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AVANT-PROPOS

Pour des raisons historiques, 1’électrochimie physique et 1’électrochimie ana-
lytique sont souvent enseignées séparément. Le but de ce manuel est de rassembler
ces deux sujets en un seul ouvrage, afin d’établir les liens entre les fondements phy-
siques et les applications analytiques de 1’électrochimie.

La philosophie a été de publier in extenso toutes les dérivations mathématiques
afin que les lecteurs puissent, s’ils le désirent, suivre les calculs amenant aux résul-
tats principaux. Cette approche rigoureuse a pour but de faire de ce livre un ouvrage
de référence partant des principes les plus élémentaires.

A T’occasion de cette publication, je tiens a remercier tous ceux qui m’ont fait
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parents pour leur soutien financier et leurs encouragements.

* De mes années en Angleterre, a tout seigneur tout honneur, ma reconnais-
sance la plus profonde va a Sir Graham Hills pour son approche scientifique
et politique de la Science, et pour Lady Hills pour son amitié¢ depuis le
début de ma theése a Southampton. Mon admiration va aussi au Professeur
Martin Fleischmann (FRS) dont la force créatrice a toujours été une source
d’inspiration et au Professeur Roger Parsons (FRS) dont la rigueur intellec-
tuelle et la maitrise de la thermodynamique se retrouvent quelque part,
j’espere, dans cet ouvrage. Je ne saurais oublier le Professeur David Schif-
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dois beaucoup aux Drs Graham Heath et Lesley Yellowlees qui m’ont fait
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admiration la plus sincere au Professeur John Knox (FRS) pour son appro-
che tres scientifique de la chromatographie et de 1’électrophorese capil-
laire.

e De mes années en Suisse, mes remerciements vont a Michael Gritzel pour
son soutien lors de mon arrivée a Lausanne.
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Bien siir, un manuel comme celui-ci a été rodé sur quelques volées (expression
suisse) ou quelques promotions (expression francaise) d’étudiants, et je remercie
tous ceux, étudiants et assistant-doctorants, qui m’ont fait part de leurs commentai-
res sur ce texte et surtout sur ces opacités. Je remercie tout particulierement le
Dr Rosaria Ferrigno pour ces remarques toujours opportunes et rigoureuses, les
Drs Pierre-Frangois Brevet, Frédéric Reymond, David Fermin et Joél Rossier pour
leurs nombreux conseils et le Dr Olivier Bagel pour avoir fait les expériences dont
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La recension de cet ouvrage par les Professeurs Jean-Paul Diard (ENSEEG, F)
et Roger Parsons (Southampton, UK) fut tres détaillée et je les remercie beaucoup
pour leur travail. Je remercie aussi I’équipe des PPUR, en particulier Madame Flavia
Catella et Monsieur Christophe Borlat, ainsi que Madame Anne Kummli et
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CHAPITRE 1

POTENTIEL ELECTROCHIMIQUE

1.1 POTENTIEL CHIMIQUE

Le potentiel chimique est 1’outil thermodynamique de base qui permet de trai-
ter les équilibres chimiques. Il permet de prédire si telle ou telle réaction peut
s’effectuer spontanément, ou de prédire la composition en réactifs et en produits a
I’équilibre. Dans cet ouvrage, nous allons traiter de réactions électrochimiques fai-
sant intervenir des especes chargées, €lectrons et ions. Afin de pouvoir faire appel a
la méthodologie thermochimique, il convient en premier lieu de définir la notion de
potentiel électrochimique qui sera 1’outil essentiel utilisé pour caractériser aussi
bien les réactions d’électrodes que les équilibres entre phases. Pour ce faire, rappe-
lons d’abord la signification du potentiel chimique, et en particulier dans le cas
d’une espece en solution.

1.1.1 Définition thermodynamique

Considérons une phase composée d’especes chimiques j. En y ajoutant une
mole d’espéce chimique i tout en gardant constantes les valeurs extensives de la
phase, c’est-a-dire les valeurs liées a ses dimensions (V, S, nj), nous augmentons
I’énergie interne U de la phase. En effet, nous ajoutons de I’énergie cinétique E.... ..,

trans
de I’énergie de rotation E, , et de 1I’énergie de vibration E_ ., si i est une molécule, de
rot vib
I’énergie d’interactions entre les especes E. ., peut-€tre de 1’énergie électronique £
int el
si on a des états électroniques excités et de I’énergie liée a la masse des atomes
E asse S1 0N considere les aspects radiochimiques, tel que

U = Eyust+Er+Egip +Eq + Eipt + Epasse (1.1)

trans rot
Ainsi, on définit le potentiel chimique de 1’espece i comme cette augmentation

d’énergie interne due a 1’ajout de cette espece

aUu
T (&lj (1.2)
i V,S,nj¢i
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De fagon générale, la variation d’énergie interne peut s’écrire sous forme diffé-
rentielle

dU = —pdv + TdS + » u;dn, (1.3)
i

En définissant I’énergie de Gibbs G par
G =U + pv — TS (14)

on voit, en prenant la différentielle de chaque membre de cette équation et en rem-
placant dU par ’expression (1.3), que

dG = Vdp - SAT + > w;dn (1.5)

Cette expression nous donne une définition du potentiel chimique qui est en fait
plus facile a réaliser expérimentalement.

on; ).
,p’njii

Par définition, le potentiel chimique représente 1’énergie de Gibbs partielle molaire G;.
En faisant une intégration a variables intensives constantes (Théoréme
d’Euler), on trouve

G = duwn (1.7)

En d’autres termes, le potentiel chimique y; peut étre considéré comme le travail
qu’il faudrait fournir a 7 & p constantes et a composition constante pour transférer
une mole d’espece i de I’infini a une phase.

Dans le cas d’un gaz pur, le potentiel chimique est en fait une énergie de Gibbs
molaire:

G

wT,p) = (8n

) = G, = — (1.8)
T.p n

Avant de traiter le potentiel chimique d’une espéce en phase gazeuse, exami-
nons par voie d’exemple I’influence de la pression sur 1’énergie Gibbs molaire.

[J  EXEMPLE
Calculons la variation d’énergie de Gibbs associée a la compression isotherme de 1 a
2 bar (T = 298 K) de I’eau (1) liquide supposée incompressible et (2) vapeur traitée
comme un gaz parfait.
Raisonnons sur une mole, et considérons des quantités molaires

AG, = J'Vm dp



Potentiel électrochimique 3

Pour I’eau liquide, le volume molaire (V,, =18 cm? - mol~!) est constant si on fait I’hypo-
these que 1’eau est incompressible. Ainsi, on a

AG,, =V, Ap=18-107%(m3. mol-1)x103(Pa)=1,8 J-mol ™!

Pour un gaz parfait, le volume molaire dépend de la pression, V,, = RT/p

d’ou
AG, = [Pv. dp = RTJPZd—p RTln(&j = 17k mol™
P pop 12
Soit mille fois plus. ]

La question plus générale que 1’on peut se poser est de savoir comment varie le
potentiel chimique avec la température et la pression. Le plus simple est de considé-
rer un gaz monoatomique parfait, pour lequel la seule €nergie a considérer est
I’énergie cinétique des molécules. L’influence de la température peut étre modélisée
par la théorie cinétique des gaz. En effet, on peut montrer que 1’énergie cinétique
moyenne est 3k7/2, ¢’est-a-dire directement proportionnelle a la température.

La variation du potentiel chimique avec la pression est traitée ci-dessous.

1.1.2 Potentiel chimique en phase gazeuse

Pour un gaz parfait (pV = nRT), le potentiel chimique u pour une température
donnée a partir d’une valeur standard définie lorsque la pression a la valeur standard
p®de 1 bar (= 100 kPa). Ainsi, par intégration, le potentiel chimique pour une pres-
sion donnée p est relié au potentiel chimique standard par

RT
wT.p)-uoT = [ Vodp = [ dp (19)
P »° p

soit
W(T,p) = u°(T)+RT 1n[’;] (1.10)
p

On rappelle qu’un gaz parfait est défini comme un gaz dans lequel les molécu-
les n’ont pas d’énergie d’interaction, et que par conséquent, un gaz réel ne peut étre
considéré comme parfait qu’a basse pression.

Le potentiel tend vers moins 1’infini quand la pression tend vers zéro parce que
I’entropie tend vers I’infini et que

u = G, = H,-TS, (1.11)

Lorsque la pression est suffisamment élevée, les interactions ne peuvent plus
étre négligées. Celles-ci sont attractives aux pressions moyennes et le potentiel chi-
mique du gaz réel est de ce fait inférieur a celui qu’il serait si le gaz se comportait
comme un gaz parfait. Par contre, a des pressions élevées, les interactions sont sur-
tout répulsives et, dans ce cas, le potentiel chimique d’un gaz réel est supérieur a
celui qu’il aurait si le gaz se comportait comme un gaz parfait.
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u A répulsions

attractions
entre les molécules

/ In(p/p°)

Fig. 1.1 Variation du potentiel chimique avec la pression.

Ces déviations du comportement d’un gaz réel par rapport au cas parfait, illus-
trées schématiquement sur la figure 1.1, sont prises en compte en ajoutant un terme
correcteur a 1’expression du potentiel chimique

©

wT,p) = ,ue’(T)+RT1n(l;J + RThg = ,ue(T)+RTln[f]
p

(1.12)

ou ¢ s’appelle le coefficient de fugacité (sans dimension) et f = @ p la fugacité.
Le terme RT In¢ représente le travail d’interaction des molécules. Etant donné
que les gaz tendent a étre parfaits aux basses pressions, on voit que ¢ — 1 quand p —0.
Le raisonnement développé ci-dessus pour un gaz pur s’applique également
aux mélanges parfaits de gaz parfaits. Le potentiel chimique du constituant i d’un
mélange parfait de gaz est donc donné par

W (T,p) = uf'(T)+RT1n(péj = ufM+RT L +RT Iy,
p
(1.13)

avec p; la pression partielle du constituant i et y; la fraction molaire. L’état standard d’un
constituant i correspond au gaz pur i considéré parfait et a la pression standard de 1 bar.

1.1.3 Potentiel chimique en phase liquide

En phase liquide, la proximité des molécules les unes des autres exclut 1’inexis-
tence de forces intermoléculaires comme dans le cas des gaz parfaits. On définit une
solution idéale comme une solution dans laquelle les molécules des divers consti-
tuants sont si similaires qu’une molécule d’un constituant peut étre remplacée par
une molécule d’un autre constituant sans altérer la structure spatiale de la solution
(e.g le volume) ni I’énergie moyenne des interactions intermoléculaires.

Dans le cas d’'un mélange binaire A et B, cela signifie que A et B ont des
dimensions similaires, et que les énergies d’interactions A-A, A-B et B-B sont pres-
que égales (par exemple un mélange benzene-toluene).

Lorsqu’une phase liquide est en équilibre avec sa vapeur, le potentiel chimique
de chaque espece chimique est le méme dans les deux phases. Si la solution est



Potentiel électrochimique 5

idéale, ses constituants obéissent a la loi de Raoult p; = x; p;” avec p; la pression
partielle du constituant i et p;" la pression de vapeur saturante du liquide pur qui est
quasiment indépendante de la pression. Par analogie avec les gaz parfaits, une solu-
tion est dite idéale si le potentiel chimique de ses constituants s’écrit en fonction de
la fraction molaire x; dans le liquide

w(T.p) = wWT,p)+RTInx;, = uZ%(T p)y+RT Inx (1.14)

ol y; est le potentiel chimique du liquide pur.

L’égalité des potentiels chimiques entre la phase vapeur et la phase liquide
conduit a la définition du potentiel chimique standard pour les solutions idéales qui
est aussi quasiment indépendant de la pression

o,idéal _ o pik
; T) = u7T)+RT In —le (1.15)

Dans le cas du mélange benzene-toluene, la loi de Raoult s’applique pour tou-
tes les valeurs des fractions molaires (solution parfaite).

Autre type de solutions idéales: les mélanges binaires A-B dans lesquels les
molécules ne sont pas identiques, mais ou un constituant est en exces par rapport a
I’autre. Si A est en exces, il devient le solvant et B le soluté. Une telle solution est
idéale dans la mesure ou le remplacement d’une molécule de A par B ou de B par A
a peu d’effets sur les propriétés de la solution, étant donné la dilution de B dans A.
On appelle ce type particulier de solutions idéales une solution idéalement diluée.

1.1.4 Echelle des fractions molaires

Au niveau moléculaire, on peut dire que dans une solution idéalement diluée, les
molécules de solutés n’interagissent pas entre elles, mais interagissent qu’avec les
molécules du solvant qui les entourent. On retrouve ici I’analogie avec les gaz parfaits.

solution idéalement ~
diluée s
s

pression partielle
\
=
*

0 fraction molaire 1

Fig. 1.2 Diagramme de la pression partielle pour un systéme binaire. Aux fractions molaires faibles
(soluté), la pression partielle est proportionnelle a la fraction molaire (loi de Henry). Aux fractions
molaires s’approchant de 1’unité (solvant), la pression partielle est proportionnelle a la fraction
molaire (loi de Raoult).
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Dans une solution idéalement diluée, le solvant obéit a la loi de Raoult,
c’est-a-dire quand x, — 1. Le potentiel chimique du solvant A s’écrit alors

up(T,p) = u“(T,p)+ RT In x, (1.16)

La déviation par rapport au comportement idéal (par exemple lorsque la
concentration de B n’est plus négligeable par rapport a celle de A) peut étre prise en
compte en ajoutant un terme correcteur a I’expression du potentiel chimique

UA(T.p) = ST p)+RT Inx, +RT Iny, (1.17)

Puisque les solutions deviennent idéales quand x, — 1, on voit que dans cette
limite y, —1.

En ce qui concerne le soluté, il obéit a la loi de Henry pg = xg K, ol pg est la
pression partielle du soluté B, xg la fraction molaire de B dans le liquide et Ky la
constante de Henry qui a la dimension d’une pression et qui est quasiment indépen-
dante de la pression.

Le potentiel chimique du soluté s’€crit alors

pg(T.p) = uy ™ T, p)+ RT In xq (1.18)
avec ,ug’idé“l dil 1 potentiel chimique standard dans 1’échelle des fractions molaires
pour les solutions idéalement diluées. Il est important de remarquer que 1’état standard
est un état imaginaire que I’on aurait dans la limite x5 — 1, ¢’est-a-dire une extrapo-
lation du potentiel chimique du soluté en solution infiniment diluée jusqu’a 1’état pur.

En d’autres termes, 1’état standard est une solution pure de B qui se comporte-
rait comme une solution idéalement diluée (fig. 1.3), et dans laquelle les molécules
n’interagiraient pas entre elles. L’égalité des potentiels chimiques de B entre la phase
vapeur et la phase liquide donne une définition du potentiel chimique standard pour
les solutions idéalement diluées qui est aussi quasiment indépendant de la pression

o.idéal dil ° Ky
s (T) = py(T)+RTIn| =2 (1.19)
p
4—: 'ug, idéal dil //;?/
24 -7
T 03 g
[ 31 solution idéalement
g 24 diluée
z 47 “olution idé
= ] - solution idéale
3 43
-8 3 -
-10 3 ////
_’/
-12 1 T T T T T T T T T T T
2 3 456789 2 3 456789
1072 107! 10°

fraction molaire de B (xg)

Fig. 1.3 Variation du potentiel chimique et définition du potentiel chimique standard a 25 °C dans
I’échelle des fractions molaires pour une solution idéalement diluée (P. Infelta, EPFL).
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Les déviations de 1’idéalité peuvent aussi étre prises en compte en ajoutant un
terme correcteur au potentiel chimique

ug(T,p) = pug Ty RT Inxp +RT In (1.20)

Le terme RT In 7 représente alors le travail d’interaction des molécules de
soluté entre elles. Si le soluté est un sel, I’énergie d’interaction prédominante sera
I’énergie d’interaction électrostatique. Nous montrerons dans la suite de cet
ouvrage qu’il est possible de modéliser ce travail par une approche de mécanique
statistique (sect. 3.4, théorie de Debye-Hiickel).

Le produit 3 xg s’appelle activité ag de B et 5 coefficient d’activité. Etant
donné que les solutions deviennent idéalement diluées lorsque xg — 0, on voit que
dans cette limite y3 — 1. L’activité ag est en quelque sorte une fraction molaire effec-
tive comme ’illustre la figure 1.4.

A /
\ RT Iny
Q
=
i=y
£
=
Q
2
=
2
<3
o
ag X fraction molaire

Fig. 1.4 Variation du potentiel chimique et comparaison par rapport au comportement idéal. Le tra-
vail d’interaction et I’activité en fonction de la fraction molaire.

1.1.5 Echelle des molalités

Pour les solutions diluées, on utilise fréquemment les échelles de composition
de molalité (nombre de moles par kilogramme de solvant) ou de molarité (nombre
de moles par litre de solution). Dans le cas des molalités (échelle de composition
indépendante de la température) définies par

;!

mp = ——— (1.21)
s na My

ol M est la masse molaire du solvant (kg - mol~'), nous avons

n naMym
xg = B = TATATE - x Mymg (1.22)
nA+nB I’lA+I’lB

qui, en remplagant dans I’expression du potentiel chimique (1.20), conduit a
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©

up(T.p) = [,ng’idéaldﬂ(T)+RTln(me MA)]+RT1H(7/BXAmB)
m

(1.23)

ol m® est la molalité standard de valeur 1 mol-kg~'. En fait, on peut récrire cette
équation sous la forme

Us(T.p) = pg™(T)+RT In (yg ng (1.24)
m

ol u ™ est le potentiel chimique standard dans 1’échelle des molalités et y§ = x5 %
le coefficient d’activité dans I’échelle des molalités.

1.1.6 Echelle des molarités

Pour exprimer la fraction molaire d’un constituant en fonction de la molarité
définie par

g = B (1.25)

ou V est le volume de la phase, nous posons

my = B = "B - ‘B (1.26)

ol d représente la densité de la solution en kg-17'. En combinant les équations
(1.20), (1.22) et (1.26), nous obtenons

ug(T.p) = wg“(T)+RT In (71323] (1.27)

ou ¢® est la molarité standard de 1mol-17!. Le potentiel chimique standard dans
I’échelle des molarités est défini en fonction du volume molaire V5 du solvant par

STy = pSdeditry RTln(VmAce) (1.28)
et le coefficient d’activité par

¢ _ Xadeys  _ , do™s 129

J/B d_CBMB YB CB ( ’ )

ou d; la densité du solvant pur (= M/ V).
Dans le cas des solutions diluées, les coefficients d’activité dans les échelles
des molalités et des molarités sont égaux.

Note importante

Dans la suite de cet ouvrage, nous traiterons principalement de potentiels chi-
miques dans I’échelle des molarités, et nous écrirons I’équation (1.27) en négligeant
le terme «muet» ¢© et nous aurons ainsi sous la forme simplifiée suivante
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up(T.p) = p§ +RTIn(ygey) = wf +RT Inag (1.30)

étant entendu que le terme du logarithme est sans dimension, et que le potentiel chi-
mique standard et le coefficient d’activité sont relatifs a I’échelle des molarités.

1.1.7 Application des potentiels chimiques

Les potentiels chimiques sont des outils importants pour étudier le comporte-
ment des réactions chimiques. En effet, considérons la réaction

aA+bB+cC+... 2 xX+yY +7Z

L’énergie de Gibbs de cette réaction sera définie comme la différence de travail
pour ajouter les produits moins le travail pour ajouter les réactifs. Ainsi, I’énergie de
Gibbs d’une réaction peut s’écrire comme une combinaison linéaire des potentiels
chimiques:

action = 2 Vil — Y |vilu (131)

produits réactifs

AG,

ou v; représentent les coefficients stcechiométriques. Cette définition montre qu’a
I’équilibre, I’énergie de Gibbs d’une réaction est nulle car le travail pour ajouter les
produits compense le travail pour retirer les réactifs.

A propos d’équilibre chimique, il est peut-€tre bon de rappeler la différence
entre la réversibilité thermodynamique et I'inversabilité (réversibilité chimique)
d’une réaction. La premiere correspond a une transformation infiniment lente ot un
quasi-équilibre existe a chaque étape infinitésimale de la réaction. La deuxiéme cor-
respond a la faisabilité de la réaction inverse.

Dans le cas d’especes chargées, le potentiel chimique représente aussi le travail
pour transférer cette espece du vide vers une phase, mais ce déplacement implique
un travail électrostatique si la phase a un potentiel non nul. Afin de pouvoir quanti-
fier ce travail, un bref rappel d’électrostatique élémentaire s’impose.

1.2 RAPPEL D’ELECTROSTATIQUE

1.2.1 Potentiel externe

Loi de Coulomb
Soit deux charges g, et g, dans le vide. La force exercée par g, sur g, est don-
née par la loi de Coulomb qui s’écrit

f= a1 F = gE (132)
47[807'
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ou &, s’appelle la permittivité du vide et r représente le vecteur unitaire. La cons-
tante de proportionnalité 1/4me, est due au systéme d’unités SI et a pour unité
V-m-C! ou encore m-F~! (47, =1,111265-1071° F-m™).

Le champ électrique est défini comme le gradient du potentiel électrique (voir
annexe A sur 1’analyse vectorielle en fin d’ouvrage)

E = —-gradV (1.33)

En coordonnées sphériques centrées sur la charge g, une simple intégration de
I’équation (1.32) en substituant I’équation (1.33) montre que le potentiel a la dis-
tance r de cette charge est

Vi) = I (134)
4megr

Pour une distribution discontinue de charges ponctuelles, les champs électri-
ques sont additifs et par conséquent, le potentiel total est la somme des potentiels
générés par chaque charge ¢;:

1 q;
Wi = —— » =+ 1.35
= e 2 (133)

i 1

Théoréme de Gauss

Pour calculer le potentiel dii & un objet chargé, un moyen relativement simple
est ’application du théoreme de Gauss qui stipule que le flux d’un champ sortant
d’une surface fermée est €gal a la charge contenue a I’intérieur de la surface divisée
par la permittivité du milieu.

Dans le cas d’un objet sphérique conducteur de rayon R et de charge totale O
dans le vide (fig. 1.5), le flux sortant d’une sphere concentrique de rayon r est

an?Ed = 2 (1.36)
€0

V= Ql4neyr

Fig. 1.5 Potentiel électrique autour d’un objet sphérique de rayon R portant une charge Q. La surface
de Gauss est définie ici comme la sphere concentrique de rayon r.
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Par intégration de I’infini (V_= 0) et r, le potentiel a la distance r du centre de
I’objet s’écrit:

V = 0 pour r >R (1.37)
4megr

Le potentiel a la surface de 1’objet est alors V.

Vs = Q/4meyR (1.38)
Le potentiel et la charge d’un conducteur sont proportionnels

0 = CV (1.39)

La constante de proportionnalité C s’appelle alors la capacité de 1’objet.

Une autre facon d’écrire le théoreme de Gauss est d’appliquer le théoreme de
Green-Ostrogradsky pour retrouver ce qui est souvent nommé 1’équation de Pois-
son qui relie la divergence du champ €lectrique sortant d’une surface a la densité de
charge volumique p contenue dans le volume défini par cette surface

dvE (=V-E) = 2 (1.40)

&

Théoréme de Coulomb

Dans cet ouvrage, nous allons traiter des conducteurs et des électrodes métalli-
ques. Pour évaluer un champ é€lectrique preés d’un conducteur, il est intéressant
d’utiliser le théoreme de Coulomb qui montre qu’au voisinage d’un conducteur en
équilibre, prés d’un point ol la densité surfacique de charge est o(C-m™), le
champ électrique est normal a la surface et a pour expression dans le vide

E = %a (1.41)

€o

ol n représente le vecteur unitaire normal a I’élément de surface. Cette équation se
démontre en prenant une surface de Gauss qui englobe une élément de surface dS

Fig. 1.6 Surface de Gauss englobant un élément de surface d’un conducteur chargé dont la densité
surfacique de charge est o.
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comme illustré sur la figure 1.6 et en sachant qu’il n’y a pas de champ électrique a
I’intérieur du conducteur a 1’équilibre. En effet, s’il y avait un champ a I’intérieur de
ce conducteur, des courants y circuleraient.

L’application du théoreme de Gauss a I’intérieur du conducteur montre que ce
dernier est électriquement neutre a 1’équilibre.

Attention, le champ électrique prés d’un plan uniformément chargé ou la
charge est répartie sur les deux faces s’écrit, a cause de la symétrie de part et d’autre
du plan

E = %, (1.42)

[J  EXEMPLE
Calculons la capacité d’un condensateur plan constitué de deux plaques conductrices de
surface S dont la densité surfacique de charge sur les faces internes sont respectivement &
et — 0, et séparées par une distance d.

V=0
e
-0
z E d
+0
[ ]
Iv

La projection du champ électrique sur I’axe z est donnée par le théoreme de Coulomb. Le
champ est constant entre les deux plaques et s’écrit

ou Vest la tension aux bornes du condensateur. La charge du condensateur s’écrit ainsi

Q:GS:%VZCV

et ainsi la capacité d’un condensateur plan est

Pression électrostatique
Considérons une distribution surfacique de charge o sur un objet conducteur,

comme illustrée sur la figure 1.7.
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Fig. 1.7 Champ au voisinage d’un conducteur.

Soient deux points P; et P, infiniment voisins de part et d’autre du point M
situé sur la surface. Le champ E| au point P, est égal a la somme du champ créé par
I’élément de surface dS, que I’on peut appeler le champ local e, et de celui créé par
toutes les autres charges E. Ce dernier est le méme en P, en M et en P, vu la proxi-
mité infinitésimale de ces points.

et de méme, celui au point P, est

Si I'intérieur de la phase est conducteur, E, est nul.
Par symétrie, le champ créé par I’élément de surface dS est le méme en valeur
absolue de part et d’autre de cet élément, et ainsi

e te, = 0 (1 45)
On en déduit que
E, = 2E (1.46)

Le champ E| est calculé par le théoréme de Gauss et est aussi égal a

E = Za (1.47)
€o
Les équations (1.46) et (1.47) permettent donc de définir le champ E créé par toutes
les autres charges extérieures a dS

E = 2 i (1.48)
2¢&,
Ainsi, la force exercée sur 1’élément de surface dS est
o2
dF = odSE = —dSn = pdSn (1.49)

2¢&,
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On définit alors la pression électrostatique par

62

= 2 1.50
p 26, (1.50)

Potentiel externe et tension de Volta

Par définition, une tension représente une différence de potentiel entre deux
points. Néanmoins, certains abus de langage tendent a utiliser le terme de potentiel
pour désigner une tension.

La tension entre 1’extérieur de la surface d’un objet chargé et le vide s’appelle
potentiel externe et est désignée par la lettre grecque Y dans la convention de
Lange. Le potentiel externe est une quantité mesurable. Si I’objet est chargé positi-
vement, le potentiel externe est positif, tandis que si 1’objet est chargé négative-
ment, le potentiel externe est négatif. Dans I’exemple de la figure 1.5, le potentiel
externe correspond au potentiel juste a la surface de la sphere soit V.

La différence de deux potentiels externes entre deux objets chargés A et B
s’appelle différence de potentiel de Volta ou fension de Volta.

1.2.2 Potentiel de surface

Pour toute phase condensée, la structure de la surface difféere de la structure
interne. En particulier, le nombre de coordination des molécules de surface est
moindre et ceci se traduit par le fait que ces molécules ont une énergie potentielle
plus élevée que celles qui se trouvent au sein de la phase. Pour compenser cette dif-
férence d’énergie potentielle, le systeme s’organise en surface de facon a minimiser
cette différence. Pour traiter des conséquences €lectrostatiques de cette réorganisa-
tion, il est utile au préalable de faire un bref rappel sur la polarisation de la maticre
et de présenter la notion de permittivité relative.

Polarisation de la matiére

Etant donné qu’un atome possede une charge positive sur le noyau entouré d’un
nuage d’électrons, I’application d’un champ électrique entraine un décalage 0 du centre
de gravité des charges positives g et négatives —g. Le moment dipolaire résultant s’écrit

S’il y a N atomes par unité de volume, le moment dipolaire par unité de volume
sera donc égal a Ngd.Par définition, on appellera ce moment dipolaire volumique le
vecteur polarisation P

P = Np (1.52)

En premiere approximation, nous faisons I’hypothese que le vecteur polarisa-
tion est proportionnel au champ électrique qui 1’induit
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P = y¢E (1.53)

ou y s’appelle la susceptibilité électrique et exprime la facilité avec laquelle les
électrons peuvent se déplacer, ce qui va bien sir dépendre des atomes contenus dans
le matériau diélectrique.

Le moment dipolaire d’une molécule comprend le cas échéant un moment
dipolaire statique et une série de termes de perturbation associés a la présence d’un
champ électrique local E}

1 1

ou u est le moment dipolaire permanent, & est la polarisabilité linéaire (tenseur de
rang 2), B est ’hyperpolarisabilité ou polarisabilité de second ordre (tenseur de rang
3), et ol yest la polarisabilité de troisieme ordre (tenseur de rang 4).

Le moment dipolaire volumique peut étre décomposé€ en une somme de termes
dépendants du champ appliqué E

1 1
P = P+e4VE + € 1P EE o8 2V EEE + ... (1.55)

oll P, est la polarisation permanente, y'!) la susceptibilité électrique linéaire (ten-
seur de rang 2), ¥'? la susceptibilité électrique de second ordre (tenseur de rang 3
nul pour les milieux centro-symétriques) et ¥® la susceptibilité électrique de troi-
sieme ordre (tenseur de rang 4).

Bien que la molécule d’eau ait un moment dipolaire permanent, I’eau liquide a
un moment dipolaire volumique nul a cause de I’agitation thermique des molécules.

La permittivité relative

Soit un condensateur plan constitué de deux lames conductrices séparées par
un vide. Sa capacité qui relie la charge a la tension du condensateur est donnée par

c = &5 (1.56)

d

Si I’espace entre les lames est maintenant rempli par un matériau diélectrique,
nous observons que la capacité est plus élevée, ce qui signifie que la tension est plus
faible pour la méme charge, ou encore que le champ électrique entre les lames est
plus faible.

SiI’on considere les atomes du diélectrique situés pres des lames, on peut défi-
nir une densité surfacique de charge de polarisation 0y,

Pour obtenir cette quantité, nous pouvons calculer le moment dipolaire résul-
tant par unité de surface qui est d’une part le produit de la densité surfacique de
charge de polarisation et de 1’épaisseur du condensateur, et d’autre part est égal au
produit du moment dipolaire volumique et du volume ramené a I’unité de surface
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Opoid = Psd - _ Pd (1.57)
S
ou Sd est le volume entre les lames du condensateur plan. On voit ainsi que la den-
sité€ surfacique de charge de polarisation est égale a la norme du vecteur moment
dipolaire volumique.

Opo1 st de signe opposé a la charge libre o accumulée sur les faces internes des
plaques conductrices du condensateur plan. La charge de polarisation est induite par la
charge libre. Si on décharge le condensateur, la charge libre disparaitra par conduction
dans les fils de contact, tandis que la charge de polarisation disparaitra par relaxation.

En appliquant le théoréme de Gauss a la surface indiquée en pointillé dans la

figure 1.8, le champ électrique dans le diélectrique est alors donné par

Olibre — O
E = libre pol (158)
€o

ou encore en substituant les équations (1.53) et (1.57),

Olibre =P _ Olire 1
& & l+yx

E (1.59)

Etant donné que le champ électrique est uniforme dans le diélectrique, la ten-
sion entre les bornes du diélectrique est simplement

e d
V = Ed = Clred (1.60)
& A+ )
et la capacité
c = OieS _ &A+XNS _ &&S (1.61)
1% d d

ou & est un facteur de proportionnalité qui relie la capacité d’un condensateur rem-
pli d’un matériau diélectrique a celle du méme condensateur dans le vide.

Fig. 1.8 Charges de polarisation a I’intérieur d’un condensateur plan.
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& s’appelle la permittivité relative ou constante diélectrique et est définie
comme un nombre sans dimension. La terminologie constante di€lectrique est a
déconseiller car cette «constante» dépend de la fréquence de la tension appliquée
aux bornes du condensateur et de la température. Dans le cas des liquides, la per-
mittivité relative varie d’environ 2 pour des solvants non-polaires comme les alca-
nes, a plus de 100 pour le formamide (CHONH,).

On définit aussi la permittivité du milieu € comme

£ = g¢& (1.62)

L’eau a une permittivité relative statique d’environ 78,4 a 20 °C. Cette valeur
élevée est due aux effets collectifs des molécules dipolaires.

Si on applique un champ sinusoidal aux bornes du condensateur, la permittivité
relative reste égale a la valeur statique lorsque la fréquence augmente jusqu’a des
fréquences de ’ordre du MHz. Cela signifie que méme a des fréquences radio, les
molécules d’eau peuvent se réorienter a la fréquence du champ imposé. A une fré-
quence d’environ v = 108 Hz, la permittivité relative décroit car les molécules ont
trop d’inertie pour pouvoir suivre ces «flip-flop» répétitifs. Les dipdles oscillent
dans un mouvement que 1’on appelle libration. Aux fréquences supérieures, les
molécules dipolaires sont comme figées et seuls les atomes de chaque molécule
essaient de suivre le champ électrique. Dans cette gamme de fréquence infrarouge
ou les mouvements vibrationnels dominent, la permittivité relative vaut environ 5,2.
A des fréquences encore plus élevées dans la gamme optique des fréquences

rotation et réorientation des dipdles

libration

1 polarisation
+ A

-

permittivité relative &,

!

T
2 4 6 8 10 12 14 16  log(v/Hz)

micro-ondes infrarouge visible-UV

Fig. 1.9 Variation schématique de la permittivité relative de 1’eau en fonction de la fréquence du
champ électrique appliqué.
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(v > 10'* Hz), les noyaux des atomes «décrochent» et restent a leur tour figés.
Seuls les €lectrons continuent d’osciller avec le champ. La permittivité relative
appelée parfois permittivité relative optique est alors égale a 1,8. Les variations de
la permitivitté relative de 1’eau avec la fréquence sont schématiquement représen-
tées sur la figure 1.9.

