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Introduction

= Pour comprendre la stabilité¢ des especes redox en solution aqueuse a base d’eau pure, il
faut:

U faire un bilan des espéces issues de la substance étudiée en solution et considérer leurs
propri¢tés redox et acido-basiques.

U établir I’équation de Nernst qui régit 1’équilibre électrode/espéce(s) électro-active(s) en
fonction du pH de la solution aqueuse.

% On établit alors le diagramme de Pourbaix de la substance étudiée. Ce diagramme retrace
les différents domaines de prédominance des especes issues de cette substance en fonction
du pH de la solution aqueuse.

% Pour connaitre la stabilité de ces différentes espéces dans 1’eau en fonction du pH, il faut
superposer au diagramme de Pourbaix de la substance ¢tudiée celui de 1’eau.

% Les diagrammes de Pourbaix sont établis en général a 298,15 K (sinon la température est
précisée), en solution diluée (les activités sont prises égales aux concentrations) et a
concentration en soluté donnée.
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= Pour comprendre la stabilit¢ des especes redox en solution aqueuse en présence d’un
ligand, il faut:

& établir ’équation de Nernst qui régit 1’équilibre électrode/espéce(s) électro-active(s) en
fonction des especes chimiques présentes en fonction de la concentration du ligand.

U Cette partie sera traitée en séance d’exercices.
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Le diagramme de Pourbaix
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Etablissement du diagramme de Pourbaix du solvant H,0

= Bilan des especes issues de 1’eau par échange d’électron(s) et/ou de proton(s):

G les espéces a considérer sont: H,O(1), H *(aq), OH ~(aq), H,(g) et O,(g) dissout. Sachant
que H*(aq) et OH (aq) sont liés a travers 1’autoprotolyse de 1’eau, on ne considéra que la
réaction redox H *(aq)/ H,(g).

% On peut alors consigner ces différentes espéces dans un tableau qui fera apparaitre le
nombre d’oxydation (n.o.) de I’atome siege du transfert ¢lectronique:

Ericcomiie |_nol Lol ____wi___irin

H=+1

= En se basant sur le tableau précédent on doit considérer deux types de réaction:
% transfert de proton(s): H'(aq)/H,O(1) et H,O(1)/OH (aq)
% transfert d’électron(s) et proton(s): H"(aq)/H,(g) et O,(g)/H,0(1)

= Les frontieres des équilibres li€s a ces deux couples seraient situées a pH =0 et a pH =
14. 11 s’agit de deux droites paralleles a ’axe des ordonnees (E.,) qui sont les limites du
diagramme de Pourbaix de I’eau (pH = 0 et pH = 14).
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= On doit alors regarder uniquement les réactions redox suivantes en considérant les gaz
comme parfait a pression de 1 bar:

0,(g)+4H" (aq)+4e =22H,0(l) = E, ,,,=1,229V (vs ESH) apH =0

4
0,059 (aH+(a )) (aoz(g))
Eeq(Oz/HZO) = Egz/HZO + log ’ 3 =1,229-0,06 pH
(aHZO(l)

2H" (aq)+2¢ = H,(g) = E). =0,000V (vs ESH) apH =0

H*/H,

2
(1)

_E0 n 0,059 log H (aq)
(aHz(g))

=0,000—0,06 pH

eq(H+/H2) ~ H'/H,

(“oz(g))z%zl ’ (”Hz(g))zl;ﬁ =1 et (“HZO(I))zl
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= On peut des a preésent représenter le diagramme de Pourbaix de I’eau: E, = f (pH):

1,6

W 0,6 -

1 stabilité de I'eau

oxydation de I'eau

réduction de 1'eau

H,0()

H»(9)

L B B
6 7 8 9 10 11 12 13 14 15

% Les courbes sur ce diagramme délimitent des zones de stabilité.
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Etablissement du diagramme de Pourbaix des non-métaux: chlore

= Bilan des especes issues du chlore par échange d’¢lectron(s) et/ou de proton(s):
G les espéces a considérer sont: Cl,(aq), HCIO(aq), C10 ~(aq), Cl-(aq).

% On ne considéra pas les chlorites, chlorates et perchlorates pour lesquels les degrés
d’oxydation du chlore sont de +3, +5 et +7 car ils sont obtenus dans des milieux tres
oxydants. On se placera dans des conditions ou H, et O, sont tous deux absents du solvant.

% On choisit arbitrairement que les espéces en solution ont une concentration de 102 M, ce
qui permet a Cl, d’étre soluble en phase aqueuse (solubilité de Cl,: ~ 6 g-L-! a 25°C).

