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LES ELECTROLYTES

l.- Electrolytes forts et électrolytes faibles

On appelle electrolyte tout composeé pur ou le passage de courant
électrigue s'accompagne dune migration simultanée de matiére. Les
electrolyles sont dissociés en jons, mais cetle dissociation peut étre plus ou
moins compléte

I.1. Electrolytes forts
Les électrolytes forts sont complétement dissociés, leur dissociation est
une reaction totale.

BA =B+ A
Exemple : HCI ; HNO; ; NaCH

1.2, Electrolytes faibles
Les électrolytes faibles sont partiellement dissociés, leur dissociation est
reversible.
BA B + A

Exemple : HNO, ; NH,OH
Remargues :

« Dans un gaz, l'ionisation est pratiquement nulle en I'absence du courant.

o Le sel fondu (ex : KCl @ 500 “C) est considéré comme un électrolyte
complétement dissocie

« FElectrolyte solide (ex : AgBr), le cristal est ionique et on pourrait penser
que la dissociation est totale.

I.3. Constante d'équilibre et coefficient de dissociation
Considérons un électrolyte faible BA dissocié réversiblement suivant

I'équation : BA<>B' + A
La constante de dissociation s'écrt :
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BA

K est la constante de dissociation de |'électrolyte.

IIl. Activité
Il.1. Relation entre activité et concentration

La loi d'action de masse exprimée. au moyen des concentrations ne
constitue, qu'une premiére approximation, valable tant que les concentrations
restent faibles.

Cette approximation revient a admettre que les interactions entre
particules élémentaires de l'électrolyte sont nulles,

Le physico - chimiste américain Lewis a montré, a partir de 1901 qu'on
peut tenir compte des interactions entre particules, en remplagant dans la loi
d'action de masse el dans les relations qui en dérivent les concentrations des
particules par une nouvelle grandeur thermodynamique « l'activité »

g A,

r
A

L'activité dépend évidemment de |a concentration et pour un ion B* ona :
a, =yC

++ coefficient d'activité sans dimension. |l varie avec la concentration.
v—1 quand C—0
En solution infiniment diluée, concentration et activité deviennent
identiques.

I1.2. Calcul du coefficient d'activité moyen

Il existe de nombreuses méthodes de mesure des activités (oniques, mais
elles ne permettent généralement pas I'évaluation des activités individuelles
Ceci provient de ce qu'un électrolyte ne peut libérer une espece d'ions sans
libérer simultanement lautre espece. Aussi est-il commode dintroduire la
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notion d'activité moyenne, qui est la moyenne géométrique des activités
individuelles.
BASB + A
a, eta. sont respectivement les activités des ions B® et A
v. et v. sont les coefficients d'activités des ions B" et A’
L'activité moyenne est définie :a+ =(a,. a. )"
Le coefficient d'activité moyen : v+ = (. .4.)'"?

D'une maniere generale :
BA < v.B® + v A

ax =(a " am)tn

v = (" A
1+ est definie comme une moyenne geometrique
Ex Ca(NOj ¢«  Ca™+ 2NOy

1+ = (rea2e. (mnoy) )™
I1.3. Théorie de Debye-Huckel

Cette théorie fondée sur le modéle de I'atmosphére ionique et a pour but le
calcul du coefficient d’activité,
Autour d'un jon central, il existe un nuage ionique, appelé atmosphére ionique,
formé d'ions avec une majorité de charge opposée a celle de I'ion central,
Pour le calcul du travail d'interaction Debye et Huckel ont recours aux
hypothéses suivantes :

> On néglige les interactions de types Van der Waals et seules les forces
coulombiennes sont prises en considération.

» A toute concentration, I'électrolyte est complétement dissocié.

» La constante diélectrique de la solution est celle du solvant pur avec des
variations neégligeables en fonction de la concentration.

~ Les lons sont considérés comme des sphéres rigides, donc
impolarisables, dont la charge engendre un champ électrique a symélrie
sphérigue.
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» L'énergie d'interaction est électrostatique est faible devant celle due a
I'agitation thermique.

I1.4. Mise en équation et calcul du coefficient d’activité
-Ca densité volumique arge

- densité volumique des ions :

Ni(r) = N° exp [_ i lLIJ(P)} Eq De Boltzmann
kT
N,” | densité moyenne des ions de l'espéce |,
z, . charge de l'ion i,
e : charge de l'électron,
T :température,
‘¥(r) : potentiel électrostatique a la distance

- densité de charge électrique :

-z e ‘l‘(r)l

pi=ZzeN(r)=Xze N’ exp (
kT

Par hypothese on a: ze'W(r) << kT
pln) =S ze N (1- % e '¥(r))
kT
L'électroneutralité de la solution donne S ze N =0

of) = (€% )T N2 )
KT

relation linéaire entre la densité de charge et I'énergie potentielle.
- caleul WAt
La densité p et le potentiel ‘¥ sont reliés par I'équation de Poisson : A =
ld
B e
A . opérateur laplacien (-div(grad( ))

£o " permittivité du vide (8.854 10" F.m™)
g, permittivité relative



www.pdf-cours.online

Pr. J. BENZAKOUR

Le potentiel résulte autant de la charge de l'ion central que de celle de
I'atmosphére ionique.

IL.5. Equation limite de Debye-Huckel

On calcule le travail de dilution d'une solution ionique & une solution infiniment
diluée comme |'opposé du travail d'interactions ion — ion et obtenir ainsi une
expression du coefficient d'activité dans |'échelle des concentrations.

Ji

log(y,)=-Az} ———
ey 1+ Bal

A et B sont des constants calculables.

l= % £ m,z? : Force ionique

m, : la molalité (mole/Kg de solvant)

Dans |e cas de 'eau m;= G

G : concentration en (mole/l),

a=r, +r..distance minimale dapproche (A).

Pour des solutions aqueuses eta 25 °C ,
A=0511etB=033

Equation valable pour une force ionique : 107 <| <10

Pour lutions trés dil | <1072
le coefficient d'activité s'écrit -

-

log(y,)=—A :,-‘JF

Pour des solutions concentrées, | > 10~
Le coefficient d'activité s'écrit :

Ji

N W
1+ Bayl

lﬂg:fﬁ)=_'& Ei:

C': est une constante
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11.6. Calcul du coefficient d'activité moyen .
Soit un électrolyte | BA& v.B + wA

Par définition : v+ = (v.**, . )"
log(y) = 1{va + v.) log(r.*". +.%)

log(y+) = /(v + v.) [vilog(y.) + v.log(r.)]
L'équation de neutralité : £n,z,=0

vz, +vz. =0, |ﬂg(?;)=-—:‘\szﬁ pour | < 1072

log(y+)=—Alz,z_|VT
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CONDUCTIVITE DES ELECTROLYTES

| - Différents types de conducteur
I-1: Conducteur métallique

Tous les métaux sont riches en e et en particulier les métaux de transition
(Fe, Ni,...). Lors du passage du courant se sont les electrons qui assurent le
transport de l'électricité, dans ce cas nous avons une conduction de type
electronique. Pour une conduction metallique, le courant et le potentiel sont
lies par Ia lol d'Ohm :

E=RI

E . difference de potentiel en Volt (V)
R : résistance du conducteur en Ohm (02)
| . courant en Ampere (A)

I-2 : Conducteur électrolytique.