[ EXERCICE

Montrer que le potentiel a la surface d’une sphere conductrice de rayon R portant une
charge Q, couverte d’une couche de diélectrique d’épaisseur 4 et de permittivité relative
€, et placée dans un milieu de permittivité relative g, est égale a

it
s dngge, \R R+h) A4rmeye, (R+h) O

Le vecteur déplacement électrique

En appliquant la premiere équation de Maxwell, on voit qu’il est possible de
différencier la charge a I’intérieur d’une surface de Gauss, entre une charge libre et
une charge due a une polarisation non uniforme

GVE = Plibre T Ppol _  Pibre  _ div P (1.63)

& & €

Dans le cas des systemes linéaires ol le vecteur polarisation est proportionnel
au champ électrique, il est possible d’écrire

div (E+Pj _  Piibre (1.64)
& &
ou encore, en définissant un vecteur déplacement électrique D,
D = g E+P = ¢E (1.65)
nous avons ainsi
divD = Pl (1.66)

La définition du vecteur déplacement électrique est utile pour exprimer ce qui
se passe a la surface de contact entre deux matériaux diélectriques. En effet, I’appli-
cation du théoreme de Gauss permet de montrer facilement que la composante nor-
male a la surface du vecteur D présente une discontinuité a la surface de séparation
de deux milieux si celle-ci porte une charge surfacique libre o

Dih - Dy = o (1.67)

Il est également possible de montrer que la composante tangentielle du champ
électrique est continue a la surface de séparation de deux milieux.
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Ainsi, a une jonction métal | diélectrique, le champ électrique est nul dans le
métal et par conséquent, les composantes tangentielles sont également nulles de
part et d’autre de la surface. Le champ électrique dans le diélectrique est donc nor-
mal a la surface. Ceci est important lorsque 1’on considere la distribution du poten-
tiel électrique a la surface d’une électrode en solution.

Surface des liquides polaires

Dans les solvants polaires, les forces intermoléculaires sont, de par I’agitation
thermique, en moyenne isotropes et aucune orientation particulicre des dipdles n’a lieu.

Lorsqu’une nouvelle surface est créée, les molécules ayant une énergie poten-
tielle fortement négative au sein de la solution doivent étre transférées vers I’interface
ou leur énergie potentielle y est plus élevée (moins d’interactions intermoléculaires).
Pour minimiser cet accroissement d’énergie potentielle, les molécules dipolaires a la
surface ont tendance a s’aligner. En effet, les interactions dipdle-dip6le sont plus
négatives lorsque ceux-ci sont alignés dans la méme direction. La différence de
potentiel a travers cette couche de dipdles orientés s’appelle le potentiel de surface.
Celui-ci est désigné par la lettre grecque y (attention, méme symbole que pour la sus-
ceptibilité électrique), d’olt son nom parfois de “potentiel chi” (convention de Lange).
Ce potentiel de surface est considéré comme positif s’il croit de I’extérieur vers I’inté-
rieur de la phase (dipdles orientés vers I’intérieur). Cette quantité ne peut étre mesu-
rée de facon absolue, mais peut étre estimée par diverses approximations.

La chute de potentiel a travers une couche de dipdles alignés telle que schéma-
tisée par la figure 1.10, est celle d’une capacité équivalente

AV = = (1.68)
C
avec C la capacité donnée pour un condensateur plan par
£)ES
= 07 1.69
4 (1.69)

ou g, est la permittivité du vide, €, la permittivité relative de la couche de dipodles,
S la surface et d la distance de séparation entre les plans chargés, soit la longueur
des dipodles.

x>0

solvant| 0
polaire gaz

Fig. 1.10 Potentiel de surface de 1’eau schématisé par un alignement de dipdles.
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Dans le cas de n dipdles parfaitement alignés, le potentiel de surface est ainsi

_ nad _ N (1.70)
S gy, 0, '

ou N est la densité de dipdles par unité de surface et p le moment dipolaire.

Dans le cas de solvants ou les liaisons hydrogene existent, les molécules de sur-
face cherchent également a minimiser leur exces d’énergie potentielle en optimisant le
nombre de liaisons hydrogene. Dans le cas de I’eau, des études de spectroscopie non
linéaire de surface ont montré que les molécules a I’interface air | eau ont une structure
tres ordonnée avec un renforcement des liaisons hydrogene et un alignement dipolaire.

[0 EXEMPLE

Calculons le potentiel de surface yde 1’eau sachant que le moment dipolaire d’une molé-
cule d’eau dans le vide est de 1,85 Debye. Comparer cette valeur a celle déduite a partir
de mesures expérimentales et égale a environ 0,13 V.

Nous avons vu que I’eau a une permittivité relative d’environ 78,4 a 20 °C, et que cette
haute valeur est due aux effets collectifs des molécules dipolaires. A une fréquence
d’environ, v = 103 Hz, cette valeur tombe a 5.2 car les molécules ne peuvent plus suivre
et restent avec la méme orientation. Pour I’exemple considéré, nous supposons que la
permittivité relative d’'une monocouche d’eau orientée est donc égale a 5,2.

Le nombre de molécules d’eau par m? est le nombre de molécules d’eau par m? a la puis-
sance 2/3.

v, | 6.02-105 "
Ng = { A} = [ ' ] = 1,03.10"m™

VinH,0 18-107°

oll N est la constante d’ Avogadro (souvent, N, est appelé par abus de langage nombre
d’Avogadro, ce qui est faux, car par définition et contrairement a une constante, un nom-
bre n’a pas d’unités). L’aire moyenne par molécule est donc 10~'* m?, ce qui est raison-
nable étant donné que le diamétre moyen d’une molécule d’eau est environ 300 pm.

Le moment dipolaire de 1’eau dans le vide, souvent exprimé en vieilles unités des Debye,
est égal a

p = 1,85Debye = 185-3,33564-102° = 6,17-10° C-m

On peut noter au passage que le moment dipolaire de 1’eau en phase liquide est plus
grand, environ égal a 2,6 Debye a cause des interactions entre les molécules. Pour les
molécules de surface, cette valeur diminue vers la valeur en phase gazeuse.

En faisant ’hypothése que nous pouvons en premiére approximation utiliser la valeur de
la phase gazeuse a I’interface, nous pouvons calculer le potentiel de surface d’une mono-
couche d’eau parfaitement orientée

19 -30
1 = Nsp _ (1,03 - 107) (6,1127 107°7) - 14V
£0&; (8,8542 - 1077) - 52

C’est environ dix fois plus que mesuré, ce qui illustre que les considérations €lectrostatiques
ne sont pas les seules a prendre en compte, et que outre 1’agitation thermique, I’optimalisa-
tion du nombre de liaisons hydrogeéne joue aussi un role trés important a la surface de I’eau. [
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Surface des électrolytes tensioactifs

Dans le cas des solutions électrolytiques, la différence de pénétration des
cations et des anions dans la couche de surface peut résulter en la formation de
«dipoles ioniques» de surface (fig. 1.11) qui génerent un potentiel de surface. Cette
différence de position vis-a-vis de l’interface est grande lorsqu’un des ions est
amphiphile (moitié lipophile, moiti€¢ hydrophile) tels que les tensioactifs cationi-
ques ou anioniques. Dans ce cas, I’ion amphiphile s’adsorbe en monocouche a la
surface. Cette adsorption génere alors un potentiel de surface important.

5385555

Fig. 1.11 Adsorption spécifique de tensioactifs cationiques conduisant a la formation d’un potentiel
de surface négatif.

Surface des métaux

Les €lectrons libres ou de conduction au sein d’un métal sont soumis a un champ
périodique de forces provenant d’ions fixes au sein d’un réseau symétrique.
Lorsqu’une nouvelle surface est créée, les électrons et les ions a la surface subissent
des forces asymétriques. Les €lectrons sont attirés vers le vide, car une expansion du
gaz d’électrons vers I’extérieur induit un abaissement de leur énergie cinétique, mais
deviennent alors soumis a une force coulombienne de rappel. En effet, il est possible
de modéliser un métal par une distribution uniforme de charges positives localisées et
des électrons mobiles (modele du Jellium illustré a la figure 1.12). Ce débordement
électronique (spill over) se traduit par la formation d’une région surfacique dipolaire.
Le potentiel de surface qui en résulte est positif.

En conclusion, quelle que soit la nature de la phase considérée, on peut dire
que le potentiel de surface dans les phases €lectrifiées résulte de facon générale de
I’anisotropie des forces exercées sur les especes situées a la surface.

profil de distribution

/ des charges positives

profil de distribution
des €lectrons

-

densité de charge
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Fig. 1.12 Débordement des électrons a la surface d’un métal suivant le modele du Jellium.
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1.2.3 Potentiel interne ou potentiel de Galvani

Le potentiel de surface et le potentiel externe ont été définis a partir de modeles
physiques. Ainsi, le travail pour transférer une mole d’ions de l’infini vers une
phase chargée comprend deux termes:

¢ un terme é€lectrostatique associé a la traversée de la couche de dipdles inter-

faciaux orientés z;Fy ;

 un terme électrostatique associé a la charge de la phase z;F'y .

En effet, la charge d’une mole d’ions est z;F, F étant la constante de Faraday
égale A Nye = 96485 C - mol~!, N, étant la constante d’ Avogadro et e la charge élé-
mentaire ¢ = 1,60 10717 C.

Ainsi, comme illustré a la figure 1.13, on peut définir le potentiel interne d’une
phase comme la somme du potentiel de surface et du potentiel externe:

¢ = x+v (1.71)

Il est utile d’insister sur le fait que ces potentiels correspondent a des tensions et
sont donc des différences de potentiel. Le potentiel interne d’une phase est en fait la
différence de potentiel entre le sein de la phase et I’infini.

Pour toute phase condensée conductrice, il est possible de définir un potentiel
interne qui est constant dans tout ’intérieur de la phase. Les exces de charges ne
peuvent se situer qu’a la surface des phases.

o

<
Ly

v = Q/4ngyR

potentiel

sphere

R r

Fig. 1.13 Distribution radiale du potentiel pour une sphere métallique de rayon R portant une charge
positive Q illustrant les contributions du potentiel externe yet du potentiel de surface y. Le potentiel
interne @est constant a I’intérieur de la sphere.

1.2.4 Tension de Galvani

Si le potentiel de Galvani est constant a I’intérieur de chaque phase, cela suppose
que toutes les différences de potentiel de Galvani entre deux phases en contact s’effec-
tuent dans la région interfaciale. Cette distribution fait intervenir des accumulations de
charges (positives ou négatives) générant une différence de potentiel Aﬁa g(charge) et
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des contributions dipolaires générant une différence de potentiel A/; g(dip) a ne pas
confondre avec les potentiels de surface qui ne sont définis que pour les interfaces
entre une phase et un gaz inerte dont la pression peut étre tres basse (e.g. métal | vide)

Mo = ¢9F -9 = Agdip) + Alg(charge) (1.72)

Cette question de la distribution de potentiel entre deux phases en contact sera
reprise plus en détail au chapitre 5. La figure 1.14 montre le potentiel de surface
pour chaque phase ainsi que les tensions de Volta et de Galvani.
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Fig. 1.14 Potentiel de surface y, tension de Volta Ag y et tension de Galvani Ag¢ pour deux phases
en contact.

1.3 POTENTIEL ELECTROCHIMIQUE D’UNION

1.3.1 Définition thermodynamique

Nous allons maintenant relier ces potentiels électriques a une quantité thermo-
dynamique. Pour cela, considérons le transfert d’'une mole d’ions i de I’infini vers
une phase. Le travail requis pour ce transfert sera appelé potentiel électrochimique
et désigné par f1; . En fait, stricto sensu, cette définition du potentiel électrochimi-
que n’est autre que celle du potentiel chimique donnée par I’équation (1.6), le pré-
fixe électro nous rappelant seulement que I’on considere des especes chargées et
que le potentiel interne de la phase intervient dans I’accroissement de 1’énergie
interne lors de 1’ajout d’ions dans une phase.

Pour mieux comprendre la notion de potentiel électrochimique, il est plus utile
de revenir a la définition initiale de travail pour transférer des ions de ’infini vers
une phase. Ce travail comprend 3 termes différents:

¢ un terme chimique qui inclut toutes les interactions a courtes distances entre

I’ion et son environnement (interactions ion-dipdle, ion-dipdle induit, forces
de dispersion, etc.);

e un terme électrostatique associé a la traversée de la couche de dipdles inter-

faciaux orientés z; Fy ;

* un terme €lectrostatique associ€ a la charge de la phase z;,Fy .
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Au total, dans le cas d’une mole d’ions, le potentiel électrochimique s’écrit
b = W+zFy+zFy = Ww+zF9 = p° +RTIng +zF9 (1.73)

Dans la mesure ou, strictement parlant, le potentiel électrochimique de 1’ion
est en fait un potentiel chimique, nous devrions appeler 1, le terme chimique ou
contribution chimique du potentiel électrochimique. Bien que cela se fasse souvent
par abus de langage, il est incorrect d’appeler 1; le potentiel chimique de I’ion. Mais
étant donné I’absence de vocabulaire officiel pour désigner le terme chimique, nous
ferons dans cet ouvrage I’abus de langage et appellerons (; le potentiel chimique de
I’ion (faute avouée, faute a demi-pardonnée). Le potentiel chimique peut étre
décomposé comme précédemment en un terme standard et un terme d’activité. Tou-
jours par abus de langage, uf représente le potentiel chimique standard de I’ion.

Si on reprend 1’équation (1.3) relative a 1’accroissement d’énergie interne,
celle-ci peut s’écrire

dU

i i (1.74)
—pdV +TdS+ Y (1, +z,Fp)dn, = —pdV+TdS+ Y fi; dn,

1 1

ou dg; représente les variations de charges associées a I’ajout d’especes i. Le terme
¢ dg; représente le travail électrique relatif a I’ajout de charge a une phase ayant un
potentiel interne ¢. On fait de fagon implicite ’hypothese que la phase est assez
large de facon a ce que I’ajout de charges ne modifie pas de fagcon notoire le poten-
tiel interne.

Ayant défini 1’énergie de Gibbs G en fonction de I’énergie interne par I’équa-
tion (1.4), on voit, en prenant la différentielle de chaque membre de cette équation
et en remplacant dU par I’expression (1.74), que

dG = Vdp - SAT + Y Qi dn (1.75)

1

Ainsi, la définition générale du potentiel électrochimique est donnée par

i = [gGJ (1.76)
ni p,T,nj;q‘,‘P

Le potentiel électrochimique représente ainsi le travail a fournir pour déplacer
une mole d’ions de I’infini vers une phase, ceci a pression, température, composi-
tion et potentiel interne constants. Néanmoins, il est impossible d’ajouter des ions a
une phase sans en changer sa composition ou sa charge et donc son potentiel
externe. Il faut ainsi considérer que la phase est assez grande pour que 1’ajout d’une
mole d’ions n’altere pas sensiblement ses caractéristiques.
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En général, la thermodynamique a pour but d’établir des relations entre des
quantités expérimentalement mesurables. On vient de voir que ceci n’est pas le cas
pour le potentiel électrochimique qui n’est pas une valeur strictement accessible par
I’expérience. La notion de potentiel €lectrochimique d’une espece chargée est donc
une notion abstraite qui est treés utile comme outil mathématique pour traiter les
phénomenes électrochimiques, mais ne peut étre strictement parlant considérée
comme une valeur thermodynamique. Ainsi, la notion de potentiel électrochimique
définie par I’équation (1.76) est par conséquent virtuelle.

En conclusion, on définit le potentiel électrochimique d’un ion comme une
quantité abstraite parce qu’il n’est pas possible de définir le potentiel chimique d’un
ion au sens de 1’équation (1.6). Attention a 1’abus de langage qui consiste a appeler
potentiel chimique, la contribution chimique de I’équation (1.73). Comme pour le
potentiel chimique des especes neutres, le potentiel électrochimique des especes
chargées a comme propriété essentielle d’avoir la méme valeur a 1’équilibre dans
toute phase en contact.

Certains définissent aussi le potentiel électrochimique standard, c’est-a-dire le
potentiel électrochimique d’une espece chargée dans un état standard, soit par exem-
ple dans I’échelle des molarités pour différentes valeurs du potentiel interne:

Bo= u +Fe (1.77)

Le potentiel électrochimique standard représente dans une certaine mesure la
partie du potentiel électrochimique qui est indépendante de la concentration. Cette
définition sera utile au chapitre 7.

1.3.2 Potentiel chimique d’un sel

Dans le cas d’un sel Cv+ AV, dissocié en solution
C.A_ & viCT v AT

le potentiel chimique du sel peut étre défini a partir du potentiel électrochimique des
ions. Si le sel dissous est totalement dissocié, le travail lié a la solvatation du sel
peut étre décrit comme une combinaison linéaire des potentiels €lectrochimiques
des ions le constituant.

Hy = V+[‘cz+ VR (1.78)

En développant 1’équation (1.78), on obtient

4+ _

% 1%
U = \/+/J(€:'Z+ +v—yiz_ +RT In (acz+) (aAz_) (1.79)
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les termes liés au potentiel interne de la phase s’éliminant de par 1’électroneutralité
du sel [erzJr +Vviz = O]. Les activités du cation et de I’anion peuvent étre expri-
mées comme le produit du coefficient d’activité par la concentration en ions. Consi-
dérant les coefficients d’activité dans I’échelle des molarités, nous pouvons définir
le coefficient d’activité du sel par

Yot = V + 7 - (1.80)
Le coefficient d’activité ionique moyen peut alors étre défini comme la moyenne

géométrique des coefficients d’activité ioniques, soit

Y = 74 (1.81)

avec v=v* +v™. Le terme relatif a la molarité est souvent une source d’erreur. En
effet, en définissant la concentration steechiométrique cy,; comme le nombre de
moles de sel dissous par litre de solvant,

Csel = Mgel / Vsolvant (1'82)

le terme relatif au produit des concentrations ioniques dans I’équation (1.79) peut
étre, dans le cas d’une dissociation totale de I’électrolyte, exprimé sous la forme
+

o) foe

avec

V- + -

= (V+Csel)v (v‘csel)v = (vice)” (1.83)

vy = (v*)v+ (v )V_ (1.84)

En résumé, on peut écrire

Ly = [v+ u(‘} n v—y;_ }r VRT In(y.4Vicy) (1.85)
ou encore
et = Mg +RTInye +VRTIn(vicy) = pg+RTInag (1.86)

[0 EXEMPLE

Le potentiel chimique dans 1’échelle des molarités de MgCl, est défini par

Hugel, = My + 20

Le coefficient d’activité du sel est donc
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_ 2 _ .3
Mgal, = Yy Vor T 7%

Le coefficient steechiométrique moyen est alors

Ainsi, le potentiel chimique sel s’écrit

- - 3
Hmgel, = [#ﬁgu + 205 }r RT 1“(47Mgc120Mgc12 )

1.3.3 Potentiel chimique réel

Etant donné que le potentiel externe w peut étre mesuré, certains ont proposé
de définir le potentiel chimique réel de ’ion i dans la phase comme le potentiel
électrochimique dans la phase non chargée, c’est-a-dire

o = u;+zFy (1.87)

14

Ainsi, le potentiel électrochimique peut étre défini comme la somme du poten-
tiel chimique réel et d’un terme électrostatique lié a la charge de la phase. On peut
également définir le potentiel chimique réel standard par

of = u’+zFy (1.88)

1.4 POTENTIEL ELECTROCHIMIQUE DE L’ELECTRON

1.4.1 Structure de bandes

Un solide cristallin peut étre considéré comme une molécule géante et une
approximation de la fonction d’onde électronique peut étre obtenue suivant la théo-
rie des orbitales moléculaires (OM). Comme pour une molécule classique, les OMs
sont obtenues par combinaison linéaire des orbitales atomiques (OA). Prenons par
exemple le cas du sodium illustré par la figure 1.15, dont la structure électronique
est 15, 252, 2p®, 3s! et imaginons que le cristal contienne N atomes. Lorsque deux
atomes de sodium sont rapprochés pour former le dimere Na,, les deux OAs 1s se
combinent pour former deux OMs ols et 0*1s. Pour Na,, le recouvrement des orbi-
tales atomiques situées prés du noyau est tres faible, et par conséquent le niveau
d’énergie des OMs est presque identique a celui des OAs 1s des atomes isolés. Pour
les N atomes du cristal, les N OAs 1s forment N OMs dont les énergies sont a peu
pres identiques a celles de I’OA 1s de I’atome de sodium. De méme, les électrons
des niveaux 2s et 2p interagissent peu et forment N OMs dont les énergies sont a
peu pres identiques a celles de I'OA 2s et 2p. Les électrons 3s, par contre, interagis-
sent et forment des OMs délocalisées. La différence d’énergie entre les OMs
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Fig. 1.15 Distribution des niveaux d’énergie pour le sodium.

supérieures et inférieures est a peu pres la méme que celle qui sépare les OMs 03s
et 0*3s (quelques eV) dans Na,. Si le nombre d’atomes dans le cristal N est grand,
les niveaux d’énergie des OMs seront tellement rapprochés qu’ils formeront une
bande continue de niveaux d’énergie.

En résumé, on peut dire qu’un niveau d’énergie atomique donne naissance a
une bande large de niveaux d’énergie si il y a recouvrement des orbitales. Dans le
cas du cuivre, dont ’atome isolé a la structure 152,2 52,2 p®,3 52,3 p%,3d'%et 4 5,
seuls les niveaux 3d et 4s donnent lieu a une telle structure. La structure de bandes
dans les solides se traduit dans les spectres d’émission de rayons-X par des lignes
assez diffuses, alors que les lignes provenant de transitions faisant intervenir des
orbitales internes sont tres fines.

Pour qu’un électron soit mobile dans un solide, il faut qu’il y ait des niveaux
vacants au sein d’une bande. On appelle bande de valence la plus haute bande rem-
plie et bande de conduction la plus basse bande non remplie.

Trois cas sont alors possibles selon la position relative des bandes:

¢ Les bandes de conduction et de valence se recouvrent. Le solide a une
conductivité dite métallique, e.g. Na, Cu...

e La bande de conduction est vide a la température O K. Les bandes de con-
duction et de valence sont séparées par une bande dite interdite, dont la lar-
geur est supérieure a quelques eV. Le solide est dit isolant, car une simple
excitation thermique (= kT = 0,025 eV a 300 K) ne peut suffire a promouvoir
un électron de la bande de valence a la bande de conduction.

e Silalargeur de la bande interdite est inférieure a 1’eV, une excitation thermi-
que est alors possible. La conductivité sera faible, mais non nulle, et aug-
mentera avec la température. Le solide est dit semiconducteur.

Il faut noter que la conductivité électrique d’un métal baisse avec une augmen-
tation de la température, alors que celle d’un semiconducteur augmente.
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1.4.2 Distribution de Fermi-Dirac

A cause du principe d’exclusion de Pauli, la répartition des €lectrons entre les
différents niveaux d’énergie n’obéit pas a la loi statistique de Boltzmann mais a la
loi de distribution de Fermi-Dirac (voir annexe 1A, p. 48). La probabilité P(E)
qu’un niveau d’énergie E soit occupé est donnée par

P(E) = ! (1.89)

1+ exp[(E—ﬁ:i[/pze)/kT}

comme l’illustre la figure 1.16. ,u - est le potentiel électrochimique de 1’élec-
tron exprimé dans 1’échelle ou I’ état electronlque le plus bas (point d’énergie zéro)
est pris comme origine (fig. 1.17).

Au zéro absolu (T = 0 K), tous les états électroniques sont remplis par ordre
séquentiel, et 1’énergie qui correspond a ’THOMO a 0 K est appelée énergie de
Fermi E; (HOMO = Highest Occupied Molecular Orbital). Ainsi, la probabilité de
remplissage d’un état €lectronique vaut 1 si E < Ecet 0 si E > Eg. A cette tempéra-
ture, le potentiel électrochimique de 1’électron mesuré a partir du point d’énergie
z€ro est alors €gal a 1’énergie de Fermi ( ‘[M/ (OK)=E; ). Etant donné que pour
un métal, le potentiel électrochimique de 1*¢leCtron ne dépend quasiment pas de la
température, le potentiel électrochimique de 1’€lectron est souvent appelé par abus
de langage le niveau de Fermi, ceci a toutes températures ( ﬁi}f e (T)=E; ).

Aux températures supérieures, la courbe de probabilité présente un point d’inflexion
pour E= ‘u " (T), mais, compte tenu de la faible valeur de k7T par rapport a
,u - fpze (D) % temperature ambiante, c’est seulement dans un domaine trés étroit d’éner-
gle que la fonction de Fermi-Dirac prend des valeurs nettement différentes de O et 1.

Le niveau de Fermi est ainsi défini comme le niveau d’énergie ayant une pro-
babilité d’occupation égale a 1/2.

L’équation de Fermi-Dirac donne la probabilité d’occupation par un électron
d’un niveau d’énergie donné. Pour connaitre le nombre d’électrons par unité de
volume dn(E) possédant une énergie entre E et E + dE, il faut multiplier cette pro-
babilité par la densité d’états — occupés ou non — ayant une telle énergie.

1,2 T T

10 T=298K
0.8 |- —
0,6 |- -
04 L 4

P(E)

0,2 —

0’0 | | | L L
-04 -0,2 00 0,2 04

(E-Ep)/eV

Fig. 1.16 Fonction de distribution de Fermi-Dirac.
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1.4.3 Travail d’extraction d’un électron

Le travail pour ajouter une mole d’électrons au métal est par définition le
potentiel électrochimique de I’électron

po= yM-FeM = WM -FM-Fy™ = oM -Fy™ (1.90)

ol dans cette expression, le potentiel électrochimique, le potentiel de surface, le poten-
tiel externe et le potentiel interne sont définis par rapport au vide. Il faut remarquer que
le potentiel chimique de 1’électron ne fait pas intervenir d’état standard et d’activités
(attention a I’abus de langage, § 1.1.6). En effet, le nombre d’électrons d’un métal est
lié a la nature de ce dernier, et le terme chimique ne dépend que de la nature du métal.

En physique du solide, on mesure — par exemple par émission photoélectrique
— le travail nécessaire pour extraire un électron d’un métal non chargé. Ce travail
d’extraction de 1’¢lectron (Work function) est désigné par la lettre capitale grecque
® (a ne pas confondre avec le potentiel interne ¢). Par définition, nous voyons que
le travail d’extraction est ’opposé du potentiel chimique réel de I’électron comme
illustré sur la figure 1.17

<I)€1\f[ = - (xi\f (1.91)

Le travail d’extraction est défini comme 1’énergie nécessaire pour extraire un
électron du niveau de Fermi d’un métal non chargé. En premiere approximation, on
peut dire que le niveau de Fermi ne varie pas avec la température. Il est important de
noter que le travail d’extraction dépend de la structure de la surface au niveau ato-
mique et doit par conséquent étre défini pour chaque face cristallographique. Le tra-
vail d’extraction des métaux varie de 2,3 eV pour le potassium a 5,3 eV pour 1’or
(voir annexe B1 a la fin de I’ouvrage).

zéro d’énergie dans le vide

terme potentiel
travail d’extraction chimique électrochimique
mesuré a partir du vide

2 OM = _gM uM M
2 e e e e
=
=
% —
=% -Fy
2 E;
) . . :
5 8 niveau de Fermi
5 0§

oh 5 ~M potentiel électrochimique

2 £ He“ipze  mesuré A partir du pze

g3

©
point d’énergie zéro (réseau de cations)

Fig. 1.17 Diagramme d’énergie pour un métal non chargé.
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1.4.4 Contact entre deux métaux

Quand deux métaux non chargés sont mis en contact, les électrons iront du
métal M' au travail d’extraction le plus faible vers le métal M? au travail d’extrac-
tion le plus élevé, jusqu’a ce que les niveaux de Fermi soient égaux dans chaque
métal, ceci étant I’équilibre thermodynamique. Ainsi, a 1’équilibre, M! devient posi-
tivement chargé et M? devient négativement chargé, comme illustré 2 la figure 1.18.

A

oM! oM’
EM! e
f
4\ Esz
métal 1 métal 2
Ef
métal 1 métal 2

5 o

Fig. 1.18 Contact entre deux métaux ayant des travaux d’extraction différents.

L’équilibre électrochimique est décrit par 1’égalité des potentiels électrochimiques
~ M] - M2
H- o= U (1.92)

En appliquant la définition du potentiel électrochimique (1.90) et en introdui-
sant le travail d’extraction défini par I’équation (1.91), on peut calculer la différence
de potentiel de Volta

M M = (@M oM/ F (193)

[0 EXEMPLE

Calculons la tension de Volta résultant de la mise en contact de piéces en or et en argent
sachant le travail d’extraction pour un électron pour ces deux métaux est respectivement
532et430eV:

‘I/Ag_ l//Au: _((I)Ag_ (I)Au)/F

11 est intéressant de s’attarder ici sur les unités. L’eV est une unité d’énergie qui corres-
pond au travail du déplacement d’une charge élémentaire 1,6- 107! C sous I’action
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d’une différence de potentiel de 1 V. Ainsi pour obtenir le travail d’extraction en Joules,
il faut le multiplier par 1,6-107'° J - eV~!. Dans 1’équation (1.93), on raisonne sur une
mole d’électrons et le travail d’extraction est a multiplier par la constante d’ Avogadro.
La constante de Faraday est la charge correspondant a une mole de charge élémentaire.
Ainsi, on a simplement

Az _ A
phAs — yAu = _w = 1,02V J
A€

1.4.5 Sonde de Kelvin

La sonde de Kelvin peut étre utilisée pour mesurer des tensions de Volta et
indirectement des différences de potentiels de surface.

Considérons un métal o et un métal 3 séparé de quelques millimetres, et reliés
entre eux par un circuit €lectrique comprenant une source de tension et un
amperemetre, comme illustré sur la figure 1.19. Pour mesurer la tension de Volta
entre les métaux o et f3, la source de tension E est ajustée de facon a ce qu’aucun
courant traverse le systeme assurant ainsi 1’égalité des potentiels externes des deux
phases et .

yo = yb (1.94)

Il existe deux méthodes pour réaliser expérimentalement cette condition.

Dans la premiere méthode, la piece B est fixe par rapport au métal ¢, et une
source de radiation Y est utilisée pour ioniser le gaz situ€ entre les deux métaux o et
B. Si ces deux métaux ont des potentiels externes différents, il existe un champ €élec-
trique statique entre o et 3, et ainsi les cations formés en phase gazeuse par les
rayons ionisant iront vers le métal chargé négativement, et inversement les charges

vibrateur

Cu L

Cu

Fig.1.19 Electrode vibrante pour la mesure des différences de travail d’extraction entre deux métaux.
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négatives iront vers le métal chargé positivement. Un courant résulte de ce transport
de charges en phase gazeuse. La source de tension est variée de telle sorte que ce
courant devienne nul, assurant ainsi 1’égalité des potentiels externes des métaux o
et B.

Etant donné que les courants alternatifs sont plus faciles a mesurer que des
courants continus, la deuxieéme méthode consiste a relier la phase 8 a un vibrateur
comme illustrée sur la figure 1.19, de telle facon a ce que la distance entre les
métaux o et B varient a la fréquence . De cette maniére, le condensateur formé par
les métaux o et f aura une capacité qui varie de fagon harmonique a la méme fré-
quence que le vibrateur. Si les deux métaux o et B ont des potentiels externes diffé-
rents, un courant capacitif de fréquence @ peut étre mesuré dans le circuit. Comme
ci-dessus, la source de tension est alors réglée de fagon a ce que le courant alternatif
ayant la fréquence du vibrateur soit nul.

La tension E procurée par la source est une tension de compensation égale qui,
par définition, est égale a la différence des potentiels internes des fils de cuivre qui
connectent la source aux plaques de métal B et , fils de cuivre appelés Cu et Cu,
respectivement. Etant donné que les fils de cuivre ont le méme potentiel chimique
défini par I’équation (1.90), la tension E s’écrit

E = ¢% ¢ = ([tf_“ - )/F (1.95)
Pour les métaux en contact, 1’égalité du potentiel électrochimique de 1’électron
conduit a

E = (ﬁﬂ ﬁj‘,)/F (1.96)

o

et ainsi de par les équations (1.91) et (1.94)
E = (o"-0f)/F (1.97)

La tension de compensation est donc égale a la différence des travaux d’extraction,
qui correspondrait a la tension de Volta entre les métaux aet f si ces deux métaux
étaient en contact.

Cet appareil peut étre également utilisé pour mesurer des différences de
potentiel de surface. En effet, prenons un échantillon métallique o dont le potentiel
de compensation est Ey, et supposons que 1’on fasse passer, au-dessus du métal o
seulement, un gaz dont les molécules peuvent s’adsorber sur le métal (par exem-
ple, adsorption de monoxyde de carbone sur du platine). Le potentiel de surface de
o est alors modifié et une nouvelle valeur du potentiel de compensation Ejj est
mesurée.

Ey = (o -of)/F (1.98)
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Si le travail d’extraction sur 8 n’est modifié, on a ainsi
Ey-F = (@M -0%)/F = z -y (1.99)

car le potentiel chimique de 1’électron sur  est constant, étant une propriété relative
a l’intérieur du métal et non a son état de surface. Si I’électrode vibrante est une
pointe tres fine, on peut utiliser la sonde de Kelvin pour imager des surfaces avec
des motifs de molécules.

La sonde de Kelvin peut aussi étre utilisée pour mesurer des variations de
potentiel de surface de phases non-métalliques, comme par exemple des solutions.
Le montage utilisé est alors celui de la figure 1.20. Comme précédemment, le prin-
cipe consiste a ajuster la tension de compensation E pour obtenir 1’égalité des
potentiels externes donnée par I’équation (1.94).

vibrateur

Cu

Cu

Fig. 1.20 Electrode vibrante pour la mesure des tensions de Volta.

