Chapitre 2: Applications des potentiels
d’électrode

2.1 définition et mesure des potentiels d’électrode



Interfaces électrochimiques

—> Les interfaces électrochimiques sont genéeralement chargees: elles se
comportent comme un condensateur electrique avec un exces de
charge sur le metal et un exces de charge egal et oppose du cote de la
solution (double-couche électrochimique).
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Potentiel d’électrode

—> Comme un condensateur charge, les interfaces electrochimiques sont
le sicge d’une difference de potentiel electrostatique @,,-D..

—> Cette différence de potentiel est caractéristique de 1’interface étudiée.

Condensateur Electrode

AD =q/C
G——

tq |a

—> Par définition, @,,-®g est le potentiel d’¢lectrode.



Comment mesurer des potentiels d’électrode?

Voltmetre
v
N
Ce type de dispositif bont salin Avec un Ch(.)IX correct
est une pile. V est de pon.t saI|n., le |
appelée force potenAtleI de jonction
électromotrice (fem). peut-etre rendu
négligeable (avec K*,
NO; par exemple)
S, S,

V=0, -Dy,= (CDMl'(DSl) t ((Dsl'q)sz) - ((DMZ'CDSZ)
potentiel d’électrode 1 potentiel de jonction potentiel d’électrode 2

—> Il n’est pas possible de mesurer les potentiels d’électrode « absolus ».
Seule la différence de deux potentiels d’¢lectrode peut etre mesurée.

—> On va s’arranger pour que 1’¢électrode 2 ait un potentiel constant:
electrode de reférence.



Electrodes de référence

—> L’¢électrode standard a hydrogéne (ESH) est 1’¢lectrode de référence
universelle.

— Py, = 1 bar
L’ESH est une électrode
théorique, pour laquelle
% par convention le
°° potentiel est nul & toute
Plauede Pt _| ° temperature.
platine B ——
~+_ H7, CI" 1M solution
pH=0

—=> Le potentiel d’une électrode donnée est par convention la différence

de potentiel de la cellule assemblée a partir de 1’¢lectrode considéree
et d’une ¢lectrode standard a hydrogene.



Electrodes de référence

- Electrodes de référence secondaires couramment utilisées en TP

Electrode au calomel saturé (ECS)

[ Fil de cuivre

—— Mercure
g— Calomel Hg,Cl, (5)
—— Coton

— Solution saturée K+, CI-
—F— Verre fritté

E =0.244 V vs ESH (298 K)

Electrode au chlorure d’argent (Ag/AgCl)

— Fil de cuivre

| Fild'argent
recouvert de AgCl (s)

<— Solution K+, CI-
~—%¥— Verre fritté

E =0.197 V vs ESH (KCI sat)
E =0.210 V vs ESH (KCI 3 M, 298 K)
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2.2 loi de Nernst



Influence de la concentration

Voltmetre N

Eﬁg - El'["f

Domaine de
linéarité

I Electrode
— | de réeféerence

v

i)

|;] [T

\ —ai —53 'I —i 0 log %[A.g"'] )

Ag™ solution

—> Dans une certaine gamme de concentrations, il existe une relation
affine entre le potentiel de I’ électrode d’argent et le logarithme de
la concentration en Ag®.

—> Implication en chimie analytique: les potentiels d’électrode peuvent
servir a déterminer la concentration d’analytes.



Loi de Nernst

- Plus généralement, la loi de Nernst relie le potentiel d’¢électrode et les
activités (souvent assimilées aux concentrations) de toutes les especes
mises en jeu dans la demi-reaction:

vo O+ne =vy R

v, O

F=po+ BT %0
VR R - nF o ag ?

E° estle potentiel standard. Il s’agit d’un parametre caractéristique du couple redox (O/R).
Les valeurs de E° sont tabulees.

est le potentiel d’¢lectrode. Il s’agit aussi du potentiel redox du couple (O/R).
= 8.31 J.K1est la constante des gaz parfaits.
est la température absolue (K).