Si on considére une quantité de KCl solide, que l'on dissocie dans |'eau
distillee. Nous avons simultanement K' et CI. On plonge deux electrodes
inattaquables (par exemple I'or ou le platine) dans cette solution c.a.d, on va
constituer une cellule. On applique une d.d.p importante ( E > E; ) pour
provoquer la réaction électrochimique

Géndratewr da
eourant conding

*q o=
K

e -
—

PE—t
o +

r/ ELECTROLYTE

L*ANODE perd La CATHODE gagne
dos dlections des dlectrons
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Les deux premiéres lois de Faraday (lois qualitatives de I'électrolyte) résultent
immédiatement de ce mécanisme.

1*® loi: dans une électrolyse, les produits de la décomposition
électrochimique apparaissent sur les électrodes.

2% oi - dans une électrolyse les dépdts métaliiques et le dégagement d'Ha
apparaissent a la cathode
Dans I'électrolyse, le transport du courant est assuré uniquement par les ions.
On définit une résistance d'un conducteur électrolytique de la méme maniére
que celle d'un conducteur metallique.

|
R=p s
| ! distance entre les deux électrodes (cm).
S : surface des électrodes (cm?).
p . resistivite specifique (£1.cm).

On pose :
}'=I d'oll R=_I_..l
p 7S
1 est la conductivité spécifique ((2"'.cm™)
2 = E S
E=Rl| =2 J===F . 4. =
R

Chaque ion de charge z & est soumis a un champ électrique £ .
»_E (Vicm) I=%.8
L= I— 1.5
On appelle constante de la cellule K = 51 (em™), que l'on peut déterminer par

étalonnage (c.a.d par mesure de la résistance d'une solution KCI 107" M).

Il : Mobilités ioniques et nombre de transport
1l-1 : Mobilités ioniques

11
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Au cours de leur déplacement dans I'électrolyte, les ions sont soumis a deux
forces opposées.

D'une part a la force électrostatique :F=zegl
- D'autre part, a une force de frottement dépendant de la vitesse de l'ion,
de sa taille et de Ia viscosité du milieu qui obéit a la loi de Stokes.

f=6arnV
r : rayon de l'ion,
n . viscosté cinématique
V . vitesse de l'ion.
A 'équilibre (pendant un temps trés court) l'ion atteint une vitesse limite V, et
on aura :
IFl=|f] = zez=6zmV
1
Vi=z.el.——

6nrn
On appelle ainsi u la mobilite d'un ion, sa vitesse limite en cmfs dans un
champ électrique de 1 Vicm.

y_Vi_ze
C 6nrnm
Les mobilités des jons varient entre 2.10" et 10.10™ 4 l'exception de celles
de OH (20 107*) et de H* (30.10™Y.

1l-2 : Nombre de transport des ions

La contribution de chaque ion au transport du courant est fonction de sa
mobilité. On appellera nombre de transport d'un ion |a fraction du courant total
qu'il transporte.

tL=u/{u,+u)
t=uw/(u,+u)
Les nombres de transport sont compris enfre D et 1

12
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L.+t =1

D'une maniére generale : It = 1

lll : Conductivite équivalente
II-1 : Définition :

On appelle conductivité équivalente(, l'inverse de la résistance d'une solution
contenant un équivalent-gramme d’électrolyte dans un volume V connu d'eau
pure, placée entre deux electrodes planes de surface S et distantes de 1 cm,

1000
Ceq

Q=

L

Les unités ;(cm?® Q"' eg-gramme™)
avecCy =2z |C
Ill-2 : Relation entre conductivité equivalente et mobilite.

Considérons le nombre de charges transportées par le passage des ions aux
électrodes. Tous les anions traversant par seconde |'une des électrodes sont
compris dans un cylindre de section S et de hauteur V, dt

TRL

Nous raisonnons sur une seule sorte d'ion, soit ¥ le nombre d'ion contenu
dans le volume SV, dt :
(o
a8
1000
Na . nombre d’Avogadro
La quantité de charge correspondante est dq

x=N SV, dt

13
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dq=zex=zeN, € svidt=F_€ sv,dt
1000 1000
F=N,.eetCgqg=2C
Le courant résultantest T = gq
T

onaalors 1=F C& sv,=F %4 sy¢
1000 1000
ApartirdelaloidOhmona: =4 .S &
Et Q=_1_mﬂ %
Ceéq
Nousavens:. (2=Fu

En généralisant pour le cas d'un sel AB

.=Fu, e (L=FuL

et par consequent (Q=F (u, + u.)

Lorsque la concentration C—0, {1 »0Q°

onaalors: Q°=F (u.”+ u*)

Remarque :

Dans le cas d'un électrolyte faible, on remplace C par Ca, « étant |e coefficient
de dissociation

II-3 : Variation de la conductivité avec la concentration (Loi de
Kohlrausch)

- Lorsque C augmente (2 diminue.

(D'aprés 'équation , 1000 ,)
Ceg

- Lorsque |a concentration C—-0, Q-0
on a une dilution infinie, £ est déterminée par extrapolation de la courbe
a=f(C)aC=0
Il y a deux types d'électrolytes :

- Les électrolytes forts dont les conductivités sont linéaires avec la racine
carree de la concentration.

14
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Q=0"-k,/C¢
k: constante qui dépend de la température et de la nature de |'électrolyte.
- Les électrolytes faibles ont des conduclivités faibles.
-2 =f(C) n'est pas linéaire et n'est applicable que si on introduit le coefficient
de dissociation « .
- 0 varie avec «C et « varie avec C.

- 02° ne peut étre déterminé graphiquement mais uniquement par caleul.
Exemple : QQ°(HA) = Q° (HCI) + Q2" (NaA) - (¥’ [Nagj

- Pour un électrolyte falble on a : a= o0

lli-4 : Loi d'additivité de Kohlrausch

-La conductivité équivalente limite de tout électrolyte fort binaire est la somme
de deux lermes qui, pour un solvant et une temperalure donnés, sont
caractéristigues I'un de I'anion, l'autre du cation.

=00 (+) +Q%=)

Q" (AgCl) =" (Ag") +Q° (CI)

Remarques :

Dans une solution aqueuse le calcul de la conductivité equivalente de
I'électrolyte nécessite la connaissance de la conductivité de |'eau. Pour cela
on fait les approximations suivantes

-Dans une solution concentrée, on néglige la conductivité de 'eau devant

celle de |'électrolyte.

-Dans une solution diluée, on tient compte de la conductivité de |'eau.

Y solution = A électrdyte ¥+ feau

- Pour des solutions infiniment diluées, la théorie de Debye- Huckel monltre

que les mobilités u, et u. sont Inférieures a leurs valeurs limites u.° et u.° et
s'obliennent en multipliant par un terme correctif.

