Chimie 9 Diagrammmes potentiel-pH

1 Influence du pH sur une réaction d’oxydoréduction
1.1 Potentiel standard apparent

c 1 — 24 . o - 24 _ o __
Considérons le couple MnO, (aq) /Mn(aq), de potentiel standard E (MnO 4 (aq) /Mn(aq)) = FE] = 1,51 V.

Ecrivons la demi-réaction du couple

MnO,

+ — a2t
4 (aq) + 8H ) + He = 1\/[11(a + 4H20(11q)

(aq a)
et la formule de Nernst correspondante :

MnOj | [H]?
E:Ef+07§6log([ 4}[ ])

On peut la réécrire sous la forme :

E:Ef—kwlog({HJ’D + log ([N[HOZ})

’ [pa>¢]
[MnOﬂ
= F] —0,096 x pH+1log | ——
[paa7¢]
Remarque. Pour simplifier I'écriture des réactions rédox, on utilise H?;q), qui est un abus de langage pour désigner

les ions Hgo@q). On peut alors écrire :

)

Si 'on souhaite tracer un diagramme de prédominance entre les ions Mn?: et MnO} il ne faut pas

q) (aq)’

considérer F par rapport a ] mais par rapport a :

E°' = E; — 0,096 x pH

E (V) E° est appelé potentiel apparent du couple
MnOZ(aq)/ Mn%;;l). C’est une fonction affine du pH.

MnOZ(aq) prédomine > Lorsque E > E°', alors

log ([Mnoﬂ/[MnHD >0 soit {MHOZ} > [Mnﬂ

0,5 Mn2+

(aq) prédomine

> Lorsque E < E°, alors

2 4 6 8 10 12 PH o ([MnO;|/[Mn*]) <0 soit [MnO;| < [Mn?t|

1.2 Convention de tracé

Considérons maintenant le couple Oy (g)/H2Oiq), de potentiel standard E° (Oz(g) /HgO(hq)) = 1,23 V.

Ecrivons la demi-réaction du couple

Og(g) + 4H+q) + 4e” = 2H20(1iq)

(a

1



et la formule de Nernst correspondante :

. 0,06 POy, * [HT]
E = B° (09 /H2Oiq) ) + — log -

que 'on peut réécrire sous la forme :

) 0,06 Po
E=F (02 (g)/HQO(liq)) — 0,06 x pH + 4 tog ( p°2)

On ne peut plus établir la prédominance de Oo par rapport a I’eau car 'activité de I’eau est toujours égale a 1.
Pour dire si I'oxygene est en suffisamment grande quantité ou non, on compare po, a un seuil arbitraire.

Définition. Pour savoir si une espéce gazeuse ou en solution est prédominante (par rapport a un solide ou
un liquide), on se fixe un seuil nommé convention de tracé. En dessous de ce seuil, on considérera que
I'espece n'existe pas en quantité significative, au-dela oui.

Exemple
E (V) On se fixe une convention de tracé p; = 1 bar. Ainsi
1,5 > Lorsque po, > pt, alors
. Oz (g) prédomine log (po,/p°) > log (p/p°)
—————
=0

0,5 o
H20iq) prédomine E > E° (Oy(5) /H20(iq) ) — 0,06 x pH

] ]

0 2 4 6 8 10 12 pH > Quandpo, <pi, E < E° (Oz(g)/HzO(nq))—0,06><pH.

Considérons ’exemple du couple Agz;q) /Ags) de potentiel standard E° (Ag@q)/ Ag(s)) =0,80 V.

Ag@q) + e = Ag donc E=F° (Ag?;q)/Ag(s)) + 0,06 log <{Ag+D

On se donne une convention de tracé ¢; = 107! mol - L%

> Lorsque {Agﬂ > ¢ (Ag@q) « prédomine »), alors
E (V)

1 Agz;(?l) prédomine log (Ag+) > log (Ct)
=1
0,5 A 'd 3 o +
g(s) brédomine E > E° (Agly/Age) +0,06 x (~1) = 0,74V
0 é 21 é é 1‘0 1‘2 I;H > Quand [Ag‘q <t (Ag) «existe ), £ <0,74 V.

On retiendra :

— A la frontiére entre deux domaines, la concentration des espéces en solution est ¢; et la pression
des gaz est p;.

— Les oxydants prédominent a haut potentiel, les réducteurs a bas potentiel.




2 Diagramme potentiel-pH de I'eau

Définition. Un diagramme potentiel-pH est un diagramme présentant la prédominance ou |'existence de
différentes especes d'une famille rédox en fonction du potentiel E (en ordonnée) et du pH (en abscisse).