% On peut alors consigner ces différentes espéces dans un tableau qui fera apparaitre le
nombre d’oxydation (n.o.) de I’atome siege du transfert ¢lectronique:

Cl(aq) Cl,(aq) ClO(aq) HCIO(aq)
n.o. Cl=-1 Cl=0 Cl=+1 Cl=+1

= En se basant sur le tableau précédent on doit considérer trois types de réaction:

% transfert d’électron(s): Cl,(aq)/Cl(aq)
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% transfert de proton(s): HC1O(aq)/ClO(aq)

% transfert d’électron(s) et de proton(s): HClO(aq)/Cl,(aq), HCIO(aq)/Cl(aq), CIO-
(aq)/Cl,(aq) et Cl1O0-(aq)/Cl(aq)

= Pour dessiner le diagramme, il faut trouver toutes les équations de Nernst et acido-
basique lices a ces différentes especes. On commence par les échanges simples: transfert
d’¢lectron(s) et transfert de proton(s).

% transfert de proton(s):

HCIO(aq) 2 ClO (aq)+ H*(aq) = pK, =75

>> (Cette equation ¢tablit une frontiere a pH = 7,5. Il conviendra donc de considérer
HCIO pour un pH < 7,5 et CIO" pour un pH > 7,5.

% transfert d’électron(s):

Cl,(aq)+2e” =2 2CI (aq) = E’ =1,390V (vs ESH) a pH =0

Cl,/CI”

~> Cette ¢équation permet de calculer le potentiel d’eéquibre E,, a travers la loi de
Nernst.
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0,059
. il )
— Eczz/cr i

eq(Clz /Cl‘)

, 0,059

eq(C1,/CI7) L, /Cl”

Y transfert d’électron(s) et de proton(s):

log

=F + lo
5 g

g

(aClz(a‘I))
2

a
()

t 0
I:Clz (aq):IC

=1,449V

\ [cr(aq)]

2HCIO(aq)+2e” +2H " (aq) = Cl,(aq)+2H,0(l) = Epqoq, =1,630 V (vs ESH ) d pH =0

2

( 2
(aHCIO(aq) ) (aH+ (aq) )

0,059
E eq(HCI0/CL,) — E 101010/012 + log ( ) ( ) S
a a
\ Cly(aq) H,0(aq)
( 2 o 2
; 0,059 | [HCIO(aq)] | H" (aq)]

Eeq(HClO/Clz) = EHCIO/CIZ + log ¥

\ I:Clz(aq):l(c )
E =1,571-0,059 pH

eq( HClO/Cl,)

10
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>> Cette équation est valable pour le domaine 0 < pH < 7,5 et son point d’intersection
avec E,, = 1,449 V est a pH =2,07.

HCIO(aq)+2¢"+H"(aq) = Cl (aq)+H,0(I) = E, . =1500V (vs ESH)dpH =0
(
_ g 0,059l (“HC!O(aq))(“H+(aq))
eq(HClO/Cl‘) =Epcorar T 08
k (aCl_(aq))(aHzo(mI))
£ _ o 0,059, ([HCIO(aq)][H* (aq)]
eq( HC10/CI") T T HCW0/Cr + 2 0§ | [ Cl (aq )] C’

=1,500-0,0295 pH

eq(HClO/ cr )

>> Cette équation est valable pour le domaine 2,07 <pH < 7.,5.
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>> A partir de pH > 7,5, on doit considérer Cl1O-.

ClO (aq)+2e +2H"(aq) 2 Cl (aq)+H,0(1) = E’ =1,730 V (vs ESH ) a pH =0

clio/cr-

( 2
0 0,0591 (aClO_(aq))(aH+(aq))
eqClO™/cr) o /cr i 2 0§
k (aCl_(aq))(aHzo(WI))
( _ .\ 2
. 0,059 | |ClO™(aq)|[H"(aq)]
eqClo™/crr) — o /cr log _ 0
[ CI (ag)|C

=1,73-0,059 pH

eq( clo~/cr )
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= Le diagramme de Pourbaix du Chlore est le suivant:
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Etablissement du diagramme de Pourbaix des métaux: Argent

= Bilan des especes issues de 1’eau par €change d’¢lectron(s) et/ou de proton(s):
G les espéces a considérer sont: Ag(s), AgO(s), Ag,O(s) et Ag*(aq).
% On choisit arbitrairement que les espéces en solution ont une concentration de 102 M.

% On peut alors consigner ces différentes espéces dans un tableau qui fera apparaitre le
nombre d’oxydation (n.o.) de I’atome sie¢ge du transfert ¢lectronique:

A T T

Ag =+1 Ag =+1 Ag =+2

= En se basant sur le tableau précédent on doit considérer trois types de réaction:

Y transfert d’électron(s): Agt(aq)/Ag(s)

% transfert de proton(s): Ag*(aq)/Ag,0(s)

% transfert d’électron(s) et de proton(s): Ag,O(s)/Ag(s), AgO(s)/Ag,0(s), AgO(s)/Ag*(aq)

14



Stabilité des espéces redox en solution aqueuse

% transfert de proton(s):

2A4g" (aq)+ H,0(1) = Ag,0(s)+2H" (aq) = pK, =12,66

K, = (aAgZ"”’)Z(aHvaq))z _ [H+(aq)]22
(aAg+("")) (aHzO(aq)) [Ag+(aq)]

pH=1/2pK + log([Ag+(aq)] /C”) = 8,33

= pK, = sz—ZIOg([Ag+(aq)]/C”)

>> Cette €quation ¢tablit une frontiere a pH = 8,33. Il conviendra donc de considérer
Ag" pour un pH < 8,33 et Ag,O pour un pH > §,33.