T — 20 ™

est la constante de Faraday. Il s’agit de la charge d’une mole d’¢lectrons : F =e . N,
F=1.6107%" x6.02 1022 = 96320 C.mol-~.

N est le nombre d’électrons mis en jeu dans la demi-réaction.



Loi de Nernst

—> Si plusieurs especes sont mises en jeu dans la demi-réaction :

VaA+ve B +ne=v.C+v,D
viA+vg B A B ¢ b

RT as*ag'®
veC+vyD E=E°+—In—
C
nF ac “.ap

Vp

- Facteur de Nernst:;

RTIn10
nF

i x= log X
nF

RTIn10 - 0.06 V at T =298 K




Différents types d’électrodes

- Electrode de 1¢ espéce
Exemple: Agr+e =Ag

— o RT ,  QAg+
EAg+/Ag =L Ag+/Ag + F In dng
RT
\ RT +
\ ~ EOAg+/Ag + ?ln [Ag ]

Ag* solution

- Electrode de 2¢™¢ espece (électrodes de référence secondaires)
[?ECS electrode Hg2C|2 + Ze_ — 2 Hg + 2 CI_

RT AHg,Cl
— IO e gaL1;

2 2

RT
— [0 — 2
= E7 pgrcyme — 55 Inac-

1=

RT —
~ EOHg2C12/Hg o ?ln [Cl ]




Différent types d’électrodes

- Electrode de 3¢™e espece
Exemple : Fe3 + e = Fe?*

RT AR p3+
— O o Fes
B estimers= ECpesvypers + I =
~ EO RT | [Fle3™
\ N B pes+/per+ T M porE
solution contenant Fe> et Fe''
> ESH
o 2H* + 28 = H,
RT CLH+2
Ecyp=E° +—In
- SHE H#Hy T 2 " ay,
000 — EOH+/H2 car aH2: aH+:1 dans I’ESH
= 0 V (convention)
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2.3 évolution des réactions redox



Relation entre ArG, 4, et les potentiels redox

- Il y a une relation trés simple entre 1’enthalpie libre de la réaction
redox et la différence des potentiels redox des deux couples:

Ce4+ + Fez+ —_ Ce3+ + Fe3+
AG

I’edOX F (EC€4+/C€3+ EF€3+/F€2+)

rT , [Ce’| RT , [Ce?™]
ECe4+/C63+ ~ EOCe4+/Ce3Jr + F In C 3+] ~ 1.74 + ln (Ce 3+]

RT , [Fe’]

E ~ E° l 0.77 l (Fe3
Fe3t/Fe2+ ~ Fe3+/Fe2+ T F nry Fe 2+] ~ _|_ n

[Fe’™]

it 4 3 2 3
Initialement [Ce**] > [Ce3*] et [Fe**] > [Fe’*] donc E cosrcess> Erzmer, €LAG ggox <

<0

La réaction entre Ce** et Fe?* est spontanée

—> La différence de potentiel redox peut donc étre vue comme une

energie par unité de charge qui est disponible pour conduire la réaction
redox.



Regle du gamma

- Plus généralement, pour une reaction redox entre O, et R,

t VOZ OZ

qui peut étre decomposée entre deux demi-réactions:
Vo, O1tne =vp Ry

Vg, Rp=ne +v,, O,
ArGredox - nk (EOI/R] N EOZ/RZ)
1 EO]/RI E02/R2 ? ?
A Gredox <0
Ol__ Rl OZ__ RZ
—> La réaction entre
O, et R, est spontanée \ \
- O, est un oxydant Q—=R; QO —=R,
plus fort que O,; R, est
un réducteur plus fort que R;.

Si EO2/R2 EO]/R]

AG egox> 0

redox

—> La réaction entre
O, et R, est spontanée

- O, est un oxydant plus
fort que O;; R, est un
réducteur plus fort que R,.



