile électrochimique constituée :

- d’une électrode (1) de fer plongeant dans 100 mL d’une solution de FeSO,
almol.L?l;

- d’'une électrode (2) de cuivre plongeant dans 100 mL d’une solution de CuSO,
a 1 mol.L.

1. Fe?* /Fe(s) (1): Fe?* + 2e-= Fe(s)

Cu2+/Cu(s) (2): Cu?* + 2e- = Cu(s)

2. Calculer le potentiel de chaque électrode (E, et E,)

3. En justifiant votre réponse, indiquer |'anode, la cathode et donner les demi
réactions 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 chaque
électrode 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 |a pile et dresser le tableau d’avancement de cette
réaction.

8. Calculer la constante d’équilibre K,os de la réaction associée a cette pile.

Comm’ent‘er ‘ Couple Cu?* / Cu Fe?* / Fe,
Donnees a T=298K et a pH=0: E°(en V/ESH) | 0,34 -0,44

10/05/2023 32
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Il. Généralités sur les diagrammes E-pH )

1. Description d’un diagramme E-pH

» Un diagramme de Pourbaix, ou diagramme potentiel-pH (ou E-

pH) est relatif a un élément chimique donné X, présent en solution
agueuse a divers nombres d'oxydation dans différentes especes
chimiques. Ces diagrammes ont été proposés et établis par le chimiste

belge POURBAIX. On représente, pour les différents couples rédox mis

L
Q-
L
2]
Q
=
S
©
C
o)
R
o

en jeu, les variations du potentiel rédox E en fonction du pH.

» Un diagramme E-pH fait apparaitre les différents domaines de
prédominance et d’existence des différentes especes chimiques de
I’élément X. || permet, par une méthode graphique simple de prévoir

les réactions mises en jeu et leur sens d'évolution pour des

Chapitre 8

concentrations initiales fixées des différents réactifs.
10/05/2023 33




Il. Généralités sur les diagrammes E-pH )

Quelques exemples des diagrammes E-pH:

Diagramme E-pH de l'eau

L
=
LU
/)y
Q
= FTSERRREEE
g } 4 ‘ — 4 +—t ?2(" 4
© . T . |
—~ Omaj | | | I I
o therr . ¢ 9€ Stap;; —~—— '
| ,efm%aﬁquuz’i | 0w L] \\
o o | u
o T 75 !
Q -1 e —
= 1 =3  Hag —t
i e
@
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Il. Généralités sur les diagrammes E-pH )
Diagramme E-pH du zinc

L
Q.
' — A
L %
!

N S
QO o
E Domaine de (Z\
E predominance \o Zn(OH),
E 0 14 3
m 615 : 3, 5 : H
S 712+ Domaine [),omalpe de
cam (aq) d’existence | S~ prédominance
a . ®
.. 1 v ~—7)

Zn,, A\\ Zln(()H)42'(aq)

omaine d’existenc ]
\\
\G\

NB: Les domaines de prédominances sont les domaines de stabilité
thermodynamique des espéces en solution. ~
Les domaines d'existence sont les domaines de stabilité
thermodynamiques des phases condensées pures (liquide ou
solide). (voir le paragraphe suivant) 35
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Il. Généralités sur les diagrammes E-pH )

L
o Diagramme E-pH du fer
L A
8 ‘E S 7\
= Bl E )
T |t
3+
- 1 g Fe™ ) Fe(OH),,
E o
= (3) ~_ existence
(40} Fe2+ \\4/\\
c— (aq) 4 L_
0 ~~
0
.. 2 5 T
o0 prédomina/n_c\e ® T 5}\\
Q (1) — T Feli———
0 © S
= I P
Q. Mstence
S Fe
i - xistence
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Il. Généralités sur les diagrammes E-pH )

L . , : : :

el 2. Domaine de prédominance — Domaine d’existence

i
TI] a. couple Ox/Red

(/sB Les propriétés redox sont influencées par le pH lorsque la demi-équation fait
¥ intervenir des ions H* ao)-

E Exemple :

g La demi-équation du couple HCIO ,, /Cl,,, en milieu acide est :

a 2HCIO ) + 2 + 2H" = Cl; oy +2 Hy0

8 Le potentiel redox du couple HCIO/CI, s’écrit :
o . 0,059 [HCIO] > [H']?

EHCIO/C12 = EHCIO/Clz + ——— log |,
&5 2 [Cl, ]
0,059 [HCIO] *

8 EHClO/Cl2 = EIO{C10/C12 + ? log |, ( [CL] J_09059 pH
b >
(X ] 2
% Lorsque [I?((;li? —q=cste , E=E°+ 0,03 log a—0,059 pH = Le potentiel E
i -
o

est une fonction affine du pH, dont sa courbe représentative partage le plan E-

pH en deux domaines (I) et (Il) . On note E; '’équation cette droite frontiere.
10/05/2023 38




Il. Généralités sur les diagrammes E-pH )

Pour un pH donné (pH, par exemple sur le diagramme)
» Dans le domaine (I) (point M), E>E;

0,059 [HCIO] >
log | ——

0,059

E(})ICIOCIZ + T ] —0,059 pH, >EHC1O’C12 2 log,, @ —0,059 pH,

log ([HCIO] 2
[CL,]

[CL,]

2
]Hogma _, [HCIO]

[Cl,]

—> donc [HCIO] a augmentée et [Cl,] a diminuée
par rapport a la frontiere = (1) est le domaine de
predominance de HCIO

L
Q-
L
2]
Q
S
S
©
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R
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» Dans le domaine (Il) (point N), E<E;

—> donc [HCIO] a diminuée et [Cl,] a augmentée
par rapport a la frontiere =(ll) est le domaine de

=
prédominance de Cl, N\ pH
10/05/2023 39

Cl,

2
e Eqciocy, 009 log [HEI0] —0,059 pH, <EHc10/01 + 0059 log,, & —0,059 pH,
Q L2 [CL,] 2
o [HCIO] * 5 3
=) log 10( (L] J< log ,o0o = [HCIO] < q E(v)
= 2 CL]
©
i -
O




Conclusion :

Pour un couple Ox,/Red,, la demi-équation rédox sécrit:
a OX +ne+mH" ., = bRed,,) +aH,0(
et son potentiel rédox a 25 °C est:

0,059 [Ox]° 0,059 m
E o /Red = EOOx/Red + T log (W) - T pH

L
Q-
L
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Q
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Lorsque les [Ox] et [red] sont fixées 4 gy
(arbitrairement), le potentiel E est une fonction
affine du pH, qui sépare le plan E-pH en deux
domaines. On note E; I|'equation de cette
droite frontiere:

Ox

Red

Si E > E; : domaine de prédominance de Ox.
Si E < E; : domaine de prédominance de Red.

Chapitre 8
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Il. Généralités sur les diagrammes E-pH )

Pourquoi 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 a

I'équilibre (ou du pH) : on parle de domaine de prédominance.

» Entre un soluté et une phase condensée pure (liquide ou solide), la
présence de cette phase condensée est conditionnelle: cette phase est

présente ou absente, selon que le produit de solubilité est atteint ou pas. La

L
Q-
L
2]
Q
=
S
©
C
o)
R
o

droite frontiere délimite donc un domaine d'existence de I'espece condensée:

la frontiere peut étre horizontale (couple rédox) ou verticale (couple acide-

base)

Remarque: Quand on parlera a la fois des domaines de prédominances (pour

les especes en solution) et des domaines d’existence (pour les especes solides

Chapitre 8

ou liguides), on utilisera le terme « domaine de stabilité ».
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Il. Généralités sur les diagrammes E-pH )

pH>pKa [base] > [acide] = prédominance de

la base
10/05/2023 42

]Q:_ b. couple acide/base
0 La demi-équation d’un couple acide/base (AH/A") s’écrit : AH = A + H
) (aq) (aq) (aq)
Y  Lexpression de AG®en fonction de Ka est AG®=-RT In Ka
g wo  [ATIIH] _ [base] [H'] o] Ka L2ide]
E [AH] [acide] [base]
E pH=pKa- loglo(M)
= [base]
®
‘5 Dans le plan E-pH, la limite de prédominance
des deux formes (acide et base) est la droite 4 ¢,
ﬁ verticale d’équation pH=pKa (sur la frontiere
I [base] = [acide] ) base
-
.'g- :?H<.(|;)Ka [base] < [acide] = prédominance de rida
acide
© »
i e pKa pH
o




Il. Généralités sur les diagrammes E-pH )

I A | 1 oQ .
ication n°9 :
S pp
I} Identifier les couples Ox/Red et les couples acide/base
8 qui figurent dans le diagramme E-pH du zinc.
= Diagramme E-pH du zinc Solution
& EERLE AN NN
© a1 Couples Ox/Red:
g . . ++++ ¢+ + + & S+ B+ !+ + ¢+ ¢+ S+ N
o ] @ el
© prédominance T | | | | | | | 1._4; I N ) Zn(OH)z(S)/Zn(S)
Py .0 : _ — : >
D = T InlOH)s... T i ré ominaﬁce PH @ Zn(OH)42-(aq)/Zn(s)
() . nr".q] ,I | ‘. 'fT‘T 2 ) 1. B I N S BN S B
o0 - €Y === i i e (9 -ZniOH)f‘;;s.x: 1] Couples acide/base:
4= EEEEEEEEE \ L @ Zn%g/Zn(OH)y
.a : 1 4zn!;l ----- N \ 3\ ..... 4
(40 | [e¥istence I k\ ® Zn(OH)Z(s)/ Zn(OH)42-(aq)
c EEEEEEEEEEEEEEEEEEEEE
@

NB: Une frontiere verticale correspond a un couple acide/base.
Une frontiére horizontale ou oblique correspond a un couple Ox/Red. 43




Il. Généralités sur les diagrammes E-pH )

:IQ:_ Application n°10:
W |dentifier les couples Ox/Red et les couples acide/base qui
7y figurent dans le diagramme E-pH du fer.
Q Diagramme E-pH du fer Solution
g E(V) "‘w Couples Ox/Red:
& ] é : r<7> ® Fe* ., /Fey
a :1 IE;‘FE?*{MI ' @ Fe(OH)Z(s)/Fe(s)
.9 _® & I:e3+(aq)/ I:ez+(aq)
0 | Fe? g @ Fe(OH),/Fe? .
b ® Fe(OH)y,)/Fe(OH),,

[ J
[ ]
[ Y

| prédominan Couples acide/base:

Rappel: Domaines de prédominance (pour les espéeces dissoutes) (NB: Les gaz sont des espéce54|

Chapitre 8

dissoutes, méme si on ne le précise pas) -Domaines d’existence (pour les especes solides ou
liquides) 4




Il. Généralités sur les diagrammes E-pH )

:5_ Application n°11 :
LI'J 1. Identifier les couples Ox/Red et les couples acide/base qui figurent dans le
7 diagramme E-pH du Nickel.
o) 2. Identifier les domaines de prédominance et les domaines d’existence.
E
% - NiD,(s) ¢=10"2mol - L !
=
1.0+
S -
o !
60’ 00k
8 -0'6_ 1 1 1 1 1 1 1 1 1 A
-'g- 0 5 10 oH
3| Rappels:
S -Domaines de prédominance (pour les especes dissoutes) (NB: Les gaz sont des

especes dissoutes, méme si on ne le précise pas)
-Domaines d’existence (pour les especes solides ou liquides) 45




Il. Généralités sur les diagrammes E-pH )

c. Précipitation des hydroxydes métalliques
On considere la réaction de précipitation d’un |I’hydroxyde métallique M(OH),

+
M™ aq)

» M(OH), précipite siQ >Ks avec: Q=[HO]" [M™] ; Ks est le produit de solubilite
de M(OH), ( : c'est la constante associée a I'équilibre de dissolution (ou de
solubilisation) du précipité et non de sa formation.