Comme précédemment, 1’équilibre €lectronique entre les fils de cuivre et les pla-
ques de métal nous donne

E = ¢ ¢ = ¢Pr 9P (1.100)
Etant donné que les métaux J et [32 sont de méme especes, leur potentiel de surface,
qui ne dépend que de la nature du métal, sont égaux et ainsi de par I’équation (1.94),
la tension de compensation est égale a la différence des potentiels externes de aet 3.

B _ o

E = yP_y (1.101)

L’intérét de cette deuxieme approche est surtout la mesure des variations des
potentiels de surface de o, par exemple lors de 1’adsorption de surfactants ionisés a
la surface d’une solution. En faisant I’hypothese qu’il y ait un équilibre rédox entre
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la phase a et 3,, on peut écrire 1’égalité du potentiel électrochimique de I’électron
entre les deux phases

B = ut -Fr-ry® = @P = WP oFgh Ry 102
pour obtenir

Ev-E = (v -y®) (v -v") = xi-aF (1.103)
Les sondes de Kelvin sont souvent utilisées en conjonction avec des cuves de
Langmuir pour mesurer la compression de monocouches que 1’on peut également

suivre en mesurant la tension de surface.

II

[  EXEMPLE:

La sonde de Kelvin a été utilisée pour mesurer 1’adsorption de nanoparticules d’or sur
une €lectrode d’or recouverte d’abord d’une monocouche auto assemblée (SAM) d’acide
11-mercapto-undecanoique, puis d’une couche de poly-lysine positivement chargée.
Apres 1’adsorption d’une couche de nanoparticules d’or de 18+2 nm de diametre, on
obtient un assemblage comme I’illustre le schéma ci-dessous.

Les mesures de la couche —1 correspond a une électrode d’or propre, celle de la couche 0
de I’électrode d’or recouverte de la monocouche auto assemblée, celle de la couche 1
correspond a la premiere couche de poly-lysine, celle de la couche 2 de la premiére cou-
che de nanoparticules d’or, celle de la couche 3 de la deuxieme couche de poly-lysine,
celle de la couche 4 de la deuxiéme couche de nanoparticules d’or, etc.

Ces données illustrent comment la sonde de Kelvin permet de suivre la construction
d’assemblages moléculaires sur des électrodes

SAM 56FTT— T T T ge

&

5 - y 541+

:U il

< 3 Z 52 -

g Au §3]

Q

5 S 4 50 -

481 . 1oy
0 4 8 12 16 20
nombre de couches
(Extrait de la these de Joseph Kakkassery, EPFL 2005) 0

1.5 POTENTIEL ELECTROCHIMIQUE DE L’ELECTRON
EN SOLUTION

1.5.1 Potentiel électrochimique de I’électron en solution en présence
d’un couple rédox

Dans la section 1.4, nous avons traité le potentiel électrochimique de 1’électron
dans un solide. Vu son extréme réactivité, I’électron ne peut exister en solution
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comme espece solvatée que pour des durées relativement courtes et par conséquent
nous ne traiterons pas le cas du potentiel électrochimique de 1’électron solvaté.
Néanmoins, il peut étre parfois utile d’utiliser la notion, plutot abstraite, de potentiel
électrochimique ou méme la notion de niveau de Fermi de 1’électron en solution
sachant que ce dernier réside sur une espece réduite. Pour mieux comprendre ce
concept de niveau de Fermi pour un couple rédox en solution, nous allons considé-
rer ’exemple du couple rédox Fe?*/Fe*.

Pour définir le potentiel chimique réel de I’électron en solution, considérons
I’oxydation de Fe(Z;D en Feél‘;) en solution et considérons 1’électron comme espece
a part entiere

2+ — 3+ —
Fela) < Feqag) + €aq)

D’un point de vue thermodynamique, nous pouvons traiter cet équilibre virtuel
comme nous le ferons au chapitre 2 pour les réactions rédox sur €lectrode, et écrire

fpoe = Mg+ (1.104)

définissant ainsi le potentiel électrochimique de I’électron en solution.
Nous pouvons décomposer cette oxydation (fig. 1.21) en faisant intervenir les
étapes suivantes:
e Sortie de I’ion Fe(zafl) de la phase aqueuse. Le travail correspondant est
’opposé du potentiel électrochimique de I’ion Fe?*,

o = o, +2Fy° (1.105)
* Entrée de I'ion Fe>*. Le travail correspond au potentiel électrochimique de

I’ion Fe3*

I 5 = 05 +3Fy® (1.106)

e Transfert de I’électron de I’infini vers la solution. Le travail correspond au
potentiel électrochimique de 1’électron en solution

o= o) -Fyd (1.107)

Ainsi a I’équilibre, nous pouvons définir le potentiel chimique réel de 1’élec-
tron en solution par

o = o) - b (1.108)

De maniere générale, pour un couple rédox a un électron, nous pouvons écrire

= oy — oy (1.109)
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et définir le potentiel chimique réel standard de I’électron en solution par

a®® = a2 - oSS (1.110)

La notion de potentiel chimique réel de I’électron en solution dépend donc de
la nature du couple rédox. Le potentiel chimique réel correspond au travail accom-
pagnant le transfert d’un électron de I’infini vers une solution non chargée, comme
I’illustre la figure 1.21. Par analogie avec les métaux, le potentiel chimique réel de
I’€lectron en solution est 1’opposé du travail d’extraction d’un électron d’une solu-
tion. Ainsi, on peut définir une énergie d’oxydation AE pour une réaction d’oxy-
dation en solution mais considérant 1’électron comme une espece au repos a I’infini

2+ 3+ -
Felag = Felag) * €
donnée pour une mole par
AE, = —,[Les, (1.111)

soit encore dans I’exemple de la figure 1.21 en faisant I’hypothése que la solution
est idéalement diluée

Co 3+
~S ~S © © F S
AEg = UZs —Hpow = Ops —0Opo +RTIn —— [+ Fy> (1.112)
cFez+
A
vide
A
~s
#Fe3+
15 ~S
'gﬁ “Hpe2+
2 Y 3+, -
5 I / Fe(aq) + €y
~8
AEq i
A 3+ —
Fe(r) / Fe(ag) + €ag)

Fig. 1.21 Potentiel électrochimique de 1’électron en solution en présence d’un couple rédox.

1.5.2 Niveau de Fermi pour le couple rédox Fe3*/Fe2* en solution

En solution, les ions Fe>* et Fe?* sont hydratés et I’on doit considérer I’interac-
tion de ces ions avec les molécules de solvant. Ainsi, la présence du solvant a pour
effet d’abaisser les niveaux d’énergie des especes oxydées et réduites, par rapport a
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3+ —
Fe(g) + €¢v)

AGyyq (Fe™)

énergie

Fig. 1.22 Energies des ions en solution et en phase gazeuse. Ey représente 1’énergie d’ionisation en
phase gazeuse.

leur niveau respectif en phase gazeuse qui définit I’énergie d’ionisation. Pour une
phase liquide non chargée, la différence d’énergie liée a la solvatation d’un ion est
égale a Iénergie Gibbs d’hydratation AGy,q définie au chapitre 3.

La différence principale entre une solution aqueuse et la phase gazeuse est due
au fait que 1’énergie de polarisation du solvant polaire fluctue avec I’agitation molé-
culaire, comme [’illustre la figure 1.22. Ainsi, ’énergie d’oxydation en solution
définie par 1’équation (1.111) fluctue également avec la polarisation du solvant,
contrairement a I’énergie d’ionisation E; qui est une propriété intrinséque au couple
rédox en phase gazeuse.

En premicre approximation, on peut faire I’hypothese que 1’énergie de la sol-
vatation varie de fagcon harmonique avec la polarisation du solvant, comme illustré
par une parabole sur la figure 1.23. Pour étre plus rigoureux, on devrait considérer

A EF62+ E

énergie

A

P, P°, polarisation

Fig. 1.23 Variation des niveaux d’énergie avec la fluctuation de la polarisation du solvant.
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des coordonnées associées aux modes normaux pour tous les degrés de liberté
impliqués dans la fluctuation du solvant. Dans ce cas, les courbes d’énergie seraient
des paraboloides. Néanmoins, nous nous contenterons ici d’un syst¢éme a coordon-
née unique que nous appelons la polarisation du solvant.

On peut ainsi écrire que la variation d’énergie liée a la fluctuation du solvant
pour 1’ion Fe?* solvaté s’écrit

K 24+ 2
o _ Fe o
E o —ES, = T(P ~ P, ) (1.113)

et celle pour Iion Fe>* solvaté

K 3+ 2
0 _ Fe _ po
Ege —Epe = 5 (P PFe3+) (1.114)
ou encore
K_ i, 2
0 — _F7 (p_ po 0
Ege ~Ejpe = 5 (P-Bs ) +AES (1.115)

ou K_ .. représente la courbure de la parabole, P la polarisation du solvant hors
d’équilibre, Plfex+ la polarisation optimale du solvant autour de 1’ion Fe**, et ou
AEJ est I’énergie d’oxydation définie par I’équation (1.111) quand les polarisations
sont optimales.

AE§ = ESs —ES,. (1.116)

Pour déterminer la courbure des paraboles, comparons leur position relative.
En introduisant le parameétre )»Feh défini par

K_,, 2
- LJ(P°3+—P°2+) (1.117)
1’équation (1.113) pour Fe** s’écrit

2
A (P=P°,
E ., —E°, = F‘”( F“z) (1.118)
Fe Fe (PO —PO )
Fe3+ Fe2+

Ainsi quand P = PFOe3+’ alors

0o
EFeZ+ EFe2+

= lFe“ (1.119)

0
FCZ+

Cette équation nous permet de donner un sens physique au parametre lFeB. En
effet, )“Fez* correspond a I’énergie de ré-organisation du solvant suite a la réduction
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trés rapide de Fe3* en Fe?* (rapide par rapport 4 1’échelle des temps de solvatation),
otl I’on se retrouve avec un ion Fe?* ayant la solvatation optimale d’un ion Fe*.
lFe% correspond alors a 1’énergie de relaxation du solvant de cet état hors d’équili-
bre vers la polarisation optimale.

De la méme maniére, pour Fe>*, on peut définir le paramétre lFe3+

K 3+ 2
- _F7 (po _ po
ZFC.% - 2 (P 3+ P 2+ ) (1 120)

et I’équation (1.114) devient

l 3+ (P_PI;LH)Z

E s —E)s = Fe : (1.121)
o (o]
(PFe3+ - PF6:2+ )
quand P = PF(’62+, alors
0 _
Eeor —Epo| o = g (1.122)

Fe2*

De nouveau, /,LFe3+ correspond a 1’énergie de ré-organisation du solvant suite a
I’oxydation trés rapide de Fe?* en Fe3*, ol ’on se retrouve avec un ion Fe** ayant la
solvatation optimale d’un ion Fe?*.

Plutdt que de tracer la fluctuation d’un niveau d’énergie en fonction de la pola-
risation comme illustrée sur la figure 1.23, on peut aussi la tracer en fonction de la
différence AEq des énergies des états oxydés et réduits, qui représente 1’énergie
d’oxydation en solution pour une polarisation donnée (avec extraction de I’électron
vers I’infini), soit le passage vertical d’une parabole a 1’autre.

AEO = EFe3+ - EFez+ (1 123)

Par différence des équations (1.121) et (1.118), on obtient

AE,—AES = P (P ~ B )2‘%@“ SP ~ P )2 \(1.124)
(P2 = P2ar)

Pour simplifier, faisons I’hypotheése supplémentaire que les énergies de
ré-organisation sont égales, c’est-a-dire que les deux paraboles de la figure 1.23 ont
la méme courbure. Dans ce cas, I’équation (1.124) se réduit a

PFOe“ +PF(;3+ -2P

AEG-AEy = A (1.125)
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Par substitution, la fluctuation d’énergie pour Fe?* donnée par 1’équation
(1.118) devient

2
— 0_
E . —E°, = (420 - A8 - 1) (1.126)
F62+ F62+ - 41 .

et celle pour Fe** donnée par 1’équation (1.121) s’écrit

2
AEq — AES +/1)
o _ ( (0] O
Eon—ES = 0 (1.127)

La figure 1.24 illustre que les fluctuations de I’énergie des ions en solution
varient aussi de fagon parabolique en fonction de la fluctuation de I’énergie d’oxy-
dation AEg — AE]. Quand AEG = AEJ + A, ’espeéce réduite est dans son état de
polarisation optimale et quand AE, = AEQ — A I’espece oxydée est a son tour dans
son état de polarisation optimale.

<

énergie

AEq —AEQ

Fig. 1.24 Variations des niveaux d’énergie des especes oxydées et réduites avec la fluctuation du
solvant données par les équations (1.126) et (1.127).

Nous pouvons faire I’hypothese que les fluctuations des niveaux d’énergie
EFe2+ et EFe3+ suivent une statistique de Boltzmann qui peut s’écrire en fonction de
la différence d’énergie associée a la fluctuation du solvant autour de I’ion.

La fonction de distribution normée du niveau d’énergie EF62+, qui représente la
densité de probabilité du niveau d’énergie de I’espece réduite, s’écrit alors



42 Electrochimie physique et analytique

(E2) - e
WFez+ (AEO) = — f Fe? _ e :
J‘O f(EFez+ )dEFez+ J‘°° e_(EFeh _EFe“ )/kT daE .
0 Fe
(AF-aES -2) (ar0-(a3 )]
e WA e AkTA (1.128)
_ (e -ar8 1)’ B ATKT A

e W,

—oo

et celle pour Fe**

(E_ ) .
WFe3+(AEO) = ~ f Fe’ _ e o
Jo J(Eg s )AEL 5. Jme_(EFe“_EFeS* )/deE §
0 Fe
(AEO—AE8+/1)2 (AEO—(AES—A))Z
e 4T o awar (1129

2
(ol (o)
(AE AE, +/1) JATKT A

[Tewra AR,

On peut tracer ces fonctions de distribution normées qui représentent les densi-
tés de probabilité d’énergie pour les especes oxydées et réduites en fonction de
I’énergie d’oxydation en solution AEg, comme illustrées sur la figure 1.25. Les
courbes ainsi obtenues sont des gaussiennes. Il est important de bien comprendre
que chaque distribution gaussienne ne représente pas une bande de plusieurs
niveaux d’énergie, mais bien la fluctuation d’un seul niveau associée a la fluctua-
tion de la polarisation du solvant.

Lorsque I’énergie d’oxydation AEq est égale & AEQ, c’est-a-dire 1’énergie
d’oxydation quand 1’état oxydé et 1’état réduit sont dans leur état de solvatation
optimal (voir la figure 1.23), les fonctions de distributions Wp.. (AEO) et
W (AEO) sont égales. Comme illustrés sur la figure 1.24, les écarts des énergies

Fe3+
de solvatation par rapport aux minima sont alors aussi égaux.

EF63+ - E;e3+ = EF62+ - EECZ+ = ﬂ, / 4 (1 130)

Les densités d’états d’énergie des especes rédox sont obtenues en considérant
leurs concentrations et la probabilité d’existence de cet état

DFCZ+ (AEO ) = C

e Wi (AEQ) (1.131)
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fluctuation du
niveau d’énergie de 1’état réduit

fluctuation du
niveau d’énergie de 1’état oxydé

5

5

Wi (

densité de probabilité d’états d’énergie
Fig. 1.25 Fonctions de distribution des états d’énergie de 1’espece réduite (niveau occupé par 1’élec-
tron) et de 1’espece oxydée (niveau vacant).

et

(AEg) = (AEp) (1.132)

F 3+ CF %+ Fe 3+

Puisque D (AEO) et DF . (AEO) représentent respectivement la densité d’états
d’énergie pour I’espece réduite (€tat occupé par 1’électron) et oxydée (état non
occupé par I’électron), D(AEq) égale a la somme des deux densités d’états repré-
sente la densité de tous les €tats possibles (occupé ou vacant).

D(AE,) = (AEq)+ Dy . (AEq) (1.133)

F2+

Dans un systéme rédox a deux niveaux d’énergie, si F(AE() est la probabilité
que le couple rédox soit oxydé, alors 1 — F(AE) est la probabilité pour que le cou-
ple rédox soit réduit. On en déduit que la densité d’états d’énergie pour 1’état oxydé
est égale au produit de la densité des états d’énergie D(AE() par la probabilité que
le couple rédox soit oxydé

D5 (AEg) = D(AEq)-F(AE) (1.134)

De méme, la densité d’états d’énergie pour 1’état réduit est égale au produit de la
densité des états d’énergie D(AE() par la probabilité que le couple rédox soit réduit.

Dy (AEg) = D(AEp)- (1- F(AEy)) (1.135)

En prenant le rapport des équations (1.134) et (1.135), on obtient
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1-F(AEy)  Dpar(AEg) o Weo (AEp)
F(AEo) DFe3* (AEo) CFe3* WFe3* (AEo)
R 2
(MO —(AEO +/l)) AEq—AES
YT T — AEg—AE
_ Cro2+€ 4kTA _ Cro2+€ kT _ . OkT Fo
2
(aro-{ae8-7)
Cpore 4kT A
(1.136)
en posant
0o cFe3Jr
AEg = AE§+kTIn| Fe— (1.137)
CF62+

Ainsi, la probabilité F(AEq) que le couple rédox soit oxydé obtenue a partir de
I’équation (1.136) est en fait une distribution de Fermi-Dirac a deux niveaux d’énergie

1
F(AEy) = ST (1.138)
(6]

l+e KT
ou AEf  représente I'énergie de Fermi pour cette distribution. Cette énergie repré-

sente 1’énergie d’oxydation pour laquelle les densités d’états d’énergie DFe“ (AEO)
et DFe‘“ (AEO) sont égales. On en déduit ainsi que pour cette énergie on a

AEpo —AEG
= e KT (1.139)

CF e 3+

C
Fez+

En général, par exemple dans le cas d’un métal, il est coutumier de visualiser
les états d’énergie remplis sous les états vides. Pour ce faire, nous pouvons retracer
la figure 1.25 et tracer la densité des états d’énergie non plus en fonction de AE
mais de 1’opposé AER définie par

AER = —-AEy = E_, —E_s (1.140)
Les densités de probabilité s’expriment alors

(st —{asi-2)]
e 4KT 2

JArkT A

Wi (AER) (1.141)

et
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(a5 -(asi+2))
e 4KT A
J4mkT A

Wi (AER) (1.142)

comme [’illustre la figure 1.26.

AEg

W,

0oxX

(Ag)

AEﬁ 2 fluctuation du

/ i niveau d’énergie de 1’état oxydé
21
AR

AES -2 Y _ fluctuationdu
R niveau d’énergie de 1’état réduit

Wiea (AER)

-
-

densité de probabilité d’états d’énergie

Fig. 1.26 Fonctions de distribution des états d’énergie de 1’espece réduite (niveau occupé par I’élec-
tron) et de I’espece oxydée (niveau vacant).

De la méme maniere, les densités d’états d’énergie des especes rédox sont
obtenues en considérant leurs concentrations et la probabilité d’existence de cet état

Do (AER) = e W o (AER) (1.143)
et

D (AER) = Wi (ABR) (1.144)

Si D(AER ) représente la densité de tous les états possibles (occupé ou vacant).
D(AER) = D, (AER)+D . (AER) (1.145)

et si G(AER) est la probabilité que le couple rédox soit réduit, alors 1 — G(AER) est
la probabilité que le couple rédox soit oxydé. On en déduit que la densité d’états
d’énergie pour 1’état réduit est €gale au produit de la densité des états d’énergie
D(AEyR ) par la probabilité que I’état soit réduit

Do (AEg) = D(AEg)-G(AEy) (1.146)
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et donc que
Dy (AER) = D(AER)-(1-G(AER)) (1.147)

Toujours en prenant le rapport des équations (1.146) et (1.147), on obtient

G(AER)  Dgos (AER) G Wi (AER)
1-G(AER) D, s (AER) Cro3 Wi (AER)
o 2
(e ~{arg-2)) A -aR
e 4KT A e kT
- =
(AER ~(arg+2)) Cred+
Conie 4KT A
_AER ~AEr
= e M (1.148)
avec
o cFez+
AEp, = AER+KTIn| -F™ (1.149)
C. 3+
Fe

Ainsi, la probabilité G(AER) que le couple rédox soit réduit obtenue a partir de
I’équation (1.148) est toujours bien slir une distribution de Fermi-Dirac a deux
niveaux d’énergie

G(AER) = - 1.150

R AEg —AEg, (1.150)

l+e KT

ol AEFR représente 1’énergie de Fermi pour de la distribution de I’état réduit. Cette
énergie représente 1’énergie de réduction pour laquelle les densités d’états d’énergie
DFeh (AER) et DF63+ (AER) sont égales. On en déduit ainsi que pour cette énergie
ona

AE,, ~AE§

Cred+ ST
FT = e T (1.151)

CFe2+

La différence principale avec la distribution de Fermi-Dirac pour les états
d’énergie électronique dans un métal défini au § 1.4.2 vient du fait que pour un cou-
ple rédox il n’existe que deux niveaux d’énergie qui correspondent a I’état réduit et
a I’état oxydé.

Dans cette approche, appelée modele de Gerischer, la fluctuation des niveaux
d’énergie pour I’espece réduite et oxydée est décrite par une fonction de distribution
de ces états exprimée en fonction de seulement deux paramétres: A I’énergie de



Potentiel électrochimique 47

réorganisation du solvant et I’énergie d’oxydation AEJ ou de réduction AER qui
représente respectivement la différence des niveaux d’énergie entre I’espece oxydée
et réduite, ces dernicres étant dans leur état de solvatation optimale.

L’énergie de ré-organisation peut se calculer a partir de modeles de solvatation
qui peuvent distinguer la sphere interne des molécules ou ligands complexant direc-
tement ’espece considérée et la sphére externe des molécules de solvants.

L’énergie d’oxydation en solution AEJ, ou celle de réduction AER , peuvent
étre définies a partir du potentiel rédox standard que nous définissons au chapitre
suivant.

Dans I’approche thermodynamique du § 1.5.1 nous avons défini le potentiel
électrochimique de I’électron comme 1’opposé d’une énergie d’oxydation,
c’est-a-dire comme une énergie de réduction (voir les équations (1.111) et (1.140)).
Dans I’approche statistique, 1’énergie de Fermi représente 1’énergie de réduction
pour laquelle les densités d’états d’énergie DFeh (AER) et DFe“ (AER) sont éga-
les. Ainsi, étant donné que sur la figure 1.21 nous faisons I’hypothese que les
niveaux d’énergie de Fe%;:]) etde Fega‘:]) + €(aq) SONt égaux, nous pouvons plus géne-
ralement écrire que le potentiel électrochimique est égale a I’énergie de Fermi défi-
nie par I’équation (1.149)

uj, = AEg, (1.152)

Quand les concentrations en Fe?* et Fe>* sont égales (cas standard), I’équation
(1.152) permet de définir le potentiel électrochimique standard de 1’électron en
solution

~o,S

s = /,Lee;S—F)(S—Fy/S = AER = AEQ (1.153)

Ainsi, dans le cas de solutions non chargées (l//s =0), les équations (1.112) et
(1.140) nous permettent d’écrire

oS _ S oS _ o _ ©
o’ = ay-ets = ARy = AEf (1.154)

e

définissant ainsi le potentiel chimique réel standard de 1I’électron en solution.
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ANNEXE 1A: STATISTIQUE DE FERMI-DIRAC

La statistique de Fermi-Dirac est relative a la distribution d’un systeme de par-
ticules indiscernables (par exemple des fermions de spin 4,35,% .., etc.) sur des
états quantiques qui sont invariants par rapport a la distribution. Dans le cas d’une
distribution d’électrons dans des niveaux d’énergie, cela veut dire que la population
des états n’a pas d’influence sur les niveaux d’énergie de ces états, ce qui implique
que les particules n’interagissent pas entre elles.

Pour les fermions, chaque état est considéré comme vacant ou occupé (un seul
fermion par état quantique). Pour le niveau d’énergie €;, le nombre de fagon d’obte-
nir nj états occupés dans gj états quantiques possibles, est ainsi

gj!
n;\(g;—n;)!

On en conclut que la distribution est binomiale. Ainsi, le poids statistique de la dis-
tribution, qui représente le nombre de fagon de répartir les particules sur les diffé-
rents niveaux d’énergie, est

(1.A1)

.
wo= JT | % (1.A2)

j=niveau nj!(gj_”j)!

Les autres conditions imposées au systeme sont liées a 1’énergie totale £ du
systeme définissant 1’énergie interne U et au nombre total N de particules. Elles
peuvent s’écrire

Y ne; = E = U (1.A3)
Jj=niveau

et
Y n =N (1.A4)
Jj=niveau

Pour connaitre la configuration la plus probable, il faut chercher le critere pour
lequel W est maximum

dlnW
dinW = ._Z o dn; = 0 (1.A5)
Jj=niveau J

Parce que les dnj ne sont pas indépendants, I’expression

JdlnWw

- 0 (1.A6)
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n’est pas une solution de I’équation. Pour résoudre cette équation, nous devons uti-
liser la méthode des multiplicateurs de Lagrange. En considérant les contraintes
(1.A3) et (1.A4), nous avons comme conditions supplémentaires

Y, edn; = 0 (1.A7)
Jj=niveau

et
Y, dn; = 0 (1.A8)
Jj=niveau

Pour résoudre 1’équation (1.A5) on multiplie ces deux équations par des coef-
ficients o et —f3, et on résout 1’équation

dlnW
dinW = Z( o ]dnj+a2dnj—/328j dn; = 0 (1.A9)
i\ j
On a ainsi
dlnW
dinW = Z[ o +a—ﬂe]}dnj (1.A10)
j J

Maintenant, tous les dn; peuvent étre traités comme indépendants et la solution de
cette équation est

JdlnW

c})nj

+Oc—ﬁ£j =0 (1.A11)

En utilisant I’approximation de Stirling
In(n!) = nlnn—-n (1.A12)

I’équation (1.A2) s’écrit

g.—n4 g
nw = Y [(nj—gj)ln[ fn' ]J+gjln[n]]:l (1.A13)

Jj=niveau J

Ainsi en calculant la dérivée partielle de 1’équation (1.A13), I’équation (1.A11)
devient

.-

1n[gffJ+a—ﬁgj =0 (1.A14)

n:
J

d’ol en déduit la population des niveaux d’énergie j
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n o= B (1.A15)
1+e(ﬁ8j_a)

Il faut maintenant calculer les coefficients o et B. Sachant que ’entropie du
systeme est définie par

S = klnWw (1.A16)

par substitution de 1’équation (1.A13),0n a

.—n .
S = kmw = k& Y njln[gjj]+gjln£gjﬂ (1.A17)
81

Jj=niveau |
soit en utilisant les équations (1.A3), (1.A4) et (1.A15)

S = klnw = k Y nj(ﬁsj—a)+gjln( & ﬂ
8j~

Jj=niveau | J

= kBU-okN+k Y, [g,-ln[ 4 ]]

Jj=niveau

(1.A18)

Pour calculer 3 nous pouvons écrire la variation d’entropie sous forme de diffé-
rentielle totale

as as
ds = (j dU+() dg (1.A19)
ou )y o),

et ainsi la dérivée partielle de I’entropie par rapport a 1’énergie interne a volume et
nombre total de particules constants peut s’écrire

(35) _ (35) +[‘”) (aﬁ) (1.A20)
aU V,N aU ﬁ,V,N aﬁ U,V,N aU V,N
En utilisant I’équation (1.A18), nous avons
(asj A D gjln( 8i J (1.A21)
aﬁ U,V,N aBj:niveau gj_nj UV.N

Sachant que

ln[gj] - ln(l o lBe ‘“)) (1.A22)

8j N

Nous avons
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B 2 ngn[ ] B = g,ln(ne ﬁgf“")j
] niveau 8j Ny UV.N j niveau UV.N

~(Bej~a)

S Y ——
—(ﬁej—a) J

j=niveau | + ¢

z nig; = -U

Jj=niveau ( 1 -A23)
Ainsi, nous avons
(35’) - 0 (1.A24)
op UV.N
En utilisant I’identité,
(35) S (asj (1.A25)
oU VN T oU BV.N

nous obtenons en dérivant I’équation (1.A18)

S oo
— = kB—-kN 1
(aU)ﬁVN p- (aU),BVN [ 2 6 n[ ”i]]
o ' B.V.N

Jj=niveau

= kB (1.A26)

car V, N constants veut dire que les sj sont aussi constants et ainsi

[a?] Z 8jln[ g_]n]] = [aaU Z gjln(1+e_(ﬁ€f_a))]
j=nive: 871 BV.N j=nive: B.V.N

Jj=niveau

el 8(/38»—05)
8¢ j
— 2 —(ﬁsj—a)[ oU ]ﬁVN

j=niveau | + ¢

2 (3, - (2
. ] aU ﬁ,V,N aU ﬁ,V,N

Jj=niveau
(1.A27)
En combinant les équations (1.A25) et (1.A26), on obtient ainsi
B = i (1.A28)
kT '

Ensuite, nous pouvons calculer ¢, en considérant 1’énergie de Helmholtz
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A = U-TS (1.A29)

En effet, en multipliant I’équation (1.A18) par la température, on a

TS = KTIWW = KTBE—kTaN+kT gjln[ & J (1.A30)

Jj=niveau gj - nj

et ainsi, on obtient

A = KTaN—-kT Y, gjln( 8i ) (1.A31)

Jj=niveau 8j 1

Par définition, le potentiel chimique est donné aussi par

0A
= (BN)T,V (1.A32)

et ainsi, on obtient

(BA) = kTa+kTN(aa) ar| 2 S gjln[ & J
N v N TV N Jj=niveau 8ji~nj v

(1.A33)

En utilisant I’équation (1.A22), on en déduit que

o B, - B,

Jj=niveau Jj=niveau

e L)
Jj=niveau | + e_(ﬁsj —zx) oN v
= > gje_(ﬁsj_a) (aa)
j=niveau | + e‘(ﬁgj—a) oN )y

= Z (iiija)[gg)r,v

j=niveau | + ¢

_ o
- 2 nj(aN)T,V

Jj=niveau

do
= N| &

(1.A34)
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Par substitution dans 1’équation (1.A33), le potentiel chimique est donc égal a

(E)A) = kTo (1.A35)
aN T,V
soit
u
= — 1.A36
o T ( )

Dans le cas des é€lectrons dans un solide, il n’a pas de dégénérescence des
niveaux d’énergie, et en combinant les équations (1.A15), (1.A28) et (1.A35), nous
avons

1
n; = W (1.A37)

Dans le cas plus général, I’équation (1.A37) s’écrit
8j
/ 1+ e(sj —ia)/kT

Bien stir, dans le cas des especes chargées, le potentiel chimique devient le
potentiel électrochimique.






CHAPITRE 2

EQUILIBRES ELECTROCHIMIQUES

Au premier chapitre, nous avons établi les outils thermodynamiques de base.
Maintenant, nous allons voir comment la notion de potentiel électrochimique nous
permet d’étudier de fagon rationnelle les réactions et les équilibres électro-
chimiques.

2.1 POTENTIELS REDOX

2.1.1 Réactions rédox sur une électrode

Nous avons vu au chapitre 1 que I’énergie de Gibbs AG d’une réaction chimi-
que, par exemple en solution s’écrivant

aA +bB 2 cC

est une combinaison linéaire des potentiels chimiques donnée par 1’équation (1.31),
qui dans le cas présent a 1’équilibre devient

AG = C[.lc _(b‘uB +Cl‘UA) = 0 (21)

Un équilibre électrochimique d’une réaction rédox en solution sur une élec-
trode métallique, comme illustré sur la figure 2.1,

=
3

Red

trode

Fig. 2.1 Réaction rédox sur une électrode métallique dans une solution contenant un couple
oxydo-réducteur.
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oxS+ne M 2 reds

par exemple la réduction de I’ion ferrique en ion ferreux sur une électrode d’or,

Au — 2+
2 Fey)

3+ —
Fe(aq) + e
peut aussi étre de la méme maniére décrit par une combinaison linéaire de poten-
tiels électrochimiques des especes réagissantes, 1’électron étant considéré comme
une espece a part entiere. A 1’équilibre, on a ainsi

AG = fing — (@y+ni) = 0 (22)

ol AG représente 1’énergie électrochimique de Gibbs, c’est-a-dire la somme des
travaux nécessaires pour ajouter les produits de la réaction et pour soustraire les
réactifs. L’adjectif électrochimique pour qualifier 1’énergie de Gibbs sert a nous
rappeler que nous considérons a des especes chargées.

En utilisant I’équation (1.73) définissant le potentiel électrochimique en un
terme chimique et un terme électrique, on peut développer la relation (2.2) pour
obtenir

(128 + RT na%y + 2oy F9° | - [ S5 + RT InaS, + 20, F¢® |- n[ u - FoM |
=0 (2.3)

ou u S représente le potentiel chimique standard de 1’espece i en solution dans
I’échelle des molarités (ou des molalités) et a,-s I’activité de i dans I’échelle des
molarités (ou des molalités).

De plus, en notant que le nombre d’électrons échangés lors de la réaction est

= Zox ~ Zred (2'4)

nous avons ainsi

M S o.S e.S M as
nF(oM-0%) = [uSS -usd+nuM] + RTIn 5
r (2.5)
= —AG®° + RTIn & = -AG
Ared

ou AG représente la contribution chimique de 1’énergie de Gibbs de la réaction de
réduction de O en R sur une électrode, et ot AG® représente 1’énergie de Gibbs
standard de la réduction. La différence ¢M - ¢S représente la différence de poten-
tiel Galvani entre le métal et la solution. Le terme F (q)M - ¢S) représente quant a
lui le travail requis pour transférer une mole d’électrons du sein du métal au sein de
la solution.
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L’équation (2.5) illustre la caractéristique majeure des réactions rédox,
c’est-a-dire la relation directe entre la tension de Galvani, entre 1’électrode et la
solution, et les concentrations des especes en solution.