15
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Le tableau suivant résume quelques valeurs de conductivité ionique limite a

25 °Cen (X 'em®éq.gr).
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Cations {(2°(+) Anions 0°(-)
H* 350 OH" 199
K* 73.62 Cr 2.5

NH," 73.40 NOy 7086
Li’ 38.70 CHCOO 40.9
Ag’ 61.90 HGCO4 40.2
Mobilités ioniques
Cations | u..10° Anions u.10°
H* 36 OH 205
K’ 7.6 cr 7.8
Ag® 6.4 NDJ; 7.3
Na’ 5.4 SO, 8.2

IV : Applications de la conductivité
IV -1 : Calcul du rayon lonique

Les mesures de conductivité ou plus précisément la mobilité permettent fa
determination du rayon ionique (rayon de Stokes)

Z.e
I.]1 —
6xrrn
&= F Ly
_z.eF
'obnny,
n: viscosité cinématique
F=96500C:.e=4810"
§-2510 3

ny

16
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lons T Na’ M
ry( stokes) 2.36 1.83 7.45
r(cristallin) 0.72 1.01 0.75

Les rayons sont donnés en Angstrom (A)

IV -2 : Dosages conductimétriques

« Dosage d'un acide fort par une base forte.
« Dosage d'un acide faible par une base forte.

« Dosage d'un acide faible par une base faible.

 Titrages par formation de complexes.

« Titrages par précipitation.
« Calcul de la constante d'équilibre

Exemple 1: dosage d'un acide fort par une base forte.

HyO'+ CI'+ Na'+ OH —s Na'+Clr+2H0

C,. V., représentent respectivement la concentration et le volume initial de HCI
o, Ve représentent respectivement la concentration et le volume Initial de

NaOH.

V, est le volume total (V= V, + V).
V. représente le volume équivalent de NaOH nécessaire pour la salification de
toute la quantité de HCI.
Concentration des différentes espéces ioniques dans le mélange

Vi H,O" cr Na' OH
0 Ca ViV, Ca ViV, 0 e
VsV, | (G V-G V)V, C, V.V, G ViV, £
V=V, & C. Vs Co VolV, 5
V>V C Ca VulV,y GV, | (G V-G VIV,

17
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Conductivité . de la solution est donnée par :

Yoo« o =% €
Vi 10°. i
0 (o *+ Q2 (ay) CaV/V,
Vb« Ve [Crsory ~Opaon). Co.Vo/Vs + [Chuz00) +02 (an)]. Ca Vol V,
V= V. [Qe) *2 (). CoVa/ Vs
Vi > V, [y *02 osy): Co Vel Vs + [ ey = Q (o)) CaVol Vi

On aura des segments de droite pour y=f(V,) si le dénominateur V| ne change pas.

e Pour Vy <V,
la pente est proportionnelle a [Qpa*) ~CHao*)

avec :}:'ng-i. e {IIHIH

e Pour V>V,
la pente est proportionnelle a [Cp,+) +(on)]

avec Qo >> (gt

L'allure de la courbe cbtenue :

Yol
&

T

18
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Exemple 2 : dosage d'un acide faible par une base forte.
CHJCO.H + Na* + OH® —— CHJCO; + H,O + Na*

Avant I'équivalence on introduit des ions Na® dans le bécher ol des ions
CH,CO, sont aussi produits par la réaction, donc la conductance augmente.
Aprés I'équivalence on introduit (sans réaction) des ions Na® et des ions OH"
dans le bécher, les lons OH" ont une conductivite particulierement importante.
La conductance augmente donc plus vite.

10 T

"V,

Remarque

On peut remarquer au tout debut de |la courbe une pelite decroissance de .
Celle ci vient d'une faible dissociation de |'acide faible en solution et donc de la
présence d'une quantité dions HO'. La disparition de ceux - ci
particulierement conducteurs conduit a la décroissance observee

Influence du pK,

Une simulation des courbes y = f{V) pour differentes valeurs de pK,
PKat > PKaz > Koy > pKay

19
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| €5

Ve Vb

Plus le pK, est falble (acide de moins en moins faible), plus l'acide est dissocié
au depart et plus la partie « consommation des ions H;Q" présents au départ »
dure.

Dans le cas ol l'acide est trés dissocié (pK, trés faible), au départ, la courbe
se rapproche de celle d'un acide fort.

Cas d'un polyacide ou d'un mélange d'acides

Les acides d'un polyacide ou les différents acides d'un mélange ne sont titrés

séparément que si ApKa > 4. |l apparait alors nettement plusieurs
équivalences.

Si ApKa < 2, les deux acides ou acidités sont titrés simultanement : il apparait
une seule eéquivalence. Sinon, seule la derniére équivalence apparait
clairement

Exemple 3 : Titrage conductimétrique de |'acide oxalique H.C,0,

HsCz04 + H0 - —p—— HCO4 + H;D. pKa,=1.2

3 02 0 b 1 o R— 0 & Pt T M & ) pKa>=4.3

20
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EQUILIBRES AUX ELECTRODES

Les réactions aux electrodes correspondent generalement a des réactions
doxydoréduction basées sur un transfert de charge entre une électrode et
une espéce en solution. La réaction d'électrode implique une série d'étapes.

Réactif (Ox) Produit (Red)

\Dx+e' :Hed/-/

I GENERALITES

1 - Réactions d'oxydoréduction

Une reaction d'oxydoreduction correspond a un échange d'électrons entre un
donneur d'électrons (réducteur) et un accepteur d'électrons (oxydant).

1
Exemple: Fe¥ + 1¢ 77— Fe*
2

L'oxydation correspond & une perte d'électrons (sens 2) et une augmentation
du degré d'oxydation (D.O)

La reduction correspond a un gain d'électrons (sens 1) et une diminution du
degré d'oxydation

Le degré d'oxydation caractérise l'élal d'oxydation d'un élément dans un
compose. Dans le cas d'un élément simple, il est égal a la charge qu'll porte,

Remargue :

- D.O (O) = -2 sauf dans les peroxydes ol il est égal a -1 et 0 dans O,
- D.O (H) = 1 sauf dans les hydrures ou il est égal 2 -1 et 0 dans Hs.

Exemple :

12
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Soit % le D.Opan
-dans MnOy",ona: x+4.(-2) =-1donc x=7 donc D.Opu=VII
-dans MnO,, ona: x+ 2.(-2) =0 donc x = 4 donc D.Oyp=IV

2 — Potentiel redox, Equation de Nernst

Pour une reaction electrochimique on ecrit
Oy + RE’d:*T:=-'~ 'DH:"' Red,

Si E est |a force électromotrice de la pile représentant le systéme, la vanation
d'enthalpie AG s'écrit :
(Red, ) (Ox,)

A = . = ACSD Iy bl
AG=-nFE=AG"+RT In rﬂxTHRMEJ

avec AG’=-nFE°, E%estlafem standard
(Ox) et (Red)) les activités des espéces en solution obtient alors

E=E"+ E-_'[ In (Ox,) (Red,)
nF (Red,)(Ox;)

Pour une demi réaction . Oxy +ne" «——> Red,
E;=E%+ RTin (0Ox)  Equation de Nernst
nF (Red,)

E®, est le potentiel standard du couple (Ox,)/(Red,). Il est défini pour :

(Ox) = (Red), pH=1, P=1atmet T= 298 °K

On définit alors une échelle qui classe les potentiels standards des différents
couples redox.