On donne E° Oy (g)/H2Otq) ) = 1,23 V et E° (HyO(1iq)/Ha ) = 0,0 V.

Couple Oy y) /HQO(]iq)- Comme on I'a vu, en fixant la convention de tracé p; = 1 bar, la frontiére entre le
domaine de I'eau et le domaine de I'oxygéne est la droite d’équation :

’ Etrontiere = 1,23 — 0,06 pH ‘

Couple H20j;q)/Hy (g)+ La demi-équation est 2Haq) + 2e7 = Hy(y). La formule de Nernst correspondante
est :
. 0,06 [H*]? p°
E=F (HQO(hq)/HQ (g)) + 5 log ( i

] 0,06 p°
=E (H2O(hq)/H2 (g>> — 0,06 pH + == log (sz)

On est dans le domaine de I’hydrogene si py, > p; soit

log (p°/pm,) < log (p°/pt)

D’ou :
. 0,06
B < E° (H0q1q)/Hag)) + —5- log (v°/pe) — 0,06 x pH

Inversement, on est dans le domaine de ’eau si pg, < p: soit

] 0,06 . .
E>FE (HQO(liq)/H2 (g)) + 5 log (p /pt) — 0,06 x pH

En fixant la convention de tracé p, = 1 bar, la frontiére entre le domaine de I’eau et le domaine de I’hydrogene
est la droite d’équation :

. 006
Efontisre = £ (HQO(liq) /H2 (g)) + T log (p /pt) — 0,06 pH

‘ Eftrontisre = _0,06 pH ‘

Le diagramme potentiel-pH de 1’eau est donc :

E (V)
1,23 O2 (g)
H,0
0 pH



3 Diagramme potentiel-pH du fer

Nous n’allons pas tracer directement le diagramme potentiel-pH du fer : a partir de I'allure du diagramme,
nous allons déterminer la position des frontieres entre les espéces.

3.1 Introduction

2+ 3+
(aq) F€(aq)

— La convention de tracé est ¢; = 0,01 mol- L1,
— On donne E° (Fe?;l)/Fe(s)) = -044 V, E° (Fe?;)/Fe%;)) = 0,77 V, pKg; = pK (Fe(OH),) = 15 et
pKso = pK (Fe (OH)4) = 38.

— L’allure du diagramme est :

— Les especes sont sont Fe,), Fe Fe (OH), ) et Fe (OH); ).

E (V)

A

~ pH
3.2 Etape 1 : attribuer les espéces aux domaines
> Les réducteurs prédominent a bas potentiel, les oxydants & haut potentiel.
> Les especes acides prédominent a bas pH, les especes basiques a haut pH.
Déterminons donc les degrés d’oxydation :
Fe() Felf) Fe(f) Fe (OH), Fe (OH); ()
0 +I1 +I11 +1I1 +I11

Conclusion : A bas potentiel, on trouvera Fe(q) ; puis Fe%;;) et Fe (OH), s) (séparés par une frontiere verticale)
et enfin a haut potentiel, Fe?;tl) et Fe (OH); ) (séparés par une fronticre verticale).

Espeéces acides et basiques. Fe (OH)Q(S) est une espece basique :

Fe (OH)y () +2H" = Fell ) + 2Hy0()

et I’acide conjugué est Fe?t. On fait le méme raisonnement pour Fe (OH)3(S).



ion ¢ 3 2+ 3+
Conclusion : a bas pH, on trouvera Fe(aq) et Fe(aq)

et & haut pH, Fe (OH), ) et Fe (OH); ).
D’ou le placement des espéces sur le diagramme :

E (V)

A

3+
Fe(aq)

FG(OH)3 (s)

P
Fe )

VpH

Fe(OH)2 (s) \

Fe(s)

3.3 Etape 2 : les frontiéres horizontales

A la frontiere entre deux domaines :
— la concentration de chaque espéce dissoute est égale a la concentration de tracé c¢;;

— la pression partielle de chaque espece gazeuse est égale a la pression de tracé p;.

2+

Nous cherchons a quel potentiel se trouve les frontiéres entre les couples Fe%;;) [Feq et Fe?;;) / Fe(aq).