Equilibre d’oxydoréduction

E

—> L’équilibre est atteint quand A/ G, 4,,=0, ce qui implique EO]/R]: 02/R>

—> Expression de la constante d’équilibre redox:

RT ao Vo1

E, p =E° 1
O1/R] O1/R] T nF (n ag, Vr
RT ao Vo2

E = E° In—=
O2/R2 O2/R? + nF " ag Vr

_RT, Qg .2 RT

=—In ——In———
02/R2 nF aR2 equZ nF aRlequl

ag, eq’o1

E =>FE° E°

E O2/Ry

O1/R] O1/R;

— RT l a07 quOZ R aR1 equl
A% A%
nF (] R2 eq R2 , aoleq 01 Keq

. __nF
=> In Keq —Ex (EOOJ/R]—EOOZ/Rz)

nF
=S Keq = exp [E X (EOOI/R] — EOOZ/R2)]




Cellules électrochimiques

—> Cellules galvaniques (Piles) —> Cellules électrolytiques
réactions redox spontanées réactions redox non spontanees
: i E - @+ g i
Ampéremetre Pont salin Geénérateur Ampeéremetre
Voltmetre Voltmetre
/’{,\ /"V\
— | | = |
e e
Pont salin 02 — ]}2 Pont salin
1 0O, O, TR, R,
O, d R, -0,
Sy S S,

Anode Cathode Cathode Anode
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2.4 détermination de constantes d’equilibre



Pile de concentration

Voltmeétre
(~)
Y
e
Pont salin
OB Ag Agh(@
1 2
Cl- lO_IM Ag+ lo-lM
+gAgt

—> Cellule constituée de deux
électrodes de 1¢ espéce avec des
concentrations de cation metallique
differentes.

ici [Ag¥,] >> [Ag™]

RT

E E° +—In [Ag']

Ag+/Ag A Ag+/Ag

donc E > E

Ag+/Ag 2 Ag+/Ag 1

- Le pdle + d’une pile de
concentration est toujours la demi-
pile contenant la plus grande
concentration de cation métallique.



Détermination d’un produit de solubilité

—> Dans la demi-pile 1, il y a précipitation de AgCl

KsAggl

donc [Ag™];. [CH]; = Kspge and [Ag7], = [CL ],

—> Expression des potentiels d’électrode

Esgijng1 ™ E° Ag+/ag T —In [Ag']; = E°

EAg+/Ag , = E° Ag+/Ag + ) In [Ag'],

—>Force électromotrice de la cellule

RT RT , Ks
V= EAg+/Ag 2" EAg+/Ag 1~ In [Ag7], - = ln[T‘f‘—g]CTl

RT N RT . RT
=~ ?ln [Ag ]2 +?ln [Cl ]1 T In KSAgCI
En mesurant la fem de cette pile, Ksy,c peut étre determinee

Application numerique: V = 0.47 V => Ksp o) = 1098
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2.5 dosages potentiométriques



Dosage de Fe?* par Ce**

—> Réaction support du dosage
Ce** + Fe?t = Ce3t + Fedt

—> Conditions pour un dosage: la réaction doit étre totale et rapide
F F
Keq = EXP [E X (EOCe4+/Ce3+_ EOFe3+/Fe2+)] — EXP [E X (174 - 077)]
= 1.47x 101%>> 1 => la réaction peut étre considérée comme totale!

—> Avancement de la réaction

n, .. _nitia
Fe<~+
0 n, 0 0

0
0.25 0.75n, 0.25mn, 0 0.25n,
0.5 0.5n, 0.5n, 0 0.5n,
Equivalence (Eqv) 1 0 n, 0 n,
1.5 0 n, 0.5n, n,

2 0 n, n, n,



Mesures potentiomeétriques

Ce*" solution

N

Voltmetre

\O

q.ﬂllllllllllllllllll

l

—
—

:

, .
Fe-" solution

—> Comme les potentiels d'électrode
dépendent des concentrations d'ions en
solution, ils peuvent étre utilisés pour
suivre la disparition de Fe?* ou I’apparition
de Ce** pendant le titrage et déterminer le
point équivalent.

- Avant I’équivalence (0<x<1), Fe?* et Fe3*
sont tous deux presents en solution: le
couple (Fe3*/ Fe?*) détermine le potentiel
de 1’électrode de 3¢™e espece de Pt.