Dans le cas d’une réaction chimique en solution,

A+B 2 C

la constante d’équilibre K, est définie de facon unique par

K, = dc . _  ,AGTIRT (2.6)
dndp

tandis que pour une réaction électrochimique, on a

S
Kk = %ed _  AG®/RT nF(¢™—¢%)/RT 2.7

€ S
Aox

Par conséquent la constante de 1’équilibre rédox n’est pas une constante, mais
dépend de la différence de potentiel interne entre 1’électrode et la solution. Ainsi,
pour une réaction rédox sur une électrode, on peut fixer les concentrations des espe-
ces oxydées et réduites en solution et imposer de facto la tension de Galvani, ou
bien on peut fixer expérimentalement a 1’aide d’un potentiostat (sect. 7.1) la tension
de Galvani imposant ainsi le rapport des activités des especes en solution. Par
contre, il n’est pas possible de fixer de facon indépendante a la fois la tension de
Galvani et les concentrations en solutions.

2.1.2 Equation de Nernst

Potentiel rédox standard. Approche empirique

A la fin du 19° siécle, trente ans avant que le concept de potentiel électrochi-
mique soit introduit, il avait été observé expérimentalement que la différence de
potentiel entre une électrode dite de travail immergée dans une solution contenant
un couple rédox ox/red et une électrode dite de référence obéissait a une loi du type

RT [ dS
E = Vtravail_Vréférence = E° + —In| g~ (2-8)
nk Ared

Pour mesurer une tension entre une électrode de travail et une électrode de
référence, on utilise un voltmetre a haute impédance d’entrée qui garantit que prati-
quement aucun courant passe a travers le circuit et donc qu’aucune réaction d’élec-
trode puisse avoir vraiment lieu. Si I’électrode de référence est I’électrode standard
a hydrogéne comme illustrée en figure 2.2 (SHE = Standard Hydrogen Electrode),
cette relation est plus connue sous la forme
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RT [ a
Esw = (Bl * pin| 8 29)
Te

ou I:Eg(/red JSHE s’appelle le potentiel rédox standard du couple rédox ox/red.

électrode électrode
de platine de travail

~ Red

NI cide~1m -

pont salin

solution

Fig. 2.2 Cellule électrochimique pour la mesure du potentiel d’électrode dans 1’échelle SHE. Un
pont salin est un conducteur ionique qui a pour but de séparer physiquement les deux solutions tout
en gardant les potentiels internes des solutions égaux ou presque.

Dans ce cas, le potentiel d’électrode E représente la différence de potentiel aux
bornes du voltmetre, et non pas la différence de potentiel de Galvani entre la phase
électrode de travail et la phase solution contenant les especes dissoutes ox et red. Le
z€ro de cette échelle de potentiel d’électrode est donc une convention liée au choix
de I’électrode de référence. L'histoire a voulu que I’€lectrode de référence de choix
soit I’électrode standard a hydrogéne définie telle que ’activité du proton en solu-
tion soit unitaire et que la fugacité de I’hydrogene soit égale a la pression standard
de 1 bar (= 100 kPa). D’un point de vue pratique et peu rigoureux, on peut cons-
truire une électrode a hydrogene en faisant buller de I’hydrogene dans une solution
d’acide a pH nul. (Travailler & une pression atmosphérique de 101325 Pa plutdt
qu’a pression standard entraine une erreur de 0,17 mV.)

L’électrode de travail peut intervenir directement dans la réaction rédox si elle
est constituée d’un métal M oxydable. La réaction rédox s’écrit dans ce cas

M™S tneM 2 M

Si I’électrode est en métal pur, c’est-a-dire si elle n’est pas constituée d’un
alliage, alors I’activité de M solide est unitaire. L’erreur classique est de considérer
que I’activité de toute électrode solide est unitaire; ceci est en effet incorrect dans le
cas des alliages ou les fractions molaires sont a prendre en compte. L'équation de
Nernst pour ce type de réaction rédox est alors

RT
— © ans S
ESHE = I:EM,H_/M ]S E + In aM”+ (210)
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Potentiel rédox formel

L’approche thermodynamique de 1’électrochimie en solution fait intervenir la
notion d’activité, plutdt que des quantités expérimentales comme la concentration.
Pour pallier ce probléme, il est coutumier de définir le potentiel rédox formel ou
potentiel rédox standard apparent par

o/ _ o RT Yox
I:on/red:ISHE - I:EOX/red:ISHE + Eln E (2-11)

Cette notation a I’avantage de pouvoir présenter 1’équation de Nernst sous une
forme plus directement reliée aux conditions expérimentales

RT C
Esyp = I:Etil/red]SHE + thl[COX] (2.12)

red

I est important de noter que le potentiel rédox formel dépend des conditions
expérimentales comme la force ionique de la solution.

Echelle des potentiels rédox standard

Les potentiels rédox standard sont tres utiles pour déterminer si une réaction
rédox en solution peut avoir lieu. Par définition, le potentiel rédox standard de
réduction du proton dans 1’eau est nul et ceci a toutes températures

=3 _
| - o

Plus un couple rédox a un potentiel rédox standard élevé, plus 1’oxydation est
difficile; ’espéce réduite est alors I’espéce stable. Par exemple pour le couple Au*/
Au, I’or métal est stable en milieu naturel

I:Eiu+ /Au JSHE = L83V

Inversement, plus un couple rédox a un potentiel rédox standard négatif, plus
la réduction est difficile; 1’espece oxydée est alors généralement stable en milieu
naturel, comme par exemple le cation Li* pour le couple Li*/Li dont le potentiel
rédox standard est

[Efi+ m]sm: = —3,045V

L’espece oxydée d’un couple rédox avec un potentiel rédox standard élevé peut
étre utilisée comme oxydant. Le permanganate, par exemple, dont le potentiel stan-
dard est
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© —
[EMno;,Mn2+ LHE = 151V

est utilisé en chimie organique ou en chimie analytique comme espece oxydante.
Inversement, I’espece réduite d’un couple rédox dont le potentiel rédox standard est
négatif peut étre utilisé comme réducteur.

Les potentiels rédox standard jouent un grand réle en bioénergétique, et un
exemple des différents couples rédox intervenant dans la chaine respiratoire est
donné ci-dessous.

[0 EXEMPLE

Les potentiels rédox standard déterminent les métabolismes rédox tels que la chaine res-
piratoire, la photosynthese et de facon plus générale dans les systemes bioénergétiques. Il
est important de noter que les potentiels rédox standard en biologie ne sont pas toujours
exprimés par rapport a I’électrode standard a hydrogene (aH+ =1) mais par rapport a une
électrode a hydrogene fonctionnant au pH physiologique de 7. Ainsi, les deux échelles
sont décalées de 420 mV, le potentiel rédox standard de 1I’oxygene se trouvant ainsi dans
I’échelle biologique a 0,82 V au lieu de 1,24 V dans I’échelle SHE.

Autre remarque, les potentiels rédox standard des systemes biologiques ont été pour la
plupart mesurés en milieu aqueux méme si ’espéce rédox opere in vivo en milieu mem-
branaire.

chaine respiratoire

réducteur
NADH NAD* E°®=-032V

X

FMN FMNH, E®=-030V
CoQ CoQH, E®=004V
Cyt b-IIl Cyt b-1I E®=007V

><

Cyte, Il Cyte, -l E®=023V

ot

Cytc-IIT Cytc-II E®=025V
Cyta-lll Cyta-II E®=029V
Cytay-III  Cyt az-II E®=055V
_ 0, H0 E®=082V
réaction globale
NADH + O, — NAD" + H,0 oxydant

Réactions successives intervenant dans la chaine respiratoire.
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Cette figure montre que dans cette chaine, les deux électrons générés par I’oxydation de
NADH dévalent cette cascade de réactions rédox pour finalement réduire une molécule
d’oxygene. Ce transfert d’électrons se passe donc de facon exergonique. La premiere
étape de chaine est une réaction enzymatique impliquant 1’enzyme NADH déhydrogé-
nase dont le groupe prosthétique est la flavine mononucléotide FMN. En fait cette pre-
miere étape est elle-méme une suite de réactions rédox. 0

Potentiel rédox standard. Approche thermodynamique

Nous pouvons rationaliser I’équation de Nernst (2.9) par une approche thermo-
dynamique, en considérant les réactions rédox ayant lieu sur les deux électrodes de
la cellule:

D ox+ne red sur I’électrode de travail

) n/2H, 2 nH ' +ne sur 1’électrode de platine de référence

(M) ox+n/2H, 2 nH*+red

Bien que nous ayons des équilibres rédox sur chaque électrode, la somme des
deux réactions électrochimiques (I) et (II) donne une réaction virtuelle (III) qui
n’est pas a I’équilibre. En effet, I’équilibre ne pourrait étre atteint que si les élec-
trons avaient la possibilité de circuler librement dans le circuit externe, or la haute
impédance du voltmetre bloque ce chemin réactionnel.

L’énergie de Gibbs de la réaction III, dans les conditions de 1’électrode stan-
dard a hydrogene, est alors

S
AG, = {ur‘ias—ufx’s+nu§;s—gu§2} + RTn) K0
S ox (2.13)
= AGS + RTn| "%
a

oxX

La comparaison de 1’équation (2.13) avec I’équation de Nersnt (2.9) permet de
relier le potentiel d’électrode Eqyp qui est une valeur expérimentale a 1’énergie
Gibbs de la réaction IIT

b~ _AG _ AG? | RT [ag
SHE = nF nF nF arsed
(2.14)
RT [ a°
Egred + —In| —¢&*
|: i|SHE nF Ared

Le potentiel rédox standard Egjyg est défini a partir de 1’énergie de Gibbs stan-
dard de la réaction virtuelle
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S S s, n
[Eg‘/redJSHE = CAGT/nF = |:'uoex R +2“§2}/nF

2.15)

< . s .
I:on/red }SHE est une mesure du travail de transfert d’un électron entre une
électrode métallique et un couple rédox en solution, par rapport au couple rédox

H*/1H,.

L’expression (2.14) a ’avantage de mettre en exergue une énergie de Gibbs de
réaction. Si la réaction virtuelle (III) est exergonique (AG, < 0), cela veut dire que
I’espece oxydée peut étre réduite par I’hydrogene. La réaction peut donc fournir
un travail qui, dans le cas du montage de la figure 2.2, signifie que si le voltmetre
est remplacé par une résistance, le travail de la réaction peut étre récupéré dans le
circuit €lectrique reliant les deux électrodes. Ce travail électrique correspond au
passage des électrons de I’électrode de travail a I’électrode de platine et est égal a

—I’ZFESHE.

|

EXEMPLE

A partir des potentiels rédox standard, expliquons pourquoi FeCl; est utilisé pour dissou-
dre le cuivre dans les procédés de fabrication des circuits imprimés, sachant que

= 0,77V [EQ = 0,34V

(B Je = ]
Fe* /Fe?* IgHE cu**/cu Isug

De méme, expliquons pourquoi FeCl; n’attaque pas les contacts en or sachant que

[EiuJ' /Au :|SHE 183V

Considérons les équilibres

2% Fe’t + ¢ 2 Fet [1]
Cu 2 Cutt+2e (1]

2F*+Cu 2 2Fe? +Cu?*

En utilisant I’équation (2.15), I’énergie de Gibbs standard de cet équilibre résultant
s’écrit donc

AG*®

2AG~Ie + AG~I? = 2[,U§ez+ - #]?63+ :|+ |:,ugu2+ - .uceu:|

- 2F[Ee

© LHE + 2F[Eg = —83kJ-mol! <0

u?* /Cu i|SHE

La valeur négative obtenue indique que la réaction est exergonique.
Dans le cas de I’or, on a

Fet + ¢ 2 Fe2* [1]
Au 2 Aut+e [111]

Fe’* + Au 2 Fe*+ Au*
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L’énergie de Gibbs standard de cet équilibre résultant s’écrit de méme

AG® = AGP +AGi=-F|ES

e et ]SHE + F[Ee’ } =102 KJ -mol™! >0

Aut/Au

Inversement, cette valeur positive indique que la réaction est endergonique et donc pas
favorable d’un point de vue thermodynamique. O

Cet exemple illustre qu’une espece oxydée peut oxyder toute espece réduite
dont le potentiel rédox standard est inférieur.

Potentiel rédox standard. Approche électrochimique

Avec le concept de potentiel électrochimique, nous pouvons dériver 1’équation
de Nernst en considérant les potentiels internes des phases impliquées. Pour cela, il
faut définir un systéme complet, y compris les fils en cuivre allant jusqu’aux bornes
du voltmetre.

Considérons la chaine électrochimique suivante

Cu' IPtIH" 1H, . J...ox red IM | Cu"

Une telle chalne électrochimique s’appelle aussi cellule galvanique ou pile. Par
convention, la tension d’une cellule galvanique est définie comme la différence de
potentiel entre le terminal de droite et le terminal de gauche. Ainsi, si I’on branche un
voltmetre aux bornes de la cellule ci-dessus, la tension est par définition la différence
des potentiels de Galvani dans les terminaux, ici représentés par des fils de cuivre

I

E = Vioite = Veauche = ¢CUH _¢Cu (2.16)
Il est important de noter que les terminaux d’une cellule galvanique doivent
étre toujours composés de matériaux identiques. Le symbole | représente une inter-
face électrochimique et le symbole Il représente une jonction liquide dont la tension
de jonction liquide est négligeable, ce qui signifie que les potentiels internes des
solutions de part et d’autre de cette jonction sont égaux (voir § 4.5.2 pour plus de
détails). En fait, le symbole officiel de I'TUPAC (International Union of Pure &
Applied Chemistry) est une double barre verticale en pointillés 1.
Nous avons ainsi quatre équilibres électrochimiques:
 au contact M | Cull entre un fil de cuivre et 1’électrode de travail, nous avons
un équilibre €lectronique qui se traduit par 1’égalité du potentiel électrochi-
mique de I’électron dans les deux phases métalliques

~cul! ~M
p = pc (2.17)
e sur I’électrode de travail, nous avons 1’équilibre de la réaction rédox

fioe + nfM = [n, (2.18)
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 sur I’électrode de platine, nous avons la réaction de réduction du proton et
d’oxydation de I’hydrogene,

B+ I = Sy, (2.19)
¢ le contact entre 1’électrode de platine et un fil de cuivre nous donne

- ~ !

o= g (2.20)

Nous pouvons développer chacune de ces équations en utilisant les équations
(1.73) et (1.90) pour obtenir ainsi

F (¢C“H —¢M) = M 221)
M _ S oS _ eS8 M a,

nk (¢ -¢ ) = [ueS-ug +n ] + RTIn 5 (2.22)
red

° 1/2
FloP-¢%) = [u;ﬁS-%ugz +uff] + RT|ad, | (2.23)
Ju,
F (¢“—¢C“I) = u (2.24)

Si on fait I’hypothese que le potentiel interne de la solution est le méme des
deux cotés de la jonction liquide, la tension entre les fils de cuivre s’obtient en com-
binant les équations (2.21) a (2.24) membre a membre

nF (¢C“H — ) = [u&s —Hrd —n S guﬁ’z }

s nl2 (2.25)
RTIWl G |
S )"

©

N
Ared aH+ p

Dans le cas d’une électrode de référence SHE (activité du proton en solution
unitaire et fugacité de I’hydrogene égale a la pression standard de 1 bar), nous
retrouvons ainsi 1’équation de Nernst (2.9).

CH CI
Esqp = ¢ —¢"

n RT  (a
[uf;’s e = g, }/nF + 1n[ ox J (2.26)

nk Ared
S
[Ee/ d] LG /S
ox/red Jgpm nF s,

w2
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Le potentiel rédox standard ainsi obtenu est identique a celui défini par
I’approche thermodynamique et donné par I’équation (2.15).

Potentiel rédox standard. Approche statistique

D’un point de vue électronique, un couple rédox peut &tre considéré comme un
systeme a deux états, 1’ état réduit avec I’électron présent sur le couple rédox et 1’état
oxydé avec I’€lectron au repos dans le vide. Nous avons vu au paragraphe 1.5.2 que
I’occupation de ces états obéissait a une statistique de Fermi-Dirac. Si on utilise la
convention qui consiste a considérer I’énergie de réduction AER plutdt que celle
d’oxydation, nous avons vu que I’état fondamental correspond a I’espece réduite en
solution, et le deuxieme état correspond a 1’état oxydé en solution et a I’électron au
repos dans le vide, comme I’illustre la figure 2.3. Il est important de rappeler qu’il
s’agit de deux niveaux d’énergie qui fluctuent avec la polarisation du solvant.

AEg — AER

S —
Ox™ + ¢

Fig.2.3 Diagramme d’énergie pour un systéme a deux niveaux fluctuant avec la polarisation du solvant.

Cette échelle d’énergie de réduction a comme origine 1’énergie de réduction
AER , I’énergie de réduction quand les espéces rédox sont dans leur état de solvata-
tion optimale (fig. 2.4b). Ainsi, comme les énergies de réduction sont par définition
négatives comme [I’électronégativité en phase gazeuse, si AEg —AER <0
(fig. 2.4¢), la réduction est facile et ’espece est majoritairement réduite. A 1’opposé,
si AEg —AER >0, alors la réduction est difficile et I’espece est majoritairement
oxydée (fig. 2.4a).

Nous avons montré qu’a I’équilibre, c’est-a-dire quand les densités d’états
d’énergie des especes oxydées et réduites sont égales, le rapport des concentrations
donné par I’équation (1.151) est

0
AEg, —AER

foo _ , RT 2.27)
Cred
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oxS + ) oxS + € oxS + )
AER
\ AE,?
RedS ALk
A
S
Red v
RedS
(a) (b) (©

Fig. 2.4 Diagramme d’énergie pour une réduction.

Une comparaison directe avec 1’équation de Nernst (2.12) nous permet de cor-
réler directement le potentiel d’électrode avec 1’énergie de réduction

AEp —AER = —nF|E-Eg

ox/red

]SHE (2.28)

Pour illustrer I’aspect statistique de Fermi-Dirac de I’équation de Nernst, on
peut tracer les concentrations des especes rédox en fonction du potentiel d’élec-
trode. En considérant I’équation de conservation des especes rédox et en définissant
une concentration totale par

Cox T Cred = Ciot (2.29)

I’équation de Nernst (2.12) pour n = 1 peut en effet s’écrire sous la forme

1
- (2.30)
- tot . eF(E—[Eg(//red LHE )/RT
ou encore
1
Cox = Ciot —F(E_[E(i(//red :|SHE )/RT (231)

1+e

La variation des concentrations en fonction du potentiel d’électrode est illus-
trée sur les figures 2.5 et 2.6.

La statistique de Fermi-Dirac nous a aussi permis de définir le potentiel élec-
trochimique de 1’électron en solution (voir €q. (1.152)) et une autre facon de consi-
dérer I’équation de Nernst est d’écrire a 1’équilibre I’égalité des potentiels électro-
chimiques de I’électron sur le métal et en solution:
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ato= g (2.32)

En considérant la définition du potentiel électrochimique de I’électron en solu-
tion présentée au paragraphe 1.5.1

s = o —Fy’ (2.33)

e e

nous avons pour une réaction rédox monoélectronique (voir équation (1.109))

S S S
O = Opg — O (2.34)
12 F —
1.0
- CR €o
S 08 _
FS
<
& 06 [ _
3
)
o 04 —
Q
02 _
0,0 ! ! | ! !
—04 -0.2 0,0 0.2 0,4
(E-E®)WV

Fig. 2.5 Variation de la concentration de I’espece réduite et de ’espece oxydée en fonction du
potentiel d’électrode a 298 K.

log(cg//ciop)

log(coley) & log(er//cir)
IS
|

| | | | |
0.4 0,2 0,0 0,2 0.4

(E-E®)WV

Fig. 2.6 Variation logarithmique de la concentration de I’espece réduite et de 1’espece oxydée en
fonction du potentiel d’électrode a 298 K.
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Ainsi, I’équation (2.32) devient
uM—FoM = opy - g - FYP (2.35)

et, en développant les différents termes, on retrouve de nouveau 1’équation (2.5)

S
a X

F(M-¢%) = [uaS-u2+uM] + RTIn S (2.36)
red

L’avantage de cette approche basée sur 1I’équation (2.32) est de faire apparaitre
le niveau de Fermi de I’électron sur le métal et le niveau de Fermi de 1’électron en
solution.

En combinant les figures 1.17 et 1.26, nous pouvons visualiser 1’énergétique
d’une réaction rédox sur une électrode métallique. A I’équilibre, les niveaux de
Fermi sur le métal et en solution sont par définition égaux comme illustré sur la
figure 2.7. Par analogie avec la figure 1.18, si le niveau de Fermi de 1’électron en
solution est plus bas que celui de I’électron sur le métal nous aurons une réduction,
et inversement si le niveau de Fermi de I’électron en solution est plus haut que celui
de I’électron sur le métal nous aurons alors une oxydation.

o

~

métal solution métal solution métal solution

oxydation équilibre réduction

Fig. 2.7 Comparaison du niveau de Fermi de ’électron sur le métal et en solution pour une oxyda-
tion, a I’équilibre et pour une réduction.

2.1.3 Potentiel rédox standard absolu

Le potentiel d’électrode défini par I’équation de Nernst (2.9) s’exprime par une
valeur relative liée au choix d’une électrode de référence. Cependant, il existe des
situations dans lesquelles il serait souhaitable d’exprimer un potentiel d’électrode
absolu ayant pour origine I’€lectron au repos dans le vide, ceci afin d’élaborer une
échelle absolue de potentiel rédox.
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Par analogie avec la définition du potentiel rédox standard dans I’échelle SHE
a partir de 1’énergie de Gibbs de la réaction virtuelle (voir éq. (2.14))

n
ox5 + 5 H, 2 nH* +redS

on peut définir le potentiel rédox standard dans 1’échelle absolue en considérant la
réduction d’une espece oxydée en solution par un électron au repos a I’infini
ox3+ ne”’ 2 reds

Ainsi, I’équivalent de I’équation (2.15) pour cette réaction électrochimique vir-
tuelle, ol le potentiel électrochimique de I’électron dans le vide est pris comme
référence (u'. =0), s’écrit

e
~ ~eS _ ~eS .5 .5
AGE oS _ pe, oSS — o
I:E(i/red:l - _ by — 'uOX iured = [O.8 red + l[/s (237)
ab nF nF nF

Dans le cas d’une solution non chargée (l//s =0) contenant un couple rédox,
nous avons calculé le potentiel chimique réel de 1’électron en solution par 1’équa-
tion (2.34). Le potentiel chimique standard réel donné par 1’équation (1.154) définit
ainsi le potentiel rédox standard absolu

s _ S sy _ _ _
o = —(ag = O ) = ABR = A = —nF[E:;,redLbS yS=0
(2.38)
Oou encore
S S
[Egg/red]abs Soo (Otf,} -0 )/nF (2.39)

Cette expression a l’avantage d’exprimer le potentiel absolu d’électrode
comme la différence des potentiels chimiques réels standard des especes rédox, qui
sont des valeurs mesurables.

En considérant I’équilibre rédox avec 1’électron sur le métal

St ne™M 2 reds

ox
pour lequel on peut écrire
~S ~S ~M S S S M M
Hieq — Hox — n,ue_ = - (aox - ared)_ I’lFl[/ - nae_ + I’lFl[/ =0
(2.40)
le potentiel rédox standard absolu peut ainsi s’écrire

[ESuea], = = inF+(v™-v®) (241)
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F [on/red] représente alors le travail pour extralre un electron du niveau de
Fermi du métal non chargé, soit le travail d’extraction oM —Ot _, et la constante de
Faraday fois la tension de Volta entre le métal et la solution lorsque le métal est en
contact avec une solution qui contient un couple rédox dans 1’état standard (cOX = Cred ) .

vide

0X
¥
Ey C AER,
red

métal électrolyte

Fig. 2.8 Diagramme d’énergie pour I’interface métal | €lectrolyte dans le cas standard.

Nous pouvons récrire la définition du potentiel rédox standard (2.38) en consi-
dérant le potentiel électrochimique de I’électron en solution pour le cas standard

A5 = [ ES ] s (2.42)

D’un point de vue expérimental, on peut utiliser I’équation (2.39) pour calculer
le potentiel rédox standard pour autant que 1’on fasse attention a choisir le méme
état de référence pour les potentiels chimiques réels. Une autre méthode consiste a
considérer un cycle thermodynamique faisant intervenir les énergies de Gibbs
d’hydratation définies au paragraphe 3.2.2 des especes oxydées et réduites et I’éner-
gie d’ionisation Ey de I’espece réduite en phase gazeuse.

En reprenant 1’exemple du couple rédox Fe>*/Fe?* en solution, nous pouvons
considérer le cycle présenté sur la figure 2.9. De cette maniere, le potentiel électro-
chimique de I’électron en solution, et par voie de conséquence le potentiel rédox
standard absolu sont donnés par

LFe?*
(2.43)

B2S = SFES L= MGGk
¢ abs

Dans le cas de I’électrode standard & hydrogene qui sert d’origine a 1’échelle
SHE des potentiels d’électrode, on peut calculer aussi le potentiel absolu par la
méme approche thermodynamique, comme illustré sur la figure 2.10.
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2 —_
Fe(y) ionisation Fe(; +ew
A E o
AGrq(Fe™)
2.
—AGy(Fe™) \
3+ —
— T Feg *+ )
N
e
—_ \i
2 h 3+ —
Fe(at]) Fe(aq) + e(aq)

Fig. 2.9 Cycle thermodynamique pour I’oxydation de Fe?t.

;_ Eliuison (H 2(g))

H, ionisation

.
_ He tew

1 A

-

AGyyq(H™)

.
— Hag tév

Y

|

1
7Ha

P
Hag) + €aq)

Fig.2.10 Cycle thermodynamique pour I’oxydation de H,.

Ainsi, le potentiel rédox standard absolu pour le couple proton/hydrogene
moléculaire gazeux est donné par

|:E9 :|
Ht/ly
272 labs

(o

S _1,eG
wr ~ 2 M, )/F

= [AGf;d(HJr) + Erg + 5 Ejigison (HZ(g))] IF

(2.44)

L’énergie d’ionisation de 1I’atome d’hydrogene est connue avec précision

13,613 eV

ainsi que 1’énergie de liaison de la molécule d’hydrogene
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Ejisicon (Hz(g)) = 4214eV

La difficulté majeure pour établir le potentiel rédox standard absolu provient
du manque d’évaluation précise de 1’énergie de Gibbs d’hydratation du proton qui
correspond ici au potentiel chimique réel. Comme nous le verrons au chapitre 3,
cette valeur est difficile a mesurer. Nous prendrons ici une valeur communément
acceptée (ce qui ne veut pas dire la plus juste!)

AGnq(H") = -11,276eV = -1090 kJ-mol™'
Ainsi, on a
ES, | = _11,276+13,613+2,107 = 4,44+0,05V
H /EHZ abs

(2.45)

(Valeurs numériques: R. Parsons in Standard potentials in aqueous solutions
edited by A.J. Bard, R. Parsons & J. Jordan, Marcel Dekker, New York.)
Les deux échelles de potentiel sont telles que

ES, = ESp + 444V (2.46)

abs

Ainsi, I’équation de Nernst permet de mesurer expérimentalement 1’énergie
d’oxydation en solution et I’équation (2.45) nous permet d’évaluer 1’énergie de la
réaction

S v

redS > oxS+ e

ou I’électron est considéré comme une espece au repos dans le vide.

[J  EXEMPLE
Nous pouvons utiliser les énergies d’hydratation données dans le tableau 3.3 pour calcu-
ler le potentiel rédox standard absolu du couple rédox Fe**/Fe™ en solution, soit
AGy, 4(Fe™)=~1930 kJ-mol ™" et AG,(Fe’*) =— 4385 kJ-mol -
L’énergie d’ionisation du Fe(II) est égale a 2957 kJ-mol~'. Ce qui donne

_ 2 3.
[Ee ]abs - —(AG;fyd (Fe™)— AGiq (Fe™) - ELF&)

Fe3* re2t

= —(~1930 + 4385 —2957) /96,485 = 5,20V
La valeur du potentiel rédox standard pour le couple rédox Fe’*/Fe* est égale 2 0,77V

(voir annexe B.7 a la fin de I’ouvrage), ce qui donne en utilisant 1’équation (2.46)

[Ee ] =444 +0,77=521V
abs

Fe3t reZt

Attention, les données thermodynamiques accumulées au cours des décennies passées
doivent étre utilisées avec beaucoup d’esprit critique ! O
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[  EXEMPLE
Calculons le potentiel rédox standard absolu d’une électrode en zinc, sachant que
AG}?d(anJ') =_2028 kJ'mol~!, que les énergies d’ionisation du zinc sont respective-
ment 906 kJ-mol~! et 1733 kJ-mol™!, et que I’énergie d’atomisation du zinc est
95 kJ-mol~!.

Lo 2 -
Zng) ionisation _ Zn(; + e

|

\ £
AGe(Zn™)

E,

atomisation (

Zn)
/

‘ 2+ —
T g + €

~,S
e
I \
.
2 —
Zng Z0iag) + ¢ag)

Ce qui donne

2 zn abs

2;
(AGheyd (Zn +) + EI,Zn + EI,Zn+ + Eatomisation (Zn)) 12F

(2028 +906 + 1733 + 95)/(2:96,485) = 3,66 V
En utilisant la valeur du potentiel rédox standard SHE, on a

< — —_
[EZn2+ o Lbs ~4,44-0,763=3,68 V O

En conclusion, il est clair que les valeurs de potentiels rédox absolus, y com-
pris celle donnée par 1’équation (2.45), peuvent étre calculées par une approche
thermodynamique, mais ces résultats sont a considérer avec prudence.

2.1.4 Mesure des potentiels rédox standard

Mesure directe avec une électrode a hydrogene
Dans certains cas, il est possible de mesurer directement le potentiel rédox
standard en assemblant des cellules galvaniques. La cellule

Cu' IPtl 1H,, HCI | AgClI AglCu"
en est un exemple classique.

La tension aux bornes de cette cellule est simplement donnée par la diffé-
rence
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a, s+
E = [Ee+ } PN et
Ag'/Ag lsug  F g

f -1/2

RT

|| ES, +5 Inf a2
H"/5H, SHE F H pe

Si I’électrode en argent est en argent pur, I’activité de ce dernier est unitaire.
De plus, par convention, le potentiel rédox standard du couple H*/ %HZ est nul et
I’équation (2.47) se réduit a:

1/2
a, +
L BT | CA [sz] (2.48)

[ Ere e
Ag'/Ag loggg F ag+ | p°

(2.47)

E =

Dans la mesure ou le chlorure d’argent est peu soluble, on peut faire apparaitre
le produit de solubilité Kq du chlorure d’argent (Kg =1,77 - 10_10) dans I’équation
(2.48) de facon a faire intervenir 1’activité en ions chlorures. Le produit de solubilité
est défini comme la constante de 1’équilibre

AgCly @ Agiyg + Cliyg)

On a ainsi, toujours si AgCl,, est un corps solide pur

a, .a.._ C, +C
Ky = _AgCr a, . a, = % (2.49)
ApgCl € c
Par substitution dans 1’équation (2.48), on obtient
f 1/2
Eo= [ :g /Ag] ! » H;
SHE F Al | p
r 1/2
_ o RT RT H, RT
= {[EAg+/Ag:|SHE+F1nKS +?1n F —71n(aH+aC1,)
(2.50)

En regroupant les termes constants, on peut ainsi définir le potentiel rédox standard
pour le couple argent | chlorure d’argent

RT
© _ o _ _
[EAgCI/Ag ]SHE = [EAg+ IAg ]SHE +—InKg = 0,799-0,577

F 2.51)
0,222V
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Si la fugacité de I’hydrogene est maintenue constante (par exemple a la valeur
standard de 1 bar de telle sorte que le deuxieme terme de 1’équation (2.50) soit nul),
alors la tension de cellule donnée par I’équation (2.50) dépend de la concentration
en acide HCI. Par extrapolation aux basses concentrations pour lesquelles les coef-
ficients d’activité tendent vers 1’unité, on obtient ainsi le potentiel rédox standard

[ Efecine | lim,, . L0 (E + %m (e cr )) (2.52)

SHE
L’exemple ci-dessous illustre cette approche.

[0 EXEMPLE

G.J. Hillset D.J.G Ives (J. Chem. Soc.,311(1951)) ont mesuré avec précision les tensions
de cellules composées d’une électrode a hydrogene et d’une électrode au calomel:

Cu' 1Pt JH,(f = p®), HCI | 1Hg,Cl, IHgICu"

Les valeurs obtenues sont:

m/mmol-kg™! 1,6077 3,0769 5,0403 7,6938 10,9474
E/V 0,60080 0,56825 0,54366 0,52267  0,50532
m/mmol-kg™! 13,968 18,872 25,067 37,690 51,645
E/IV 0,49339 047870 0,46490 044516 042994
m/mmol-kg™! 64,718 75,081 94276 119,304

E/IV 041906 041187 0,40088 0,38948

Calculons le potentiel rédox standard de 1’électrode au calomel (Hg,Cl,) a partir de ces
données. Comme pour 1’électrode Ag | AgCl décrite ci-dessus (voir équation (2.50)), la
tension de cellule s’écrit

1/2
a. .
E = I:EI—GIWH] +Eln _Hg™ ine%
g Meglsyg  F ag |\ p

La fugacité de I’hydrogene étant égale a la pression standard de 1 bar, on a ainsi en expri-
mant les activités dans 1’échelle des molalités

e RT
E = [E%ngClz /g LHE - F (aﬂ* e )
RT RT
_ © ntL m ,m \_ 8L
= [E%HgZClz/Hg } - ln(yﬁ* Yor ) F ln(mH+ e )

2RT
</ et
[E%ngaz /Hg } e F Inmygy
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Ainsi, pour obtenir le potentiel rédox standard du couple calomel/mercure, nous pou-
vons tracer E+(2 RT/ F)ln myc en fonction de la molalit€ en acide chlorhydrique, la
valeur standard sera obtenue par extrapolation a z€éro concentration.