23
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Couple rédon demi-dquation électronigue E* (V)
MaQ,_ | Moy MO «BH' +3¢ = Ma' "1y + 41,0 Pﬂl:: 151 3o |
- - n.“
Au" = dn,, Aw'" 43 = Aw, 142 -
cl, 7l Cl = 2¢ =201 136
o, 10 0,,, +4l" +de” = 2H,0 ) 123
NO__ /NG, NO,_, ¢ 4H" + 3¢ = NO,, +2H,0 0.96
Ag" I Ag Ag*se” = Ag 0,50
Fe | Fe Fe™ se = Fe" 0.77
Cu il Cw+de = Cw e 34
Flectrode de référence secondaire : dlectiode nu calomel saturbe : = n24
ML M L, 42 =l iy 0,00
PH" I Ph Pb* «2¢" = b o - 0,13
S 1 Sn ' +2¢ = Sn - 0,14
Fe' | Fe Fe'+2rals - [had
El".- HCF ['r"' el =alr -'ﬁ - ﬂ.T‘
£’ idn 2t 42¢" = n —~ — 0,76 Pouvolr
AT Al A" 23 = dl S [T-186 | eaductenr
Mi™ 1 Mg Mg +2¢ = Mg = -2 crobsant

3 — Prévision des réactions d'oxydo-réduction

L'oxydant le plus fort réagit avec le réducteur le plus fort (régle du y).
Soit les couples : Ox/Redy: E; et Oxu/Reds: Es

Si Ez>E,
Oxz+ mpe
Oxi+ ny &
Réaction globale

ny Oxz + n; Red,

F———— 4 Red, X (ny)
F==- Red, X (=nz)
—_— na Ox, + ny Red,

On applique ainsi la régle v sur |'échelle des potentiels standards :

El."
E 3

E! Ox2--Red?

E! Ox1+4-Red1

OnZ + Rotdl—= Ox1+Rod2

24
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En toute rigueur, la prévision du sens d'une réaction d'oxydo-réduction
doit se faire sur la comparaison des E et non des E°. Cependant, comme le
terme In ([Ox} [Red]) présent dans la formule de Nernst est généralement
faible, les E’ donnent une bonne indication de prévision.

Il. DIFFERENTS TYPES D'ELECTRODES

1- DEFINITION

Une électrode est un conducteur électronique, ou ionique (ex. verre) relié a
une demi-pile ou faisant partie dune demi-pile, siége d'une réaction de
réduction ou d'oxydation.

Les électrodes Interviennent dans les systemes geénerateurs de courant
(comme les piles) et dans les électrolyses ou le systéme est réceplteur de
courant.

2. LES DIFFERENTES FAMILLES D'ELECTRODES

2.1 Les électrodes a gaz:
Une électrode a gaz esl conslituée d'un métal inerte (en général le platine) en
présence d'un gaz el l'ion correspondant

 «— Baz

HyouCl,

Platine

H ou CI

25
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On fait buller un gaz sur le métal qui est plongé dans une solution d'ions du
meéme elément formant ce gaz.

Exemples :
* Electrode a hydrogéne : H'/H/Pt
2H +2e F——> Ha

Par convention, le potentiel standard de ce couple est fixé a OV .

; e 008 MY
E, 0 =0V E . n "E“_“:' > log P

cl

L'électrode normale a hydrogene (ENH) est définie pour PH; = 1 atm et pH
nul, soit Eggy = 0 V. Cette électrode est utilisée comme référence dans la
mesure des potentiels électrochimiques.

* Electrode a chlore : CIJ/CI'/Pt
Cla+2¢ F—i. 2Cr

. 0.06 Po,
Eu_,.-u .:EM:r = i.*::g[{:| P

2.2 Les électrodes de 1"° espéce :

Ce sont les électrodes les plus simples. Elles sont réalisées en plongeant un
métal dans une solution contenant une forme ionigue de ce métal. Le couple
redox mis en jeu est le suivant . M™/M

MH‘I

Exemples :
* Réaction simple . Ag'+e ¥ Ag
E=E"agtmy + 0.06Log [Ag+]
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Le potentiel est directement proportionnel & la concentration en CI.
ENEIM;J = Eum;cﬂ.m - 0,06 Lﬂﬂ [Cl']
* | 'électrode au calomel saturée (ECS)

PYH@ g MHO2Clzs) MClianrs
ECS  Electrode au Calome! Saturé

1

—— Fil ménallique

#-— Mercure Hgn

= a=—— Calome] HeALCls

a—— Solution de KCl

..-_‘\mum: (¢lectrolyte)

Farcd poreuss

Hg.** + 2¢ = 2Hg E*(Hg:*"Mg)
Hg;Cl, + 28¢ g——=> 2Hg+2CI E"(Hg:Cla Hag)
Hg,™ + 2CI &= HgCl Ks = [Hg: " JICIT

E= E”{ngz-mm + 0,03 Log K,—0.06 Log [CI']
E dépend essentiellement de la concentration en CI'.

On utllise généralement une solution saturée en KCI ([CI']=3.5M)
D'oll Eges= 0,24 VIENH.

24, Les électrode de 3*™ espéce

L'électrode est constituée d'un métal inattaquable (Platine ou Or) plongeant
dans une solution contenant la forme oxydée et la forme réduite du couple
redox. L'electrode joue uniquement le role de support d'electrons.

Exemple : Fe¥'/Fe** sur Platine

Fe* + & == Fe® E=E° + 0,06 Log 2

[Fe?t]

28
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* Reéaction complexe : Ag(CN), +& =— Ag + 2CN

+0,06 LGQ-LIICN]’

[CN |
2.3. Les électrodes de 2*™ espéce :

E

1

E

AQICH . rAD

Ces électrodes sont composées d'un métal entouré d'un de ses sels peu ou
pas soluble, le tout plongeant dans une solution contenant I'halogénure de

ce sel.
s Electrode commerialisee
| Electrode d'Ag
MX (Réd de AT/ Ax)

' Hecouverte de
. —> H AgCl (Poxydam)
X
a—— Salution de K1
saturée (¢lectrolyte)

Paroi poreuse

Ce type d'électrode est utilisé comme référence pour la mesure des potentiels,
Exemple :
* |'électrode d'argent : Ag/AgCl,, /CI'

(1) AgCl +e = Ag+ Cl E"agcung)
(2) Apg” +e = Ag E"ag*iag)
Ag' +CI  —— AgC| Ks = [Ag']iCI]

Du point de vue électrochimique les deux équilibres redox (1) et (2) sont
equivalents car lis metlent tout deux en jeu l'espéce «argent» a l'étal

d'oxydation +| ou 0. Ainsi :
Eingting) = Eqagormp)
Dot : E® agcung) = E'agtmg + 0.06 Log K

7
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2.5. Les électrodes a membrane spécifique

Il s'agit d'une membrane sélective perméable a un seul type dlon. I
s'établit entre les deux faces de la membrane une différence de potentiel qui
est reliée A l'activité de l'ion considéré par la loi de Nernst.