O transfert d’électron(s):

Ag* (aq)+e = Ag(s) = E°’ = 0,799 V (vs ESH) a pH =0

gt/ Ag

(“1c )
=E" ., +0,059l0g| * 0 | = E’ g+0,059log([Ag+(aq)]/C”)=0,681V

eq(Ag+ /Ag) Ag*/A a Ag* /A
Ag(s)

15
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O transfert d’électron(s) et de proton(s):

>> Pour pH < 8,33 on doit considérer les transferts avec Ag*(aq)

AgO(s)+e +2H (aq) = Ag* (aq)+H,0(l) = E’ =1,772V (vs ESH ) a pH =0

Ag0/ Ag*

2

/
a a
0 ( Ago(s))( H*(aq))
eq(AgO/Ag+) - EAgO/Ag+ +0,059 log (a ) (a )
k Agt(aq) H,0(aq)
( 2
H"(aq)
eo( 450/ 457) Etsor sy 0059 log [£g+ ( aqq)]]c”
\

=1,772-0,118pH + 0,118

eq(AgO/Ag+)

=1,890—0,118 pH

eq(AgO/Ag+ )

16
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>> Pour pH > 8,33 on doit considérer les transferts avec Ag,O(s)

Ag,0(s)+2e +2H" (aq) =2 2Ag(s)+H,0(l) = E}, ,,,,=1,173V (vs ESH)a pH =0

( 2
R 1/ 0’0591 (aAgzo(S))(aH+(aq))
eq(Ag,0/4g) — "~ Ag,0/ Ag og (a ) (a )
Ag(s H,0(a
L 8(s) (aq)
( 2
0,059 ||H"(aq)]
eq(Ag,0/ Ag) = fngO/Ag + log (C0 )2 — 1,1 73— 0, 059pH

\

2480(s)+2¢ +2H" (aq) = Ag,0(s)+H,0(l) = E} .. 0=1,398V (vs ESH) d pH =0
(

2
0 0,059 (aAgO(s))(aH+(aq))
=E +———Iog
eq(AgO/AgZO) Ag0/ Ag,0 2 (a )(a )
Ag,0(s H,0(a
L g,0(s) (aq)
( 2
0,059 ||[H"(aq)]
eq(Ag0/ Ag,0) EflgO/AgZO + Tlog (C” )2 =1,398-0,059 pH

\
17
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= Le diagramme de Pourbaix de I’argent est le suivant:
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Utilisation du diagramme de
Pourbaix

19
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Utilisation des diagrammes de Pourbaix

= On peut utiliser le diagramme de Pourbaix des especes issues d’un élément pour
connaitre la prédominance de chacune d’elle en fonction du pH.

= On peut superposer le digramme de Pourbaix de 1’eau a celui des especes issues d’un
¢lément donné pour prédire la stabilite €lectrochimique de ces dernieres en fonction du pH.

% Dans le cas des métaux, la superposition du diagramme de Pourbaix a celui du métal
¢tudi¢ permet de prédire la corrosion de ce dernier. La corrosion fera 1’objet d’un chapitre
particulier.

% La superposition du digramme de Pourbaix de I’eau et de celui d’une espéce engagée
dans une électrolyse en phase aqueuse nous permet de prédire les réactions aux €lectrodes
en fonction du pH.

>> En fonction de 1I’évolution du pH de la phase aqueuse au cours d’une I’¢lectrolyse
(le cas échéant), on peut prédire si les réactions d’€lectrodes varient en fonction du temps
d’¢lectrolyse d’une espece déterminée.

>> D’interprétation des diagrammes superposé€s permet de connaitre la nature des
produits formés au cours d’une ¢électrolyse en phase aqueuse.

20



Stabilité des espéeces redox en solution aqueuse

Interprétation des diagrammes de Pourbaix

= Si dessous la superposition des diagrammes de Pourbaix de I’eau et du chlore:

(E/V (vs ESH)

I
8 9 10 11 12 13 14 15

pH

21
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% Cl, n’existe pas en milieu neutre ou basique, il dismute: 2C1, —CI- + C10O-

% En revanche, si I’on ajoute un acide a de I’eau de javel (NaClO), on produit du Cl,
gazeux (médiamutation).

U Si on procede a I’électrolyse d’une solution aqueuse de NaCl a faible concentration, ici
102 M, les réactions aux électrodes sont préférentiellement (sans prendre en compte la
cinétique du transfert ¢lectronique):

>> A l’anode: H,0 — O,

>> A cathode: H,0 — H,

>> En augmentant le pH de la solution aqueuse par consommation de H" a la cathode,
on pourrait produire de 1’eau de javel si la concentration en CI- est trés importante (NaCl a
la saturation).
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