Couple Fe?t /Fery. La demi-équation est :
(aq)/ = ()

Fe2+

(aq) + 2 e = Fe(s)

La formule de Nernst est simplement :

= B (R ) + 2 (]

A la frontiere entre le solide Fe(,) et I'espece en solution Fe?;l), [Feﬂ} = ¢; donc :

Ervontiere = B° (Fel /Feqs) ) +0,031og (1) = =05V

Couple Fe?;l) /Fe?;a). La demi-équation est :

F63+

- 2+
(awl)+6 = Fe

(aq)
La formule de Nernst est simplement :

E = E° (Felf, /Fe(f,)) +0.06log ( o] )

A la frontiére des domaines de prédominance de Fe?;l) et Fe?;g), [Fe“”} = {Fe“} donc :

. _ Im© 3+ 2+ —
Egontiere = £ (Fe(aq) /Fe(aq)> =0,77V




3.4 Etape 3 : les frontiéres verticales

Une frontiere verticale sépare deux especes de méme nombre d’oxydation. La position de cette frontiere
dépend :
— du pK a pour deux espéces d’un couple acidobasique (prédominance d’une espece ou de l'autre) ;

— du pK (éventuellement du pK,) pour un précipité (existence ou non du solide).

Frontiére Fe (OH)Q(S) / Fe?;;). A la frontiere du domaine d’existence du précipité :
{Fe”} =c
Et I’équilibre d’existence du précipité est établi jusqu’a la frontiere :

[Fe?t] x [HO™)* = Ky

Donc :

—12 . — Ksl -7 -1

Kq = ¢ x [HOT] soit [HO™| = =3,16 x 10" " mol-L
Ct
Donc : ®
= _° -8 -1

[Hgo ] ~ Ho ]~ 3,16 x 1078 mol - L,

Donc :

prrontiére == 10g ([H30+]> = 7,5

Si on était resté en littéral, on aurait obtenu :

1 1
prrontiére = pKe - 5 IOg (ct) - ipKﬂ = 775

Frontiere Fe (OH Fe3t . On procéde de la méme facon. A la frontiere :
3(s) /7 (aq)

{Fe?’ﬂ =ct
Donc :
—13 . — Ksl 1/3 —12 -1
Ky = ¢ x [HO™] soit [HO™] = =1,0 x 107" mol - L
Ct
Donc : X
+] e -2 11
[Hgo ] ~Ho T ~ 1,0 x 10~2 mol - L

Donc :

prrontiére == 1Og ([H3O+]) = 2,0

Si on était resté en littéral, on aurait obtenu :

1 1
prrontiére = pKe - g IOg (Ct) - ngSQ = 270

3.5 Etape 3 : équations des droites frontieres

Frontiére Fe (OH), ) /Fes). La demi-équation correspondante est :
Fe (OH), () + 2H( ) + 2¢ = Fe() + 2H20

A la frontiére du domaine d’existence des deux solides, on peut écrire la formule de Nernst :

Elvontiere = B° (Fe (OH), () /Fe(y)) + @ log ({H*F) = E° (Fe (OH), ) /Fe(y)) — 0,06pH

La pente est de ‘ —0,06 V par unité de pH‘




Frontiére Fe (OH); ) / Fe?;;). La demi-équation est :

+ - _ et
Fe (OH)3(S) + SH(aq) + e = Fe(aq) + 3H20

o 2t ]
E = B° (Fe (OH)y ) /Fel ) +0,06log

A la frontiere entre le solide et 1'espéce en solution : {Fe%} = ¢; donc :

Egontiore = E° (Fe (OH)y ) /Fel )) — 0,18pH — 0,06 log (ct)

La pente est de ‘ —0,18 V par unité de pH‘

Frontiére Fe (OH); ) /Fe (OH), ). La demi-équation est :
Fe (OH)3 () + H(,, + ¢ = Fe(OH),(, + H20
A la frontiere du domaine d’existence des deux solides, on peut écrire la formule de Nernst :

Efrontiére = E° (Fe (OH)3 (s) /Fe (OH)Q (s)) + 0’06 IOg [H—i_} =E° (Fe (OH)3(S) /Fe (OH)Q (s)) - 0706PH

La pente est ’ —0,06 V par unité de pH‘

E (V)

A

Fe3+

0,77

Fe(OH)3

pH
—0,22

-0,5

3.6 Bilan

Principe.
> On établit des domaines dans un graphique E/pH ou des espéces sont présentes / prédominantes.

> Les espéces acides prédominent a bas pH, les espéces basiques a haut pH.
> Les réducteurs prédominent a bas potentiel, les oxydants a haut potentiel.
>

A la frontiére entre deux domaines, la concentration de chaque espéce en solution est égale a la
concentration de tracé c;, la pression partielle de chaque espéce gazeuse est égale a la pression de
tracé p;.