0,285 FF T | | | | T
i 0,280
g
£ 0,275
=
&~
S
& 0270
0,265 1+ | | | | | +H

0,00 0,02 0,04 0,06 0,08 0,10 0,12

Myey / molkg ™

Extrapoler a partir d’une telle courbe est difficile, mais on peut dire que le potentiel rédox
standard se trouve entre 265 et 270 mV. Nous verrons au chapitre 3 qu’en utilisant la
théorie de Debye-Hiickel il est possible de raffiner cette détermination.

Mesure directe avec une électrode de référence
En fait, I’électrode a hydrogeéne n’est pas 1’électrode de référence la plus prati-

que a utiliser. D’un point de vue expérimental, on lui préfere actuellement 1’€élec-
trode argent | chlorure d’argent qui est de construction simple et ne fait pas interve-
nir de composés toxiques comme le mercure comme dans 1’électrode au calomel.
L’utilisation d’électrodes de référence fait souvent intervenir des jonctions liquides
a travers lesquelles une différence de potentiel Ey; est établie. (La facon de calculer
cette différence de potentiel sera traitée ultérieurement en détail au chapitre 4.) En
premiere approximation, ce terme est souvent considéré comme négligeable.

La cellule galvanique d’un systéme rédox par rapport a une électrode de réfé-
rence argent/chlorure d’argent, comme illustré sur la figure 2.11, s’écrit

Cu' I Ag1 AgCl I KCl,...I....ox,red | M | Cu!

La tension a 1’équilibre pour une telle cellule est alors, en utilisant I’équation
(2.51),

RT a RT
E = Ee/ d +IH(OXJ _( EiCl/A ——1Ina _j
|: ox/re :|SHE nF g I: g & :|SHE F Cl (2.53)

Lorsque I’€lectrode d’argent recouverte d’une fine couche de chlorure d’argent
est en contact avec une solution saturée de KCl, on peut ainsi regrouper les termes
constants y compris celui relatif aux ions chlorure pour écrire
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RTln[a‘”‘] (2.54)

+
:IAgIAgCllKCISat nkF Areqd

E=[E9

ox/red

ou [E(i/red J AglAgCIKCl,, Teprésente le potentiel rédox standard du couple rédox ox/
red dans I’échelle de 1’électrode de référence argent | chlorure d’argent | KCI saturé.

Comme précédemment, pour mesurer le potentiel rédox standard dans
I’échelle chlorure d’argent/argent, on mesure le potentiel rédox formel a différentes
concentrations et on extrapole a dilution infinie.

électrode
de travail

électrode
AglAgCl

KCI saturé

verre fritté
jonction liquide

‘solution

Fig.2.11 Cellule électrochimique pour la mesure du potentiel rédox standard de réduction avec une
électrode de référence Ag | AgCl. Le pont salin est en verre fritté.

Mesure spectro-électrochimique

Une autre méthode de mesure d’un potentiel rédox formel consiste a coupler
I’€lectrochimie a la spectroscopie d’absorption. Au lieu de fixer les concentrations
des especes réduites et oxydées et de mesurer une tension de cellule a I’équilibre,
nous allons a I’aide d’un instrument appelé potentiostat (sect. 7.1) fixer la tension de
cellule et mesurer par absorption UV-VIS ou infrarouge les concentrations des
especes en solution. L’acronyme de cette technique est OTTLE pour Optically
Transparent Thin Layer Electrode.

Considérons une cellule du type illustré par la figure 2.12.

Le volume de la solution dans la cuvette UV-VIS est tres petit par rapport a
I’aire de I’électrode semi-transparente. Cette derniere peut étre soit en métal déposé
en couche mince par évaporation, soit une grille trés fine maillée avec des fils de
quelques dizaines de microns de diametre.

En appliquant un potentiel différent du potentiel d’équilibre, un nouveau rap-
port Coy / Creq 8’ établit rapidement a 1’électrode de travail, puis dans toute la fine
couche de solution traversée par la lumiere. Ainsi, a chaque potentiel, on peut enre-
gistrer le spectre d’absorption UV-VIS comme celui présenté par la figure 2.13 pour
la réaction

OsClg +e~ @ OsClIZ—
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électrode de travail
minigrille

électrode contre
— de référence | électrode

Fig. 2.12 Schéma d’une électrode OTTLE. L’électrode de travail est une fine grille métallique pla-
cée dans une cellule UV-VIS a court chemin optique.

A Potentiel/V ~ Absorbance a 410 nm
1 0,750 45
2 03875 52
3 0,900 61
4 0925 80
5 0,950 117
6 0975 146
7 1,100 178

absorbance

|
T T T -
300 400 500 600 700 800
longueur d’onde/nm

Fig. 2.13 Absorbance en fonction du potentiel appliqué pour le couple rédox OsClg/OsCl%ﬁ
(Communication personnelle, Dr. L. Yellowlees, Université d’Edimbourg, Ecosse.)

et donc calculer le rapport ¢, / cq. De cette facon, on peut déterminer le potentiel
rédox standard de nouvelles molécules telles que des organo-métalliques ou des
compos€s organiques. D’un point de vue pratique, il est intéressant de faire varier la
valeur du potentiel appliqué de fagon monotone dans une direction, puis dans
I’autre. Si les résultats obtenus lors du balayage retour ne correspondent pas a ceux
du balayage aller, la réaction n’est pas chimiquement réversible. Aussi, la présence



Equilibres électrochimiques

de points isosbestiques (point d’absorbance ne dépendant pas du rapport ¢,/ eq)
nous garantit que 1’on est en présence d’une réaction élémentaire de transfert

d’électrons ne faisant intervenir qu’une espeéce oxydée et une espece réduite.

Si le couple rédox ne peut pas réagir sur 1’électrode méme, comme dans le cas
des protéines pour lesquelles le centre rédox est enfoui au sein de la protéine, nous
pouvons utiliser des médiateurs dont le role est d’assurer une navette pour les

électrons.

[0 EXEMPLE

A partir des valeurs d’absorbance de la figure 2.13 mesurées a 410 nm, calculons le
potentiel rédox standard de réduction pour cette réaction. Pour cela, nous utilisons la loi
de Beer-Lambert qui exprime la proportionnalité entre la concentration de I’espéce
absorbante et I’absorbance de la solution. De plus, nous pouvons considérer qu’a 1,1V,
I’espece est totalement oxydée, et qu’a 0,75 V elle est totalement réduite. Ainsi a 1,1V,
nous avons une absorbance maximale de 178, alors que I’absorbance a 0,75 V représente
la ligne de base. A partir des valeurs intermédiaires, nous pouvons calculer la tension de

Nernst.

Pour chaque valeur du potentiel, nous pouvons estimer le rapport ¢,,/c,.q sachant que la

SOMMe C,,+Coq €St une constante.

Potentiel/V Cox/ Cred log(coy/Creq)
0,875 (52-45)/(178 — 52) = 0,055 -1,255
0,900 (61 -45)/(178 —61) =0,1367 -0,864
0,925 (80 —45)/(178 — 80) = 0,357 -0,447
0,950 (117 - 45)/(178 = 117) = 1,80 0,072

0,975 (146 —45)/(178 — 146) = 3,15 0,499

En reportant sur un graphe, nous avons une droite dont I’ordonnée a 1’origine nous donne
le potentiel formel de réduction. Cette méthode est assez précise et simple d’utilisation.

Mesure ampérométrique
Le potentiel rédox standard de réduction peut étre déterminé par des méthodes
ampérométriques telles que celles décrites dans les chapitres 7, 8 et 10. La mesure la

E /mV

960

940

920

900

880

E¥=0,948 V
Pente = 1

-60 —-40 -20 O

20

[(RT/F)In (¢, / ¢,eq)] / mV
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plus couramment utilisée est la voltamétrie cyclique par I’intermédiaire de la mesure
du potentiel de demi-vague égal a la demi-somme des potentiels de pic (sect. 10.1).

Calcul du potentiel rédox standard

Lorsque la mesure directe du potentiel rédox standard est difficile, il est recom-
mandé d’utiliser les tables de données thermodynamiques standard d’enthalpie et
d’entropie de formation des especes réduites et oxydées pour calculer le potentiel a
partir de 1’équation (2.15). Ceci est illustré par voie d’ exemple au chapitre 3.

2.2 PILES ET ACCUMULATEURS

2.2.1 Tension standard de cellule

Le potentiel rédox standard est dérivé d’une fonction d’état, et a par conséquent
des propriétés additives. Ainsi, a partir des valeurs tabulées des potentiels rédox
standard, on peut calculer les potentiels de cellules galvaniques faisant intervenir
différents couples rédox. Par exemple, la tension standard aux bornes de la cellule

cu' 1AgIAg......Zn*" | Zn | Cul!

mesurée a I’aide d’un voltmetre a haute impédance d’entrée, peut étre calculée en
connaissant les potentiels rédox standard de 1’argent et du zinc

= _ = _
I:EZn2+/Zn:|SHE - —0.763V et |:EAg+/Ag:|SHE - 0,799V

En effet, la tension de la cellule ci-dessus peut étre considérée comme une
série de deux cellules

Cu' IAgIAg" ILH" LH, IPtICul PtIH", L H,.IIl.Zn** | Zn | Cul!

La tension mesurée est donc la différence
RT a RT Aot
E = [Ee+ :I +——1In v/l [Ee+ } +—1In _Ag
Zn" /Zn ISHE 2F azy, Ag' /Ag SHE F aAg

Si les électrodes métalliques sont en zinc pur et en argent pur, les activités de
ces corps purs sont unitaires. L’équation (2.55) se réduit alors a:

RT azn2+

_ o | e ~L
E = [EZH2+ /Zn]SHE [EAg+ /Ag:|SHE+ ol (2.56)

AgJr
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Ainsi, la tension standard de cellule est égale a

EG

— © _ < = -
cell = |:EZn2+/Zni|sHE |:EAg+/Ag:|SHE - 1,562V

2.2.2 Piles voltaiques

Les échelles de potentiels standard rédox indiquent si une réaction peut avoir
lieu. Considérons par exemple la dissolution du zinc en milieu acide:

Zn + 2H*—>7Zn** + H,

Puisque le potentiel rédox standard pour le couple Zn>*/Zn est négatif, cette
réaction a lieu spontanément. Néanmoins, les deux demi-réactions rédox peuvent
avoir lieu en deux endroits différents si un circuit électrique et ionique est utilisé.

En effet, considérons deux béchers: I’un contenant du nitrate de sodium dans
lequel est plongée une électrode de zinc, I’autre contenant de 1’acide nitrique dans
lequel est plongée une électrode de platine. Les deux béchers sont reliés par un pont
salin contenant du nitrate de sodium, et les deux électrodes sont reliées par un
conducteur métallique. L’énergie de Gibbs de la réaction avec ce systeme expéri-
mental est identique a celle de la réaction de dissolution du zinc en milieu acide. Il
est a noter que dans la figure 2.14, I’électrode de zinc va se dissoudre bien qu’elle
ne soit pas directement plongée dans 1’acide.

Nous avons ainsi formé une pile électrochimique capable de fournir de 1’éner-
gie. Ce montage differe de celui utilisé pour illustrer 1’équation de Nernst par le
libre passage du courant dans le conducteur métallique et I’amperemetre.

Les piles voltaiques sont des assemblages rédox similaires a celui de la figure
2.14. Notons comme exemple historique, la pile de Daniell inventée en 1836 qui

Fig. 2.14 Dissolution électrochimique du zinc. Le bécher de gauche et le pont salin sont remplis
d’une solution de nitrate de sodium, et le bécher de droite d’acide nitrique.
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comprend une anode de zinc et une cathode de cuivre immergées respectivement
dans des solutions de sels de zinc et de sels de cuivre. La réaction de pile est donc

Zn + Cu?t 2 Zn?* + Cu

et la tension standard de la pile est alors donnée par

e  _ o o _ o s _
Epie = Ecathode = EAnode = |:ECu2+ /Cu]sma_[Ean* /ZJSHE = L1V

De facon générale, la cathode est définie comme I’électrode sur laquelle
s’effectue la réaction de réduction et I’anode comme 1’électrode sur laquelle
s’effectue la réaction d’oxydation. Ainsi, dans le cas d’une pile générant de I’éner-
gie, la cathode sera le pole positif et I’anode le pdle négatif. Par contre, dans le cas
d’une cellule d’électrolyse consommant de 1’énergie, la cathode sera le pdle négatif
et I’anode le pole positif.

La plus connue des piles commercialisées est la pile Leclanché (1866) qui est
basée sur la chaine

Zn, | Zn**, NH,Cl | MnO,, MnO(OH) | C

L’anode est en zinc et la cathode est en carbone. En décharge, le degré d’oxy-
dation du manganese passe de IV (MnO, sous forme de poudre isolante mélangée a
du graphite broyé) a III (Mn,O5 ou bien MnO(OH) = manganite). Le chlorure
d’ammonium sert a la fois d’électrolyte et de tampon, la réduction cathodique géné-
rant des ions hydroxydes. La tension de cette pile est de 1,55 V au départ. Cette
réaction n’est pas inversable (chimiquement réversible) car le zinc dissous a I’anode
peut exister sous plusieurs formes telles Zn(OH),, Zn(OH)CI, Zn(NH;),Cl, voire
sous forme précipité ZnO.Mn,05. L’hydrogene formé a I’anode est réduit par le

)

isolation plastique

anode
zinc

séparateur

cathode
carbone

pate
oxyde de manganese
électrolyte gel

Fig.2.15 Schéma de montage d’une pile Leclanché.



Equilibres électrochimiques 83

MnO,. Les réactions d’électrode dans cette pile sont loin d’étre simples. Le degré
d’oxydation du MnO, et sa pureté sont une des raisons de la difficulté & prédire
exactement la nature des réactions. De facon schématique, on peut écrire:

Zn +2 MnO, + 2H* —Zn?* + MnO(OH)

La pile Leclanché présente I’avantage d’étre bon marché, et des milliards de
piles sont fabriquées chaque année. Six piles Leclanché peuvent étre montées en
séries pour faire des piles de 9 V.

En remplacant I’électrolyte par du KOH, et utilisant le zinc sous forme de pou-
dre et non plus comme boitier, on obtient des piles Leclanché dites «alcalines». Les
réactions d’électrode sont alors

Zn + 2 MnO, + 20H"—MnO(OH) + Zn(OH)3~

Dans ce cas, I’anode et la cathode sont en acier. Ces piles sont mieux adaptées
a des décharges continues régulieres et ont des durées de vie plus longues qu’une
pile Leclanché ordinaire. Néanmoins, les problemes d’emballage liés a I’utilisation
de KOH les rendent plus onéreuses.

Parmi les autres types de piles commercialisées, on peut citer les piles boutons
au mercure ou a I’argent utilisées principalement dans les montres et autres petits
appareillages.

Zn + HgO + H,0 —Zn** + Hg + 2 OH~

Zn +Ag,0 + H,0—>Zn** + 2 Ag + 2 OH~

2.2.3 Accumulateurs rechargeables

De tous les accumulateurs électrochimiques, I’accumulateur au plomb, inventé
par Gaston Planté en 1859, est sans aucun doute le plus répandu avec plusieurs mil-
lions d’exemplaires vendus chaque année pour le seul marché de 1’automobile.

La chaine peut étre schématiquement représentée par:

Pb, | PbSO, , | H,SO, IPbSO, ,, PbO, , | Pb,

Lorsque la molarité de I’acide est 2M, la tension est d’environ 2 V. Six cellu-
les en série sont utilisées pour fabriquer des batteries de 12 V. Ces dernieres ont
des capacités d’environ 100 A-h et sont aussi capables de délivrer de tres forts cou-
rant 400-450 A pour quelques secondes nécessaires par exemple au démarrage des
voitures. Les réactions d’électrodes d’un tel accumulateur sont en fait tres comple-
xes, et beaucoup de technologie rentre dans la fabrication des accumulateurs
modernes.
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résistance

PbSO, PbSO,

Fig.2.16 Schéma de fonctionnement d’un accumulateur au plomb.

L’autre accumulateur largement commercialisé et surtout utilisé pour les appli-
cations de puissance est I’accumulateur Ni/Cd (nickel/cadmium) dont les réactions
d’électrodes peuvent étre résumées sous la forme:

2 NiO(OH) + Cd + 2 H,0 —2 Ni(OH), + Cd(OH),

La tension théorique en circuit ouvert est d’environ 1,3 V.

Plus récemment, des accumulateurs NilMH (nickel/hydrure métallique) et des
accumulateurs au lithium ont été développés pour répondre aux besoins de 1’élec-
tronique portable et de la voiture électrique.

Les batteries au lithium offrent de grandes énergies massiques et volumiques.
Les matériaux de cathode sont souvent des composés d’insertion tels que LiMnO,,
I’électrolyte peut étre soit liquide soit polymere et I’anode est soit le lithium métal

batterie au lithium métal

Li métal

(2)

(®)

batterie aux ions lithium

Fig. 2.17 Schéma de principe d’une batterie au lithium (a) et aux ions lithium (b).
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directement ou un alliage, soit aussi des composés d’insertion tel que le graphite.
Les tensions de cellule varient entre 3 V et 4 V suivant les matériaux d’électrodes
utilisés.

2.2.4 Piles a combustible

Un autre type de piles ol les réactifs sont fournis en continu sont les piles a
combustibles. Depuis les premiers travaux de William Grove qui montra en 1839
qu’une pile avec comme réactifs 1’hydrogene et 1’oxygene pouvait produire de
I’électricité, il existe maintenant trois grandes catégories de piles a combustibles:

e Les piles basse température (< 100°C) telle celle illustrée sur la figure 2.18
comprend deux électrodes poreuses séparées par une membrane échangeur
de cations (sect. 2.6). Ces piles sont congues en particulier pour la traction
des véhicules électriques. Les puissances requises vont de quelques dizaines
de kW pour une voiture a environ 250 kW pour un bus.

e Les piles moyenne température (< 200°C) similaires dans le principe de
fonctionnement aux piles basses températures mais ol la membrane est rem-
placée par une couche d’acide phosphorique dans un support poreux. Ces
piles destinées essentiellement a la génération d’électricité pour la distribu-
tion ont une puissance de plusieurs MW. Leur rendement électrique et ther-
mique est de ’ordre de 40%.

o Les piles haute température utilisent comme électrolyte une céramique conduc-
trice d’ions lorsque la température est supérieure a plusieurs centaines de degrés.

électrons
H, Ht 0,
- » -

anode poreuse T cathode poreuse
membrane échangeur de cations

Fig. 2.18 Principe de fonctionnement d’une pile & combustible basse température. L’hydrogene et
I’oxygene sont introduits dans la cellule a travers les électrodes qui sont poreuses. Les réactions
électrochimiques se font a I’interface électrode | membrane (oxydation de I’hydrogene en protons a
I’anode, réduction de I’oxygene et production d’eau a la cathode).
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2.3 DIAGRAMME DE POURBAIX

Nous avons vu que le potentiel rédox standard permet d’évaluer si une subs-
tance s’oxyde et se réduit plus ou moins facilement. Dans le cas de métaux, 1’oxy-
dation est souvent accompagnée de réactions acide-base, et, afin de déterminer les
conditions de stabilit¢ d’un métal a un degré d’oxydation donné, il est avantageux
de tracer des diagrammes potentiel-pH appelés aussi diagrammes de Pourbaix.

Pour un élément déterminé, les limites entre les différentes zones de stabilité
sont liées a des équations d’équilibres électrochimiques ou d’équilibres acide-base.
Pour établir ces diagrammes de zone, on se doit de fixer de facon arbitraire une
concentration pour les especes dissoutes telles que les ions. Dans le cas d’un équili-
bre électrochimique entre deux especes dissoutes, la limite de séparation correspon-
dra a la condition d’isoconcentration ¢, = Cpq-

[0 EXEMPLE

Prenons I’exemple du systeme fer | eau & 25°C, qui permet d’illustrer les bases thermody-
namiques de la corrosion.
Par mesure de simplification, nous ne considérons que les especes suivantes:

Fe, Fe**, Fe?*, Fe(OH), gqjiqes Fe(OH)3 golide

On néglige ainsi I’état d’oxydation +VI n’intervenant que dans le cas de pH tres alcalins.
Les équilibres électrochimiques a considérer sont:

Fe”* +2¢ 2 Fe Elsp = —044V Y]
Fe** + ¢ 2 Fe?* E2s oo 0,77V an
Fe* +2 OH™ 2 Fe(OH), pK,, =15,1 ey
Fe¥* +3 OH™ @ Fe(OH); pKy; =38 av)
Fe(OH), + 2 H* +2 ¢~ 2 Fe + 2 H,0 V)
Fe(OH); + 3 H* + ¢~ 2 Fe?* + 3 H,0 (VI)
Fe(OH); + H* + ¢~ 2 Fe(OH), + H,0 (VID)

En négligeant les coefficients d’activité et en prenant une concentration arbitraire d’espe-
ces dissoutes égale a 0,01 M, les équations de Nernst relatives aux deux premiers équili-
bres rédox s’écrivent respectivement

Fe | Fe?*:

E = E° +Elnc = -0,44-0,059 V = -0,499 V @
Fe2+/Fe 2F Fez+ > > ’

FeZt| Fe3*:

c
E = E;3+/Fez++fln[W] = 0,77 V (In
Cooo+
Fe
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Ces deux équations se traduisent par des droites horizontales comme illustré sur la figure
ci-dessous. La position de la droite I est une fonction du choix de la concentration arbi-
traire, tandis que la position de la droite II en est indépendante.

Les équilibres acide/base des oxydes de fer sont régis par les produits de solubilité K.
Fe?*| Fe (OH),:

2
a_,.a- - e Cp ot B
KSZ — Fe OH =~ 10 28 “Fe = 10 15,1
AFe(OH), a
soit encore

pH = 6.45-0.5loge, o = 7.45 (11
Fe3* | Fe (OH);:

3
a. 3+ a d C. 3+
— Fe OH - —42 “Fe _ -38
Kgy = -—feoOHL o qo R = g

QFe(OH)5 g+
soit encore

pH = (4—10che3+)/3 =2 v

Pour la concentration arbitraire choisie a 0,01M, les limites entre les zones de stabilité des
ions et de leurs hydroxydes respectifs donnent des droites verticales a pH =745 et pH =2.0.
Les limites dues aux trois équilibres rédox (V-VII), ou la forme oxydée est sous forme
hydroxyde, s’obtiennent respectivement a partir des équations (I-IV):

Fe | Fe (OH),:

_ pe RT _ pe RT 28 2
E = Eporpe * ﬁln v = Eprp t EIH(KSZ 10 'aH*) V)
= —0,44+0,38-0,05pH = —0,06-0,059pH

Fe?*| Fe (OH);:

42 3
RT | [ ¢ RT | | Ks3-107 -ag.
_ © Fe _ © H
E = EFC3+/F02+ + F IH(CF62+ j - EFC3+/Fe2+ + F ln[ CFez+ (VI)

0,77+0,355-0,177pH = 1,125-0,177pH

Fe(OH),| Fe (OH)3:

42 3
RT [ Cp+ RT . | Ks3-107" -a.
E = E°, . +—MIn|F*"| = E°, , +—In|——"p—H (VII)
28 2
Fe™" /Fe F c Fe™" /Fe F KSZ'IO .

FeZ+

= 0,77-0,525-0,059pH = 0,245-0,059pH

En tragant les sept droites ainsi obtenues, on peut définir les zones de stabilité des diffé-
rentes especes comme illustré sur le diagramme.

Pour comprendre les zones de stabilité du fer dans un environnement humide, il faut
superposer a ce diagramme celui des équilibres rédox de 1’eau a pression atmosphérique

Ht+e 2

_ © RT — 1
E = |:EH+/%H2:|SHE+?11’1(IH+ = —0,059pH &)
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Diagramme de Pourbaix du fer en milieu aqueux.

0,+4H*+4¢ 2 2H,0

_ © RT 4 _ 2
E = [EOZ/HZOJSHE+EInaH+ = 1,23 -0,059pH ©)

La thermodynamique nous montre qu’en dessus de la droite (2), les especes sont réduites
par I’eau avec un dégagement d’oxygeéne et qu’en dessous de la droite (1), les especes
sont oxydées avec un dégagement d’hydrogeéne. Si ceci est exact en théorie, les vitesses
d’oxydation et de réduction de I’eau peuvent étre tres lentes, et certains éléments peuvent
ainsi apparaitre comme étant stables hors de leur zone de stabilité. ]

24 POTENTIELS STANDARD DE TRANSFERT

24.1 Equation de Nernst pour un échange d’ions

Nous avons vu comment la notion de potentiel électrochimique permet de déri-
ver la loi de Nernst pour les réactions rédox sur une électrode, et nous allons main-
tenant voir comment traiter les partages ioniques entre deux phases, par exemple
deux solutions électrolytiques immiscibles, une solution aqueuse (w) et une solu-
tion dans un solvant organique (0).

Nous pouvons définir 1’énergie Gibbs standard de transfert d’une espece i de
la phase aqueuse a la phase organique comme la différence des potentiels chimiques
standard en phase organique et en phase aqueuse
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AGSH ™0 = puf— ud™ (2.57)

A I’équilibre, nous avons 1’égalité des potentiels électrochimiques et en déve-
loppant pour chaque phase, on obtient

Uz +RTIna +zF¢Y = p°+RTIna) +z,F9° (2.58)

La tension de Galvani entre les deux phases s’écrit donc

AYp = oV —9° = AJe7 + RTln[a"oJ (2.59)

w
Z; a;

avec AY @7 le potentiel standard de transfert défini comme 1’énergie Gibbs stan-
dard de transfert divisée par z;F

©,W—0
Gtr i

AVpe = (2.60)

Z,’F

L’équation (2.59) est une loi de Nernst pour les échanges ioniques. Elle est
exprimée directement en termes de différence de potentiel de Galvani, et ne fait pas
appel a un ion de référence.

Cette loi de Nernst pour les échanges ioniques entre phases a d’importantes
applications dans le domaine des électrodes sélectives d’ions, de I’hydrométallurgie
et de la catalyse par transfert de phase en chimie organique.

Il est coutumier en pharmacologie de définir le coefficient de distribution
appelé aussi le coefficient de partage d’un ion par

(&)
a; F
P = 1{;] = P+ AV (2.61)
a, RT
vide
up Y U ©
' AGter’, \;v -0
A
A \
phase aqueuse (W) phase organique (o)

Fig. 2.19 L’ion i est lipophile, c’est-a-dire plus soluble dans la phase organique (0) que dans la
phase aqueuse (w). En mettant les deux phases en contact, I’ion aura tendance a transférer de la
phase aqueuse a la phase organique.
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On voit ainsi que le coefficient de distribution d’un ion dépend d’un terme
constant et de la tension de Galvani entre les deux phases. La terme constant est
appelé le coefficient standard de distribution et est défini par

Q,O _ .G',W AG@,'W—)O F
mpe = Mo TH RT“’ = T = - %Afj«pﬁ 2.62)

En pharmacocinétique, en toxicologie, etc. on définit la lipophilicité d’une
molécule par son logP par rapport a un solvant organique, souvent 1’octanol. Ce sol-
vant composé d’un groupe alcool polaire et d’une chaine alcane apolaire est amphi-
pile comme une molécule de phosphopilide, et la mesure du logP d’une molécule
entre 1’eau et I’octanol permet d’estimer sa perméabilité a travers une membrane
biologique. Dans le cas d’une molécule neutre, le logP est une valeur standard, tan-
dis que dans le cas des molécules ionisées, le logP dépend de la différence de poten-
tiel de Galvani entre les phases.

Si le logP d’une molécule est positif, celle-ci sera dite lipophile, tandis que si
son logP est négatif elle sera dite hydrophile. En général, seules les molécules lipo-
philes sont toxiques car elles peuvent pénétrer les cellules biologiques.

2.4.2 Transfert assisté d’ion

Les ions solubles dans I’eau ne sont pas souvent solubles dans la phase organi-
que. Pour faciliter leur transfert, on peut dissoudre dans la phase organique des
ionophores, c’est-a-dire des molécules qui complexent I’ion le rendant soluble dans
la phase organique. Il existe différentes classes d’ionophores comme les éthers cou-
ronnes comme illustré sur la figure 2.20, les cryptands, les lariats ou des ionophores
naturels comme la valinomycine.

Si la constante de complexation en phase organique est K¢, 1’équation de
Nernst (2.59) peut s’écrire

(o] o _O
Ay = Ag’(pie + RTln{aiV] = Ag’q)ie + RTln(KCaC] (2.63)

% z; a’ay

i

Fig.2.20 Complexation de I’ion potassium pour la molécule dibenzo-18-couronne-6.
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ou I représente I’ionophore et C le complexe ion-ionophore. En regroupant les ter-
mes constants, on peut définir le potentiel standard de transfert assisté par

RT
AYoN: = AYeS + ——Ink¢ (2.64)
ZiF
La figure 2.21 représente un transfert d’ion assisté par une complexation de
I’ion i a I’'interface dans le cas ou I’ionophore est en exces.

¢ phase aqueuse (W)

phase organique (o)

I C

Fig. 2.21 Complexation interfaciale d’un ion par un ionophore lipophile.

2.4.3 Potentiel de distribution d’un sel

Considérons le partage d’un sel C*A~ entre deux liquides immiscibles. A
I’équilibre, nous avons 1’égalité des potentiels électrochimiques aussi bien pour le
cation que pour 1’anion, soit

,ug;w +RT In aéﬁ +FpY = ,ug;o +RT In ag+ + F¢° (2.65)
uij‘” +RTInay —F¢" = yz‘;o +RT Inaj_ —F¢° (2.66)

Par substitution, on voit que la distribution du sel entre les deux phases polarise
I’interface et que la tension de Galvani résultante est donnée par

o W
w _ ©,0 oW ©,0 oW aC+aA’
2FAQais = (Moo~ )=\ T ) RT Inp —S—

o o e (2.67)

aee -
En tenant compte de I’électroneutralité dans chaque phase (¢+ =c¢, ), cette
équation peut s’exprimer en fonction des potentiels standard de transfert du cation
et de I’anion
W S w S o] w
A0 ¢C+ + A0 ¢A* +Eln /yc"‘yA*

AV
o ‘Pdls 2 2F 7(‘; '}’2_

(2.68)

Dans le cas de solutions diluées, le deuxieme terme de cette équation est négli-
geable, et ’équation (2.68) se réduit a
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A0 + AV S
APy = —C A 5 27A (2.69)

La tension de Galvani obtenue par distribution d’un sel entre deux phases en
contact est indépendante du volume des phases et s’appelle le potentiel de
distribution.

Le potentiel chimique d’un sel est donné par 1’équation (1.85), soit

- ° _ @

Hsep = Hgl T VRT ln(yivicsel) = He t RT In Qe (2.70)

avec

uS = v+/,t(€:'Z+ +v—yiz_ (2.71)

Ainsi, on peut par analogie avec 1’équation (2.61) définir le coefficient stan-
dard de distribution d’un sel par

v , , ©,W—0
InPg = In el = In i G = _7”56610_‘1“‘521W = _AGysel
* ag i Cl RT RT
(2.72)
ou encore en utilisant I’équation (2.62)
InPg = vilmP® +v-InP®_ (2.73)
C*? A*

[0 EXEMPLE

Pour illustrer I’équation (2.68), calculons le potentiel de distribution a ’interface eau |
1,2-dichloroethane (DCE) pour le partage de différents sels connaissant les énergies
Gibbs standard de transfert suivantes:

AG®eM=DCE _ 56 k1. mol ! s AGS M PCE — 50 kT mol ™!
tr,.Na tr,Cl

AGe,eau%DCE =_22kJ- mol'l AGe,eauﬁDCE =_33kJ- mol'l .
trTBA™ ’ trTPB™
ot TBA* = tetrabutylammonium et TPB™ = tetraphenylborate.
Ainsi, le partage de NaCl, TBACI et NaTPB donne respectivement les potentiels de dis-
tribution suivants (F= 10° C:mol™):

ADCEPNac = 30 MV, ARCEdrpac) =-360 mV ,

AeDagE¢NaTPB =445 mV , AeDagEq)TBATPB =55 mV.

Ces résultats montrent clairement que le partage d’un sel hydrophile tel NaCl peu soluble
dans le DCE ou d’un sel lipophile tel TBATPB peu soluble dans I’eau donne lieu a des
polarisations faibles, tandis que le partage d’un sel avec un cation lipophile et un anion
hydrophile entraine une forte polarisation négative. Inversement, le partage d’une sel
avec un cation hydrophile et un anion lipophile entraine une forte polarisation positive. [
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2.4.4 Distribution d’un acide

Un probléme souvent rencontré en chimie préparative ou en pharmacologie est
lié au partage des molécules acides ou basiques. Pour traiter ce probleme, considé-
rons le cas simple du partage d’un acide entre deux phases.

phase aqueuse (w)

phase organique (0)

Fig. 2.22 Distribution d’un acide sous forme neutre et ionisée.

A T’équilibre, comme décrit sur la figure 2.22, nous avons 1’égalité du potentiel
électrochimique des ions A~ et H* (en négligeant la présence des ions OH"):

uo™ +RT Inay, + Fo" uS +RT Inay, +F¢° (2.74)

,uijw +RT In aX, - Fo¥ yijo +RT In az, - F¢° (2.75)
et I’égalité des potentiels chimiques de I’acide AH,

Usy +RTInayy = Uy +RTInaly (2.76)

et bien sr des deux équilibres acide-base dans chaque phase

ug;“’ +RTInaj, + /.Li;w +RTInay = ugy +RTInaxy (2.77)
,u:;o +RT In a;+ + ‘uijo +RT In az, = Ust +RT Inaly (2.78)

La tension de Galvani est dans ce cas donnée par le potentiel de distribution
des ions A~ et H*.