Si la solution est saturée on peut écrire: M(OH) , = M™
avec Ks= [HO']”eq [M”*]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), : pH,="?
Ks= [HO]" [M"] et Ke=[HO][HY] = [HO]=

+nHO () = M(OH), M est un cation métallique

(aq)+ n HO (aq)

Ke
[H']

L
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K n
Il vient que Ks= ( e] [M™]
log Ks=n log Ke -nlog[H'] + log [M"*]

pKs=n pKe -npH - log [M"]

1 -
npH =npKe -pKs- log [M™] = |[pH = pKe - (pKs +log [M ™" ])

Chapitre 8

M(OH), ) précipite si pH > pKe L (pKs +log [M""])
n

10/05/2023
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Chapitre 8

[|\/|n+]=C0

]
pH , = 14—; (pKs +1log C,) 3 250C

a 25°C

pKe=14

—>Cette valeur du pH est le pH de début de précipitation
A pH = pH,, on aura l'existence de la forme solide

(1) Domaine de predominance de M"*

(11) Domaine d'existence du précipité

10/05/2023

M(OH)

n(s)

(aq)

4 E(volt)
(1)

+
M™ q)

M(OH)

n(s)

(n

PHo pH
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Il. Généralités sur les diagrammes E-pH )
L Application n°12 :

On présente ci-dessous le diagramme potentiel-pH du fer a 25°C. On a supposé gu’au niveau

d’une frontiére, toute espéece en solution avait une concentration égale a C,=0,01 mol L.

1. Déterminer ,a partir du diagramme, les pH de debut de précipitation de Fe(OH); et
Fe(OH)z(s)

2. En déduire les valeurs des produits de solubilités de Fe(OH),, et Fe(OH),

s E-p

Diagramme E-pH du fer

Ev) T

0
S
S
o
o
8

......

| - FC(OH);{,, |l

prédomirarnce

D

gré

Chapitre 8
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—,— e e T Sl T —————
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Il. Généralités sur les diagrammes E-pH )
L 3. Conventions de la frontiere

e A la frontiére entre deux solutés (aq), les concentrations en atomes sous les
deux formes sont égales entre elles ;

e La somme des concentrations en atomes des espéces dissoutes (ou
solubles) est égale a la concentration de tracée C,.. (C,,).

e La pression d’une espece gazeuse est égale a p®=1bar

E-p

Application n°13 :

On considere les couples redox suivants:
® Fean/Fe,, @ Cr,0, ) /Cr¥ay @ NOj,,/NO,
-Ecrire I’équation bilan de la réaction chimique associée a la cellule électrochimique
permettant la mesure du potentiel d’électrode de chague couple redox
-Les conventions adoptées pour tracer les diagramme E-pH du fer, du chrome et de
I'azote sont :
e A la frontiére entre deux solutés (aq), les concentrations en atomes sous les deux
formes sont égales entre elles ;
e La somme des concentrations en atomes des espéces dissoutes (ou solubles) est
égale a la concentration de tracée C,,, (C,,)-
e La pression d’'une espéece gazeuse est égale a p°=1bar
Exprimer le potentiel d’électrode de chaque couple redox en fonction de son potentiel

redox standard, de C,, et du pH.
10/05/2023 49

/)
Q
£
£
©
o
Q)
5

D

Chapitre 8




E-p

lagrammes

D

Chapitre 8

Il. Généralités sur les diagrammes E-pH )

4+Equation bilan de la réaction chimique associée a la cellule électrochimique
permettant la mesure du potentiel d’électrode :

Fe’ aq) +3e” = Fe, réduction

(H = 2H+(aq) + 26_) X % Oxydation

2(g)

3 . o
F63+(aq)+5H =Fe,, +3H @y| (n=3) Equation bilan

2(g)

4Expression du potentiel d’électrode :
Fe3+(aq) + 36_ = Fe(s)

0,06 [ ]
__no 5 3+
EFe3+/Fe o EFe3+/Fe + 3 loglo Fe
A la frontiere [Fe3*]=C,, Car Fe* . estla seule espéce soluble
(Fe se trouve sous forme solide)
oo
EFe3+/Fe o EFe3+/Fe + 0’02 loglo Ctr

NB: Le potentiel d'¢lectrode E,, ., d'un couple Ox/red est par définition la
différence du potentiel algébrique en circuit ouvert aux bornes de la pile constitué
de 1'électrode étudiée et de 1'électrode standard a hydrogéne (ESH) prise, par
convention, comme anode. 50



Il. Généralités sur les diagrammes E-pH )

2_
L G Cr,0, (aq) / Cr** (aq)
4+Equation bilan de la réaction chimique associée a la cellule électrochimique

permettant la mesure du potentiel d’électrode :
Symbole (ou diagramme) de la cellule électrochimique:

(()) Pt|H,,(p=1bar) |H*(1mol.L)} | Cr,0,% .., Cr¥* o) | Pt
E gauche droite
E Cr2072_(aq) +6e +14H"p) =2Cr " (aq) + 7H20(1) réduction
© . 6
. (Hz(g) =2H"@) +2e ) X oxydation
) 2
.9 Cr2072_(aq) + 3H2(g) +14H" ") = 2Cr°"(aq) + 6H " (6) + 7H20(1) (n=6)
0 4-Expression du potentiel d’électrode : Equation bilan
o Cr,0," (ag) + 6~ + 14 H " (aq) = 2Cr (o) + TH, 0,
0,06 [Cr,O0.” J[H']* [Cr,0.° ]
» . =E° +——1o 27 =E° —0,14pH + 0,01 log,, —2-_—
8 Cr,0,” /Cr 072~/ Cit 6 810 [Cr3+]2 072 C p 10 [ I'3+]2
w=al A la frontiere entre Cry0,% aq) €t Cr* () les concentrations en atomes « Cr » sous les deux
(@] formes Cr(VI) et Cr(lll) sont égales entre elles ;
m Ctr 2- 3+ Ctr
[Cr(VD] = [Cr(IID] =~ = 2(Cr,0," |- ler )= :
1 C,. .1 C, T
= [cr0, ]th et [or ]th e e =B —0,14pH-0,01 log,, C,




Il. Généralités sur les diagrammes E-pH )

® NO;

3 (aq)

/NO,,

4+ Equation bilan de la réaction chimique associée a la cellule électrochimique
permettant la mesure du potentiel d’électrode :

Symbole (ou diagramme) de la cellule électrochimique:

Pt|H,(p=1bar)|[H*(1mol.L}); {NO;,,, NO, | Pt
gauche droite

NO; ., +3¢” +4H o =NO, +2H,0,, réduction
(H =2H" @) + Ze‘) X % oxydation

2(g)
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NO- (n=3) Equation bilan

3(aq)

+4H ) =NO,,, +3H" )+ 2H,0

+§H
2

2(g) (2) M

4 Expression du potentiel d’électrode :

NO; . +3¢ +4H" @ =NO,,, +2H,0

3 (aq) (2) (D

- +14
E =E° + 0,02 log,, [NO, J[H ]

NO,~ /NO NO,~ /NO

Pro

A la frontiere [NO;]=C,, et pyo=1bar

Chapitre 8

E =E° - 0,08 pH + 0,02 log,, C,,

NO;~ /NO NO;~ /NO 52




L 4. Phénomene de dismutation.

E-p

E
Soit une espece A jouant le rbéle de réducteur T
dans le couple Ox/A et d'oxydant dans le couple [
A/Red. Considérons un diagramme potentiel-pH
ayant |'allure ci-contre:

Pour pH > pH,,

A est incompatible avec elle-méme, elle réagit
donc selon la réaction: 2 A - Ox + Red. On dit
qgue A se dismute.

7).
Q
£
£
©
o
O)
3

La dismutation est une réaction d’oxydoréduction
dans laquelle une méme espéce chimique joue a la E | Extrémité en « coin »
fois le r6le d'oxydant le plus fort et de réducteur le E
plus fort. Elle correspond a la transformation d'une

espece de degré d'oxydation donné en deux espéeces E
de degrés d'oxydation plus et moins grands. —

D

itre 8

api

Ainsi dans ce diagramme potentiel-pH, A ne peut plus
figurer pour pH > pH, : Ox et Red ont alors une
frontiere commune, qu'il faut déterminer. Le

diagramme prend l'allure représentée ci-contre.
10/05/2023 53
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Il. Généralités sur les diagrammes E-pH )

Visualisation de la dismutation sur un diagramme E-pH

Astuce : Des qu’un domaine de stabilité présente une extrémité « en
coin », cela signifie que l'espece se dismute au-dela de ce coin (c’est-a-
dire 'espece est instable au-dela du coin).
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Exemples:
1,2]€w) Diagramme E-pl-zl du cuillre a 25°C —~ .
| C,=10“ mol.L" Cr0;2 o) Diagramme E-pH du chrome
1 B
0,8.  Cu¥y, Cu(OH), Co=10" mol.L
ch*laq, CrO, 2-{3‘1}
0,4
04 : \ 2
| ; 0, 3 2+
o o Cuy 3 Cr¥*(aq)
o0 ' 1
5 Crls:,
O EE - , ; P 45
[l 0 2 pHp 4 6 8 10 12 1
H . Ll Ed 7 4 . LN K] 7 7
oam Le domaine de stabilité de Cu,O(s) présente Le domaine de stabilité de Cr2+(aq) présente
Q. une extrémité « en coin », cela signifie que une extrémité « en coin », cela signifie que
(] 'espece se dismute au-dela de ce coin. I’espece se dismute au-dela de ce coin.
i e LU'espece est instable au-dela du coin. LUespece est instable au-dela du coin.