L'exemple le plus connu est I'électrode de verre utilisée pour la mesure du
pH

Cette électrode est schématisée comme suit : Ag /AgCl/Cr /H;O"

Electrode de verre Solution
AgCl saluré, |
'Ag [Cr1=1M, | Membrane [Hs0"]= 2

L FildAg

E—x1—
I

L agal

KCl saturé . . Membrane
HCI (3,4) de verre

Lorsque |'électrode plonge dans une solution, il s'établit une différence de
potentiel E, entre la paroi externe et la paroi interne de la membrane.

Emn = Eeu - Ein = 0,06 log ( @en/ 8 ) a25°cC

Comme ['aclivilé en ions oxonium est conslante dans la membrane, le
potentiel de membrane peut s'exprimer par :

Em=E¢m“p| +D.DE |ﬂﬂ Em=Emg.1—U.mﬂH
Par consequent, le potentiel de I'electrode de verre est proportionnel au pH.
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. CELLULES ELECTROCHIMIQUES

Cest un dispositif utilisé pour étudier les phé&nomeénes électriques des
réactions,

Une cellule électrochimique est composee de 2 electrodes (conducteurs
metalliques) en contact avec un électrolyte (conducteur lonique) et d'un circuit
externe. Une électrode et son électrolyte constituent un compartiment
électrodique.

Electrolyte

CELLULE A DEUX COMPARTIMENTS

Elle est formée de deux compartiments anodique et cathodique séparées par
un pont salin (agar 3% + solution de KCl,, saturée) qui assure la conductivité
ionique en permettant le passage du courant véhiculé par les ions.

_ T’f

_ Pont salin
Zn (r__ﬁ__‘*\ Ca
|

30
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Compartiment anodique: Compartiment cathodique:

- L'electrode est I'anode - L'electrode est la cathode

- La demi-réaction est l'oxydation - La demi-reaction est |a reduction
Red —s Ox + ne- Ox+ne —» Red

Ex.:Zn(s) —=Zn> 4+ 26 Ex.:Cu™pq+ 26 —» Cu(s)

On peut trouver deux types de cellules :
1- Cellule galvanique (pile):

Elle produit de l'éleclricté a partir de réactions qui se produisent
spontanément lorsque les électrodes sont connectées électriquement

Dans ce cas |a réaction se déroule entre le reducteur le plus fort el loxydant le
plus fort vers l'oxydant le plus faible et le réducteur le plus faible, |l s’agit
d'ailleurs également du sens dans lequel I'énergie libre de Gibbs diminue.

Cu™ + Zn  =——  Cuy + Zn"

Anode : L'électrode Zn (compartiment d'oxydation), pdle —
Cathode : L'électrode de Cu (compartiment de réduction), pole +.
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Cette réaction se poursuit jusqu'a épuisement de la pile et obtenir ainsi un
équilibre entre les différents constituants.

2- Cellule électrolytique (électrolyseur):

Une source de courant externe (générateur) est requise pour effecluer des
réactions forcées de transfert d'électrons.

Cans ce cas le générateur impose la réaction inverse en envoyant des électrons a
I'élecirode de Zn et en les pompant du coté de |'électrode de Cu

Cu*zj'lﬂl—-m“+2n

Anode : L'électrode Cu (compartiment d'oxydation), péle +.

Cathode : L'électrode de Zn (compartiment de réduction), pdle -.

Cette réaction se poursuit tant qu'elle alimentée par un générateur de courant
ou a défaut de I'un des réactifs.

Remarque :

Dans ce type de montage, il se crée un potentiel de jonction E; di a la
jonction électrolytique. Ce potentiel résulte de la différence de mobilité ionique
des constituants du pont salin.
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Exemple :

Pile . ZnfZnS0O, I CuS0,/Cu
El| E; EE

La différence de potentielle AE est: AE=E;-E, + E

E; est alors minimisé par le choix des constituants du sel ayant des mobilités
loniques voisines (KCI, NaNO,..) .
On aura alors :

.ﬁE:Ez-Ej

3- Représentation formelle d'une pile
3. 1- Cas de couples de la forme M™M (M métal servant d'électrode).

La représentation formelle de la pile est obtenue en plagant la borne © &
gauche, la bomme @ & droite et en indiquant les espéces chimiques
rencontrées dans la plle. Le pont salin (ou la parol poreuse) est représenté par
une double barre /f

OM/IM" M IM @ ex: @2zZn/Zn"lHCu"/ICu @

3. 2- Cas de couples sans metal :
L'électrode est alors constituée d'un conducteur inerte (le platine Pt ou le

carbone).

@ Pt/ Red;,0Ox, //Ox; Red C® ex: @ P1/Sn*, sn*lIFe*, Fe*'/IC ®

Remarque:
On précisera, si nécessaire, I'élat physique et l'activité des différents
constituants de la pile,

4 — Caractéristiques électriques d'une pile

4. 1- Force électromotrice (fem) d'une pile
La fem. dun pile E correspond a sa tension a vide entre ses deux bornes
anodique et cathodique. Elle est donnée par la relation :

i3
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E = Ecunode = Eanote

Lorsqu'une pile fournit du courant la tension & ses bornes est inférieure a sa
fem.

4. 2- Capacité d'une pile

La quantite délectricite maximale (ou capacite Q) fournie au cours du
fonctionnement d'une pile est égale a la valeur absolue de la charge totale des
électrons échangeés,

v On cherche |e réactif limitant de |a pile
v On cherche |a relation ; = = —hmit=t

Ve  Wiumita
v On obtient |a capacité . Q=nx F
Q : quantité d'électricité en Coulomb C ou Ah avec 1 Ah = 3600 C
ne . nombre de mole d'électrons échangés

La capacité d'une plle peut étre obtenue également par :
Q=1=At
| - intensité constante en ampére A

At © durée de fonctionnement en secondes s

Remarque :
La durée d'une pile peut étre obtenue lors de sa décharge par mesure du
courant débité par la pile.

Durée de la vie de la plie )

1 " temps

m

Courbe de décharge de la pie & courant constant
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Ill.  APPLICATION DE LA LOI DE NERNST
(POTENTIOMETRIE A COURANT NUL)

La potentiométrie @ courant nul est une technique d'analyse aux
applications trés diverses, Elle permel de mesurer le polentiel d'une électrode
sensible 2 un composé ou un ion de la solution étudiée, par rapport a une
electrode de référence.