- Aprés I’équivalence (x>1), Ce** et Ce3* sont
tous deux présents en solution: le couple
(Ce**/ Ce3*) détermine maintenant le
potentiel de I’¢lectrode de Pt.



(@)
E Ced+/Ce3+

O
E Fe3+/Fe2+

=F
Pt Fe3+/Fe2+

Courbe de titrage

RT [Ce*']

E — E =~ E0C€4+/C€3+ + ln

,,,,,,

Pt Ced+/Ce3+

F [CY]

RT [Fe’']

F o [Fe?]

~ o
~ E Fe3+/Fe2+ + In

>
2 Vg Vess ajOUte
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2.6 électrodes sélectives



Comment obtenir une électrode sélective?

—> Une électrode sélective est une électrode indicatrice dont le
potentiel dépend uniquement de la concentration d'un certain ion. La
présence d'autres ions dans la solution ne doit pas influencer la valeur
du potentiel.

- Les ¢électrodes indicatrices décrites jusqu’ici ne sont pas sélectives :

- Le potentiel des électrodes de 1¢ espéce (couple M/ M) est
modifié quand des cations plus oxydants que M™ sont aussi
présents.

- Les électrodes de 3¢me espece répondent a toutes les espéces redox.

Metal

— Les électrodes sélectives utilisent des l
membranes qui ne permettent que le transport
de I'lon d'intérét. La membrane sépare deux
solutions, I’une la solution d’étude, et ’autre
une solution étalon de concentration fixe et |
connue en 1on d’intérét. Solution d'étude

[X*"] inconnue

Solution étalon [Xz+] = cte
e

Membrane X *




Voltmetre

0
\/

Sonde de pH

Electrode de
Electrode de 44— référence
reférence | - i externe
interne
Tampon T

interne (pH{) "
Membrane U
de verre
Solution de pH inconnu pH»

- Membrane de verre

® Si ®0 ® .Cations

Des échanges d’1ons se produisent:
+ -+ —_— + +
H" + Na glass ———=Na"+H glass

—> Expression du potentiel de la sonde
RT A+
V=cte+—In——-2
F A+

2

= A+ B(T) x pH,

Un étalonnage a deux points est nécessaire
pour déterminer les parametres A et B(T).




Autres électrodes sélectives

- A membranes solides :
- I’¢lectrode sélective aux 1ons fluorures contient une membrane
de LaF; dopee a EuF,. Il y a donc des lacunes de F-, ce qui
permet le transport de ces ions a travers la membrane solide.

- A membranes liquides ou polyméres :

- I’¢lectrode sélective aux 1ons calciums contient une membrane
liquide lipophile greffée avec un agent chélatant de type alkyle
phosphate ester (RO),PO,"Na*, qui coordine sélectivement les
cations Ca®".
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2.7 Influence du pH (diagrammes E-pH)



Influence du pH sur les potentiels d’électrode

—> Le potentiel de certains couples redox depend du pH
Exemple: (MnO,-/Mn?*): MnO,- + 5e- + 8H* = Mn?* + 4H,0

MnO4_/Mn2+ — MnO4_/MnZJr + SF n A+ AH20°

Aynos- | 8RT

= E© _ +—In In a
MnOy /Mn2+ EF Azt 5 H*

RTIn10
- (0
E MnO4_/Mn2Jr + EF lO

a _ 8S8RTIn10
MnO4- 4 log ay-+
aMnZ'l' 5F

~ E° o2+ + 0.012 log === “MnOi= _,096 pH (T=298K)

AMne2t

Donc E .0, nm2+/* quand pHY 1 MnO,- est un meilleur oxydant en
milieu acide.



Introduction aux diagrammes potentiel-pH

—> Le pH peut interférer sur les réactions redox de deux facons
différentes:

- en modifiant les potentiels redox (ex MnO,/Mn?*).