pour pH < pH, , Cu,0 se dismute en Cu?* et Cu pour pH > pH,, Cr?*se dismute en Cr(OH); et Cr
10/05/2023 54




E-pH ) 4

o1 Application n°14 :
| “ 1. Définir la réaction de dismutation
0 2. a. Parmi les diagrammes E-pH suivants, lesquels présentent un phénomene de dismutation?
s : :
(b b. Quelle est ’espece qui se dismute dans Eve  Diagramme E-pH du nickel 3 25°C
E chaque cas?
. , . . ~por T NiOylsll  [c=10"Zmol-L"T]
E c. Ecrire les €quations des différentes réactions i
. . , . . 1.2+
S dismutation en préecisant les domaines du pH. 10-
g . . 2 o :
U) Diagramme E-pH du zinc a 25°C L
- C,=102 mol.L? 41 -
m ] - .t - 0.0 I
cann i N N I N N I O N N A N .
Nl of )
| EEEEEEEEEEE 0 pH
o o N 14 3
w s 1385 | | | | pH R (V) Diagramme E-pH du I'iode a 25°C
Q mr o L | Za(OH), | prédominance. " . C,=102 mol.L?
L —t—1 (- 1.0 _"
g I .1 1 @ § . l. JZ"[OH)? .".q}' T 1 1 : 10 ;
oamm [N | | : [:(qu
Q. OO SO
m an : : @'\ : \
; rexistence | A‘\ 0.5 I \

L I L DL B B B L I FY I,y VTV ny I s
! 5 T 10
10/05/2023 pH =68 5 5




Il. Généralités sur les diagrammes E-pH )

L 5. Indexation d’un diagramme E-pH

Pour indexer correctement un diagramme E-pH, on peut suivre les étapes
suivantes:

E-p

3 a. ldentifier les especes mises en jeu, et déterminer le nombre d'oxydation de
E I'élément étudié dans chacune d'entre elles.

b. Tracer un diagramme de situation (ou tableau des espéces), qui est une
E ébauche du diagramme potentiel-pH. On classe les différentes especes par
E nombre d'oxydation croissante du bas en haut. Les espéeces au méme n.o
8) seront classés par basicité croissante (pH croissant) .
5 Tableau des espéces:

pH
n.O
croissant

o
o
-
=
o
(S
£
O

c. En se basant sur le diagramme de situation, attribuer les domaines de stabilité des
différentes especes 56




L Exemple:
Q P
u'-l Le diagramme potentiel-pH simplifié du Nickel (a

298 K) est présenté ci-contre. Il a été tracé en ne e
8 considérant que les especes suivantes : -

Ni2*,Ni(OH)3,Ni(OH),,), NiOOH,,, et Ni

E Attribuer a chaque espece le domaine qui fui .. | - 2 L
E convient en précisant s’il s’agit d’un domaine de \ -
‘of prédominance ou d’existence. A A
a Solution
S Espece chimique | Ni¢* | Ni, [ NiOOHy, | Ni(OH);" | Ni(OH)yq
0 n.o. du nickel +1 0 +1 +11 +11
ﬁ Tableau des espeéeces:
O +l11 NiOOH
"l +| Ni2* Ni(OH),) | Ni(OH);
= 0 Ni
o l(s)
g Espéce chimique | Ni?* Nig NiOOH,, | Ni(OH); | Ni(OH),,
O Domaine B A E D C

Prédominance existence existence Prédominance existence




Application n°15 :

1. On présente sur la figure 1 le diagramme E-pH
du cuivre a 25°C.

Attribuer chacun des domaines a l'une des
especes suivantes : Cuy, Cu*., Cu,0 et
Cu(OH), (.

pH
0 2 4 6 8 10 12 14

Figure 1- diagramme E-pH du cuivre
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2. Un diagramme potentiel-pH simplifié de 'mjm
I’étain est représenté sur la figure 2. Les o
especes prises en compte sont SN, SN0y,
SN 1q) » HSNO,™ () SN0 () €t SN .
Attribuer a chaque espece de I'étain son
domaine de stabilité

Chapitre 8

Figure 2 - Diagramme E-pH de I'étain.

10/05/2023 5 8




Il. Généralités sur les diagrammes E-pH )

6. Zone d’'immunité-Zone de corrosion-Zone de passivation

Le diagramme potentiel-pH d'un élément métallique fait en
général apparaitre trois domaines:

a: zone d'immunité: c'est la zone de stabilité thermodynamique
du métal.

b: zone de corrosion: c'est la région E-pH ou le métal se trouve
sous forme ionique. Il y a eu oxydation du métal et donc
corrosion pour donner une espece soluble.

c: zone de passivation: c'est le domaine ou se trouvent les
différentes phases condensées (en général des oxydes et des
hydroxydes) qui recouvrent le métal et le protegent d'une
attaque ultérieure. Le métal a donc été oxydé en surface, mais
cette pellicule le protege d'une attaque en profondeur. On voit
la tout l'intérét d'une couche protectrice tres stable, compacte

et fortement liée au métal.
10/05/2023 59
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PH

o1 Application n°16:
w. 0,00 2,00 4,00 6,00 8,00 10,00 12,00 14,00
Un diagramme potentiel-pH B A O, 6y, = 0,1 mol Lt
8 simplifié¢ du  baryum est M1 | [ Bon | | {7
4 : : - TS
E représenté sur la figure ci- Ny sass B —aamEEE | | .
contre. Les especes prises en ~ HHH | | “"‘\\ IR
% compte sont Bag, Ba*, NN ———
0,5 0,5
g Ba(OH)2 ' 8H20(Sd) et Baoz(sd) ) [ ] ' Baz‘(im ' ' ' ' ,...: =)
(@) g | | 2 &
. LC;—U',S 7t -0,5 =
9 |dentifier les zones = | rE] ™
‘@l dimmunité, de passivation et . B
B de corrosion du baryum. ; &1
25 PP HE PP PR H PP AP 2
. 35 a [P _- 35
Solution: 000 200 400 600 800 1000 1200 14,00

H
Zone de passivation : domaines de Ba(OH),*8H,0 ethaOZ(sd)
Zone d'immunité: domaine de Ba
Zone de corrosion: domaine de Ba?*
10/05/2023 61
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lll. Construction et utilisation de diagrammes E-pH )

A. Diagramme E-pH de l'eau

Données a 298K et a pH=0 : E°(H,0./H,,) = 0,00 V / ESH et
E°(Oz(g)/HZO(D) =1,23V / ESH

Pression standard: p°=1bar

Concentration standard: c® = 1mol.L?

Convention de tracé du diagramme : P, = P, = 1bar.

1. Ecrire I'équation bilan de la réaction de synthese de |'eau.

2. Ildentifier les deux couples redox mis en jeu dans cette
réaction.

3. Etablir les expressions des potentiels d’électrodes pour ces
deux couples redox en fonction du pH.

4. Tracer le diagramme E-pH de I'eau.

5. Préciser sur le diagramme obtenu le domaine de stabilité
thermodynamique de 'eau
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Chapitre 8
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lll. Construction et utilisation de diagrammes E-

Solution

1. Equation bilan de la réaction de synthese de l'eau:

Hyg + 72044 = H,0)
2 Réduction
' 0(0) > O(-11)
Hyg + 720y = H,0)
H(0) > H(+l)

Oxydation

Les deux couples redox sont: Hzou)/ Hyg et OZ(g)/HZO(I)

\

V[L ‘eau est oxydante]par I'éelément Hydrogene dans le couple H,0/ Hy,
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V[L ‘eau est réductrice}par I'éelément Oxygene dans le couple 0,,/H,0,,
//—-V
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Chapitre 8

3. Couple®: H,0, /Hyg
La demi-équation redox s’écrit:

ou simplement

HZO(lq) + 2e +2 H+(aq)

2HY,+ 2€e =

(aq)

Hye)

= Le couple H,0,/H,,) peut s'écrire aussi H*/H,,

D’apreés I'équation de NERNST: (H] 2
0,06 ar. 0,06 ( c° )
El = E? +210g10[azz} = E? +Tlog10 sz
p0
0,06 H']?
E =E) +2log10[[]j avec E| = E?J*/H =0V /ESH
Pu, ?

10/05/2023

sur la frontiere: p,,,=1bar (par convention)

soit

E,=-0,06pH (volt / ESH)

64
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lll. Construction et utilisation de diagrammes E-
Couple®@: Oy,/H,0

La demi-équation redox s’écrit:

O,y *+4e  +4H4u= 2H,0)

D’apres la relation de NERNST:

10/05/2023

E, =

0
E,+

0,06
4

log,, ([H+]4 XPo, )

avec E; =E{ o =123V/ESH

soit

sur la frontiere: py,=1bar (par convention)

E,= 1,23 -0,06pH (volt / ESH)
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lll. Construction et utilisation de diagrammes E-pH )

B. Diagramme E-pH du Zinc

Données thermodynamiques a 25 °C :

n*.,*+2e=2Zny :E%=-0,76V/ESH Concentration de tracée:
c'est la concentration
Zn(OH = 7Zn**__ +2HO . ,:pK.= 16,90 L,
(OH); (aq) (aq) * PP totale en élément Zn
+4 HO,, :pKp= 15,60 |soluble  (dissous)  sur
chaque frontiere.

[Zn(OH),]* (ag)= Zn%* (aq)

Concentration de tracé: C, =102 mol.L?

Produit ionique de I'eau: Ke = 1014
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Les conventions adoptées pour tracer le diagramme E-pH du zinc sont :

* La concentration totale en élément Zn dissous est égale a la concentration de tracé

* A la frontiere séparant deux domaines de deux espéeces solubles, les concentrations
atomigues en élément Zn sont égales.

1. Tracer le diagramme E-pH du Zinc a 25 °C en milieu acide pour les espéces
suivantes: Zn* ', Zn(OH),, Zn, et [Zn(OH),]*

hapitre 8

(aq) 7 (aq)

o 2. Discuter la stabilité des différentes especes du Zinc dans l'eau
10/05/2023 67



lll. Construction et utilisation de diagrammes E-pH )

| Construction du diagramme E-pH d'un élément X: les étapes a suivre... |

Le diagramme E-pH d'un élément chimique est un graphique représentant la forme
prédominante 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 domaines
d'existence ou de prédominance de ces especes, séparés les
uns des autres par des frontieres verticales, obliques ou horizontales.

1¢re étape: Identifier les espéces mises en jeu, et déterminer le nombre d'oxydation de
I'élément dans chacune d'entre elles.

2¢me étape : Tracer un diagramme de situation (ou tableau des espéces), qui est une
ébauche du diagramme potentiel-pH. On classe les différentes especes par nombre
d'oxydation croissante du bas en haut. Les especes au méme n.o seront classés par
basicité croissante (pH croissant) .