1- MONTAGE EXPERIMENTAL

Volunetre digatal

. - B

I-._. o —

| +B 1.2 Y]

————

AE

AE = E - E g

1.1- Voltmétre
La mesure du potentiel s'effectue avec un voltmétre spécial a haute
impédance (Z>10" Q) qui permet de limiter au maximum l'intensité du courant
passant dans le circuit

1.2- Les électrodes indicatrices

Une electrode Indicatrice idéale répond rapidement et réversiblement
aux variations de concentration de I'espéce a analyser. elle prend
instantanément les conditions d'équilibre thermodynamique.

1.3- Les électrodes de référence
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Le potentiel d'une électrode de reférence idéale doit étre:
- constant (£ 0,1 mV) et invariant dans le temps,
- connu avec exactitude et précision,
- absolumenl indépendant de la composition de la solution a analyser,
- fixé par un couple redox réversible et obéissant a |'équation de Nernst,

- faiblement dépendant de la température
2 - Détermination du potentiel redox au cours d'une réaction

2.1- Cas d'une électrode inattaquable

La solution & étudier est constituée par les formes oxydée et réduites d'un
meéme couple oxydo-réducteur dans lequel est plonge une électrode
inattaquable qui servira de support d'electrons .

Exemple : Fe¥'/Fe* sur Platine

34
Onauraalors - E=E%+ EI n [Fe
nF [Fe*

Titrage des ions Fe®* par des ions MnO,’

Solution oxydante ' MnO,/Mn?* (E%, = 1.51 V)

MRO s +5e +8H,0" = Mn*™ + 12H0
Solution réductrice : Fe*'/Fe® (E% = 0.77V)

Fe™ + 1 ¢ =Fe*
Equation bilan :

MnO, + 5 Fe®* + 8H,0" = Mn®* +5Fe™ + 12H.0

L'équivalence est atteinte lorsque le nombre d'électrons captés par |'oxydant
est égale au nombre d'électrons susceptibles d'étre cédés par le réducteur,

ib
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N;vz = NN; cad Cg I"lu'F;Ll' =5 Cq_ "l'.q

GV,
5¢,

Le volume équivalent s'écrit alors V=

Avant I'equivalence :

Le potentiel s'écrit 8 partir de I'expression du potentie! du couple Fe*'/Fe** (la
concentration en MnO, est infinitesimale et impossible a exprimer).

Bilan de matiere :

MnO, Fe™ Mn** Fe™
Vnititial CqVy C.V,
lequiesre £ C,V: -5 GV, C,V, 5C,\V,
concentration g C,V, -5CV, oV 5GV
Vi +Ve i+ Ve i+ Vs

Le potentiel s'ecrit

E=E,=E%+ 0,06 Log [Fe* |=E%+ 006 Log ___ 2 CM
o GV, -5CV,

A la demi égquivalence : V= v_*‘? on aura E = E%,
2

A I'équivalence :

D'aprés le bilan de matiére : [Fe*]= DGV
Vi +V5

Onaura E=E;=E,
E= E°=+noss_ugE 1 £ + 006 Log | JL‘?_]I

. = BEP+ES
6

v



www.pdf-cours.onling
Pr. J. BENZAKOUR
Aprés l'équivalence
Les concentrations des différentes espéces sont:

0.1 =6 (4~ Vi) Mn®) = €1 Veq ; [Fe™) =36 Yeg

et le potentiel mesuré

E=Eps 9:29 Log IM[ML?*L]J =g+ 0‘:5 Log i ~Viq
n® V,
eq

Pour Vy =2 Ve, on aura E= E?

el T ——

1] n v
D "U"E Vm] 2 U-Eil 1
2

2.2 - Cas d'une électrode attaquable

C'est une électrode métallique qui participe dans la réaction électrochimique
Par exemple un métal M en présence d'ions M™ .
M™ +ne => M

Le potentiel donné par l'équation de Nernst: E=E"+ E In (M™)

nF
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Dosages argentométriques
lls sont utiisés pour le dosage des lons halogénure X donnant lieu a un
précipite d'halogenure d'argent AgX.

Ag' + X = AgXe

Cans ce cas l'éguivalence est obtenue quand le nombre de Ag" versé est
egale au nombre de X contenu dans la solution a doser,

cad Cg "'u";. - 'Cl| V“
Cs, Va2 ' concentration et volume de X* & doser.

C,, V; : concentration et volume de Ag” versé.
Avant I'équivalence:

Les halogénures d'argent sont trés peut solubles, le précipité est formé dés
I'ajout des premiéres gouttes de Ag®, Le potentiel mesuré E peut étre exprime
en fonction des lons X" contenus dans la solution.

Ag'+ 1e = Ag couple (1)

EtK, = (Ag")(X) etdonc (Ag) = & _

(X7)

E=E,= E*,+006Log (Ag")=E", +0.06Log K

x)
Soit E= E* - 0.06 pK, - 0.06 Log (X))

E=E" -0.06pK,-006Log C2Y2 %Yy

= e cxa

"”'1*""3

A I'équivalence :

Ona (Ag") = (X)

Ork, = (AghX) = (Agh = JKs
E=E +006Log,/Ks =E-003 pK,

9
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Aprés l'équivalence :
On aura un exces des ions Ag” |

N(AG Jrestant = N(AG" )verse = NX Yintia

2 CM.-C.V
(AQ") restart = —"f—uz—z
y Bl

Le potentiel mesure E est donne par

V1l"ul"2

=l

0.8-0.03pK.|. ...

2.3- Mesure potentiométrique du pH

Le pH est définit par la relation .
pH = -Log (H:O")
En confondant activité et concentration, I'expression du pH s'écril :
pH = -Log [H:O)
Dans la mesure du pH le couple considéré est |
2HO'+2¢e = Hx+ 2H0
L 'électrode utilisée est I'électrode de verre.
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Le potentiel correspondant est :

E=g%+ RT |n[H,0"]

E
E® - potentiel standard de la réaction (E° = 0 V).
OnaalorsE=23 g Log [H:O%]1=-23 g pH

A25°Cona E=-006pH

Remarque
L'utilisation d'un potentiométre pour la mesure directe du pH doit étre
précedee d'un etalonnage par des solutions lampons.
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INFLUENCE DES REACTIONS CHIMIQUES SUR LES REACTIONS
D'OXYDOREDUCTION

Le potentiel d'une réaction doxyde - réduction dépond aussi bien de la
température, de lactivité des différents constituants que des réactions
d'acidité, de complexation ou de précipitation.

I- REPRESENTATIONS GRAPHIQUES DES REACTIONS REDOX :

Les réactions doxydo-réduction peuvent é&tre représentées par des
diagrammes en fonction du degré d'oxydation des différents constituants

| - 1. Diagramme de Latimer

On porte sur un axe horizontal de gauche & droite toutes les espéces par
degré d'oxydation croissant en indiquant les potentiels standard des couples
redox mis en jeu pour un pH donne.