- en changeant la nature des especes intervenant dans la réaction
redox. Par exemple, en augmentant le pH, les ions Fe?* et Fe3*
precipitent en Fe(OH), et Fe(OH), respectivement. Le couple
(Fe3*/ Fe?*) est donc remplacé par (Fe(OH), / Fe(OH),) a pH
elevé.

-> Pour rendre compte de cette double influence du pH, on trace des
diagrammes potentiel-pH (ou diagrammes de Pourbaix). Ils montrent,
pour un élement chimique donng, les domaines de préedominance ou
d’existence de toutes les especes stables qui sont susceptibles de se
former en fonction du pH et du potentiel. Le pH est représenté en
abscisses et le potentiel en ordonnées.



Domaines de prédominance

—> Couple acide/base (AH/A") avec AH et A~ solubles
(ex CH,COOH/CH,COO")
[4~

pH = pKa -+ lOgm
si pH < pK, [AH] > [A7]; si pH > pK, [AH] > [A7]

|
] >

domaine de prédominance de AH pKa domaine de prédominance de A- pH

—>Couple redox (O/R) avec O,R solubles (ex Fe3*/Fe?*)

RT [Fe’t]
n
F  [Fe’']
Si E < E°keavjrea+ [FE*] > [FE**] ; Si E > BE°roaijrear [FE*] > [Fe*']

E 4

E = EOFe3+/Fe2+ +

domaine de prédominance de Fe3*

E® pest/per+ = 017V -

domaine de prédominance de Fe?*




Domaines d’existence

—> Precipitation de Fe(OH),
Fe3*+ 3 OH- = Fe(OH),
Si [Fe3*].[OH]® < KSgeomy3il n’y a pas de Fe(OH)s.
Dans les diagrammes E-pH, on fixe la concentration totale des espéces solubles ([Fe3*]= C)

La condition d’ex1stence de Fe(OH), est donC C. [OH]3 > KSke(oh),
[OH] = S KSreom3

donc Fe(OH), existe si

[H+] [H+] - C
- n n 3 CK.j3?
Finalement Fe(OH), existe si [H*] < [H*],;,1 = KSFe(OH)B (ou pH = pHy;,,, 1)
: >

domaine de prédominance de [Fe%*] pHIim 1 domaine d’existence de Fe(OH), pH

= Couple redox (O/R) avec O soluble et R solide (ex Fe?*/Fe)

E = EOF 2+/F + Eln[Fe”]
e e IF o

Fe existe si [Fe*"] < C donc si E < E°reoupe 4 - InC

E 4

RT
E°re2+/re oF InC

domaine de prédominance de Fe?*

Domaine d’existence de Fe




Construction du diagramme E-pH du fer

—> Especes prises en compte :
A

Nombre d’oxydation +III
Nombre d’oxydation +II

Nombre d’oxydation 0

—> Conventions de tracé :

T=298K

Fe’* . » Fe(OH); ) (ou Fe,O, dans certains diagrammes)
Fe (S)

La concentration totale des especes solubles est fixée : [Fe3*] + [Fe?*] = C = 101 M par ex.
A la frontiere entre les domaines de prédominance de Fe3*and Fe?*, [Fe3*] = [Fe?**] = C/2

- Frontieres entre domaines a E,

considérer

Fe’* q@ Fe(OH),
(3 "
1 3 4

—(Dr—3® J\ &)
Fe’* 5 Fe(OH),

(6) (7)

~— PHjim 2 ~—

Fe




Construction du diagramme E-pH du fer

—> Détermination de pH;. ., etpH, ., (frontieres @ and ©)
Condition d’existence de Fe(OH); ()

s[ CcK
=> [H*]jjn1 = \/KSFe(OH)3

3[1071.10742
- 1038

Condition d’existence de Fe(OH),
o rua _ CK. 2
=>[H" i 2 = \/KSFe(OH)Z

_ [101.1028
- 10—15

=107 =>pHy,,=7

—> Les autres frontieres sont determineées en appliguant la loi de Nernst.