La constante d’acidité dans la phase organique est reliée a celle dans la phase
aqueuse par

0 [0) © ©

K = A K} 7PA'PH+ = K 7PA'PH+ (2.79)
aS P P
AH AH AH

Cette équation montre que pour calculer le pK, en phase organique d’un acide
connaissant son pK, dans I’eau, il nous faut connaitre les coefficients standard de
distribution des différentes especes impliquées.
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2.4.5 Diagrammes de distribution

Sur la base du concept des diagrammes de Pourbaix, il est possible de cons-
truire des diagrammes de zones pour le partage d’especes ionisables telles que des
acides ou des bases. Pour illustrer notre propos, établissons le diagramme de par-
tition d’un acide AH hydrophile pour un systeme biphasique eau/solvant organique.

A pH aqueux élevé, I’acide est sous forme anionique et peut exister dans les
deux phases en fonction de la tension de Galvani. L’équation de Nernst pour le par-
tage de I’anion en négligeant les coefficients d’activité s’écrit

(o]

RT C, _
AGp = AJgy — I 703 (2.80)
N

Ainsi, la limite de séparation entre la forme anionique dans I’eau et le solvant
( CX, = c;, ) est une droite horizontale comme illustré sur la figure 2.23. Comme
dans les diagrammes de Pourbaix, la limite de séparation entre la forme acide et
basique dans I’eau est une droite verticale donnée par

pH = pK;' (2.81)

Finalement, la droite de séparation entre 1’acide neutre dans 1’eau et I’anion en
phase organique est donnée en incluant la constante d’acidité dans 1’équation (2.80)
pour avoir

o w
_ RT ‘A%t

RT
AVp = [Ag¢§_+an;’v} S| A
F CAH (2.82)

AY92 —0,059pK) +0,059pH

Comme dans les diagrammes de Pourbaix, on obtient une ligne frontiere qui
dépend du pH.

Ao A

AVGS L — — — — — —

! = pH
pKy

Fig. 2.23 Diagramme de partition d’un acide hydrophile.
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Si I’acide AH est lipophile, il faut tenir compte du partage de 1’acide dans la
phase organique

av a” vV oa¥

W A""H* _ “A TH' pe

K) = S = 5 P (2.83)
aaH CAH

et la limite de séparation entre 1’anion aqueux et la forme neutre dans le solvant
organique est décrite par

pH =pK,’ +log Py (2.84)

L’équation (2.84) indique que pour extraire sous forme anionique dans I’eau
un acide lipophile, il faut un pH plus alcalin que la valeur du pK, de cet acide dans
I’eau ne le suggere. On peut ainsi noter qu’il est possible de mesurer le logP d’un
acide est faisant un titrage acide-base de 1’acide aqueux en présence d’un solvant
immiscible, et en mesurant le pK, apparent.

La limite de séparation entre les deux formes anioniques reste la méme, et tou-
jours donnée par 1’équation de Nernst pour le partage de I’anion. La limite de sépa-
ration entre ’anion dans I’eau et I’acide dans le solvant est donnée par
RT K }_RTln cS_al,

AVp = |AYPS +—In
0¢ [ 0¢A F PAGH F

5 (2.85)
CAH
De nouveau, cette limite dépend du pH. Le diagramme de la figure 2.24 montre

que plus I’acide AH est lipophile, plus la zone de stabilité de I’anion Ay, est réduite.

Ayp A

NS

pKa +logPy; PH

Fig. 2.24 Diagramme de partition pour un acide lipophile.

2.4.6 Equilibres rédox aux interface liquide | liquide

Considérons le transfert d’un électron entre une espece oxydée O; dans une
phase aqueuse et une espece réduite R, dans une phase organique tel sch matique-
ment repr sent par la figure 2.25. Pour 1’équilibre
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phase aqueuse (w)
O, R;
R, 0,

phase organique (0)

Fig. 2.25 Réaction rédox hétérogeéne a une interface liquide | liquide.
O + R} 2R} + 03
nous avons 1’égalité suivante des potentiels €lectrochimiques
oW ~0 W ~0
MR, + Mo, = Ho, + MR, (2.86)

En développant, nous obtenons 1’équivalent de I’équation de Nernst pour cette
réaction de transfert d’électrons a I’interface, soit

w o
RT |agr a
AVopr = AVeS+——In| 102 (2.87)
F w 0
do, IR,
avec Ay @gr le potentiel rédox standard de transfert interfacial d’électrons
R ©, ©, o, S,
Ao = [ S -uS S |/ F (2.88)

Il est intéressant de faire apparaitre dans cette équation les potentiels rédox
standard définis par rapport a I’électrode standard a hydrogene dans 1’eau. Pour ce
faire, nous utiliserons les équations (2.15) et (2.57) pour avoir

w w
AR = [ESm, |, —[ESm |, +[AGIST 0 —aGg e |/ F
(2.89)
= W
ou [EOz /Ry ]SHE représente le potentiel rédox du couple O,/R, en milieu aqueux
par rapport a I’électrode SHE.

La notion de potentiel rédox standard en milieu non aqueux est souvent une
source de confusion. En effet, il est possible de définir le potentiel rédox standard en
milieu organique par rapport a une électrode de référence standard a hydrogene
(SHE) en milieu aqueux par

(Eor |, = [#°-u@o-u2>+ug [IF (2.90)
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D’un point de vue pratique, mesurer le potentiel rédox standard en milieu orga-
nique par rapport a une électrode de référence en milieu aqueux implique une ten-
sion de jonction liquide entre deux solvants. Cette derniere est souvent difficile a
calculer ou a mesurer. Ainsi, il est coutumier de mesurer un potentiel rédox standard
en milieu organique par rapport a un couple de référence, souvent le couple

« e e N [}
ferricinium/ferrocene | g2 :
OR | +
Fc™ /Fc

[Egm];wc = [(uc?"’—uf"’)—(u;f—u;”)]m 2.91)

Pour se référer a 1I’échelle SHE aqueuse, il devient nécessaire d’estimer le
potentiel rédox standard du coupleoferricinium/ ferrocéne en solvant organique par
rapport a I’échelle SHE [Ee+ Fe ] - Sachant que le potentiel rédox standard de

Fc* /Fc

(ESpe o = [(uzf—ug’w)—(uﬁw—éug)}m (2.92)

w .
ce couple en phase aqueuse, [Ee ]s , est défini par

(8]
© . . L
et que [EFC+ Fe }SHE en solution organique est défini par

N R M N P C Y|

On en déduit en utilisant I’équation (2.57) que

o o _ © w o,W—=0 _ ©,W—0
(B e ]SHE = B3 ke ]SHE FAGEN T —AGE (2.94)
Ainsi, ayant mesurer le potentiel rédox standard du couple O/R en milieu
organique par rapport au couple ferricinium/ferrocene [EO/RJ , on calcule ce
méme potentiel rédox standard par rapport a I’échelle SHE aqug:usé [ EO/RJ en
SHE
écrivant

[Eg/R :IZHE - [Eg/R i|:c+/Fc " [EI?CWFC J:HE (295)

[0 EXEMPLE

Dans le cas du 1,2-dichloroethane, les énergies de transfert de I’ion ferricinium et du fer-
rocene ont été trouvées environ égales a

AGE 7P = 0.550.5 Klmol ™!
C
AGEEM=PCE = _24,540,5 KJ'mol™

Sachant que le potentiel rédox formel du couple ferricinium/ferrocéne dans 1’eau a été
mesuré environ égal a
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o/ cau _
|:EFC+/FC:|SHE = 0,380V

on en déduit que 1’échelle du couple ferriciunium/ferrocéne dans le 1,2-dichloroethane
est décalée par rapport a I’échelle SHE dans I’eau par

DCE
I:EFQ+ :| _ |:E9+ ‘j|eau +AGe,ea+uﬁDCE _AGe,eauﬁDCE — 0,38+O,26 — 0,64V
" [Fe ISHE Fc™ /Fe IsHE tr.Fc tr.Fc
]

2.5 POTENTIOMETRIE

2.5.1 Electrodes de référence

Par définition, une électrode de référence est une électrode dont la différence
de potentiel de Galvani ¢M —(])S est stable. Pour rester stable, aucune densité de
courant notable ne doit traverser une électrode de référence, afin de ne pas détruire
les conditions d’équilibre.

Electrode au calomel

Pour illustrer le principe d’une électrode de référence, nous allons étudier
I’€lectrode au calomel basée sur le couple rédox %HgZCIZ /Hg . Cette électrode fut
longtemps 1’électrode la plus couramment utilisée avant de céder la place de nos
jours a I’électrode au chlorure d’argent basée sur le couple rédox AgCl/Ag. La
figure 2.26 montre les différents éléments d’une électrode de référence au calomel.

T orifice
de remplissage

—_

solution saturée
de KC1

| L — laine de verre

— ] |-—

cristaux de KCl

jonction liquide
verre fritté

Fig.2.26 Electrode au calomel avec jonction liquide (Copyright Metrohm, CH).
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La chaine électrochimique d’une électrode au calomel est la suivante:
Solution Il KCl,; (solution interne) | %HgZCIZ |Hg I Pt Cu

Les équilibres électrochimiques s’écrivent

geC_u = gf_t = Hg (2.96)
g+ ﬁ?g =y, (2.97)
ﬁHg* + e = 3 Higc, (2.98)

Les deux dernicres équations se combinent pour donner

o+ Hpgg = gt + 5 Mgl (2.99)
soit en développant

HOE +RTInay —FO° + iy, = pet = FO™ + 5 g, (2.100)

ou IS dénote la solution interne, ce qui donne

C IS C IS
F(¢ -9 ) = [“e-qu%“ngaz—#g— —qu] ~ RTIlna,. (2.101)

Ainsi, lorsque la solution de KCI est saturée, a.,- est constant et par consé-
quent q)c” - (])IS I’est également. Une électrode de référence sert donc a mesurer de
facon relative le potentiel interne d’une solution.

Lorsqu’une électrode de référence sert a mesurer un potentiel rédox (voir le
montage de la figure 2.4), il est préférable d’exprimer le potentiel de 1’électrode de
travail en fonction des potentiels rédox standard des couples rédox de référence.

Pour la chaine

Cu' IHg | THg,Cl, 1KCly...lI...oxred IM | Cu"

sat +ee

la tension a 1’équilibre mesurée par rapport a une €lectrode au calomel en solution
saturée de KCl est alors

£ ¢CuH _¢Cu1 _ (¢CuH _¢IS)+(¢IS _¢s)+(¢s _¢Cu1)

RT

© N Aox _ © E
[on/red :|SHE + nF hl(ared j |:E%Hg2C12 Heg :|SHE + F In A (2.102)

RT a
[Eg(/red :| 1 + In o
SHgHg,CLIKCly,  nF Areqd
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Fig. 2.27 Représentation schématique de la distribution du potentiel dans une cellule de mesure
d’un potentiel d’électrode par rapport a une électrode de référence. Pour simplifier, la distribution du
potentiel dans le métal M et dans 1’électrode de calomel n’est pas représentée.

La figure 2.27 illustre de fagon schématique la distribution du potentiel a tra-
vers une cellule utilisée pour mesurer un potentiel d’électrode par rapport a une
électrode de référence au calomel. Le voltmetre mesure la différence de potentiel
interne entre les deux contacts en cuivre (E = ¢ —¢“"). La tension de Galvani
entre le contact en cuivre (I) et la solution interne est constante comme I’indique
l’equatlon (2.96) et la tension de Galvani entre le contact en cuivre (II) et la solution
(])Cu q’) est déterminée par le rapport des activités des especes ox et red dans la
solution comme décrit par I’équation (2.5). On fait ici I’hypothese que la tension de
jonction liquide ¢IS - q)s est négligeable.

Electrode argent | chlorure d’argent
Pour une €lectrode de référence chlorure d’argent | argent dont la chaine est

Solution Il KCl, (solution interne) | AgCl | Ag | Cu

sat

on montre par le méme raisonnement que
C I C S
Fo™ -¢") = [#e-“ + Hagel — M —uAg} - RTha,  (2103)

De la méme maniéere, lorsque la solution de KCl est saturée, a o est constant
et par conséquent ¢* — ™ 1’est également.
Pour la chaine

Cu' | Ag 1 AgClIKCl,...II...ox,red | M | Cu™!

sat **e*

nous avons déja vu (éq. (2.53)) que la tension a 1I’équilibre pour une telle cellule est
alors

E

¢CuH _¢Cul _ (¢CuH _¢IS)+(¢IS _¢s)+(¢s _¢Cu‘)

RT a RT
© ox |_[ pe
[on/red :|SHE + nF In ( lpoq j I:EAgCl/Ag i|SHE + 2 In aq-

(2.104)
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ou encore

RT a
e . BT (ay 2.105
[ ox/red :IAgIAgClIKClSal nF n(aredj ( )

Le tableau 2.1 indique les potentiels rédox standard a différentes températures
des principales électrodes de référence commercialisées.

Tableau 2.1 Potentiel (V) des électrodes de référence dans 1’échelle SHE. Compilation par Skoog,
Holler & Nieman, Principles of Instrumental Analysis, Saunders College Publishing.

T/[°C]  Calomel Calomel AglAgCl AglAgCl
3,5MKCl KCl saturé 3,5 M KCl KClI saturé

15 0,254 02511 0212 0,209

20 0,252 0,2479 0,208 0,204

25 0,250 02444 0,205 0,199

30 0,248 02411 0,201 0,194

35 0,246 0,2376 0,197 0,189

Jonction liquide

La jonction liquide entre 1’électrolyte contenant des especes rédox a étudier et
le chlorure de potassium saturé est en général supportée par un verre fritté.

On peut calculer les valeurs des différences de potentiel aux bornes d’une jonc-
tion liquide entre deux solutions aqueuses S; et S,, en faisant appel a la thermody-
namique des processus irréversibles

02 —¢% = “RL%5 1l qina) (2.106)
F sy
ou 7 est le nombre de transport (sect. 4.5).

Dans le cas du KCl, la quasi-totalité du courant tres faible (pA) qui traverse
I’électrode de référence est transportée par les ions K* et CI™. Etant donné que ceux-ci
ont a peu pres la méme mobilité, la différence de potentiel aux bornes de la jonction
liquide entre un électrolyte pas trop concentré (<< 1 M) et une solution de KCl satu-
rée est quasi nulle, quelques mV au plus. Une jonction liquide dont la tension aux
bornes n’est pas négligeable est symbolisée par une barre vertical en pointillée : .

D’un point de vue pratique, il est toujours préférable que le niveau de la solu-
tion a I'intérieur de I’électrode de référence soit situé au-dessus de celui de la solu-
tion dans laquelle elle opere afin de minimiser les risques de contamination. Aussi,
dans le cas des électrodes au KClI saturé, il faut toujours s’assurer de la présence de
cristaux de KCl dans I’électrode.

Une des causes principales d’erreur des €lectrodes de référence provient de la
jonction liquide qui peut étre «bloquée» dans le verre fritté suite a des précipita-
tions ou des contaminations.
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2.5.2 Titrage potentiométrique

La loi de Nernst pour les réactions rédox est a la base de la technique de titrage
potentiométrique.

Le principe de cette méthode est de titrer un couple rédox a analyser par exem-
ple I’hydroquinone, en ajoutant un agent oxydant ou réducteur suivant les cas et de
mesurer la tension d’une électrode d’un métal noble (platine, carbone vitreux, etc.)
par rapport 2 une électrode de référence. Par exemple, on peut titrer Fe>* en solution
avec une solution standard de Ce** dont le potentiel rédox standard est supérieur

Fet + ¢ 2 Fe?* Egyp =0,771V
Cett + e 2 Ce*t ESyp =144V
Point de titrage

Considérons le titrage monoélectronique de R; par un oxydant O,. Le potentiel
d’une électrode de travail en platine mesuré par rapport a une électrode de référence
sera donc donné par 1’équation (2.12) en fonction des potentiels rédox formels

+ Eln C& &/

RT €o
= EO2 R, + ? In —2

Ew = ESm, (2.107)

CRI CRZ

En tracant le potentiel d’électrode en fonction de la concentration en espece
oxydée Oy, on a une courbe du type

RT X
EPt = EOG]//RI + Fln(l_x) (2108)

On voit que lorsque x est plus ou moins égal a 0,5, le potentiel est a peu pres
égal au potentiel rédox formel Egl/ R, du couple rédox titré. C’est ’effet tampon
oxydo-réducteur illustré par la figure 2.28.

095 T T T T
090 -
085 R —
0,80 | -1
0,75 -

E/V

0,70 .
0,65 .

0,60 l | | |
0,0 0.2 04 0,6 0.8 1,0
X

Fig. 2.28 Effet tampon oxydo-réducteur dans le cas Egl/ R, = 0,771V
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Le point de titrage est obtenu quand x tend vers 1, c’est-a-dire quand tout R,
est totalement oxydé en O, par O,. En utilisant 1’équation (2.107), on peut écrire
que
oiR, +EGL R, RT | <o, ¢o,
Epp, = —————= 4+ —In|——+

2 F CR, CR,

(2.109)

Si I’on fait I’hypothése que la solution a titrer ne contient initialement que du
R, et que la solution titrante ne contient que du O,, le nombre de moles de O, for-
mées au cours du titrage est égal au nombre de moles de R, en solution, I’équation
(2.109) devient

</ </
By = Eo R, +Eo, R, . RT | <o,
t 2 F CRI

(2.110)
Ainsi, on définit le point de titrage comme le potentiel obtenu quand les con-
centrations d’especes a titrer et d’especes titrantes sont égales. Dans le cas de titra-
ges monoélectroniques, le point de titrage est égal a la demi-somme des potentiels
rédox standard.
Pour le titrage de Fe?* par une solution de Ce** dans I’acide sulfurique 1 M,

les potentiels rédox formels sont environ |E O o =0,68V et
E° =144V squent 1 iel au point det <gal &
1 Oge:; oo™ Jgp ~ . Par conséquent le potentiel au point de titrage est égal a

[ EXERCICE

Considérons le titrage de Fe* dans I’acide sulfurique 1M par le permanganate de potas-
sium

MnOj +8H" + 5Fe”* 2 Mn?* +5Fe™ +4H,0

Connaissant les potentiel rédox formels dans 1’acide sulfurique 1 M du permanganate

=1,51V et I'ion ferreux [EFG/ =0,68 V , montrer que le

</
M“C_)Z Mn** :|SHE ) . 3t [Fe? :|S]-[E
potentiel du point de titrage de 1’ion ferreux par le permanganate est égal a

S[Ee’ _ } —0,48pH+| ES%, 5,
Ep, = MOz M Jppp [ Fe™* Fe? JSHE ~ 1,37V
6
Indication: Au point de titrage, on a Cper = SCMno; . |

En fait, pour évaluer le potentiel qui correspond au point de titrage, la méthode
graphique qui consiste a présenter I’équation de Nernst comme illustré par la figure
2.6 pour les deux especes rédox est la plus simple comme le montre la figure 2.29.
En effet, le point de titrage est directement lu a I’intersection des droites relatives a
Fe* et Ce**.
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Fig. 2.29 Détermination graphique du point de titrage d’une solution de Fe?* dans 1’acide sulfuri-
que 1M par une solution de Ce**.

Courbe de titrage

Calculons la courbe de titrage d’une solution 1 contenant une espéce réduite
R, dans un volume V| par une solution 2 contenant un oxydant O,.

Les équations a considérer sont les équations de Nersnt pour les couples rédox
0O,/R; et O,/R, et les équations de conservation de la masse des couples rédox 1 et
2 durant I’ajout de la solution titrante 2, et le bilan de mati¢re de la réaction rédox.

Les équations de Nernst peuvent s’écrire

‘o, F o/ :|
— = exp|—|E- 2.111
x p[RT( OllRl) ( )
o, F o/ il
—= = exp|—|E-E 2.112
o, p[RT( 02/R2) ( )

La conservation des especes 1 et 2 s’écrit en tenant compte de la dilution asso-
ciée a I’ajout de la solution titrante

co, *er, = aqVi/[Vi+V,] (2.113)
o, *er, = Vo![Vi+V,] (2.114)

ou V, est le volume initial de la solution a titrer et V, le volume de titrant ajouté. Le
bilan de maticre de la réaction s’écrit donc

Viee-W+ Vo, = Vi =(Vi+V,) o, (2.115)

ou ¢ et ¢, sont les concentrations initiales de I’espece réduite 1 et de 1’espéce oxy-
dée 2.
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Comme pour les titrages pH, il est beaucoup plus facile de calculer le volume
ajouté en fonction du potentiel que le potentiel rédox en fonction du volume ajouté.

On montre, par exemple avec 1’aide de logiciels de calcul, que la solution du
systeme d’équations ((2.111)-(2.115)) est

F
F
v, = RT ClVlexp|:(E—E§’/R )} (2.116)
o] F (F-Em, )] © RT 1Ry
exp RT 0,/R;

On obtient ainsi la courbe illustrée par la figure 2.30 pour le titrage de Fe>*
dans I’acide sulfurique 1M par Ce**.

l I I I I I I I
1.4
V,=10 ml
12 =G
ES =068V point
Z 1,0 - ES =144V de titrage -
53]
0,8 - -
0,6 - -
0.4 | | | |
0 2 4 6 8 10 12 14
V,/ml
Fig. 2.30 Courbe de titrage calculé a 1’aide de I’équation (2.116).
T T T 30
50 -2 08
L 20 3
T 04 2
© =15 2
= o
8 s
2 -50 - 10 .3
£
............. -5 3
-100 e N
: I I 1 0

volume ajouté/ml

Fig. 2.31 Titrage d’une solution d’iodure par du thiosulfate sur électrode de platine. Echelle arbi-
traire de potentiel.
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Bien sfir, dans ce calcul les volumes calculés pour des valeurs du potentiel tres
inférieures 2 EG)g; n’ont pas de signification physique. Pour connaitre la courbe
exacte, il faut résoudre le systtme pour calculer E en fonction de V,. Néanmoins,
cette approche simplifiée permet d’illustrer 1’effet tampon oxydo-réducteur et de
calculer le volume équivalent de titrage qui est défini comme le volume de titrant
nécessaire pour que le potentiel mesuré de I’électrode de platine atteigne le poten-
tiel du point du titrage.

La détermination du point de titrage s’effectue généralement en déterminant le
point d’inflexion de la courbe de titrage, par exemple en cherchant le maximum de
la dérivée comme illustré a la figure 2.31.

Les méthodes d’analyse par titrage, bien qu’anciennes, sont largement utilisées
dans I’industrie car elles sont tres précises, tres fiables et souvent automatisées.

2.5.3 Electrodes sélectives d’ions

La loi de Nernst pour les échanges ioniques est a la base de la conception des
électrodes sélectives d’ions (ISE). Une ISE se compose schématiquement de trois
compartiments: I’analyte, la membrane et 1’électrolyte de référence comme 1’illus-
tre la figure 2.32. A I’aide de deux électrodes de référence, on mesure de maniere
relative la tension de Galvani entre 1’analyte et 1’électrolyte de référence.

La membrane peut étre soit

e un verre: des verres borosilicates conducteurs pour les ions Na* et H*,
I’application principale étant bien entendu 1’électrode a pH;

e un gel polymere organique tel le PVC plastifié, ou un liquide organique,
pour la détection des métaux alcalins en utilisant des ionophores sélectifs
naturels que I’antibiotique hétérocyclique valinomycine ou des ionophores
sélectifs synthétiques tels que le dibenzo-18-couronne-6 (fig. 2.20) pour
I’ion potassium.

&

électrodes

/ de référence \

membrane

analyte électrolyte
de référence

Fig.2.32 Schéma d’une électrode sélective d’ions.



Equilibres électrochimiques 107

* un cristal:
— solide monocristallin tel le fluorure de lanthane LaF; pour les électrodes
sélectives aux ions fluorures,
— solide polycristallin tel le sulfure d’argent Ag,S pour la détection des ions
sulfites.

Les différents types d’électrodes sélectives d’ions sont présentées dans les

tableaux 2.2 et 2.3.

Tableau 2.2 Application des électrodes sélectives d’ions a verre et a membranes
(Copyright, Metrohm CH).

Analyte Gamme de mesure Interférants Exemples
/M

H* 10741 Lit Mesures de pH et titrages

Nat 1075...1 pH > pNa +4, Ag*, Li*,K* Eau, analyses cliniques, etc.

K+ 10°°... 1 Cs*, NH; ,H*, Na* Sol, engrais, vins, analyses
cliniques, etc.

Ca2* 5107...1 Na*, Pb2*, Fe?*, Zn* Mg2* Sol, aliments, lait, etc.

NO3 710°...1 Br, NO;3, CI, OAc™ Sol, végétaux, eau, aliments, etc.

BF; 7107... 1 NO3, SOF-, ClO;,F,OAc™  Agents de surface, bains
galvaniques

Tableau 2.3 Application des électrodes cristallines sélectives d’ions (Copyright, Metrohm CH).

Analyte Gamme de mesure Interférants Exemples
/M

F- 107°... sat OH~ Produits cosmétiques,
pharmaceutiques, engrais, etc.

CI- 51075... 1 Br,I,S*,CN-, NH;,S,05  Aliments, papier, etc.

Br- 510°...1 CI,I,S8*,CN, NH;,S,05  Analyses cliniques, pétrole,
industrie chimique

I 51078...1 CI, Br, $*,CN~,NH3, S,05  Analyses cliniques, détermina-
tion de Hg

CN- 8107°...1072 Br,I",CI” Eau, bains galvaniques

SCN~ 510°...1 CIl,Br, $*,CN-, S,05 Bains galvaniques

S*,/Ag* 107...1 Protéines S?: Aliments, papier
Ag*: bains galvaniques

Cu?* 10-8...107! Agt, Hg**, S Eau, bains galvaniques

Cd** 1077..10°! Ag*, Hg?*, Cu* Sol, eau, bains galvaniques

Pb2+ 1076...107! Ag*, Hg2+, Cu?t Sol, eau, bains galvaniques




108 Electrochimie physique et analytique

Approche thermodynamique

Pour calculer la tension de Galvani pour un syst¢éme biphasique contenant
3 ions (par exemple, un cation I* dont on cherche a mesurer la concentration, un
anion A~ hydrophile contre-ion de I* dans la solution aqueuse et un anion X~
contre-ion de I* dans la phase organique), il nous faut résoudre le systéme d’équa-
tions comprenant les trois équations de Nernst relatives aux trois ions:

a;

RT a;’
Ay = A¥¢?+Fln[ ;J 2.117)

1

Pour chaque espece, 1’équation de conservation s’écrit généralement

' +red = (2.118)

ol r=V°/V"¥ est le rapport de phase. Par substitution de I’équation de Nernst,
nous avons pour chaque ion

 +re exp[ziF(Ag’gb—Ag ie’)/RTiI = (2.119)

Les conditions supplémentaires a 1’équilibre sont les conditions d’électroneu-
tralité pour chaque phase

c.—Cc,_.—c¢ =0 (2.120)

Ce systeme d’équations peut étre résolu de facon numérique en cherchant la
racine de 1’équation

tot tot tot

Cpr Cy- Cy-
F(AY9-AY 6 )IRT —F(AY9-AY 9% VRT —F(AY$-AY ¢ YIRT
1+re rr I+re X 1+ A
- 2.121)

Les résultats obtenus par résolution numérique sont illustrés sur la figure 2.33
en fonction du rapport des concentrations initiales de IX dans la phase organique et
de IA dans la phase aqueuse.

Quand le rapport ¢y / 1o est trés grand, ¢’est-a-dire quand IX est en exces par
rapport a IA, la différence de potentiel de Galvani tend vers le potentiel de distribu-
tion de IX (A @gisx)- Inversement, quand le rapport crg /cpa est trés petit,
c’est-a-dire quand IA est en exces par rapport a IX, la différence de potentiel de
Galvani tend vers le potentiel de distribution de TA (Ag @yis1a)-

Entre ces deux extrémes, le systéeme se comporte comme un systeéme compre-
nant un anion est trés hydrophile et I’autre tres lipophile. Dans ce cas, en tenant
compte des faibles solubilités respectives de X~ dans la phase aqueuse et A~ dans la
phase organique, on peut faire les approximations suivantes
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Agy 1 = 240 mV
200 |- |
Agy = 180 mV
Agy = 120 mV
100 |- dIX |
>
E Agy = 60 mV
<
<
0
Ay, =—60 mV
-100 |- ]
Agyy,=—120 mVi
| | |
-5 0 5 10

log(cix/cra)

Fig. 2.33 Tension de Galvani ¢" —¢° pour un systéme a trois ions pour divers potentiels de distri-
bution. Le potentiel standard de transfert de 1’ion I est pris égal a zéro.

c;’i = CX_ (2.122)
et
clo+ = c;’(, (2.123)
soit
RT . [ b
AVp = AVoS +—In| X 2.124
2= AYT T, [c& (2.124)

Le systéme biphasique a alors un comportement «nernstien» dans la mesure
ou la différence de potentiel de Galvani varie de 60 mV/décade de concentration du
sel IA en solution aqueuse, comme illustré sur la partie centrale de la figure 2.33.
Plus le potentiel de distribution de IX sera grand, c’est-a-dire plus I’anion X~ sera
lipophile, plus grande sera la zone de comportement nernstien.

Réponse d’une ISE

Dans le cas du montage de la figure 2.32, nous avons un systéme triphasique
comprenant un analyte IA en solution aqueuse, un sel IX lipophile dans une mem-
brane que I’on peut considérer en premicre approximation comme une solution
organique, et un sel de référence IR hydrophile en solution aqueuse, et dont la
concentration est fixe. La différence de potentiel de Galvani entre I’électrolyte de
référence et I’analyte est donc

oR -0t = (o%-¢V) + (oM-9") (2.125)
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Si les concentrations en sel sont telles que chaque interface ait un comporte-
ment nernstien, alors en utilisant I’équation (2.124) on obtient:

w
ARp = ARg_aBg = BT | aa (2.126)
Folex

On remarque que la concentration de 1’ion I* dans la membrane n’intervient
pas. Néanmoins, celle-ci doit étre suffisante pour qu’il y ait équilibre entre les trois
phases. En effet, le critere le plus important pour le bon fonctionnement d’une ISE
est I’établissement d’un équilibre thermodynamique entre les trois phases de
I’espece ionique a déterminer.

Comme illustrée sur la figure 2.32, la réponse d’une électrode sélective d’ions
comporte aussi la contribution des électrodes référence immergées dans 1’analyte et
I’électrolyte de référence. La tension mesurée aux bornes du voltmeétre a haute
impédance d’entrée s’écrit

1

Egg = ¢CUH—¢R + o8 -9 + 9" —g™ (2.127)

Si les deux électrodes de référence, pgr exemple des €lectrodes Ag | AgCl |
KClg, Il..., sont identiques, les termes o — R et 9™ — 9 donnés parl équa-
tion (2.103) s’annulent, et ainsi la tension mesurée est directement ¢R —¢™ don-
née par I’équation (2.126).

La figure 2.34 illustre la distribution de potentiel pour une électrode sélective
d’ion comprenant une membrane et deux électrodes de référence.

Toutes les différences de potentiel apparaissant sur cette figure 2.34 sont fixées
et constantes, 4 I’exception de la différence ¢ — p™ qui dépend de la concentration
de IA dans I’analyte.

membrane
I I Cul
I I
I C 11 ISII
R [ P
| ¢ |¢ ¢ Eisg
CuI ____I _____ ¢M ____i _____ o
“(chI _ (PISI : |
A
\ i 4 |
solution | analye €lectrolyte I solution
interne 1 de reference | internell

Fig. 2.34 Représentation schématique de la distribution du potentiel pour une électrode sélective
d’ions comprenant deux électrodes de référence identiques.
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Electrode a pH
Le pH est défini par I’équation

pH = -—log a+ (2.128)

Le moyen le plus direct pour mesurer le pH est une électrode a hydrogene tra-
vaillant avec une fugacité d’hydrogene égale a la pression standard de 1 bar:

Cu' IPtIH" (a,, =1),3 Hy (p®)... M. s Hy () H IPtI Cult

En négligeant la tension de jonction liquide, 1’égalité des fugacités d hydro-
gene dans les deux compartiments donne directement a 25°

RT RT In10
E = —lna,, = ———pH = -0,059 pH 2.129
SHE 7 F P P ( )
Si a la place d’une électrode standard a hydrogene faisant intervenir une acti-
vité unitaire de protons, on utilise une solution tampon de pH donné, ainsi toujours
en négligeant la tension de jonction liquide et en faisant que la fugacité d’hydrogene
est la méme pour les deux compartiments, on a

RT In10

- T[pH ~PHrgmpon | = 0.059[ pH = pHpypmpon | (2.130)

Néanmoins, comme nous 1’avons déja vu, les électrodes a hydrogeéne sont dif-
ficiles a mettre en ceuvre, et les électrodes en verre sont les plus couramment utili-
sées. Elles se présentent souvent maintenant sous forme d’électrodes combinées
comme illustrées en figure 2.35. Le compartiment interne de 1’électrode contient
une solution de pH constant avec une électrode de référence (e.g. Ag | AgCl). Le
compartiment externe contient une électrode de référence en contact avec ’analyte
grice a une jonction liquide.

Les compositions du verre des électrodes a pH dépendent des fabriquants. Les
composants majeurs sont Si0,, Na,O, CaO avec une certaine proportion de Li et de
Ba. La mobilité des cations Na* et Li* assure le passage d’un courant faible dans le
verre et permet d’établir a la surface du verre en contact avec les solutions une fine
couche ou les cations alcalins sont remplacés par des protons. Cette fine couche
appelée parfois couche de verre hydratée est a I’origine du fonctionnement de
I’électrode a pH.

L’électrode a pH requiert cependant des calibrations sur des solutions tampons.

Les institutions telles que 'IUPAC (International Union of Pure & Applied
Chemistry) ou le NIST (National Institute of Standards and Technology, USA) ont
établi des listes de tampons de référence, et des solutions de tampon d’étalonnage
certifiées sont disponibles commercialement.
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céble co-axial

électrode de référence
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Fig. 2.35 Electrode a pH en verre (Copyright, Metrohm, CH).

H+

analyte solution tampon

™

Fig. 2.36 Equilibres ioniques dans une électrode en verre.