> la frontiére entre un solide et les espéces dissoutes correspondantes est une droite verticale (dépendant
du pKjy).

> la frontiére entre un acide et sa base est une droite verticale (dépendant du pK ).




Les diagrammes potentiel-pH seront fournis. Il faut savoir :
— attribuer les différents domaines aux espeéces proposées ;
— recalculer la pente d’une droite ou la position d’une frontiere verticale a partir de données fournies ;

— réciproquement, déterminer la valeur d’une pKa, d'un pKg ou d’'un potentiel standard & partir d’un
diagramme fourni.

4 Utilisation des diagrammes potentiel-pH

4.1 Prévision de la faisabilité d’une réaction rédox

Si on considére deux couples Ox;/Red; et Oxa/Reds on peut superposer les deux diagrammes.

E (V)

A

|

pH,

Lorsque pH < pHy, il n’y a pas de domaine commun entre Ox; et Reds. C’est donc la réaction :

pH

Reds + Ox; — Red; + Oxs

se produit. C’est I'inverse lorsque pH > pH,,.

L’oxydant du couple de potentiel apparent le plus élevé réagit avec le réducteur de ’autre couple.

4.2 Cas particulier : stabilité d’une espéce dans I'eau

A pH fixé, il existe une domaine de potentiel commun entre 'eau et 'espéce étudiée, a Pespéce est
stable dans I’eau.

E (V)
1230
RSt || T e Fe(OH);
0,77
F62+
0 == pH
0,5




Seul le fer métallique Fe(;) ne peut pas étre stable dans l'eau.

— Si pH < 7,5, alors le fer est oxydé en ions Fe?* tandis que I’eau est réduite en dihydrogéne gazeux. Les
demi-équations sont :

Fe — Fe(f, +2¢” et 2H]

(aq) + 2e — H2 (g)

Le bilan est donc :
+ 2+
Fe) + 2Hepq) — Feuq) + Ha(y)
— SipH > 7,5, alors le fer est oxydé en Fe (OH), () tandis que ’eau est réduite en dihydrogene gazeux. Les

demi-équations sont :

Fei) + 2HoO(q) — Fe(OH), () + 2H; y +2e” et 2H

(aq (aq) +2e¢” — Hy (g)

Le bilan est donc :

Fe(s) + QHQO(hq) — Fe (OH)Q(S) + Hs (g)

Remarque. La cinétique de la réaction est souvent lente, ce phénomeéne doit étre pris aussi en compte lors de |'étude
de la corrosion.

4.3 Cas d’une dismutation

On considere le diagramme potentiel de l'iode : on considere les especes IOg(aq), I(aq) et Iy (aq)- Pour la

frontiere Iy (aq)/ I(_aq), on établit I’équation de la frontiere :
By = E° (12 (aq)/I(;q)) —0,031log (c;) = 0,62 V
Pour la frontiere IOg(aq)/ I5 (aq), on établit 'équation de la frontiere :

B = E° (105 1) /T2 aq) ) — 0,072pH + 0,006 1og (¢) = 1,20 — 0,072 V

E(V)
103
I
I I
I~ 0; I
I

—t—t—+—+—+—+———PpH
1 3 5 7 9 11 13

A pH > 8, le diiode se dismute : il est oxydé en 10, (aq) °

+ 12H" | + 10e”

Iy(aq) + 6H20qiq) —> 2105 (aq)

(aq)
et réduit en ions iodure :
I, (aq) + 2 —» 21(_&(:1)

Le bilan est :

613 (aq) + 6H200iq) — 2105, + 12H[ ) + 10T,

(aq) aq)
soit :
313 (aq) + 3H?O(liq) — IOBT(aq) + 6H(+a<1) + 51(:th)

Dans la zone ot le diiode subit une dismutation, on étudie le couple 105 /I” pour tracer la deuxieme partie du
diagramme. Le diagramme potentiel-pH définitif est donc le suivant.



105 (ag)

I(_aq)

| | | | | | |
| | | | | | | g
1 3 5 7 9 11 13 PH

On peut lire graphiquement que 103 (aq) et I(;q) ne peuvent pas coexister en milieu acide. On observe dans ce
cas une médiamutation, dont le bilan est 'inverse de celui-ci dessus : I | est oxydé en Iy, et 105 est
(aq) (aq) 3 (aq)

réduit en Iy (,q) :

105 (ag) + 6HGy) + 510 — 3la(ag) + 3HaOqiq)

10
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