L
Q-
L
2]
Q
=
S
©
C
o)
R
o

Tableau des especes:

R — Y

n.O
croissant

Chapitre 8

» Numéroter les frontiéres des différents couples Ox/Red dans l'ordre 68




lll. Construction et utilisation de diagrammes E-pH )

3éme étape : Examiner les équilibres de solubilités (complexation, précipitation,
réactions acido-basique). Déterminer les valeurs des pH limitant les domaines
d’existence et/ou de prédominance. Utiliser pour cela les constantes d’équilibre
correspondantes

[base][H,O0"]

- K, pour les équilibres acido-basiques : K, = - ou pK, =-log,, K,
[acide]

-K, pour les équilibres de précipitation des hydroxydes métalliques :

M(OH), (s = MM ¥ NHO L,y  Ks=[M™][HO]" ou pK=-log,, K
-K; pour les équilibres de dissociation des complexes métalliques dans l'eau:
_ M][L]
ML, (aq) Mag * Nl Ky = [ML ] ou pKp=-1logy, Ky
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4¢me étape : Examiner les équilibres d’oxydoréductions un a un pour établir les
équations des différentes frontieres. Pour chague couple oxydant-réducteur, on suit la
méthode suivante :

— annoncer le couple oxydant/réducteur étudié
—> écrire de la demi-équation de réduction associée au couple
—> écrire de I'équation de Nernst pour le couple étudié
—> appliquer les principales conventions fixant la concentration des différentes
substances intervenant dans |'équation de Nernst.
— Exprimer E en fonction du pH
10/05/2023 69
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lll. Construction et utilisation de diagrammes E-pH )

L 5¢éme étape : Représentation du diagramme E-pH.
Remarque:
Les droites d'un diagramme potentiel-pH se raccordent continiiment.

Ce résultat peut rendre plus rapide le tracé du diagramme, mais cette méthode ne

E-p

3 permet pas de remarquer les éventuelles erreurs se produisant lors d'un calcul. En

E revanche, si la méthode de continuité n'a pas été employée, l'erreur se dévoilera
facilement car le diagramme ne sera pas continu.

g 1. Construction du diagramme E-pH du zinc

(&l ]1°¢ étape:

O) -

9 Espéce chimique Ing | Zn* g Zn(OH)yq, |[Zn(OH),]% o

o n.o. du zinc 0 +I +l +

2¢me étape : Tableau des espéces (ou diagramme de situation)

co
p pH1=? pH2=?
-
2 —~ I L (3)
2 ® 2 =
O 0
Zn 70




3eme étape :

pH1: C’est le pH de debut de précipitation de Zn(OH), ()

Reéaction de dissolution (ou de solubilisation)de Zn(OH),) : Zn(OH),,, = Zn%*,, + 2HO,
Ks: produit de solubilité de Zn(OH),
Ks=[Zn* ][HO™ T
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- |
or [HO ]: er =Kel0™"' ¢ [Zn%*] = C, car Zn?* est la seule espéce soluble

sur la frontiére @

Ks=C, Ke’ 10°""

o0

Q

b log,,Ks = log,,C, +2 log,,Ke +2 pH1

Q.

_CCU donc pH1= pKe-1/2 (log,,C, + pKs) Zn* g Zn(OH)y

o >
6,55 pH

10/05/2023 AN: pH1 =6,55 71




lll. Construction et utilisation de diagrammes E-pH )

%- pH2: C’est le pH de formation de [Zn(OH),]% ,,
I.I.J Réaction sur la frontiere ®: [[Zn(OH) ]2_] Zn(OH), T [Zn(OH) 1%
Zn(OH),, +2HO ., = [Zn(OH),]%,. K = : >
3 2(s) (aq) 41 (aq) [HO_]Z oH2? oH
La constante d’équilibre K peut étre déterminée a partir des constantes d’équilibres
g des deux réaction suivantes:
% Réaction de dissociation de Zn(OH) % ,.: -
m N N - 4 (aq) K _ LZn2+][HO ]4-l
a [Zn(OH),]* (1= ZN** (i 4 HO D [[Zn(OH)4]2_J
© * Reaction de dissolution (ou de solubilisation) de Zn(OH), :
_ ] _ 2 ~12
_ Zn(OM),, = Zn*., + 2HO, Ks=[Zn"][HO]
[ 2 ) 2_
cO K, _ [zncom),] ]: o [HO )= 124 = Ke 10
8 K, [HO | | |
- et [[Zn(OH),]* 4] = Co car Zn(OH),*,, est
'a donc Ks _ G, la seule espece soluble sur la frontiere ®
© K, Ke’10%"
i log,Ks - log,,K,=log,,C, -2 log,,Ke -2 pH2 Zn(OH) T~ [Zn(OH),)% o)
0 donc pH2 = pKe - 1/2 (pKy- log,,C, - pKs) >

AN: pH2 = 13,65 pH2=13,65  PH




lll. Construction et utilisation de diagrammes E-pH )

I geme étape 6,55 13,65
Q‘ +#1| zZn%* Zn(OH) 2- |
LI'.l Frontiere ©: Zn?* ../ Zn, ; 0 <pH<6,55 . el = 2s) | [2"(%)41 (ac)
| Ny
7 In*eq * 26 = Zng 0 y
m (s)
E D’apres la loi de NERNST:
S E(Zn* wg / Zn,,) = E°(Z0 o) / 20, )+ 2 log, [ 707 ]
m n (aq) Il( ) n (aq) n(s) 2 OgIO n
-
'®)) or E°(Zn*,/Zn ) =-0,76 V et [Zn?*] = C, = 102 mol Llcar Zn?* est la seule
© espece soluble sur la frontiere @
o E(Zn*" (ag) /Zn)=-0,82 V/ESH Frontiére horizontale
%) Frontiere @: Zn(OH),/ Zn, ;6,55 < pH < 13,65
Zn(OH), + 2e +2H*, = Zn +2H,0,
Zn ZNn

0,06 .
E(Zn(OH), )/ Zn,) = E"(Zn(OH),,, /Zn,y)+ == loglo(H ]2)

co
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wojosj200  E(Zn(OH), /Zn ) = E’ (Zn(OH),, / Zn ;) —0,06pH 73
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lll. Construction et utilisation de diagrammes E-pH )

6,55 13,65
|
Pour trouver EO(Zn(OH)2(s) /Zn(S))a on utilise [ Zn%q @Zn(OH)zm Q‘? [Zn(OH)4]* (o)
la continuité du potentiel 8 pH=6,55: &, \%) =/
0
Zng

E(Zn™wn /Zn ) =E(Zn(OH),,, / Zn,))

-0,82=E"(Zn(OH),, / Zn ;) - 0,06 x 6,55

(s)

E"(Zn(OH),, / Zn ) =—0,427V/ESH

E(Zn(OH),,, / Zn,,)=-0,427—-0,06pH (volt/ESH)

10/05/2023

Segment de droite
décroissant
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lll. Construction et utilisation de diagrammes E-pH )

6,55 13,65
o5 . 2- : I
Frontiere ®: Zn(OH),* ,q/ Zn) s PH 213,65 |, Zn? ., @Zn(o,.”m)(g? Zn(OH)? oy
>\

ZN(OH)s*(@q) *+ 2€ + 4 H'q = Znit 4 H0)

Zn(s,

0,06

E(Zn(OH):,/Zn,,) = E*(Zn(OH)>,  / Zn ) +—— 1ogm([H+]“[Zn(0H)4 ])

(s)

rammes E-pH

@) E(Zn(OH);" .,/ Zn,) = E*(Zn(OH);" .,/ Zn ) —0,12pH +0,03log,,[Zn(OH); . ]

(s) (s)

Ia

E(ZH(OH)i_(aq) /Zn ) =a—-0,12pH a est une constante a déterminer

D

Valeur de @? Pour déterminer la constante a on utilise la continuité du potentiel a pH=13,65:

a pH=13,65 E(Zn(OH)i_(aq) /Zn) = E(ZH(OH)z(s) / Zn(s))

(s)
a—0,12x13,65=—-0,427—-0,06x13,65
a=0,392V
E(Zn(OH); ",/ Zn,)=0,392—0,12pH (volt/ ESH)[>egment de droite

10/05/2023 décroissant 75
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lll. Construction et utilisation de diagrammes E-pH )

L s étape: Représentation du diagramme 6,55 13,65
|
?‘ #l | Zn% @ZH(OH)M@? [Zn(OH),)% o)
V 4 V4 0

8 Resume Zny,

% Fron- | Domaine du pH | Equation Coordonnées de deux points

. tiere pour représenter la frontiere

% @ |0<pH<655 |E=-082 (0;-0,82) (6,55 ; -0,32)

o

(@) |655<PH<1365 |E,;=-0,427-0,06pH |(6,55;-0,82) |(13,65;-1,246)

@ pH>13,65 E;=0,392-0,12pH (13,65;-1,246) | (14;-1,288)

co
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lll. Construction et utilisation de diagrammes E-pH )

Q Fron- | Domaine du pH Equation Coordonnées de deux points
' tiére pourreprésenter la frontiére
L|.| i) |0<pH<655 E,=-0,82V (0;-0,82) (6,55 ;-0,82)
— A
(/) L @ |6:55<pH<13,65 |E;=-0,427-0,06pH |(6,55;-0,82) (13,65 -1,246)
QD ek 1
E ~ (3) |pHz1365 E;=-0,392-0,12pH |(13,65;-1,246) |(14;-2,072)
E e}
)
© (4
14
q »
6|55 3 u
) .
e\
o \ L)
1)
-1 / ~—)
Q 2)_
S T
Q 6,55 13,65 \\
m ’ | \ /5\
£ e @zntomﬂ@? Z0(OH €
O (1) (2) | © N
Y LY, ~
0
10/05/2023 an 77




L
Q-
L
2]
Q
S
S
©
C
o)
R
o

Chapitre 8

—— I
I Hl | Zn*, Zn(o"”:ts)@? [Zn(OH)4)% (oq)
~ ) \<) ' &/
0
E:_, Zn{s,
@
prédominance |
14
0 >
6155 3,b5 H
ol 24 Zn(OH).. . prédominance
L (aq) A T2(s) A
. =\
existence &5 )
1\‘ B Z'( H)4]2_(aq)
L / —
: @0
~—
N
\\
Zn N
€
existence
.

Important : § Au dela de son domaine d’existence, un solide n’existe pas. § En revanche, les espéces en
solution (ions ou molécules) continuent d’exister au dela de leur domaine de prédominance, mais leur
concentration diminue. Sur la frontiere, la concentration d’'une espéce en solution est directement
connue. § La position d’une frontiére n’est pas fixe, elle dépend de la concentration de tracé.