S

verre hydraté

La cellule de mesure d’une électrode a pH s’écrit

AglAgClIKCI = 3,5 Mll Solution [VerrelSolution Tampon+0,1M NaCl [AgClIAg

La modélisation de la réponse d’une électrode en verre reste difficile, et le
modele simple de fonctionnement d’une électrode sélective d’ions développé
ci-dessus (éq. (2.126)) n’est pas vraiment applicable dans la mesure ou il n’est pas
certain que les protons puissent étre en équilibre partout dans le verre. D’autres
modeles sont basés sur le concept des couches de verre hydratées ou coexistent les

protons et les ions sodium, comme le montre le schéma de la figure 2.36.

La différence de potentiel Galvani ¢} —¢™ entre la solution tampon de réfé-

rence et I’analyte est alors donnée par
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¢R _¢A _ (¢R _¢VHR)+(¢VHR _¢V)+(¢V _¢VHA)+(¢VHA _¢A)
(2.131)
ou les exposants VHR et VHA indiquent les couches de verre hydraté coté solution
de référence et coté analyte.

L’équation (2.59) pour 1’équilibre du proton entre les solutions aqueuses et les
couches de verre hydraté adjacentes nous permet d’écrire

(¢R _¢VHR)+(¢VHA_¢A)

VHR A
RT A+ RT A+
_ R o H VHA o H
= AVH_R¢H+ + ? In aR+ + AA ¢H+ + ? In aVHA (2132)
H H'

VHR A

RT aH+ aH+
0 "R~ VHA

F A dp

en faisant I’hypothese que les termes standard sont égaux, et celle pour 1I’équilibre
du sodium entre les couches de verre hydraté et le verre

(¢VHR _¢V)+(¢V _¢VHA)

\Y% VHA VHA
AVHR 4o RT In na* LAY 6° +H In At _ RT In ONa*
v Na* F o VHR VHAYNa* F a’ F o VHR
Na* Na* Na*

(2.133)

toujours en faisant I’hypothese que les termes standard sont égaux. En conclusion,
on peut écrire

RT a RT gVHR  VHA

R A _ H* H* Na*

0" -0 = In R + F In VHA VIR (2.134)
H* H* Na*

Le deuxieme terme de 1’équation (2.134) est parfois appelé tension d’asymé-
trie qui peut étre mesurée par étalonnage. Il correspond a I’échange d’ions

H+VHA + Na+VHM 2 Na*VHA + H+VHM

Ce terme varie peu mais ses fluctuations ne sont pas négligeables durant I utilisa-
tion de 1’électrode. Heureusement, ces variations appelées aussi dérives de la réponse
de I’électrode sont lentes et peuvent étre compensées par des étalonnages réguliers.

Equation de Nikolsky
En présence d’un ion interférant J* supplémentaire, on se retrouve avec un
systeme biphasique a quatre ions. Pour calculer la tension de Galvani pour un tel
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systeme (par exemple, un cation I* dont on cherche & mesurer la concentration, un
cation interférant J*, un anion A~ hydrophile contre-ion de I* et de J* dans la solu-
tion aqueuse et un anion X~ contre-ion de I* et de J* dans la phase organique), il
nous faut comme précédemment résoudre le systeme d’équations comprenant les
quatre équations de Nernst (2.117) relatives aux quatre ions. En tenant compte des
équations de conservation de masse (2.118), nous avons toujours ainsi pour chaque
ion

= e exp| GF(AY9-AY9P")/RT | (2.135)
Les conditions d’électroneutralité pour chaque phase sont

Cp T =€ =0y = 0 (2.136)
Ce systeme d’équations peut étre résolu de facon numérique en cherchant la
racine de 1’équation

tot tot
Cpr Cp

F(A},Vq)—Ag’q)JeJr’ )/ RT

+
F(A})V(p—Ag’(plﬁ’)/RT -
re

tot tot
x- “aA- _

- ~F(A3 gAY 9% VRT ~F(AY6-AY 9% )IRT

I+re (2.137)

1+re 1+re

La figure 2.37 présente la réponse Eygg = A§¢ = AE,IQ) - Aﬁ(/) d’une électrode
sélective a I’ion I* pour un systéme ol 1’ion J* est plus hydrophile que I’ion I*. La
solution de I’équation (2.137) nous donne Afdgb. Dans cette équation, on peut nor-
maliser les concentrations par rapport a la concentration d’une espece. Les valeurs
des concentrations totales utilisées pour résoudre cette équation sont définies a par-
tir des concentrations initiales. Pour la figure 2.37, on a choisi:

tot tot

- _ .0 _ 0 tot
Cy- =Cix > ¢ =cja =10c¢ 5 ¢,-

= C?A + C_(])A
La concentration est en sel IA dans 1’électrolyte de référence est telle que la
différence de potentiel de Galvani soit nulle & la jonction membranelélectrolyte. Les
valeurs des potentiels formels de transfert sont respectivement:
Aqu)l‘i’ =0V, A},V(pj_’ =-0,36 'V, Af,vqb;_’ =0,6 V
En I’absence d’ion interférant, la réponse de I’électrode sélective a un compor-
tement nernstien de 60 mV/décade dans une large gamme de concentration de sel

IA. Pour des concentrations de IA tres faibles, la réponse devient limitée par le
potentiel de distribution de IX.
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Fig. 2.37 Réponse d’une électrode sélective a I’ion I*en présence de 1’ion J + pour différents poten-
tiels de transfert.

En présence d’ion interférant, la réponse pour de faibles concentrations de TA
tend vers une valeur limite qui dépend a la fois de la lipophilicité de I’ion interfé-
rant, c’est-a-dire de son potentiel standard de transfert et de sa concentration. Dans
ce cas limite, le systtme se comporte comme s’il était composé d’un sel aqueux JA
en contact avec un sel IX en solution organique. Dans la mesure ou nous avons
choisi un anion A~ trés hydrophile (A} i’_’ =-0,36 V) et un anion X~ extrémement
lipophile, le potentiel d’équilibre est contrdlé par I’échange de cations entre ’ana-
lyte et la membrane.

Pour analyser une réponse d’électrode sélective d’ions telle qu’illustrée sur la
figure 2.38, I’équation empirique de Nikolsky est souvent utilisée:

E = —1n 2.138
ISE F ( )

ot KR est le coefficient de sélectivité de I’ion principal I* par rapport a I’ion inter-
férant J*. En général, les coefficients de sélectivité sont mesurés directement a partir
de la réponse de I'ISE, similaire a celle illustrée sur la figure 2.37.

Démontrons 1’équation de Nikolsky dans le cas ou I’ion principal et I’ion inter-
férant sont monovalents. Pour ce faire, considérons 1’équilibre relatif a I’échange de
ces ions entre I’analyte et la membrane:

I+M + ]+A b2 I+A + ]+M
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Fig. 2.38 Réponse d’une électrode sélective d’apres 1’équation (2.138) .

La constante de cet équilibre est indépendante des tensions de Galvani entre la
membrane et les solutions aqueuses et elle est donnée par

A M ©,M—>A ©,M—A
aia AGy - AGyy

Ky = S\ig = expl- o (2.139)
ay ay

La tension de Galvani a I’interface membrane | analyte est donnée par

AMg AGIM™Y RT (o) AGIMTY RT . (af
AP = ———+—In M| = —+~—1In M
F Fo\a F F\a” J2.140)
La condition d’électroneutralité dans la membrane s’écrit
ot o+ = (2.141)

Ainsi le rapport d’activité de 1’ion i entre I’analyte et la membrane peut s’écrire

A(M_, M
o _oald'+d) o () e (L
M M M M - MM M| ~ MM UM A
ar Y1 o 11 Cx- a Y1 k- Vi a
(2.142)

La tension de Galvani a I’interface membrane | électrolyte de référence s’écrit
alors

M
A Y1 oA
AGEMoA | + Ky @

AMp = Swl Ml T (2.143)

F F j/%vl c)]\é[_
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De la méme maniére, la tension de Galvani a I’interface membrane | électrolyte
de référence s’écrit aussi

M M
R AGEMPR pr 7T Oy
Ao = - —" 4+ In
F F R Y1 R
+Kya
ar 1 M 1 (2.144)
M M
AGEMTR ORT [y
= ——mL | —X
F F ak

en faisant I’hypothese que la concentration de I’ion interférant dans 1’électrolyte de
référence est négligeable. Ainsi, la tension aux bornes de I'ISE est obtenue par addi-
tion des équations (2.143) et (2.144) ou I’élimination des énergies Gibbs standard
de transfert donne

A Y1 A
ar + Ky @ M M
AR = KLy W RT T
AP = M M R
Y1 Cx- aq
2.145
A oA ( :
ag +KU 7Maj
— Eln Y1
F af

Ainsi, si la concentration en ion principal dans la membrane est quasi cons-
tante, alors le coefficient d’activité est lui-méme quasi constant, et si de plus on
considere le coefficient d’activité de I’ion interférant dans la membrane comme
quasi unitaire, alors le coefficient de sélectivité KII}Ot est donné par

K= Kyn' (2.146)
Ainsi, quand le terme gy est faible, I’équation se réduit a
RT | [ KyyMep
ARp = Sqn| SRTLE (2.147)
F ay

Ion Selective Field Effect Transistor (ISFET)

Au cours des années 1980, un grand nombre de publications ont traité des
ISFET ou transistors a effet de champ sélectifs d’ions. Apres une longue période de
gestation, on trouve maintenant les ISFET sur le marché.
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Considérons un transistor a effet de champ de type p avec une source et un
drain de type n. Le principe de I’effet de champ est de polariser la porte du transistor
avec un potentiel positif par rapport au semiconducteur de type p. Ainsi juste sous la
couche d’isolation souvent en oxyde de silicium SiO, ou nitrure de silicium SizNy,
le semi-conducteur devient n sous 1’afflux d’électrons causé par la polarisation. Des
que cette inversion de type a lieu, un courant passe entre la source et le drain.

Dans un ISFET a membrane, on remplace la porte métallique par une mem-
brane semblable a celle utilisée dans les ISEs.

Ainsi la loi de Nernst pour I’interface analyte | membrane est suivie par le
transistor.

2.6 MEMBRANE ECHANGEUR D’IONS

2.6.1 Structure

Les membranes jouent un réle de plus en plus important dans les procédés de
séparation. Les gradients de potentiel électrochimique des especes a séparer repré-
sentent dans tous les cas la force motrice. Ces gradients peuvent étre générés soit
par des gradients de pression (microfiltration, ultrafiltration, osmose inverse), soit
par des gradients de concentration (dialyse), soit par des gradients de potentiel élec-
trique.

Les membranes échangeurs d’ions sont principalement des membranes poly-
meres fonctionnalisées par greffage de groupes anioniques ou cationiques. Les
groupes anioniques sont souvent des sulfonates (—SOj3) ou carboxylates (-COO"),
tandis que les groupes cationiques sont principalement des amines tertiaires
(-N*(CHy ), ).

— CH,— CH— CH,—

CH— CH,~— CH— CH;— CH—
CH, CH,

N
cH,— N'—CH; CH,— N —CH;,

CH, CH,

CH,— CH — CH,—— CH—

CH, Cr cr

CHy— N — CH,

CH, ar

Fig.2.39 Polymere échangeur d’anions.
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oo

CH,— CH — CH,—— CH—

SO,

Fig.2.40 Polymere échangeur de cations.

Ces polymeres sont généralement fortement réticulés pour éviter un gonflage
excessif lors du contact avec des solutions. IIs se présentent soit sous forme granu-
laire, par exemple pour la chromatographie ionique, soit sous forme de feuilles avec
support polymere incorporé.

Les caractéristiques des membranes échangeurs d’ions employées dans
I’industrie sont les suivantes:

¢ haute sélectivité de charge,

* bonne conductivité ionique,
bonne stabilité mécanique,

e densité de charge de 1 a 2 molal (1 mole d’ions par kilogramme de poly-
mere).

2.6.2 Tension de Donnan

Une membrane échangeur de cations est imperméable aux anions, tandis
qu’une membrane échangeur d’anions est imperméable aux cations (a 1’exception
du proton). Ainsi, si une membrane échangeur de cations sépare deux solutions
d’électrolytes (e.g. NaCl) et si une tension est appliquée aux bornes de la mem-
brane, le courant électrique a travers la membrane sera transporté uniquement par
les cations mobiles. L’exclusion de 1’anion mobile CI™ de la membrane est due au
principe d’exclusion de Donnan. Pour comprendre ce principe, considérons une
membrane €changeur de cations avec des charges anioniques fixes R™ et des
contre-ions sodium en équilibre avec des solutions adjacentes de NaCl (fig. 2.41) et
calculons la concentration en ion chlorure dans la membrane a 1’équilibre.

L’égalité des potentiels électrochimiques des ions mobiles entre la phase mem-
branaire et la phase liquide s’écrit

U™+ RT Inc™ + RT Iny™ + 2, F ¢™
= U’ *+RTInc +RT Iny; +z,F ¢°

(2.148)
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Fig. 2.41 Membrane échangeur de cations.

En considérant les états standard égaux ( u>™ =’ ’S) car le solvant dans les
deux phases est commun, on voit que la tension de Galvani entre les deux phases
s’écrit

s S
- = Mo [y’c’] = Ep (2.149)
o\ "

En général, la molalité a I’intérieur de la membrane en cation (e.g. Na*) est
plus large qu’en solution. Cela signifie que I’on a une différence de potentiel interne
entre la solution et la membrane appelée tension de Donnan.

Pour estimer la concentration du chlorure dans la membrane, on écrit donc que

S S
RT |[a RT | @}
Ep = “-ln Nt o - a (2.150)
INa* Ao
Oou encore
S S _ m m
A G- = Ay Ao (2.151)

Négligeant en premiere approximation les coefficients d’activité, cette équa-
tion se simplifie pour devenir

S S _ m m
Nt Cor T Cnat Cor (2.152)

D’autre part, 1’électroneutralité des deux phases s’écrit

c£a+ = cICn],+c;n, (2.153)

ou R~ représente 1’anion fixé dans la membrane et
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S S

et = Cor (2.154)

En combinant (2.152), (2.153) et (2.154), on obtient une équation quadratique

m
cn CCF

(03-)2”3-03- = (C(S;l—)z (2.155)

La résolution de cette équation quadratique donne

N

s _ ?
1+4] S| —1
m
CR- /(2.156)
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Sic®_ <<c™, alors:
Cl R

2 N
e e
Car | _ jyo| fao 2.157)
m c};“,

m — S 2 m
o= (cCl_) /oem (2.158)

et

La condition clg“_ > c(sjl_ s’applique surtout a des membranes dans lesquelles
I’espace accessible a I’électrolyte se réduit a des pores assez fins.
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ANNEXE 2A: POTENTIEL REDOX ET ORBITALES
FRONTIERES

Une question souvent posé€e en photo-électrochimie, est de savoir comment le
potentiel rédox d’un couple O/R est relié a la position des orbitales HOMO et
LUMO. En fait, une certaine confusion est apparente dans la littérature et les dia-
grammes d’énergie ci-dessous ont pour but d’élucider la situation. D’un point de
vue rigoureux, il n’y a pas de relation directe formelle entre les transitions
«verticales» observées par spectroscopie et les réactions d’oxydation et de réduc-
tion faisant intervenir des états d’énergie «relaxés» par rapport a la géométrie de la
molécule qui varie avec le nombre d’électrons, et par conséquent par rapport aux
vibrations internes et a la solvatation.

Nous avons vu que 1’énergie de réduction de O en R permettait de définir le
potentiel électrochimique de 1’électron en solution. Considérons un réactif radica-
laire R que 1’on peut oxyder en R* et réduire en R™ avec les potentiels rédox stan-
dard [E © et c respectivement. Les énergies de réduction en solu-

Ee
. %+/R SHE R/R- IsH : .
tion AER sont bien entendues négatives comme les électroaffinités.

A
— Rt
Ey)
( RJR*/R
2 SOMO —1—
en
g A
O
HOMO —H—
AE“)
( RJr/R"
HOMO —H—
vy
— R
26
HOMO

Fig. 2.A1 Diagramme d’énergie pour deux réactions rédox successives.
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T singulet

triplet —_

Fig. 2.A2 Diagramme d’énergie pour des réactions photochimiques.

Il est important de noter que les diagrammes d’énergie électronique schématisés
dans les bulles ont surtout un aspect qualitatif car il n’est pas formellement possible de
définir 1’énergie électronique pour une orbitale vide. De plus, il est important de se
rappeler que les différences d’énergie entre les orbitales LUMO-HOMO,
SOMO-HOMO, HOMO-2¢ HOMO varient de par I’ajout d’un électron a chaque étape
de réduction. Il faut noter aussi que ces différences d’énergie ne sont pas directement
mesurables. On peut mesurer par spectroscopie les transitions optiques relatives a
I’état singulet ou a I’état triplet qui sont relatives a des états non relaxés. Ces transitions
ne font pas intervenir des changements de charge a I’opposé des réactions rédox.

On voit ainsi qu’il y a a priori aucune relation directe entre les potentiels rédox
standard absolus et les différences d’énergie mesurées par spectroscopie. Cepen-
dant, il est intéressant de mesurer si possible le potentiel rédox standard des couples
R*/R* et R*/R™ et de les comparer au potentiel rédox standard des couples R*/R et
R/R™. En effet, ils sont respectivement séparés par la différence d’énergie de point
zéro entre 1’état fondamental et 1’état triplet, soit AE(0,0) (exprimée en Volt),
comme illustré sur la figure 2.A3.

Une des erreurs classiques souvent rencontrées est une confusion entre le
modele de Gerischer basée une statistique de Fermi-Dirac a deux niveaux (état
réduit, état oxydé) et le concept orbitalairc HOMO-LUMO. Dans le premier
modele, la séparation des niveaux d’énergie fluctuant avec la polarisation dépend de
I’énergie de ré-organisation du solvant (sect. 1.5) et dans le deuxieme modele la
séparation des niveaux d’énergie dépend de I’état quantique de la molécule.
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E? ]
| R*/R*|sHE
R/R™ ] potentiel rédox
R Jsue 4 pour 1’oxydation
de I’état triplet
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AE(0,0)

énergie
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potentiel rédox
pour la réduction
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©

o Y [E ]
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Fig. 2.A3 Comparaison des potentiels rédox de 1’état fondamental et de 1’état excité.



CHAPITRE 3

SOLUTIONS ELECTROLYTIQUES

3.1 LES LIQUIDES

3.1.1 Fonction de distribution radiale

Une fonction de distribution radiale g(r) permet de représenter la probabilité
de trouver dans une coquille d’épaisseur dr tel ou tel atome, ou bien telle ou telle
molécule, a partir d’un atome ou d’une molécule central.

La quantité n(r)dr représentant le nombre d’atomes ou de molécules dont la
distance a I’origine est comprise entre r et r + dr est donnée par

n(rydr = p g(r) 4mr2dr (3.1)

ou p est la densité N/V.

Dans le cas d’un solide cristallin, la fonction de distribution est formée de pics
qui représentent I’ordre de la maille. La fonction de distribution du mercure solide
illustre clairement I’ordre existant a courtes et longues distances autour de 1’atome
central. Dans le cas d’un liquide, la probabilité de trouver un atome loin de I’atome
central devient constante, et cette valeur est habituellement prise pour normaliser la

moyenne
————

I
0 0.1 02 03 04 05 06 0.7 0.8 09 r/nm

fonction de distribution radiale g(r)

— Hg liquide (unités de grandeur normalisées)
—— Hg solide (unités de grandeur arbitraires)

Fig. 3.1 Fonction de distribution du mercure solide et liquide (adapté de D. Tabor, Gases, Liquids
and Solids, Cambridge University Press, 1969).
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fonction de distribution radiale d’un liquide comme I’illustre la figure 3.1 pour le
mercure liquide. Cette figure montre que pour un liquide, il existe un ordre a courtes
distances autour de I’atome central qui s’amortit tres vite apres quelques rayons ato-
miques.

Ce type de fonction de distribution est caractéristique des liquides. Méme pour
un liquide aussi complexe que 1’eau, nous observons sur la figure 3.2 que I’ordre ne
dépasse pas trois couches moléculaires.

8oolr)

o 1 2 3 4 5 6 7 8 9 10 11 12
rlA

Fig. 3.2 Fonction de distribution de I’eau liquide a température ordinaire, r représente la distance
entre deux atomes d’oxygene (G. Hura et al., Phys. Chem. Chem. Phys., 5 (2003) 1981-1991 (repro-
duced by permission of the PCCP owner societies).

3.1.2 D’eau

L’eau est le solvant le plus commun qui nous entoure et est surtout le cons-
tituant majeur de nos corps (55% en masse, 70-80% en masse pour nos cerveaux).
De plus, I’eau est un solvant ayant des propriétés physiques assez particulieres.

D’un point de vue géométrique, I’eau contient 8 €lectrons, comme le méthane
et I’ammoniaque. Ceux-ci se répartissent dans des orbitales hybrides sp>. La pré-
sence de deux orbitales libres et de deux liaisons OH facilite une coordination
tétraédrique de H,O, qui est a I’origine de ses propriétés spécifiques.

A I’état solide, il existe un grand nombre de structures cristallines selon la tem-
pérature et la pression. La forme qui existe a 0 °C a la pression atmosphérique est la
glace 1, qui a une structure hexagonale comprenant des cavités formées par six
molécules d’eau (fig. 3.3). Chaque molécule d’eau est alors tétracoordonnée, et cela
résulte en une densité a premiere vue étonnante de 0,924 seulement.
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Fig. 3.3 Structure de la glace I. Chaque atome d’oxygene est entouré de quatre atomes d’hydrogene,
deux appartenant a la molécule a 101 pm et deux appartenant a deux molécules voisines a 175 pm
(tiré de http://www.sbu.ac.uk/water).

A température ordinaire, I’eau est liquide a I’opposé de molécules semblables
telles que CH,4, NH; et H,S qui sont gazeuses. Cet état liquide indique la présence
d’interactions tres fortes qui maintiennent une cohésion et qui induisent une cer-
taine organisation du liquide. Cependant, un liquide se différencie d’un solide par la
valeur de I’ordre structurel. Dans un solide, ce dernier s’étend a toutes les molécules
avec quelques défauts répartis dans le réseau. Dans un liquide, 1’ordre structurel
s’étend a des sous-ensembles moléculaires seulement, dont la taille varie conti-
nuellement. Ainsi, le nombre de coordinations d’une molécule dans un liquide varie
perpétuellement (entre 4 et 5 dans le cas de I’eau), alors qu’il est fixe dans un solide.

Les liaisons hydrogene jouent un grand role dans la structure de 1’eau aussi
bien solide que liquide. Ces liaisons font intervenir plusieurs types d’interactions.
Premierement, une interaction électrostatique, qui comporte d’une part une interac-
tion attractive coulombienne classique et d’autre part une interaction de polarisa-
tion; deuxiemement, caractéristique de la liaison hydrogene, une interaction causée
par une délocalisation partielle intermoléculaire des électrons, puis aussi une inte-
raction répulsive due au principe d’exclusion de Pauli et finalement les forces de
dispersions qui ont pour effet de stabiliser la liaison. La durée de vie moyenne d’une
liaison hydrogene a 300 K et de I’ordre de la picoseconde.

Dans le cas de I’eau liquide, chaque molécule est entourée de quatre a cinq
molécules, ce qui est tres peu comparé a un modele de spheres rigides ol chaque
sphere est entourée de douze voisines et ce qui est aussi faible en comparaison a
des liquides simples comme 1’argon ol chaque atome est entouré d’au moins huit
voisins.

Les modeles de I’eau liquide sont nombreux. On peut citer le modele de Frank
dit de mélange, ou I’eau est considérée comme un mélange d’agrégats de molécules
organisées sur la base de la structure de la glace et de molécules libres. Ce modele
est basé sur 1’idée que les liaisons hydrogene sont tres directionnelles, ce qui serait
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plutot démenti par les calculs de mécanique quantique. L’autre famille de modeles
considere 1’eau comme un mélange de deux ou plusieurs types de molécules d’eau,
par exemple d’un mélange de molécules tétra- et penta- coordonnées.

3.2 ASPECTS THERMODYNAMIQUES DE LA SOLVATATION

Nous avons vu que la valeur du travail pour transférer un ion du vide vers une
phase est par définition le potentiel électrochimique, et nous allons voir comment
cette valeur est reliée aux données thermodynamiques de formation et de solvata-
tion. Les valeurs numériques données dans ce paragraphe proviennent de différen-
tes sources (ce qui explique parfois 1’écart entre les différentes valeurs) et ne sont
données qu’a titre indicatif dans le but d’illustrer les ordres de grandeur mis en jeu.

3.2.1 Enthalpies standard de formation des ions

Les données thermochimiques de formation comme 1’enthalpie standard de
Jormation sont exprimées a partir d’états de référence gaz, liquide ou solide (état le
plus stable de 1’élément considéré a une température donnée, usuellement a 298 K).

Par exemple, I’enthalpie standard de formation de I’eau liquide correspond a la

réaction

-1
Hy(g) + 1 Os(g) = Hy0q, AHE (H,0,;))=~285,8 kJ - mol

Note importante

Les tables de données thermodynamiques donnent les enthalpies de formation,
les énergies de Gibbs de formation, mais donnent les entropies molaires standard
absolues dont ’origine de 1’échelle est un cristal parfait a 0 K sauf pour les ions en
solution pour lesquels ’origine de 1’échelle est I’entropie standard molaire du pro-
ton en solution prise égale a zéro a toute température.

Cycle Born-Haber de NaCl,

L’enthalpie standard de formation d’un solide peut étre obtenue de plusieurs
facons. Prenons 1’exemple classique du chlorure de sodium NaCl.

La réaction générale peut étre écrite

Nag + 3Clyy — NaClg AHF(NaClg,)

En fait, cette équation peut étre considérée comme la somme de cinq réactions
élémentaires: la sublimation du sodium solide, I’ionisation du sodium atomique,
I’atomisation du chlore moléculaire dont 1’énergie est égale a la moitié de 1’énergie
de liaison de la molécule de chlore, 1’électroaffinité du chlore atomique et finale-
ment la formation de NaCl,,, a partir des ions en phase gazeuse:
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Nag, — Nag, AHZ, (Na)=107,3 kJ - mol™!
Nag — Najy, + ¢y AH? (Na) = 495,8 kI - mol~!
3Cly = Clg L AH®(CI-Cl) = 121 kJ - mol ™!
Cly + e — Cly AHE,(Cl) = +348,7 kJ - mol !

Naz“g) + Cly — NaClg AHR (NaCl) = —786,5 kJ - mol ™!

La variation d’enthalpie standard de la cinquieéme réaction est I’enthalpie standard
de réticulation qui correspond a la formation d’un solide cristallin a partir d’ions en
phase gazeuse a 7= 0 K.

+ — ©
M + X = MX AHR <0
Par définition, toutes les enthalpies standard de réticulation sont négatives.

Na(+g) Tt Cl(g)

AHZ,(Cl) = ~348.7
AH$(Na) = 4958 e
Nafy) + Cligy——
AHS, (Na) = 1073 Nagg + Clg
—4—Na, +Cl
1/2AH (CI-Cl)= 1210 ! ()
T Nag) +1/2 Clyg, AHg(NaCl) = -786,5
AHE(NaCl ) =—411.1
NaCl

Fig. 3.4 Cycle de Born-Haber pour NaCl solide (valeurs numériques 2 298 K en kJ - mol ™).
Ainsi, on obtient I’énergie de formation du NaCl ) donnée par

AHP (NaCl)) = AHg;, (Na)+AH (Na)+1 AH® (CI-CI)
+AHZ (Cl) + AH{ (NaCl) (3.2)
—411,1kJ -mol™!

Note importante
Attention en anglais, lattice energy ou énergie de réseau est positive et égale a
I’opposé de I’énergie de réticulation.

Cycle Born-Haber de HCl ,,

Les cycles de Born-Haber peuvent étre également utilisés pour déterminer les
enthalpies standard de formation des especes en solution, c’est-a-dire dans le cas
des acides et sels, les enthalpies standard de formation des ions.
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1 _ _ _
2Clhg + gy = Clyg AHE (Clig)

ot I’état standard en solution est en général soit 1 mol-I"' ou 1 mol-kg™'.

Parce qu’il est impossible, pour respecter la neutralité des phases, de mesurer
directement les enthalpies de formation des ions isolés en solution, il est nécessaire
de faire un choix arbitraire d’échelle et une convention généralement admise
considere I’enthalpie de Gibbs standard de formation du proton aqueux égale a zéro
a toutes les températures

sHy = Hig+ ey

AGE (H(,y) = 0kImol™ (3.3)
Ceci implique que I’enthalpie standard de formation est aussi nulle

AHE (Hiy) = Oklmol™ (3.4)

et que I’entropie molaire standard absolue est aussi nulle. Attention, cette dernicre
hypothese est souvent source de confusion.

S®(Hfy) = O0JK mol™ (3.5)

Ainsi, avec de telles hypotheses, I’enthalpie standard de formation de 1’ion
chlorure en solution est égale a I’enthalpie standard de formation de HCl,, et peut
étre déterminée en mesurant expérimentalement 1’enthalpie standard d’hydratation
de HCl,), I'énergie standard de formation de HCl, étant déterminée a partir des
énergies de liaison de H,, Cl, et HCI.

Higy +Cliy) + e

_ AHS, (Cl) = -348,7
H;'g)+Cl(g) ea( )

[
© = |
AHP(H) = 1311 | AHR4(Cl(y)) = —1468,3
|
Heg +Clg |
|
1/2 AH® (H-H) = 218 | AH® (H-Cl) = —431
1/2AH® (CI-Cl= 121 _| V2w Fe |
———1/2 Hyg + 1/2 Clyy—
'HCl, AHE(HCI ) = —92
AHR(Cl,)  =-167 :
y § AHR(HCl ) = =75
H(+aq) + Cl(_aq)

Fig. 3.5 Cycle de Born-Haber pour HCI aqueux (valeurs numériques 2 298 K en kJ-mol™!). La fleche
en pointillés se rapporte a I’enthalpie standard d’hydratation de 1’ion.
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En effet, il est possible de mesurer les enthalpies d’hydratation de sels (e.g.
NaCl, — Na&q) + Clfy) et d’acides (e.g. HCl, — Haq) + Clfg)-
D’un point de vue expérimental, la mesure consiste a placer une quantité précise de
sel dans une ampoule de verre, a immerger celle-ci dans le solvant et & mesurer par
calorimétrie la chaleur générée par la dissolution du sel apres cassure de I’ampoule.
Le tableau 3.1 présente quelques valeurs expérimentales ainsi obtenues. Notons au
passage que ces valeurs d’enthalpies d’hydratation peuvent €tre soit positives (réac-
tions endothermiques) soit négatives (réactions exothermiques).

Tableau 3.1 Enthalpies standard d’hydratation des sels 4 298 K en kJ-mol~!. (NBS Tables of
chemical thermodynamic properties, J. Phys. & Chem. Reference Data, 11 (1982).)

F- Cr- Br- I OH- Ccof NO3 Neys
Li* 49 37 -488  -633 236  -182 27 298
Na* 19 380 06 75 445 267 204 24
K* 17,74 1722 199 203 57,1 =309 349 238
NH; -12 148 16 137 25,69 6.6
Mg*  -177  -160 -1856 2132 23 =253 909 912
Ca?* 1S5 813 1031 -1197  -167  -131  -192  -180

Cycle de Born-Haber de NaCl,q,

Connaissant 1’enthalpie standard de formation de 1’ion Cl(—aq), un cycle de
Born-Haber pour le NaCl aqueux permet de déterminer I’enthalpie standard de for-
mation de Nazraq) a partir de I’enthalpie standard d’hydratation du sel NaCl.

Nafy) +egy) + Clig

AHZ,(Cl) = -348,7

AHF(Naj,) =-240.1 g

Na' . +1/2Cl
- (aq) 2(g)
(aq)) = _1669 NaCl(S)

Nro oo
G *~aa T AHE  (NaCl) = 3.8

AHZ(H) = 1311 Nay + Clig—
I
1 I
AHE,(Na) = 1073 ] ga@:g@ !
1 Nepttle
1/2AH® (C1-Ch= 1210 _A Na(; +1/2 Clg | |AHg(NaCl) = -786,5
|
I
|
|
I
I

AHZ(Cl

]

]

]
AHE,4(Na*) = 685 | AHE,,(Cl7) = ~1469
I
|
|

|
|
|
|
|
|
1

Na&) + Cl(_aq)

Fig. 3.6 Cycle de Born-Haber pour NaCl aqueux (valeurs numériques en kJ - mol~!). Chaque fleche
en pointillés se rapporte a I’enthalpie standard d’hydratation de 1’ion.
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Mesure électrochimique des enthalpies standard de formation

L’énergie de Gibbs de formation d’un ion en phase aqueuse est pour certaines
especes une quantité mesurable de fagon électrochimique. En effet, toujours dans le
cas du sodium, considérons la réaction

1
2Hag + Nag,, & Hi,, + Nag

L’énergie de Gibbs standard de cette réaction est égale a I’opposé de I’énergie de
Gibbs standard de formation de 1’ion sodium en solution aqueuse. Ainsi, en utilisant
I’équation (2.15), il s’avere que

AGE (Nafy) = F [E

1\61a+/Na ]SHE (36)

Il est important de noter que le choix d’échelle arbitraire d’enthalpies standard de
formation des ions en solution définie par I’équation (3.3) est totalement compatible
avec le choix arbitraire d’échelle des potentiels rédox standard défini par

< _
[EH+ i, LHE = 0V (3.7)

L’entropie standard de formation est alors donnée par le coefficient de température
du potentiel rédox standard

I L

= 3.8
dTr dr 38)

ASP = —[

IAGE __dAGP
or R
pP=pP

Nous en déduisons que 1’enthalpie standard de formation de I’ion sodium en solu-
tion aqueuse est donnée par

AHF (Nagg) = AGFE(Najg) + TASF (Nag,)

©
F [EﬁaJr /Na JSHE T ({EM;/;M]SHE (3.9

[0 EXEMPLE

Calculons I’enthalpie standard de formation du sodium aqueux sachant qu’a 25 °C

d[E§a+NaL 1
(B8 ma|o =—2714 v etque LNCNSHE _ 0 000772 VK™
SHE dr

En remplacant dans I’équation (3.6) on trouve que I’énergie de Gibbs standard de forma-
tion est
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AGF (Naj,,) = —261,86kJ-mol™'

et en remplacant dans 1’équation (3.9), on en déduit que 1’enthalpie standard de forma-
tion est

AHF (Nagy)) = —239,7kJ-mol™

Notons qu’il est également possible de calculer I’entropie de formation a partir des entro-
pies molaires standard qui sont

§°(Naf,) = 60,257 -mol*!-K*!
SQ(Na(S)) = 51,457 -mol*! . K*!