Exemple d'application : Le Manganése

Le Manganése peut exister sous difiérents degrés d'oxydation (D.O)

Forme Mn Mn** Mn™* MnO; MnO* MnOy

D.O 0 2 3 4 6 7

On trace le diagramme de Latimer a pH =0eta pH = 14,

1,235

¥ |
0 2 3 4 6 7 D.O
Mn #+=— Mn"e— Mn"e— Mnp0, #=— Mn0O;" «— Mn0O;,  pH=0
1,18 1. .51 0,96 226 0,58 E* (V)

|

1,51

0 2 3 4 f 7 D.0
- - ; : : : .

Mn = Mn(OH) ;4= Mn(OH)ye— Mn0; «— MnO; «— MnO;  pH=14
-1.37 0.13 -0.25 0,58 0,58 E* (V)
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On peut calculer le potentiel d'un couple a partir des valeurs déja connues en
utilisant la relation :

n, représente le nombre d'électrons échangés.

Exemple : Calcul de E*(MnO«/Mn®*) en milieu acide :
E*(MnOs/Mn™*) = (1x0,96 + 1x1,51)/2= 1,235V

» Cas de dismutation :

Une espéce a thermodynamiquement tendance a se dismuter en ses deux
espéces voisines si le potentiel a sa droite est inférieur a celui de sa gauche
dans le diagramme de Latimer.

Exemple : a pH=14 l'espéce Mn(CH); n'est pas slable.

2Mn(OH)y ——+ 2Mn(OH); + MnO; + 2H,0 (1)
En effet cette réaction est fonction des réactions (2) et (3)

Mn(OH)a + 18 g=——= Mn(OH)z + OH (2)

MnO,; + 1€ + 2 HfOg=———=* Mn(OH); + OH" (3)
AG (= AG ) - AG iy = - F (E gauches = E (arote)) = F(E  (crane) = E  (gaucne)

AG®yy < 0 laréaction (1) est spontanée si E”gote; < E” gauene)
| -2, Diagramme de Frost

Le diagramme de Frost permet de comparer rapidement les proprietes
chimiques des éléments chimiques dans leurs divers degrés d'oxydation a
un pH donné.

Ce diagramme consiste a placer en abscisse le D.O. n et en ordonnée le
produit (n.E®), ou E°® est le potentiel redox standard du couple constitué de
I'espéce considérée et de I'élémentau DO 0.
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Exemple d'application : L'icde

On donne le diagramme de Frost pour l'iode en milieu acide.
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L'espéce |O°, par exemple, est représentée par un point en (+1, 0,42V). Cela
signifie que |a 1/2 reaction redox:

IO+ 1e+2H e=> 12 |;+ H.O (n=1)etE*=042V (doncnE’=042V)
L'espéce |05 est représentée par un point en (+5, 0,91V) puisque la 12
réaction redox:

IOy +5e+6H > 12 1:+3HLO (n=5)etE*=0,182V (donc n.E* = 0.91 V),

» On peut faclement evaluer le E* d'une réaction redox reliant deux
espéces quelconques. |l est simplement égal a la pente de la droite reliant ces
deux especes sur le diagramme.

» Cefte propriété permet de prédire facilement les dismutations possibles.
Ainsi on note la dismutation de |'hypoiodite sefon :

IO = 21+ 10y

est favorable, puisque la pente de la droite |O°/T est supérieure a celle de la
droite 104710 (elles se croisent avec une concavité vers le bas).
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Il - EFFET DE L'ACIDITE SUR LA REACTION REDOX
Soit le couple redox Ox/Red faisant intervenir les ions H'
Ox+mH'+ne =—/]/—= Red

Pour des activités constantes en Ox et Red, le potentiel peut s'écrire a25°C :

AL S, |=¢r& ﬂﬂﬁ—pn

n By

Les diagrammes potentiel-pH permettent d'appréhender les différentes formes

E=E?+

d'un élément chimique en fonction des valeurs du polentiel redox E et du pH
de la solution
Ce diagramme comporte différents domaines délimités par des droites

Il - 1. Propriétés des diagrammes E-pH
1) Limites verticales
Elles correspondent a fa limite entre deux eéléments de meme degre
d'oxydation :
Exemple : Cr:0;> + HO == 2Cr0 + 2H'
{le degré d'oxydation de Cr est VI dans les deux cas)
2) Limites horizontales

Elles correspondent a la limite entre les especes d'un couple rédox, de
DO différents, indépendant du pH L'espéce de DO élevé est placée en
dessus de cette limite.

Exemple : Fe™ + 168" g=———> F&*
3) Limites obliques

Elles correspondent a la limite entre les espéces d'un couple rédox, de
DO differents, dépendant du pH. La pente de la droite dépend du nombre de
H" participant dans la réaction électrochimique.
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Exemple : Fe(OH)s + 1€ +3H' st Fe® +3H,0

Exemple 1 . Le diagramme potentiel-pH de I'eau.

» H intervient comme réducteur dans le couple H',,/H,; de demi-
équation

Hiag + 1€ <= ZH,

Sur la frontiere (a), PH2 = 1 bar, Ey = E"(H'H2) + 0,06 Log [H'] = -0,06 pH

+ O intervient comme oxydant dans le couple OJ/H,O, de demi-
équation
Ox+de +4H s <=p 2H0

Sur la frontiére (b), Po, = 1 bar, E; = E%©0#:0)+ == Log [H'] = 1.23- 0.06 pH

Dans le diagramme potentiel-pH de I'eau on distingue trois zones.

1- zone de prédominance de I'eau, d'une largeur de 1,23 V, domaine compris
entre |es droites a et b. C'est la zone de stabilité thermodynamique de l'eau

2- Au-dessus, zone de prédominance de O

3- Au-dessous, zone de prédominance de Ha.

Remarque: En realité, |la zone de stabilité couvre une bande plus large,
denviron 2 V., a cause des blocages cineliques rendant les réactions de
décomposition de |'eau trés lentes.

46



www.pdf-cours.online

Pr. J. BENZAKOUR

Di.agram.tuu a2h " e,
E (volt) saus P = 1 bar.
153vh
d -‘h"‘--_____ }!:ﬂ - D:
=n =il

123V | zone d'immunité cinétique .
‘--"--H_“

-

zone de stabilité b
thermodynamique
de | eau
ov — »pH
02V _:- ~~~~~~
Lﬁmmrg-ﬁfm_‘_ l
H.0 3 H. W

Le diagramume potentiel pH de |'eau.

Exemple 2: Considérons le couple Ag'/Ag et examinons l'effet du pH sur le

potentiel rédox E,

. Enmilleuacide: Ag '+ 1e 4==p Ag
E=E"+ 006 Log [Ag"] (E°=08V)

. Enmilleu basique . Ag* +OH <@==p AgOH

pK,=78

L'équilibre rédox : AQOH + 1e <==p Ag + OH

E=E"+ 006 (pKe - pK;) - 0.06 pH

Le tracé du diagramme E = [ (pH) permet dillustrer les domaines de
predominance des differentes especes et les equilibres chimiques et

électrochimiques correspondants.
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EVI &

Ag’ AgOH

0.68

4

1] 8.2 pH

Tracé du diagramme E - pH de Ag
[Ag"]e= 107 M
Il - EFFET DE LA COMPLEXATION SUR LA REACTION REDOX
Solt le systéme Redox Ag'/Ag en milieu ammoniacal NHa.