Construction du diagramme E-pH du fer

- frontiere (D : *Fe3+ + e = *IIFe2+

E (V)
3+
E =E° Fe3+/Fe2+ + RTl {582% - EoFe3+/Fe2+ 0.77V 4 leim 1 leimZ
1.2 1 5
- frontiere @) : *llIFe(OH), + e + 3H* = *I'Fe?* + 3H,0 Fe
E = EO El [H+]3 1.0 + CZ)
= L7 peom3/Fe2+ T n [Fe? ]
=Lk OFe(0H)3/Fe2+ “inc+ ﬂl [H*] 081Q-
=1.01 - 0.06 log 101+018log[ *] I
=1.07 - 0.18 pH I
|
|
- frontiére (@) :*IFe(OH), +e +H* = *IFe(OH), + H,0 >*] !
RT
E=E OFe(OH)S’/Fe(OH)Z + T In[H*] 0.2 - E
=0.23-0.06 pH |
0.0 :
- frontiere (6) : *''Fe?" + 2e- = 9Fe o |
E = E°pae/p + o In[Fe?'] 02
_ RT :
=-0.44 +ElnC 0.4 - :
=-047V :
-0.6 4 !
- frontiere @) : +”Fe(OH) +2e-+ 2H*= e + 2H,0 !
E=E° Fe(OH)Z/Fe l [ +] 081 :

=-0.05 - 006pH



Diagramme E-pH du fer

S

Frontieres verticales: entre deux
especes avec le méme nombre
d’oxidation (échange de protons
uniguement).

1.2 —

Fe3*
1.0 —

0.8
Frontieres horizontales: __—

entre deux especes qui o.6 -
echangent des électrons
mais pas de proton. 04 -

Fe(OH),

Frontieres inclinées:
entre deux especes qui
echanges des électrons

2+
0.2 - Fe et des protons.

0.0 .
0 2
-0.2 —
0.4 —
<
N —
-0.6 —

Fe

-0.8 —



Construction du diagramme E-pH de 'eau

- H,0 est impliquée dans deux couples redox:
- comme réducteur dans le couple (O,/H,0)
°0,+ 4e + 4H* = 2H, 0"

- comme oxydant dans le couple (H,O/H,)
2 *'H,O0+ 2e- =H, + 20H-
(2 *'H* + 2e- = °H, en milieu acide)

—> Convention de tracé: quand des especes gazeuses sont mises en jeu
dans un diagramme E-pH, leur pression partielle est prise égale a la
pression standard (1 bar).



Construction du diagramme E-pH de 'eau

E (V)

A

frontiere @ : 0+ 4e” + 4H+ = 2H,0 !

Eos/mo = E° 02/H20 + 7 ln([H*] Poy) 08
=1.23 +0.015 log py, — 0.06pH

0.6

=1.23 - 0.06pH | N
.| Domaine de stabilite
AT “1 H,0
Erorm = E° torm, + Fl

sz

=0-0.03 log py, - 0.06pH
= - 0.06pH




1.2 -\

1.0 =

0.8 —

Interprétation des diagrammes E-pH

Fe3*

0.6

0.4 -

0.2 —

0.0

-0.2 —

0.4 -

-0.6

Fe(OH),

-0.8

Fe H2

—> Deux especes redox
peuvent coexister si elles
ont tout ou une partie de
leur domaine de
prédominance ou
d’existence en commun.

Par exemple, O, (ou H,0)
et Fe n’ont pas de domaine
commun : Fe n’est pas
stable en présence de O,
ou H,O (corrosion).

De méme, les solutions de
Fe?* ne sont pas stables en
présence de O,. Iy a
oxidation en Fe3*,



Interprétation des diagrammes E-pH

E(V) 4
1.2 +

1.0 T

0.8 &

FE3+

0.6 T

04 T

0.2 T

Domaine de passivation

Fo?+ Fe(OH),

0

0.2 7

0.4

Domaine de corrosion

Fe(OH),

.67

0.81

Domaine d'immunité du Fe

—> Afin de protéger un metal contre la corrosion, il est nécessaire de
choisir des conditions de E et de pH ou le métal est soit dans son
domaine d'immunité (protection cathodigue) soit dans son domaine de
passivation (protection anodigue).