2. Stabilité des différentes especes du Zinc dan l'eau:

L
o
L
2]
Q
=
S
©
C
o)
S
o

— A
- L .
% 5
~ 2(g)
E>
g
(
\
Z Yoy "y oy oy Taa,
Zn(OH (sY ™
\ 2/
d ~—)
2)_ Hy(g) |2
o (aq
\\

Chapitre 8

Les deux droites en pointillés correspondent au diagramme de l'eau:
(a): E,=-0,06 pH (V/ESH) ; (b) E,=1,23-0,06pH (V/ESH)




lll. Construction et utilisation de diagrammes E-pH )

o8 Rappel: Toute espece dont le domaine de stabilité est disjoint du
LI..I domaine de stabilité thermodynamique de I'eau est instable dans
7,y l'eau.
= X Le domaine de stabilité thermodynamique du zinc métallique
= ne possede aucune partie commune avec celle de l'eau V le pH
Wi donc le zinc est oxydé par l'eau mais les produits obtenus
o I
o) dépendent du pH : )
© i :‘5:1
6 pH < 6,55 : AE 3]

Vbl . M,

pH<6,55 on a: (8)

E(H*/H, ) > E(Zn?/Zn ) ZS 0
donc le couple H*/H,, est plus Yooz zn,
oxydant que le couple Zn**/Zn, : H* |
(ou I'eau) va oxyder Zn(s) en Zn%** et HEN
se réduira en H,, selon la réaction:

Ing +2H* — Zn* + Hy,,

o
Q
-

=
Q
(S

£

O

Rappel: Tout couple redox oxyde un couple redox de potentiel inférieur.
10/05/2023 80




lll. Construction et utlllsatlon de dlagrammes E-pH )
655<pH<1365 BIdEEE

V6,55<pH<13,65 on a: AE -
E(H*/H, ) ) > E(Zn(OH),)/Zn ) HH*/H, ENYEEEE
donc le couple H*/H,, est plus oxydant e e
que le couple Zn(OH),,/Zn,: H* (ou
I'eau) va oxyder Zn(s) en Zn(OH),, et
se réduira en H,, selon la réaction:

H

E-

Réduction de H*

I
]
|
|

(aq) ¢ 2H gt 26 — Hyg

Oxydation de Zn, : Zn, + 2 H,0, — Zn(OH)Z(S) +2 H (ag) * 2 e-
Reéaction bilan: Zn, +2H,0, — Zn(OH),q +H,y (n=2)

pH>13,65: A E

Réductionde H*,,,: 2H*,,+2e- — H,,
Oxydation de Zn, : Zn, + 4 H,0,, — [Zn(OH),]*

7).
Q
£
£
©
o
O)
3

D

[ ]
[ ]
T
+
S~
T
0
©

o) T4 Haq+2e L [Z0(OH) 1% oy /20

Réaction bilan: Zn + 4 H,0y = [Zn(OH),]* . + Hyg + 2 H 59

(aq)

En tenant compte de la réaction: 2H* ., + 2HO",,, > 2 H,0,
La réaction bilan s’écrit alors sous la forme: Zn, + 2 H,0, + 20H",,, = [Zn(OH),]*

hapitre 8

(aa) T Hag)

0 X Les especes qui sont stables dans I'eau sont celles qu’ont un domaine commun avec
H,0: Zn?*, Zn(OH), et [Zn(OH),]* .,

10/05/2023 81




lll. Construction et utilisation de diagrammes E-pH )

C. Diagramme E-pH du fer | c
Partie | soluble (dissous) sur chaque frontiere

wace - Concentration totale en élément Fe

On se propose de tracer le diagramme E-pH du ter a 25 "C pour les especes suivantes:
Feg) Fe* .oy Fe oy Fe(OH),, et Fe(OH);)
On prendra C,,,.c = C,=0,01 mol L.

Les conventions adoptées pour tracer ce diagramme sont :

* La concentration totale en élément Fe dissous est égale a la concentration de tracé

* A la frontiere séparant deux domaines de deux especes solubles, les concentrations
atomiques en élément Fe sont égales.

1. Déterminer le potentiel standard du couple Fe(OH),/Fe.
2. Déterminer les n.o. du fer dans les différentes especes chimiques.
3.Déterminer les pH de début de précipitation de Fe(OH)3, et Fe(OH)yq
4. Classer, dans un tableau (diagramme de situation), les différentes especes du fer
par nombre d'oxydation croissant du bas en haut et dans le sens des pH croissants
(de gauche vers la droite).
5. Déterminer I'équation de chaque frontiere. On utilisera le fait que le potentiel est
continu a chaque frontiere verticale pour déterminer les potentiels standards qui ne
sont pas calculés ou donnés dans I'énoncé. Tracer le diagramme E-pH du fer.
6. Placer sur le diagramme obtenu les especes chimiques dans les domaines
correspondant en indiquant ¢s’il sagit d’'un domaine d’existence ou de
prédominance.
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lll. Construction et utilisation de diagrammes E-pH )

7. Justifier sur deux exemples le choix de I'emploi du terme *prédominance” ou
Aexistence?

8. Déduire du diagramme les zones de corrosion, de passivation ainsi que la zone
d'immunité

Partie Il

1. Rajouter les droites relatives aux deux couples de I'eau sur le diagramme du Fer.

2. Quelles espéeces du fer sont stables dans I'eau ?

3. Que se passe-t-il si I'on met du fer solide en contact d'eau en milieu acide ?
Ecrire I'équation de réaction.

4. Méme question en milieu basique.

5. Que se passe-t-il sil'on place de I'hydroxyde de fer (Il) dans |'air ambiant (humide)?

Données thermodynamiques a 25°C:

Produit ionique de I'eau: Ke = 1014

Potentiels Redox standards (a T=298K et pH=0) : E°(Fe2+(aq)/Fe(s)) =-0,44 V / ESH;
E°(Fe o /Fe? o) = 077 V [/ ESH; E°(H,04/Hyg) = 000 V / ESH et
E*(Oye/H,0) = 1,23 V / ESH

Produits de solubilités: pKs1(Fe(OH) ;) = 38; pKs2(Fe(OH),) = 15

Pression standard: p°=1bar RT

Concentration standard: c® = 1mol.L'? ; —In(x)=0,06log,,(x) enV

Py, = Po, = 1bar. k

10/05/2023 83
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lll. Construction et utilisation de diagrammes E-pH )

L Solution
O.
J§ Partie |
LU g%
3 Fe** + Hy, = Fe,, +2H' ) (n=2) (1) AG®, = -2F AE°, = -2F [E°(Fe?"/Fe) -E°(H'/H,,]= -2F E°(Fe?*/Fe)
=l Fe(OH)y, = Fe** + 2HO, 2) AGo=-RTInK,
= H,0, = Hp +HOY, (3) AG%=-RTInK,
©
a Fe(OH)y) + 2 H ) + Hy = Feg+ 2 H,0 +2H ) (n=2)  (4) AG% =-2F E°(Fe(OH),, /Fe )
[ (4)= (1) (2) -2 x (3)
D Ar(}o4 - Ar(}ol T Ar(}OZ -2 % ArG03
é -2F E°(Fe(OH),, /Fey)) = -2F E°(Fe*'/Fey)) -RT In K, +2 RT In K,
o o RT RT
(()) Eteony,. e, = Ep i +—InKs2-——InKe
L 2(s) 0) Fe /Fe(s) 2F F
H () (0)
'S E Feom o, re, = Eper ey T 0,03 log,, Ks2-0,06log,, Ke
m (0] (0)
6 E feom 5, me, = Eper: Fey 0,03pKs2 +0,06pKe

AN :E}yom, e, = 0,05V /ESH




Espéce chimique Fee | Fe¥ g Fe** .y | Fe(OH)yg| Fe(OH)s

n.o. du fer 0 +1 +111 +1 +11|

3. pH1: pH de début de précipitation de Fe(OH);

Réaction de solubilisation de Fe(OH), :
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FE(OH)3(S) = I:e3+(aq) + 2 HO-(aQ)
I:e3+(a ) Fe(OH)3(S)
Ks1: produit de solubilité de Fe(OH), !
>
Ksl=[Fe** [[HO T PHLE Pr

_ Ke
or [HO ]: T |: Kel0™ & [Fe3*] = C, car Fe?* est la seule espéce

o0
Q soluble sur la frontiere (entre Fe3* et Fe(OH),)
3 13pHI
E Ksl=C, Ke 107"
% log,,Ks1 = log,,C, +3 log,,Ke +3 pH1
; Fe3+ Fe(OH)3(S)
O Donc pH1 = pKe-1/3 (log,,C, + pKsl) (aq)
. _ >
AN: pH1 =2 > o

10/05/2023 85




pH2: pH de début de precipitation de Fe(OH),

Réaction de dissolution de Fe(OH), :
2+
Fe™ ag

+ 2 HO'(aq) >

Ks2: produit de solubilité de Fe(OH),

Ks2 =[Fe* |[HO |
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H?2
HO" |= | N | = Ke10” et [Fe2+] = CO car Fe?* est la seule espece
soluble sur la frontiére (entre Fe?* et Fe(OH),)

log,,Ks2 = log,,C, +2 log,,Ke +2 pH2

Donc pH2 = pKe - 1/2 (log,,C, + pKs2)

Fe2+(aq) Fe(OH)Z(S)

Chapitre 8

AN: pH2 = 7,5

7,5 pH
10/05/2023 86




lll. Construction et utilisation de diagrammes E-

4. Tableau des espéces (ou diagramme de situation)
'
L 2 7,5
2 HIl | Fed Fe(OH)y )
Q (aq)
g +" Fe2+(aQ) Fe(OH)Z(S)
E 0 Fe,
(@)
.g 5.
2 7,5 ® et @ sont deux

> KGR (0 e
- @ @ @ pH2= 7,5 et pH1 =2
e’
-5- + Fe2+(aq) Fe(OH)z(S)

O\ N\ DQB®® et ® sont des
T @) (2) ¥ -
c 0 Fe frontieres horizontales
0 et /ou obliques

10/05/2023 87




lll. Construction et utilisation de diagrammes E-pH )

2 7,5
Frontiere ®: Fe** ./ Feg ; 0<pH <75 HIL | Fetyy Fe(OH)y
2+ - -
Fe (aq) +2e - I:e(s) +I Fe2*iq Fe(OH)yy
O Q)
0 p— Fey o/

D’apres la loi de NERNST:

. 0,06
E(Fe (aq) /Fe(s)) E’ (Fez (aq) /Fe(s))+

log,, [Fe”]

or E°(Fe*,/Fe) =-0,44 V/ESH et [Fe**] = C, =10 mol L'car Fe* est la seule
espece soluble sur la frontiere @ (entre Fe?* et Fe)
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E(Fe** ag) /Fe(s)) =-0,50V/ESH| Frontiéere horizontale