. Ag'+le #=p Ag

E = E° + 0.06 Log [Ag"] (E*=08V)

o Ag'+2NH; e=p Ag(NHs):"

e

= 1072

Soit C la concentration initiale en Ag®, L'ajout de NH; réduit la concentration
libre @n Ag” et par conséquent le potentiel E diminue

- NH LT
C=[Ag’](1+ I—]-}

K,

~NH. T
Onaalors: E=E*+006LogC-006 Log (1+ JT}}

o
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Pour C = 102 M, on trace la courbe E = f (pNH)) qui présentera la
predominance des especes chimiques de l'argent en milieu ammoniacal. On
distinguera deux domaines selon la valeur de [NHs].

NH. T
a- [ = i S e pNH,:-.f;pK,. il s'agit du couple Ag'/Ag
o ¥

E=E*"+006LogC=068V

GN)
b= "%

e

2> w— pNHf%pKd, il s'agit du couple Ag(NH4),"/Ag

E=E"+006LogC - 0.06 Lug{l%li] = 0,248 + 0.12 pNH,

o

EiV] &
Ag’
Ag(NH3),"
068 |
Ag
025
L >
36 PMH;

Diagramme E - pNH; de Ag en milieu NH,

IV — EFFET DE LA PRECIPITATION SUR LA REACTION REDOX
Soit le systéme Redox Ag’/Ag en milieu acide HCI,

Ag* + 1¢ =P Ag

E=E"+ 006 Log [Ag") (E°=08V)
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Ag' + CI' «==p AgCl
Ks=[Ag’][CI= 10"
La précipitation des ions Ag” réduit le potentiel d'argent E

E=E"-006 pK, -0.06 Log [CI
La réaction rédox globale s'écrit -

AgCl + 1e =P Aq + CI
Son potentiel normalE"=E"-0.06pK; =02V

Remarque :

Le potentiel standard apparent est le nouveau potentiel d'un couple redox,
recalculé dans des conditions ol un parametre comme le pH, Ia force icnigue
ou un équilibre comme une précipilation ou une complexation intervient dans
léquilibre du couple. Le potentiel standard étant noté E”, il est courant de noter
le potentiel standard apparent E”

Influence du pH
Exemple du permanganate : E*(MnOy / Mn*™*) =151V
MNOs +B8H +5¢ «—» Mn™ +4H,0
006 [MnO.).[H'P

E=E'+ log
3 [Mn™]

On montre aisément que le potentiel standard apparent E* dépend du pH :
E"=E"Z.0,06pH
Influence de la précipitation

Exemple du calomel : HgCh (s).

Le couple redox est ici - Hg,™" /Hg (1) (E* =079 V)
Hg™* + 2e «——  Hgl)
Il existe I'équilibre de précipitation :
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Hgs® + 2 CI «—s HOLCla(s) (pKs=18)

Comme |
0,06
ESiEth log [Hg2""]
2
Ks= [Hg:*"] [CIT
Done :
0.06 Ks
E=E"+
2 [CIF
Le potentiel standard apparent est donc
0.06
E*=E"+ log Ks
2

Oncalcule :E*"'=025V

Influence de la force ionique
Exemple : E°(Fe™/Fe*) =077 V

Fe''+ 1@ «——s Fe**

E=E"+006Log 2= £ + 0,06 Log 22 + 0,06 Log £
@ e T4 Trett .

Le potentiel standard apparent est donc
E"=E"+ 006 Log —=—

fpadé
'f-F‘I' Ew

Application : Construction du diagramme de Pourbaix du Chlore

Nous considérerons ici seulement les degrés d'oxydation -1, 0 et +I
On considere les donnees suivantes :
E'iciyc=1,36VetE'Hoowcy=163VapH=0

HCIOICIO™ : pK, = 7,5 et Co = 0,1 mol.L™”

On classe les différentes espéces | HCIO, CIO", Cl, et CI
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« Frontiére HCIOICIO®

HCIO + H;0 e—e Hy0" + CIO
Le chlore ne change pas de degré d'oxydation (+1). seul le pH intervient.

» [c10 ]

par convention on prend [CIO] + [HCIO]=Cy et [CIO] =[HCIO) = E—I“
Donc pH = pK,=7.5

« Frontiére ClJCI
%C[; +g «— (I

Seul le degré d'oxydation du chlore change (0 — -I), le pH n'intervient pas.

Yo

@]

Eiciery = Efcivern) + 0,06 Log

L'activité du gaz Cl, est égale a sa pression el par convention on considére
P(Cl;) = 1 bar.

De plus [CI']= Cq Donc:

Etciien = Eciyen = 0,06 Log Co= 1,42V

« Frontiére HCIO/CI,
2ZHCIO+2e +2H" = Cl|; +2H,0

Cette frontiere fait intervenir a la fois un changement de pH et de degre
d'oxydation
HCIO 21t )2
og I I'.I;i |
Avec E*mciorci) = 1,63V, P(Cly) = 1 bar et [HCIO] = Cy
EHcorcy = 1,57 — 0,06 pH

Einciorcy) = EfHeiorciy + 003 L

« Frontiére HCIO/CI
HCIO+ 2e +H' «=— CI'+H.0
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Cette frontiére fait intervenir a la fois un changement de pH et de degré
d'oxydation.
[HCIO J[HT)
-]
avec par convention [CI'] #+ [HCIO] = Cp et [CI] = [HCIO]
donc [CI] = [HCIO]) = Co/2
Emcioen = E*Heioxen - 0,03 pH

EiHcioren) = EfwHeioen + 0,03 Log

Il reste a déterminer E'Hcioic) .

On connait un point de la droite EgHciorer) = E'meioreh) - 0,03 pH.
Clest le point A(2,5 ;1,42) donc 1,42 = E’(Hciore) - 0,03x 25
E'Helorery = 1,495V

Done I'équation de la droite est | E{(HCIO/CI') = 1,495 - 0,03 pH

« Frontiére ClO7/CI’

Cette frontiére fait intervenir a la fois un changement de pH et de degré
d'oxydation.

La réaction est :

ClO +2e +2H +=— CI +H,O

[clo-mt)?

T

avec par convention [CI] + [CIO] = Cy et [CI]=[CIO]=Co2
E(ciorer = E*ciorer - 0,06 pH

Il reste a déterminer E°(CIO'/CI)

On connait un point de la droite E(cio'icrn) = E'cioren — 0,06 pH
Cest le point B(7,5 ;1,27) , donc E°(cioicn = 1,72V

Donc la droite a pour équation Eqcioicny = 1,72 - 0,06 pH

Eiciorcr) = E*cioren + 0,03 Log
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224
2.04
1.8+
. HCIO =
S 16 Clo
- 15
7] 3
I.L_A\
1,24 - =
~ 0. Cl b
1o  H.O
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