Frontiere @: Fe(OH),/ Fe) ; pH>7,5

Fe(OH)yq) * 26 +2H'q=  Fe +2H0)

0,06 .
E(Fe(OH), , /Fe,) = B (Fe(OH), , /Fey) + == logm([ ]2)

Chapitre 8

10/05/2023 E(FG(OH)z(s) / Fe(s)) =E’ (FC(OH)Z(S) / Fe(s)) —0,06pH
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lll. Construction et utilisation de diagrammes E-pH )

2 7,5
" pres 1/ () D ~
W K, 7 </
+ FeZ* g Fe(OH)ys)
8 E°(Fe(OH), ,, /Fe,)=—-0,05V/ESH - ) O,
E _ Segment de droite
E E(FG(OH)Z(s) / Fe(s)) =—0,05-0,06pH (volt/ESH) décroissant
©
a Frontiere ®: Fe¥*,,/ Fe? ., ; 0<pH <2
9 Fe3+(a + 1e = Fe?t
D Q) (aq)
Fe(+Ill) Fe(+l)

+ + + + 0,06 F‘:e%]
E(Fe3 (aq) /Fe2 (aq)) = EO (Fe3 (aq) /Fe2 (aq))+110g10£ Fez+ ]

or E°(Fe3*,,//Fe* ) = 0,77 V/ESH et [Fe?*] = [Fe*'] (car Fe¥ ,, et Fe?*
sont deux especes solubles)

E(Fe* (aq) /Fe* aq) = 0,77 V/ESH Frontiére horizontale

co
O
-
=
o}
(S
£
O

10/05/2023 89



lll. Construction et utilisation de diagrammes E-pH )

2 7,5
Frontiere ®: Fe(OH);/ Fe?* o, ; 2<pH<7,5 I Fe™ g @ Fe(OH) 3
Fe(OH)3(S) t+1e +3 H+(aq = Fe* (aq) T 3 H20(|) +I Fe?*ug Fe(OH)y
Fe(+Il) Fe(+l) y O— @

N . 0,06 H*
E(Fe(OH), ,, / Fe’' (aq)) = E’ (Fe(OH), , / Fe’ () +—— 1 Og“{[[Fej]J

E(Fe(OH),, / Fe* ")) = E" (Fe(OH), , / Fe* aq)) —0,18pH — 0,06 log, ,[Fe™" ]
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E(Fe(OH), /Fe** ) =a—0,18pH a est une constante a déterminer.

Valeur de a?

a pH=2 E(Fe(OH),,, /Fe™ ) = E(Fe* o)/ Fe™ g))

a—0,18x2=0,77
a=1L13V

Chapitre 8

E(Fe(OH), , / Fe** (a))=113-0,18pH (volt/ESH) Seg;néecr;(t) ic:aorl]rtoite
|




lll. Construction et utilisation de diagrammes E-pH )

2 .5
Frontiere ®: Fe(OH),,./ Fe(OH),,..; pH > 7,5 +ll FeXg Fe(OH)y,
( )3(s) ( )2(3) P i @ - 1/;\
=/ 2/
Fe(OH)3(S) + 1 e + H+(aq = Fe(OH)2(3)+ H20(|) +l FeZ* g Fe(OH)yy
Fe(+Ill) Fe(+II) ; O—0O

E(Fe(OH), ., / Fe(OH), . ) = E’(Fe(OH), ., / Fe(OH), ) + 0 ?6 log,,([H*1)

E(Fe(OH),, / Fe(OH), ) = E"(Fe(OH), ., / Fe(OH), ) —0,06pH
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E°(Fe(OH), , / Fe(OH), ,,)?

3 pH=7,5 E(Fe(OH), ,, / Fe(OH), ) = E(Fe(OH), , / Fe* ug))

E"(Fe(OH), , / Fe(OH), ) —0,06x7,5=1,13-0,18%x7,5
E’(Fe(OH), , /Fe(OH), ) =0,23 V/ESH

Chapitre 8

E(Fe(OH)3(S) /FC(OH)z(s)) =0,23-0,06pH (volt/ ESH) Segment de droite

décroissant




lll. Construction et utilisation de diagrammes E-pH )

2 7,5
%- + Fe* g @ Fe(OH)s
T} Résumé O, O, ®
+1 Fe2*,q) Fe(OH)ys

8 0 \1/ Feg @
E Frontiere | Domaine du pH | Equation Coordonnées de deux
E points pour représenter la
E frontiere
% 0 0<pH<75 |E=-05V (0;-05 [(7,5:-0,5)
D H > — . .

@ pH>7,5 E,=-0,05-0,06 pH |(7,5;-0,5) (10; -0,65)
o0
8 @ O<pH<2 E.=0,77V (0;0,77) (2;0,77)
=
% @ 2<pH<L7,5 E,=1,13-0,18 pH |(2;0,77) (7,5;-0,22)
i e
O @ pH>7,5 E.=0,23-0,06 pH |(7,5;-0,22) |(10;-0,37)
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lll. Construction et utilisation de diagrammes

E-pH ) Z

Frontiere |DomainedupH |Equation Coordonnées de deux
points pour représenter la
frontiére
A @ 0<pH<75 E;=-0,5V (0;-0,5) (7,5;-0,5)
H=7,5 E,=-0,05-0,06pH |(7,5;-0,5) (10; -0,65)
% /7\ @ g g
§L K) ©) 0<pH=2 Es=0,77V (0;0,77) (2;0,77)
w
1 @ 2<pH<75 E;=1,13-0,18 pH (2;0,77) (7,5;-0,22)
Hz=7,5 Es=0,23-0,06 pH |(7,5;-0,22) |(10;-0,37
,/3‘\‘ ® P 5 PH || ) |( )
T
‘\
\</4‘\
. ,I\\\
N
2 7,5 0
—~— m
A G ~(5)
4\ N /‘\\
1) — 1 —
T 2 ——
1 | =~
2 7,5
+l Fe*.a Fe(OH)s;
0, 'O G)
G/ X &)
+ll FeZ,a Fe(OH)yy
{1) (2)
10/05/2023 0 bt Feg ) 93




lll. Construction et utilisation de diagrammes E-pH )

L 2 75
O 6 A +N Fes g @ Fe(OH)s
A = | O—2O—10
N
2 2 [ fer ; O— ®
QD LLI S (aq) s
4
7\ (O

= O—_
E \\<T)\ existence

Fe2t . NN
% 0 \\\ >
o amm 2 7,5 U

7 . —— "
D prédominance (6 —~— =)

7~ \ e /\\\\
o o (\1-/) — Iy e(, H —
w 2)\\ 2(s)
. 7 -
1 exi

o . Histence
afd (s)
(o} Xistence
©
i e

Rappel: Domaines de prédominance (pour les especes en solution) -Domaines
d’existence (pour les espéeces solides ou liquides)




lll. Construction et utilisation de dlagrammes E-pH )

E, =E%+ 0,06 log ( [Fe3*] / [Fe?*] ) avec EY% =0,77 V/ESH
E .= 0,77 V/ESH
Sur la frontiere [Fe3*] = [Fe**] =C,/ 2 =50 10“*mol L?
X Pour E=0,71 (en dessous de la frontiere ®) on aura:
{ 0,71=0,77 + 0,06 log ( [Fe3*] / [Fe?*] ) { [Fe**1=910 *mol .L"
= |

TEMV) T

%- 7. Dans le diagramme E-pH, les domaines de j‘{_} B O EEENEEEEEEEEEREEEEEE

' prédominance concernent les espéces solubles . "7 wewm.
L et les domaines d'existence concernent les [ |

7)) especes solides. i

(N Prédominance: N

=3 Exemple: cas des espéces Fe3* et Fe?* e

=4 lecouple (3) Fe*/Fe?* r

+ - = +

E Fe3* + le- = Fe?

@)
R
o

et [Fe3*] + [Fe2*]= C, =102 mol.L1 Fe 2+] =91 10 *mol .L™'
[Fe?*] > [Fe3*] = Fe?* est prédominant lorsque E<E3
Existence: Une espece n'existe pas avant ou apres une valeur limite du pH.

Chapitre 8

Par exemple, avant pH=2 il n y'a pas de Fe(OH);. Le domaine d'existence de
Fe(OH);4q est pour pH>2. 95
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lll. Construction et utilisation de diagrammes E-pH )

8. Rappel: Le diagramme potentiel-pH d'un élément métallique
fait en général apparaitre trois domaines:

prédominance
I
e

&

——reiEanes T — ————

a: zone d'immunité: c'est la zone de stabilité -' -Fe";‘ias-} [ [ =

thermodynamique du métal. EEREETCoC NEEEEERE oS
b: zone de corrosion: c'est la région E-pH ol le métal se | ® :
trouve sous forme ionique. Il y a eu oxydation du métal et 1 : | F; [Mstence ||
donc corrosion pour donner une espece soluble. EEEEEE | T T T T
c: zone de passivation: c'est le domaine ou se trouvent les - e EEE
différentes phases condensées (en général des oxydes et des  Zone d'immunité :
hydroxydes) qui recouvrent le métal et le protegent d'une
attaque ultérieure. Le métal a donc été oxydé en surface,

mais cette pellicule le protege d'une attaque en profondeur.

Domaine de stabilite de Fe,
Zone de corrosion:

L
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L
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Q
S
S
©
C
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On voit la tout I'intérét d'une couche protectrice trés stable, Domaines de stabilité de
.. 2 2+ 3+
.. compacte et fortement liée au métal. Fe (aq) et Fe (aq)
Zone de passivation:
Partie Il Domaines de stabilité de

_ Fe(OH);, et Fe(OH),,
1. Diagramme E-pH de l'eau:

Les deux couples en présence sont: H*,../H, ., (ou H,0,,/Hy) €t Oy,/H,0y,

H* aq1/Hag) OU Hy0(q) /Hyg @ E,=-0,06 pH (volt/ESH)

Chapitre 8

10/05/2023  Oy,)/H,0q @ E,=1,23-0,06 pH (volt/ESH) 96
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a)

DH]3(S)
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Fe2t

~——

H,0(q)
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Les deux droites en pointillés correspondent au diagramme de l'eau.
10/05/2023
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lll. Construction et utilisation de d

lagrammes E-pH )

On voit que la zone de stabilit¢é — Lot
thermodynamique du fer métalligue ne 3
possede aucune partie commune avec celle

E de l'eau.
E = Le fer est instable en présence de |'eau.

a

‘@8 En revanche, les espéces qui sont stables dans

I’eau sont celles gu’ont un domaine commun avec

iag

H,O: Fe3*,Fe?*, Fe(OH), et Fe(OH),
3.

D

Le Fer solide et I'eau ne possedent pas de domaine commun. Le fer est donc instable
en présence d'eau, en milieu acide (pH faible). On observe la formation du

dihydrogene gazeux:

Pour écrire la réaction entre deux couples redox on peut utiliser la regle gamma:

co
O
-
=
o}
(S
£
O
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Chapitre 8

Rappel:

Prévision du sens d’une réaction redox

Une réaction d'oxydoréduction met en jeu deux
couples redox: Ox, / red, etOx,/ red,

La classification des couples redox par leur
potentiel, sur une méme échelle, permet de
prévoir guelle réaction est
thermodynamiquement possible. Elle ne peut se
produire uniquement entre I'oxydant le plus fort
d'un couple avec le réducteur le plus fort de
I'autre couple.

C'est la regle dite du « gamma » illustré par le
schéma ci-contre.

A E

E: Ox1+4Red1

luessioJd J1najdnpaJd JIIoONNOd

Ox2 +Red1— Ox1+Red2 V
La regle du gamma

Pouvoir oxydant croissant | |

Tout couple redox oxyde un couple redox de potentiel inférieur.

En milieu acide (pH faible):
+ 2+
2H"(oq) + Feq) > F7 (g + H2(§) E(V)

. . . , H+/H2 -
Remarque: Dans la pratique cette oxydation ne sera toutefois importante qu’en
milieu acide. L'écart entre les potentiels des deux couples (H,0/H, et Fe2*/Fe) étant

alors assez important (voir diagramme) la réaction est alors quasiment quantitative.
10/05/2023 FeZ*/Fe - 99
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Chapitre 8

m|I|eu basique, il se forme Fe(OH)Z(S) ;

En milieu basique (pH>7,5):
E(V)

H,0 1)/ Hae) -

Fe(OH),s/ Fes) -

Feg * 2H,019= Fe(OH)yy + Hyg |

Remarque: Pour un pH > 7,5, la droite frontiere séparant les domaines de stabilité de Fe et Fe(OH), est
pratiguement confondue avec la droite H,0/H, (voir diagramme). Les potentiels des deux couples sont tres
proches et la réaction d ‘oxydation de Fe est donc trés peu avancée (K tres faible).

5. L'hydroxyde de fer (ll) n'est pas stable en présence de dioxygene (les domaines de
stabilité thermodynamique de ces deux entités sont disjoints). Il s'oxyde en hydroxyde
de fer (ll1) (rouille)

4 Fe(OH)y) + Oy + 2 H,0;) = 4 Fe(OH)y, | .y E(V)
g (la)

Remarque : Les diagrammes potentiel-pH permettent d'étudier la
thermodynamique des systemes chimiques, ils disent simplement si une
réaction est possible ou non. Il est possible que pour des raisons
cinétigues une réaction soit bloquée. Pour étudier la cinétique des
réactions d'oxydoréduction, il faut étudier les courbes intensité-potentiel Fe(OH)y s/ Fe(OH)y -

... voir chapitre 9. 100




lll. Construction et utilisation de diagrammes E-pH )

%- D. Diagramme E-pH du mercure (concours MP 2007)

JB On se propose de tracer une portion du diagramme E-pH simplifi¢é du mercure a 25°C.
5N pour cela, on va considérer seulement les especes dissoutes suivantes : Hg*".,
28 Hg)*' () HHgO, ) et Hg(OH), ()

(OB [ o5 conventions adoptées pour tracer ce diagramme sont :

E »~La concentration totale en_élément Hg dissous est égale a la concentration du tracé
E C,,.= 107 mol.L .

© »A la frontiere séparant les deux domaines des deux espéces dissoutes, les
(@ concentrations atomiques en_élément Hg sont égales.

(®)] 1/ Donner les expressions puis calculer les valeurs des potentiels d’électrodes pour les
.9 couples redox suivants : Hg*,./ Hg*,, @ ; Hg(OH),, /Hg* oy @
‘m) et HHgO, ,/Hg,* o) @

2/ Etablir I’expression puis calculer la valeur de pH :

a/ pour laquelle I’entite Hg(OH),,, est préponderante par rapport a Hg2+(aq)

b/ pour laquelle I’entite HHgO," ., est préponderante par rapport a Hg(OH),,,
3/ En déduire les differentes formes prédominantes de Hg(+II) en fonction du pH.
4/ Tracer et indexer le diagramme E = f(pH) simplifi¢ du mercure.

Données a 25 °C: Hg*",,,+2H,04, = Hg(OH),,,*+ 2H"
pKa (Hg(OH),,,/ HHgO, ) = 14,88 ; Ke= 10"
Potentiels standard a pH = 0 et 25°C : E°(Hg** ,,/ Hg,*" (,y)) = 0,920 V/ ESH ;
E°(Hg(OH),,,/ Hg,™ oq) = 1,279 V/ ESH
E°(HHgO, (,yHE* (ag) ) = 2,159 V/ ESH 101

pKe..= 6,09

Chapitre 8
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lll. Construction et utilisation de diagrammes E-

. :
9_ Solution
1.
LIJ + -
0 Hg? ./ Hg,* (1) @
()
E 2Hg(aq) +2e = ng(aq)
g Eoopoy 0059, [[He" T
a 1 | 5 g0 [Hg?]
(qv] Sur la frontiere :
~ + C Ta + Ctr
D 2 [Hg§+] — [Hg2+] _ Cztra : [Hg2 ] = ¢ et [Hgg ] = 4a
0 2[Hg2']+[Hg*]=C,,
9 5)
afd
.a E = E? 0, (;59 log,, é = E? 0, (;59 log,,(C,,)
© .
O

AN: E, =0,832 V/ESH
10/05/2023 102




lll. Construction et utilisation de diagrammes E-

£ Hg(OH)Z(aq)/ ng 7 (aq) @
]
u(; 2Hg(OH)2(aq) +4H @) +2¢ = Hg;?aq) + 4H2O(1)
m 2 +14
E E,= Eg + 0.0 loglo([Hg(OH)221 L j
< [Hg;']
© . 0,059 [Hg(OH), I’
= E,=E, + 5 log,, [Hg2+] —0,118 pH
& 2
o

Sur la frontiére :

+ Ctra Ctra
2[Hg;'1=[Hg(OH), == =>  [Hg(OH),]=— et [Hg¥]= e

4
Ctra i
0,059 2

E, =Eg +Tlog10 C.
4

an: E, =1,191-0,118 pH (V/ESH)
10/05/2023 103
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lll. Construction et utilisation de diagrammes E-
HHgO, o4/ HE,™ gy @

2HHgO, , +6H" +2e” =Hg,,, +4H,0

2(aq) (1

E,=E} +

HH -2 H+ 6
0,059, gmﬂ[ 20, P'[H'] j
[Hg> ]
HHeO,
0,059, gm([ g0,

E,=E] +

Sur la fronti€re :

L
Q-
LJ
2]
Q
=
S
©
C
o)
R
o

C v
2Hg ] =[HHEO, == =>  [HHgO;l-—= o [Hel'l-

0,059 0,059

E,=Ej + ~0,177 pH=E] + log,,(C,,)—0,177 pH

tra

loglo Ctra
4

AN: E, =2,071-0,177pH (V/ESH)
10/05/2023 104
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lll. Construction et utilisation de diagrammes E-

[Hg™]=[Hg(OH),]=

Sur la frontiére Hg(aq) / Hg(OH)z(aq) :

%- 2.a.
Wl Hg/., +2H,0, =Hg(OH),,, +2H/,, pK}; =6,09
(/)]
< o _ [Hg(OH), J[H'T’
g ' [He™']
S log, K = 10g10([Hg(OE)2]J—210g10[H+]
o) [Hg™" ]
= E[Hg(OH)Z]j” .
L [Hg™]

00

1, [Hg<0H)2]D
()] H=—| pK; +log,, o
o IR
o
©
i -
@)

|
pH =—pK? AN : pH = 3,05

10/05/2023 2 105




Hg(OH),,,,, = HHgO,,, + H,

2(aq) (aq)

« _ [HHgO J[H']
"~ [Hg(OH),]

[HHgO, ]
[Hg(OH), ]

—log, K, = _logm( j —log,,[H]

[HHgO, j+ oH

K, =—log,,
PR T [[Hg(OH)z]

[HHgO; ] j

pH=pK, +log (
*\ [Hg(OH), ]

Sur la frontiere Hg(OH)z(aq) /HHgO;(aq); [Hg(OH)Z] — [HHgO;] _ C;a

L
o
L
N
Q
S
S
©
C
o)
&
0o
<}
Q
et
=
Q.
©
L
o

pH= pKa= 14,88
10/05/2023 106




lll. Construction et utilisation de diagrammes E-pH )

LB

? .

L Hg* (e Hg(OH)zaq) HHgO2ag) ,

8 3,05 14,88

© g3 |

[ |

O) :

2 2

a

o o ,_é: J
) } 2 B 5 g 10 12 4 -L

ngz‘

co
O
-
=
o}
(S
£
O

pH
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lll. Construction et utilisation de diagrammes E-pH )

E. Diagramme E-pH du nickel (phénomeéne de dismutation)

On donne a la figure ci-apres le diagramme E-pH simplifié du nickel.
1. a. Montrer que la thermodynamique prévoit 1’attaque du nickel par une
solution acide de pH = 0.
b. En fait, dans ces conditions, la corrosion du nickel ne se produit
pratiquement pas. Suggerer une interprétation.
2. a. Définir la réaction de dismutation
b. Monter que I’oxyde Ni,05, se dismute pour pH < pHp?
¢. Ecrire I’équation de la réaction de dismutation N1,0O;, ?

ENA
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NiO,ls) c=10"2mol - L")

12
10

0,0

F I8 .- 80 3.8 50 '8

-06

Chapitre 8

o
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lll. Construction et utilisation de diagrammes E-pH )

pH

0
L

l.a. E NiO,(s) c=10"2mol- L'

7y

£

Y]

G

@)

S "

‘@l D’aprés le diagramme: 0 \ pH

.o (Foxydant le plus fort (ici H,0,
H = : . réagit avec le réducteur le plus

pourPH =] | E(NiZ*oq/Nigg) | < |E(H0p/Hyg)) fort (ici Ni)

— l’attaque du nickel solide par une solution aqueuse acide de pH = 0 est
thermodynamiquement possible
On peut répondre autrement:

Pour des pH =~ 0 , les domaines de stabilité thermodynamique de I'eau et du nickel solide

sont disjoints.
— l’attaque du nickel par une solution aqueuse acide de pH = 0 est

thermodynamiquement possible 109
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lll. Construction et utilisation de diagrammes E-pH )

L Question supplémentaire: ENA

?- Ecrire [’équation de la réaction qui peut ]
LL' se produire? :Nfoz(s)v c=10"2mol- L}
i On peut appliquer la regle Gammz el
Q A pH~0 1-0:
£ E(V) ! Ni*{aq) e
E + _ 0'0 : * e\
© H e/ Hae) Ciigiar Ni(OH)y
U) _0'6: Ni'S)n ! I i L I 1
© 0 5 10 pH
- Ni2+(aq)/Ni(s)' Rappel: L'oxydant le plus fort réagit avec
o le réducteur le plus fort
A E
Ni. +2 H*_ , —>Ni**_ ., +H B ol
) E: Ox2+Red
(s) (aq) (aq) (g) A

E. Ox14Red1
NB: Le couple H*,, / H,g représente le

couple H,0 / Hy g : C’est le méme.

1uessioJdd JnajdnpaJd JIIoNNO0d

co
O
-
=
o}
(S
£
O

Pouvoir oxydant croissant

Ox2+ Red1— Ox1+Red2 V
La regle du gamma

10/05/2023 1 10




lll. Construction et utilisation de diagrammes E-pH )

diagrammes E-pH sont purement
d’ordre thermodynamique. Elles _gg
ne tiennent pas compte de
I'aspect cinétique des réactions.
Or certaines réactions subissent
des blocages cinétiques : vitesse
infiniment lente - effets non
visibles.

L

T

L - NiO,(s) c=10"2mol - L’
2 1.2)
m . . 7 . . 1'0'.
E Rappel: Limite des prévisions des -
= diagrammes E-pH: 1
of| Les prévisions faites a partir des &
. e
) [
S

o

La réaction de corrosion du nickel ne se produit pratiquement pas

car elle est cinétiquement bloquée.
10/05/2023 111
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lll. Construction et utilisation de diagrammes E-pH )

H
:

?— 2.a. Une dismutation est une (S~ |
réaction d’oxydoréduction dans ~ >~ Ni0dsh [c=10"%mol- L
laquelle une espéce chimique 12l

joue a la fois le réle d'oxydant et 10

de réducteur. Elle correspond a -

la transformation d'une espece =

de degré d'oxydation donné en %0F Ni(OH),

=

deux especes de degrés

. . =08
d'oxydation plus et moins Bl vt ] [P ol S VSN TR >

grands.

lagrammes

D

b. Visualisation de cas de dismutation sur un diagramme E-pH

Astuce : Des qu’un domaine de stabilité présente une extrémité « en coin », cela signifie
gue l'espece se dismute au-dela de ce coin. Lespece est instable au-dela du coin.

Dans notre cas c’est I'oxyde Ni,O;, quise dismute
Remarque : pour le vair, il suffit de prolonger les frontiere au dela du coin.

pour pH < pH,, E(Ni,O5)/Ni** ) (frontiere bleu) > E(NiO,,,/Ni,O5,) (frontiere rouge)

o
Q
-
=
Q
(S
£
O

Ni, 05 est a la fois I'oxydant le plus fort et le reducteur le plus fort donc il est instable il
se dismute en NiO,, et Ni** 112
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PH <pHy

E(V) A 1:0
N|203(s)/N|2+(aq) -

0,0
NIOZ(S)/N|203(S) -
Oxydation -08
Ni(+lll) — > Ni(+IV) 0 oH_ 5 oH
. . . . D
Ni, O35 + NiO5—> NiOyg + Ni** |
Ni(+1I Ni(+1
(+11) Réduction > Ni(+)
Pour équilibrer cette réaction d’oxydoréduction il suffit d’écrire les deux demi-
réactions électroniques des deux couples redox mis en jeu:
Ni203(s)/Ni2+(aq) Ni, O3 +2e- +6H,, =2 Ni2+(aq) + 3H,0, Réduction
Ni(+111) Ni(+11)
NiO,,/Ni, O34 Ni,O35 + HyOuq = 2 NiOy,+ 2e- +2H", Oxydation
Ni(+111) Ni(+V)




lll. Construction et utilisation de diagrammes E-pH )

L F. Diagramme E-pH du cuivre (phénomeéene de dismutation)
Q. On présente ci-apres le diagramme potentiel-pH du cuivre a 25°C.

0
L Les conventions adoptées pour tracer ce diagramme sont :
/)y  La concentration totale en élément Cu dissous est égale a la concentration de tracé
Q * A la frontiere séparant deux domaines de deux especes solubles, les concentrations
E atomigues en élément Cu sont égales.
© 1.3}
e E(V)
o)
© 0,8 A C
X 0,4
o0
QO
. 0 D
=
Q. B
I -0,4-
i -
O 08 , . B

10/05/2023 0 2 4 6 8 10 12 4 114



lll. Construction et utilisation de diagrammes E-pH )

1. Attribuer chacun des domaines a 'une des especes suivantes : Cug), Cu2+(aq),
Cu,Oy et Cu(OH),,. Qualifier les différents domaines : immunite, passivation

OU COTTOS1ON.
2. En utilisant les potentiels standard des couples Cu**, ,/Cu” ) et Cu”,,/Cu,

montrer que 1’ton Cu" est instable sous forme libre. Ecrire 1’équation de sa
dismutation et calculer sa constante d’équilibre K.

3. Déterminer le potentiel standard du couple Cu?*
standard donnés a la fin de 1’énoncé.

4. Retrouver, par le calcul, la valeur de la pente de la frontiere entre les
domaines de Cu(OH),, et Cu,0q,.

5. Déterminer le potentiel standard du couple Cu(OH),/Cu,O, et le produit de
solubilite de Cu(OH),, en utilisant les coordonnées de points d’intersection de
droites du diagramme.

aqy/Clys) @ partir des potentiels

L
Q-
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Données :
Potentiels standard a pH = 0 et 25°C :
E° (Cu**(,,/Cu* () = 0,16 V/ESH ;
E° (Cu'(,,/Cuy) = 0,52 V/ESH ;
Produit ionique de I’eau a 25°C : Ke = 1014

10/05/2023 1 1 5
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lll. Construction et utilisation de diagrammes E-

Solution
1

B: Cu; A: Cu* (o D: Cu,0 ; C: Cu(OH),q.

Domaine d'immunité: Cu, (B);

Domaine de corrosion: Cu2+(aq) (A);

Domaine de passivation: Cu,0, et Cu(OH),, (D et C).
2.

E(Cu®* )/ Cu*oq)) < E°(Cu*,.)/Cu()) = Cu* est a la fois 'oxydant fort et le réducteur
fort : I'ion Cu* est instable sous forme libre. Cu+ réagit sur lui-méme par une réaction
favorable thermodynamiquement (dismutation) :

— 2
2CU7Gq = CuTg +Cug
Calcul de K°; :

C'iag +1/2Hyg = Cuy +Hy  n=l (1) 8,Go= - F EACU" g/ Cuyg)
Cu g+ /2 Hyy = Cu'y,  +H, n=1 (2)  AG°,=-FE°(Cu*,,/Cu* o)
2 CUt (g = Cu® g +Cuy (3)  AG°=-RTInkK°

A,G°= A GO, - A.GP,
-RT In Kop = F (E°(Cu** ,)/Cu* ) = E°(Cu*(,/Cu(y))
0,06 logK®; = E°(CU* 0)/CUg) - E2(CUZ* 50 /CU¥ o))

L 0.52-0.16))

AN: K = 10996 =10°

10/05/2023 1 16



lll. Construction et utilisation de diagrammes E-pH )

3.
CuZ o+ Hyg = CUgy+ 2H* o n=2  (4) AG®,= - 2 F E°(Cu*,)/Cuyy)
Cu (g + 1/2 Hagg = Cuy + H'g n=1 (1) 8,Gy= - F E(Cu 1/ Cuy)

(4)=(1) +(2)

A.GO,= Arczol +A G, = E°(Cu2+(aq)/Cu(s)) =% [E°(Cu+(aq)/Cu(s)) + E°(Cu2+(aq)/Cu+(aq))]
AN: E°(Cu** (,/Cu)) = 0,34 V

4.

Cu(OH)y / Cu,0(): 2 Cu(OH),, +2€" +2H* . =Cu,0,+3H,0
E{Cu(OH),, / Cu,0y}= E4{Cu(OH),, / Cu,0} + 0,03 log([H*]?)
E{Cu(OH),, / Cu,0}= E°{Cu(OH),, / Cu,0,} -0,06 pH

Pente =-0,06 V (unité de pH)*

5.

Cu(OH),()/Cu,0, : 2Cu(OH), + 2 € - + 2 H+ ;= Cu,0 +3 H,0
E{Cu(OH),(, / Cu,0}= E%{Cu(OH),, / Cu,0,} -0,06 pH

Le point de coordonnées pH=5 et E = 0,4V appartient a la droite
= E°{Cu(OH), / Cu,0\} = 0,7V

Produit de solubilité de Cu(OH),:

Le pH de precipitation de Cu(OH),, pH=5

Ks = [Cu?*] [HO']?= C,,,.. (Ke/[H*])?

AN : Ks = 0,01 x (109)2 = 1020

10/05/2023 1 17
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Annexe-1: Equilibre d’une réaction d’oxydoréduction en milieu basique

Equilibre d’une réaction d’'oxydoréduction en milieu acide:

Exemple : On considére les couples suivants : Fe3+{aq} / Fe%{ﬂq} et MnOy (4q)/ 1\11124-{“(1}.

1\[1104 {Il(]) + 8H+[nq} + He = ;\Illz+(aq) -+ 4H20(1)

2+ 3+
Fe (aq) = Fe (aq) + € (x5)

-

On multiplie la deuxiéme demi-équation par 5 et on somme les deux demi-équations pour obtenir

I’équation bilan suivante :

5F02+ ) + ;\11104 (aq) + SHJ'—{MI} - 5F03+{aq} + .\II]2+{M!} + 4 HQO(”

(aq

Equilibre d’une réaction d’'oxydoréduction en milieu basique:
Pour ce faire, le plus simple est de commencer par équilibrer en milieu acide, puis de passer en milieu
basique grace au fait que : H" + HO® — H,0.

Exemple : On reprend I'équation bilan de I'exemple précédent en milieu acide, et on passe en milieu
basique :

5Fe’t (4q) + Mn?* () + 4H,0(,

5Fe’t 4q) + Mn?* () + 4H,0(;) + 8HO (o
5Fe’t (o) + Mn?* () + 4H,0(;) + 8HO (o
5Fe®t o) + Mn?*(, ) + 8HO (5

5F02+(ml) + MnOy (aq) + 8H+(aq)
) + MnOy (5q) + 8H™ (4q) + 8HO ()
5Fe® (4 + MNOy (o) + 8H0(,
5Fe’ (1) + MNOy (o) + 4H0(,

- 2+
o Fe™ (44

TR