Se(Hz(g)) = 130,684 J-mol*! - K*!
pour obtenir

ASF (Naj)) = —[51,45 ~ 60,25 —%~130,684J =74,14 J-mol ™" - K

comparée a la valeur obtenue a partir de la variation en température du potentiel rédox
standard

ASF (Naj,)) =96 485-0,000772 = 74,48 J -mol ' - K™ O

Calcul de potentiel rédox standard a partir de données thermodynamiques
Pour calculer un potentiel rédox standard de réduction, nous pouvons calculer
I’énergie de Gibbs standard de la réaction

ox+n/2H, 2 nH" +red

et obtenir le potentiel rédox standard a partir de 1’équation (2.15). En effet, on a

|ESura |y = [AGF (0x(uq) =~ AGE (redoq)) |/ nF (3.10)

[J  EXEMPLE
Prenons par exemple, la réduction des ions ferriques en ions ferreux
3+ - - 2+
Fe +€ < Fe(y)
et calculons 1’énergie de Gibbs standard AG® de 1’équilibre
3+ 1 b 24 +
Fewg) + 3Hag € Feag) + Heg)
Nous pouvons décomposer cet équilibre en équilibres élémentaires faisant apparaitre des
réactions de formation

Feg 2 Fell +3¢ AGP(Fely) = —4.6kI-mol” M
Fe, 2 Rl +2¢  AGP(Felh) = —78,9 kI mol’! (I
D d _ _
1H, S Hy +e AGF (H{yy) = 0kJ-mol™ (Imm)

tel que I’application numérique de 1’équation (2.15) nous donne
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[

2+ + 3+
o [y = —AGIF = [AGF (Felh)+AGE (Hiyy)~ AGF (Feiyy) |/ F

—[-78900 + 4600] /96485 = 0,77V O

3.2.2 Enthalpies standard de solvatation ionique

L’ enthalpie standard de solvatation, par exemple de 1’ion sodium, correspond
a la réaction

+ +
Nag,) — Nagy,

L’enthalpie standard de solvatation correspond au transfert de I’ion du gaz a 1’état
standard (p® = 1 bar) a la solution a 1’état standard généralement considéré dans
I’échelle des molalités (1 mol - kg~!) ou des molarités (1 mol - I"1). Lorsque 1’eau est
le solvant, I’enthalpie de solvatation s’appelle enthalpie d’hydratation.

Comme pour les énergies de Gibbs standard de formation, les énergies de Gibbs
standard de solvatation sont en général données dans une €chelle ou /’énergie de
Gibbs standard d’hydratation du proton est prise égale a zéro a toutes températures

-1
H — Hiy AGE (H") = 0KkJ-mol 3.11)
Par conséquent, I’enthalpie standard d’hydratation du proton est aussi nulle.
AHE4(H") = 0kJ-mol™ (3.12)

Ceci est équivalent a dire que 1’énergie Gibbs d’hydratation correspond au
transfert d’un ion de charge z+ de la phase gazeuse vers la phase aqueuse, et de la
sortie de z protons de la phase aqueuse vers la phase gazeuse. Par exemple pour
I’ion sodium, I’enthalpie d’hydratation correspond donc a la réaction

+ + + +
Nag + Hyg & Nagg + Hg

On a ainsi
AHp (Na®) = AHF (Nagy)+AHF (Hy)— AHF (Nag) (3.13)

On retrouve cette équation en considérant le cycle illustré sur la figure 3.7.
Sachant que I’enthalpie standard de formation du proton gazeux est 1536,2 kJ-mol!,
et que les enthalpies standard de formation du sodium gazeux et aqueux sont respec-
tivement 609,8 et —239.7 kJ-mol™!, on en déduit que I’enthalpie standard d’hydrata-
tion du sodium est 687 kJ-mol~! dans I’échelle du proton.

L’enthalpie standard d’hydratation ionique peut étre aussi calculée a partir de
cycles thermodynamiques tels celui illustré en figure 3.6 pour NaCl aqueux.
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~AHP(Naf,) + AHP(H(,))

1
.
Naiy) +5Hy(g) > Nag,+Hf,

N
AHP (Naj,,) AHF (Hiag))

1 <1
+ +
Naag * 3o amp(Naf, ) - AHEHY) Mo Hag

Fig. 3.7 Cycle thermodynamique pour I’hydratation du sodium.

Dans le cas des anions, 1’énergie Gibbs d’hydratation correspond au transfert
d’un anion de charge z— et de z protons de la phase gazeuse vers la phase aqueuse.
Par exemple pour I’ion chlorure, 1’enthalpie d’hydration correspond donc a la réac-
tion

- + - +
Clg + Hg @ Clyq + Hpy

Pour avoir acceés a une échelle absolue, il faut concevoir la réaction ayant
comme origine le proton au repos dans la phase gazeuse et le proton hydraté comme
état final. D’un point de vue expérimental, on peut par exemple estimer I’énergie de
Gibbs standard d’hydratation a partir de mesures électrochimiques faisant interve-
nir des électrodes a hydrogene (voir paragraphe 2.1.3)

[Anyd(H+)]abs = —1090 kJ-mol™! (3.14)

Alternativement, on peut faire I’hypothese que 1’enthalpie d’hydratation d’un pro-
ton représente a peu pres 1’énergie d’attachement d’un proton a un agrégat de molé-
cules d’eau en phase gazeuse. Par ces approximations, on obtient une valeur de
I’enthalpie standard d’hydratation

[AHf;d(HJr)LbS = —1130 kJ-mol™ (3.15)
D’autres procédés expérimentaux couplés a d’autres approximations ont été
proposés pour évaluer cette quantité, et les valeurs obtenues varient de 20 a
30 kJ-mol~! autour de ces valeurs qui sont souvent prises comme référence.
Il est clair que si dans le cycle de la figure 3.7, on considere 1’énergie Gibbs
d’hydratation absolue définie par I’équation (3.15), on obtient alors I’enthalpie stan-
dard d’hydratation du sodium dans 1’échelle absolue

[AHf’yd(Na*)] = 687-1130 = —443kJ-mol” (3.16)

abs

(voir le tableau 3.3 pour comparaison avec d’autres valeurs de source différente,
montrant I’incertitude sur toutes ces données thermodynamiques d’hydratation).
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Il est intéressant d’exprimer 1’énergie de Gibbs d’hydratation en fonction des
potentiels chimiques telles que présentés au chapitre 1. Pour un cation C**, 1’éner-
gie de Gibbs d’hydratation absolue correspond a la réaction de transfert de 1’ion
vers une phase non chargée

Cyy = Cla
et peut s’écrire
< + _ © (e
|:AGhyd(C )]abs = (o )aq (1S )g (3.17)

ol (agz+ . représente le potentiel chimique réel standard défini par 1’équation

(1.88) et 0191 (,ug;,) représente le potentiel chimique standard de I’ion en phase
g

gazeuse.

Comme décrit précédemment, I’énergie Gibbs d’hydratation dans 1’échelle du
proton correspond a la réaction

7+ + — z+ +
Co+2Hay & Cug +2Hg
et est donnée par
AGRa(C™) = (0Z.) +z(ug) — (43 ) —z (o) (3.18)
hyd (o aq HY . Tt o H aq
Dans le cas des anions, ’énergie Gibbs d’hydratation correspond a la réaction
z- + z- +
A + zHg S Al T2 Hug

et nous avons aussi
AGR(A™) = (aﬁz, )aq +z (oc§+ )aq —(uizf )g -z (#& )g (3.19)

Le fait que les enthalpies et énergies de Gibbs de solvatation des especes ioni-
ques ne soient pas directement mesurables représente un probleme majeur. En effet,
il n’est pas possible d’ajouter ou d’extraire un ion sans modifier I’électroneutralité
de la phase liquide. Une autre approche souvent utilisée dans le cas des solvants
organiques, ou 1’échelle du proton est difficile a mettre en ceuvre expérimentale-
ment au vu de la faible dissociation des acides dans ces solvants, consiste soit a
considérer que I’enthalpie de solvatation d’un ion est égale a celle d’une molécule
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neutre apparentée (exemple ferroceéne-ferricinium) soit a considérer que les éner-
gies de Gibbs de solvatation d’un cation et d’un anion apparentés sont €gales
(exemple tetraphenylarsonium tetraphenylborate). Dans ce dernier cas, on a:

© _ © _ 1 ©
AGSOIV,TPA’“ - AGsolv,TPBi -2 AGSOIV,TPA*TPB*

(3.20)
Il est a noter que ces deux dernieres méthodes nous donnent des échelles que ’on
doit considérer comme relatives au méme titre que 1’est celle du proton.

3.2.3 Mode¢le de Born

En 1920, Born avait proposé un modele de prédiction de I’énergie de Gibbs de
solvatation basé sur un cycle comme illustré par la figure 3.8 qui s’ affranchissait des
problémes liés au potentiel de surface de la phase liquide. Par ce cycle, le travail de
transfert w; d’un ion i du vide vers une phase liquide peut étre considéré comme la
somme du travail de décharge wy de I’ion dans le vide en une sphere neutre de la
taille de I’ion, du travail de transfert w, de cette sphere neutre du vide vers la phase,
et du travail de charge w, de cette sphere dans la phase considérée de la charge g = 0
a la charge de I'ion ¢ = ze ou z est le nombre de charge de I’ion (z, > 0,z,<0) ete
la charge du proton. Ainsi, le travail de transfert s’écrit

We = wg+w, +w, (3.21)
Le travail de transfert w,, peut étre pris a priori comme 1’énergie de Gibbs de solva-

tation d’un gaz rare de méme taille. Les énergies de solvatation des gaz rares sont
toujours positives car elles correspondent surtout a un travail de formation de cavité

décharge

dans le vide Q
—_—

transfert d’ion transfert d’une
sphere non chargée

charge dans

un diélectrique
B R

Fig. 3.8 Mode¢le de solvatation de Born.
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dans le solvant. Néanmoins, on peut remarquer (tab. 3.2) que 1’énergie de Gibbs de
solvatation des gaz rares décroit lorsque leur taille augmente. Ceci est dii au fait que
la polarisabilité des atomes augmente avec leur taille, ce qui entraine une plus
grande énergie d’interactions atome-solvant qui se traduit par une contribution
négative a I’énergie de solvatation.

Une autre approche pour évaluer w, consiste a considérer que le travail de
formation d’une cavité équivaut au travail de formation d’une surface sphérique
de rayon correspondant a celui de I’ion. A partir de la définition de la tension
superficielle ¥ donnée a la section 5.1, ce travail comporte un terme relatif a la
création d’une nouvelle surface 4772y et un terme relatif au volume et a la pres-
sion 4/37r3p.

Tableau 3.2 Valeurs des énergies standard d’hydratation et de solvatation dans le benzéne pour les
gaz rares. (M.H. Abraham & J. Liszi, J. Chem. Soc. Faraday Trans. 1,74 (1978) 1604.)

Gaz Rayon/pm  AGE, /kJ-mol™! AGZ, / kJ-mol™!
Benzene [g,=2,3]

He 129 295 235

Ne 140 290 225

Ar 171 26,2 174

Kr 180 249 14,6

Xe 203 234 11,1

Le travail de charge d’une sphere neutre de rayon r dans le vide est défini comme

w o= jze V(g)dg (3.22)
0

ou V(q) est le potentiel €lectrostatique généré par la charge sur la sphere, qui est
lui-méme une fonction de la charge g et du rayon ry,

Vg = —1 (3.23)

4”80’.ion

Ainsi, le potentiel de décharge de I’ion dans le vide w, est égal a

© g P a 262
wy = —j -1 4 = | = -2 (3.24)
04 T€0%ion 8 €0 %ion 0 8 €0 tion

De fagon similaire, le travail de charge de la sphere dans un milieu di€lectrique de
permittivité relative g, est égal a
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2,2
w,o=—2% (3.25)

°8
TEYETion
En conclusion, on peut écrire que

2,2 1
We—w, = wygt+w, = S S (3.26)
8ﬂ'gOrion &r

Cette différence w, — w,, représente 1’énergie de Gibbs d’interaction ion-solvant,
dans la mesure ot il représente la différence entre 1’énergie de Gibbs de solvatation
d’un ion et d’un atome ou d’une molécule neutre de méme taille

2 2N 1
AGg = ——S7A A[I—J (327)

877:60 Ton &

Etant donné que la permittivité relative des solvants varie de 2 a 100, on voit que
cette énergie de Gibbs de solvatation est toujours négative et que par conséquent le
solvant stabilise 1’ion, comme I’indique le graphe de la figure 3.9 dans le cas des
solutions aqueuses.

-200 —

-400 |-

-600 —

-800 —

-1000

AGg/kJ - mol™!

-1200 —

rlA

Fig. 3.9 Variation de 1’énergie d’interaction ion-solvant en fonction du rayon ionique pour un ion
univalent.

Ces valeurs de ’énergie d’interaction ion-solvant peuvent étre comparées aux
énergies de liaison covalente telles que les énergies de liaison carbone-carbone qui
sont égales a 348, 612 et 962 kJ-mol~! pour des liaisons simples, doubles et triples
respectivement. On voit sur le graphe de la figure 3.10 que si le rayon de I’ion est
égale a 200 pm, I’énergie Gibbs d’interaction ion-solvant est égale a environ
300 kJ-mol~! pour une large gamme de solvants, soit presque autant que I’énergie

d’une liaison covalente simple.
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Fig. 3.10 Variation de 1’énergie d’interaction ion-solvant en fonction de la constante diélectrique du
milieu pour un ion univalent.

Point faible important, ce modele néglige la saturation diélectrique et suppose que
la permittivité relative autour de I’ion est égale a celle au sein de la solution. En effet,
pres d’un ion, il y a d’abord une couche de solvatation de dipdles orientés (&, = 5 ), puis
une couche de structure plus désordonnée qui assure la jonction entre I’ordre imposé
dans la couche de solvatation et I’ordre régnant au sein du solvant (fig. 3.12).

Les tests du modele de Born le corroborent généralement assez bien. L'énergie
de Gibbs de solvatation ionique est proportionnelle a I’inverse de la permittivité
relative et, pour un solvant donné, 1’énergie de Gibbs de solvatation est inversement
proportionnelle 2 un rayon corrigé. Dans le cas de 1’eau, la correction est de 0,70 A
pour les cations et de 0,30 A pour les anions comme illustré sur la figure 3.11. Cela
veut dire que le modele de Born génere des valeurs d’interaction ion-solvant plus
grandes que celles observées expérimentalement.

-100 = I I I I —
_ Et,N"
e \ 4 £ =178
g e Me,N*
£ 200 |-
-
£
£ 300 - cs'
S Rb*
© 00
3
o
E
2 500 |—
| | |
0,1 02 03 04 0,5 06 07 08

(U poaifie ) ! A

Fig. 3.11 Comparaison de 1’énergie d’interaction ion-solvant calculée avec 1’équation (3.27) et de
I’énergie de Gibbs de solvatation abbsolue (tableau 3.3) en fonction des rayons ioniques modifiés.
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Les valeurs numériques dans le tableau 3.3 sont données uniquement a titre
d’exemple. Les valeurs publiées dans la littérature peuvent varier sensiblement. La
source principale de différence provient de la valeur utilisée pour le proton.

Tableau 3.3 Energies de Gibbs, enthalpies et entropies standard absolues d’hydratation des ions cal-

culées a partir de la table B.3 (annexe), Rayon et volume partiel molaire standard (Y. Marcus in

Liquid/liquid interfaces: Theory and methods, pp. 39-61, Volkov & Deamer Editeurs, CRC Press,

1996, Boca Raton (USA)). Les états standard sont 1 bar pour la phase gazeuse et 1 mol-I"! pour la
phase aqueuse a 298.,5 K.

Cations  rayon/pm [AGheydLbs [AH“eydlibs [Asfydlbs/ 3Vme/ ;
/KJ -mol”! /KJ -mol ™! Jemor !t emmol
H* ~1090 ~1130 ~131 55
Li* 69 515 -560 ~142 —64
Na* 102 410 —445 “111 -6
K* 138 335 360 74 35
Rb* 149 315 335 65 8.6
Cs* 170 290 310 59 158
NH; 148 325 355 ~131 124
Me,N* 280 ~200 ~245 -163 84,1
Et,N* 337 -170 235 241 143.6
Mg 72 ~1900 2000 -331 322
Ca* 100 ~1580 -1655 -252 289
Fe2* 78 ~1930 ~2030 -326 302
Ni2* 69 ~2065 2175 -351 -35
Fe3* 65 4385 4545 -520 -53
Anions
F 133 445 485 -137 43
cr 181 320 340 75 233
Br 196 295 310 59 302
r 220 260 270 -36 41,7
OH- 133 410 495 -160 02
NO3; 179 280 -295 -75 345
clo; 250 -185 -220 -56 496

3.2.4 Enthalpie et entropie de I’interaction ion-solvant

L’entropie de solvatation peut étre obtenue a partir de 1’énergie de Gibbs AGig
de I’interaction ion-solvant par

IAG
AS;g = _(aTIS) (3.28)
Pl

En reportant I’équation de Born (3.27) dans I’équation (3.28), on a
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Npz%e* 1 (0
ASIS = Le 2( €r ) (329)
8regr €\ dT

d’ott nous pouvons déduire 1’enthalpie de I’interaction ion-solvant

N 2,2
AHig = _Aazrer o o2 4
8meyr

r } (3.30)

Dans le cas de I’eau de,/dT =—0,3595, et le troisieéme terme de 1’équation (3.30) est
égal a environ —0,0176 a 298 K.

[ EXERCICE

Les nanoparticules métalliques dont le diametre est de ’ordre de quelques nanometres

sont des especes rédox intéressantes car elles peuvent donner ou accepter successivement
plusieurs électrons. Calculer a I’aide du modele de Born présenté ci-dessus, le potentiel
rédox absolu d’une nanoparticule métallique chargée pour le couple z/z— 1.

Pour la réponse, consulter Bin Su et Hubert H. Girault, J. Phys. Chem., 109 (2005) 11427. O

3.2.5 Energie de Gibbs électrostatique

Une autre facon de calculer le travail de charge de I'ion est de considérer
I’énergie de Gibbs électrostatique

w, = 1 J_U D-Edov (3.31)
) 14

Cette énergie correspond a I’énergie emmagasinée dans le diélectrique lorsque 1’on
charge I’ion. En effet, si I’on considére un dipéle comme deux charges de signe
opposé rattachées par un ressort, le champ €lectrique généré par I’ion augmente la
distance entre les deux charges et par voie de conséquence le champ électrique dipo-
laire. On peut ainsi dire que la présence d’un ion dans un diélectrique augmente son
énergie interne. Cette énergie correspond au travail de charge de I’ion dans un dié-
lectrique. L’ équation ci-dessus est tout a fait similaire a celle utilisée dans le modele
de Born pour calculer le travail de charge dans le diélectrique, la seule différence est
la variable d’intégration ( la charge dans le premier, le volume dans le second).

Cette deuxieme approche est plus avantageuse lorsque 1’on veut calculer 1’énergie
de Gibbs de solvatation d’un ion a proximité d’une paroi. En effet, lorsque I’ion s’appro-
che de cette paroi, il va interagir avec son image (voir exercice ci-dessous). Cependant,
ce type de probleme dépasse le cadre de cet exposé. Considérons ici le cas simple d’un
ion placé dans un grand volume de diélectrique, et développons I’équation (3.31)

we = I, poEw = 05[] B

= —%”‘ y E - grad¢ dv

(3.32)
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En utilisant I’identité

div(¢E) = grad¢-E +¢ divE (333)
on obtient
&8, . &8 ,
we = O jﬂv ¢ div E dv . va div(¢E) do (3.34)

En appliquant I’équation de Poisson dans le volume externe a 1’ion
divE = 0 (3.35)
on obtient en appliquant le théoreme de Green-Ostrogradski

we = =[] div(E)do =~ [[ 9E-i ds (336

= 8072‘%”‘5 ¢ gradg-n ds

ou la surface d’intégration est la surface de 1’ion.
Dans le milieu diélectrique homogene ot réside 1’ion de charge ze, le potentiel
généré par I’ion est
ze

6 = ——— (3.37)
4meg€Er

et I’intégrale de I’équation (3.36) s’écrit alors

2
ze 1 1 .
I = —grad—-nd 3.38

(477:808rj ”rgra r nas ( )

La surface d’intégration est celle d’ou sortent les lignes de champ, c’est-a-dire la
surface de 1’ion considéré comme sphérique. Ainsi sachant que

gradr = r (3.39)
et donc que
grad (;j = - (3.40)
r

nous pouvons calculer I’intégrale en coordonnées sphériques
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2

{

En conclusion, I’énergie de Gibbs €lectrostatique volumique due a la présence
d’un ion s’écrit:

%rsin@d@rdqb - 4z (3.41)
r r

S —

2
w, = (e (3.42)
871'8081.1”1()[1

On retrouve ainsi I’équation (3.25).

[ EXERCICE

Démontrer que 1’énergie de charge d'un ion dans un milieu de permittivité relative &, et
situé pres d’un milieu de permittivité relative &, est donnée

(ze)® e—e\(n) 1(e-&)(n)
We= ol g4 T8 (,1)_7 &G-& (,1)
32me, en g+& J\h) 12\ g+¢g h

Sachant que les deux milieux sont séparés par un plan comme illustré ci-dessous.

/
h

h

image 1on

& €

2

Info: Le potentiel généré par I’ion pres de la paroi est donné par

ze ze & -8
o = +
4me e 1 dne,er, | € + &
ou le deuxiéme terme correspond a la contribution du potentiel généré par I’image de
Fion (> ). O

3.3 ASPECTS STRUCTURELS DE LA SOLVATATION IONIQUE

La présence d’un ion dans un solvant polaire entraine une orientation des dipo-
les au voisinage de I’ion. Cette zone ou 1’ion induit un ordre en réduisant les rota-
tions des molécules s’appelle de fagcon générale couche de solvatation, et dans le
cas de I’eau couche d’hydratation comme schématisé par la figure 3.12.
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ouche de solvatation

e transition

Fig. 3.12 Modele a deux couches de solvatation dans un continuum.

Cet ordre induit differe de 1’ordre structurel du solvant et, entre ces deux ordres,
il existe une région désordonnée. Si le nombre de molécules d’eau est plus grand dans
la couche d’hydratation que dans la couche désordonnée, 1’ion est dit structure-maker
(Lit, F~, Mg2+) alors que dans le cas inverse, 1’ion est dit structure-breaker (Cs*, Rb*,
ClOy). Un ion structure maker se distingue par une entropie d’hydratation fortement
négative et un volume partiel molaire standard négatif (tab. 3.3).

3.3.1 Temps de solvatation

Par divers types de mesures dont la relaxation de résonance magnétique, il est
possible de mesurer les temps de résidence des molécules de solvants dans la pre-
miere couche de solvatation.

THzo/S
108 10 10* 10> 10° 102 10* 10° 10% 10710
| 1
"
L]
i+ Cs*
L \\‘r ’
Be2+ Mg2* | Sr2*
8 l I Caz\* Ba2|
s U
= 3 3+ 3+~ 3 .3 3 E3+H0‘+Dy
\g Rh Cr3+\l Ru?* All Fe /(\:'/i: T1\+ In +Tni3ﬁ"TTb3+
b 3+
g ’ JTERIIRN e
+
= Ru?* v+ Ni%* Cozfe Mn2+  Cu?¥
| e
Pt2+ Pd2+ ] -
| | 7n2+ Cd Hg2+
L

108 10° 10* 102 10° 102 104 100 108 1010
kHZO/s*l

Fig. 3.13 Constante de vitesse d’échange d’une molécule d’eau autour d’un ion métallique (adapté
de S.F. Lincoln et A.E. Merbach, Adv. Inorg. Chem., vol. 42, Academic Press).
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Le temps de résidence d’une molécule d’eau autour d’un ion varie énormément
en fonction de sa nature (fig. 3.13). Les temps les plus courts de 1’ordre de la pico-
seconde sont autour des anions CI~, I", Br~ ou des ions tels Me,N*; pour les ions
alcalins le temps de résidence est de 1’ordre de la nanoseconde, tandis que pour les
ions doublement chargés les temps varient de 10 ns pour Ca**, 100 ns pour Fe?*,
10 us pour Ni?* et Mg?*, jusqu’a plusieurs jours pour Cr>*.

3.3.2 Nombre de solvatation

De nombreuses méthodes ont été utilisées pour estimer le nombre de molécu-
les de solvants formant la premiere couche de solvatation. Entre autres, on peut citer
les spectroscopies (UV-VIS, Raman, Spectrométrie de masse et RMN), les métho-
des basées sur le transport en solution ou les mesures de radiotraceurs. Les valeurs
obtenues sont trés dépendantes des méthodes utilisées et varient pour la plupart
entre 4 et 9, la valeur 6 étant la plus fréquente.

L’énergie d’interaction d’un ion avec les molécules de solvant qui I’entourent
est un parametre essentiel pour estimer 1’enthalpie d hydratation. Il est intéressant a
cet égard de comparer les enthalpies d’interaction d’un ion en phase gazeuse avec
des clusters de molécules de solvant.

Tableau 3.4 Enthalpies d’interaction ion-molécules d’eau en kJ-mol~!
(A. Gerschel, Liaisons intermoléculaires, Interéditions, 1995, Paris).

Ton n=1 n=2 n=3 n=4 n=>5 n==6 Liquide
Li* —-142 -250 -338 —405 —463 -513 -515
Na* -100 -181 -248 -305 -357 -401 —-405
F -97 -166 -223 -280 —-335 -505
ClI- =55 -108 -157 -203 -370

A partir des valeurs du tableau 3.4, on remarque que pour les cations, I’énergie
d’hydratation correspond surtout a I’énergie d’interaction avec les molécules
d’hydratation rapprochées, tandis que pour les anions, cette énergie d’interaction ne
représente qu’environ la moitié de I’énergie d’hydratation.

Pour mieux comprendre ces résultats, il est nécessaire d’étudier plus en détail

les interactions ion-dipdles.

3.3.3 Potentiel d’un dipole

Considérons un dipdle composé d’une charge —e et +e séparé d’une distance
21, le vecteur polarisation p pointant de —e vers +e comme illustré sur la figure 3.14.

En un point M de I’espace, les distances aux charges —e et +e sont respective-
mentr_etr,.
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Fig. 3.14 Potentiel d’un dip6le en un point M de I’espace.

Dans le vide, le potentiel créé par ce dipdle est donc

VM) = ¢ - ¢ (3.43)
4w gy 1y 4w ey o

Pour calculer le potentiel créé par un dipdle idéal (/ —0quand p reste constant),
on écrit le potentiel V(M) sous la forme

voMy = { e _ e} (3.44)

dmey | r-1 Ir+1

car

r. = r—1 et r = r+l (3.45)

Etant donné que / est petit devant r, on peut faire un développement limité au 2° ordre

1 — 1 = l |:1+rl _i+ i|
"_IH J(r 1y’ Jr2—2r~l+ ? r r 2r?
(3.46)
et
1 1 r-l 12
S A 347
Hr+lH r { r2 2r2 } ( )
d’od
vy = ¢ b per (3.48)
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3.3.4 Travail d’interaction ion-dipéle

Si dans un milieu di€lectrique homogene, on place un ion de charge ze au point
M, le travail d’interaction entre 1’ion et un dipdle sera

= OPTRT (349)

J‘Ze p-r d (ze)pcosO
W _rr
0 41 gye, 13 47 g€, 1’

ze
ion—dipsle = ] Vdg =

Cette équation montre que dans le cas d’un cation, I’énergie d’interaction
ion-dipdle sera négative et maximale si le dipole est aligné avec le vecteur du
champ électrique généré par 1’ion, et a I’opposé 1’interaction sera positive et maxi-
male si le dip6le est dirigé vers I’ion. Dans le cas de I’eau, I’interaction cation-eau
est tres forte pour les petits ions tels que le lithium.

[0 EXEMPLE

Calculons le travail d’interaction entre un ion monovalent, par exemple le sodium, et
une molécule d’eau considérée comme un dipdle de moment dipolaire de 1,85 Debye
en phase gazeuse et de 2,6 Debye en phase liquide(I Debye = 3,336 - 10730C - m).
Calculons ce travail en phase liquide et en phase gazeuse. Prenons pour les rayons de
I’ion et de I’eau, 100 et 150 pm respectivement.

Si on considere que la permittivité relative de I’eau égale a 78, alors on trouve:

(ze)pcosON, 1,6-107°(C)-2,6-3,336 -10°(C-m)- 6,02 -10% (mol ")
Aot ” L11-107°0 7 C? m ™). 78-250 107 (m?)
= 1,5kJ-mol™!

Si on considére que la permittivité relative dans la premiére d’hydratation est égale a 5,

alors on trouve une valeur de 25 kJ - mol~!.

Pour la phase gazeuse, en prenant la permittivité du vide, la valeur numérique issue de
I’équation (3.49) est alors 85 kJ - mol~!, ce qui se rapproche des valeurs expérimentales

(tab. 3.4). ]

3.3.5 Travail moyen d’interaction ion-dipdle

Dans un solvant polaire, I’agitation thermique se traduit par une rotation libre
des dipdles. La présence d’un ion oriente les dipdles en contact avec ce dernier,
mais influence aussi I’orientation des dip0les a I’extérieur de la premiére couche de
solvatation. Pour quantifier cet effet, nous pouvons calculer I’énergie d’interaction
moyenne entre un ion et les molécules de solvants qui I’entourent en utilisant la
fonction de distribution de Boltzmann (voir annexe 3A):

2 Wi (P OOVKT
J.o”J.;t Wion—dipole (7-6:0) € ion-—diptle 5.0) sin6d6d¢

>
5 - ale (0.9 KT
Jo”.[(;r e Wion—dipole (-0-9) sin0d6d¢

< Wion—dipole

(3.50)
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En remplagant I’expression (3.49) du travail d’interaction ion-dipdle, on a

__(ze)pcosh
2 2
j T jo ; _GOIp__, amee KT 00 6in0ddo
T E)E, r?
< Wion-dipsle > S poo (3.51)
2 2
[ [Te 47 @s M sinodadg
0o Jo
Pour calculer ces deux intégrales, posons
0
_ (ze)pcos 0 (3.52)
4 g 1
et
PR (3.53)
4 gpe 1
nous avons ainsi
_J‘“ e ¥T 4y [kaex/kT K272 x/kT]
< Wion—dipole > = g T = e =
T
Jlae dx [k e la (3.54)
= —acoth( )+kT = —aL(a)
kT kT

ou L(a) représente la fonction de Langevin dont 1’allure est illustrée sur la figure 3.15.

I T I
10 saturation L(x) = 1 _
= 0.8 |- _
[
2 0.6 |- _
=
5]
T|) 04 | _
S
~ 02 L/ pente =1/3 -
0.0 | | |
0 5 10 15 20

X

Fig. 3.15 Fonction de Langevin.

Pour des valeurs petites de a, c’est-a-dire pour des distances ion-dipdle r assez
grandes, un développement limité de la fonction de Langevin donne
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kT 3kT
soit ainsi
a’ 1 (ze)p :
<Wion—dipole > = ~ 5 = ~ ol > 3.56
on-dipole 3KT 3kT{4ﬂ £0E, rZ} (3:20)

Cette relation montre que le travail moyen d’interaction a longue distance est inver-
sement proportionnel a la température et dépend de la distance en 1/r4.

[0 EXEMPLE

Calculons le travail d’interaction moyen entre un ion sodium et une molécule d’eau
située a 250 pm et a 2,5 nm.

2
N

<ws> = Na|_ GIp
3kT | 47 gy, 12

B 6,02-1023(mol 1) 1,6-10719(C)-2,6-3,336-10739(C - m)
1,38-10723(J - K1) 298(K) | 1,11-10710(J~1.C2 . m1)-78-2502 -10724(m?)
= 1,0 kJ-mol!

eta2,5nm
<w> = 0,01kJ-mol™!

Ainsi, des la deuxieme couche de solvation, les interactions ion-dipdle deviennent fai-

bles. |

3.3.6 Commentaires

Il est difficile d’aller plus avant dans la modélisation des aspects structurels de
la solvatation, car le degré de complexité augmente rapidement dés que 1’on essaye
d’aller plus loin que les quelques considérations énergétiques des interactions
ion-dipdles.

3.4 INTERACTIONS IONS-IONS

3.4.1 Travail d’interaction électrostatique et coefficient d’activité

En solution, la charge électrique des ions engendre des forces entre ces der-
niers (répulsion et attraction suivant les signes). Ces interactions électrostatiques
sont d’autant plus intenses que la concentration est plus €levée, car la distance entre
les ions diminue. Les propriétés des électrolytes fondus ou en solution dépendent
par conséquent largement de cette interaction. Un écart non négligeable par rapport
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a une solution idéalement diluée en électrolyte se produit déja pour des solutions
encore plus diluées que dans le cas des solutés neutres, car les interactions €lectros-
tatiques se manifestent a des distances bien plus grandes que les autres interactions
qui caractérisent les solutions réelles non ioniques.

Pour calculer I’interaction ion-ion, on peut imaginer de calculer quelle serait la
variation d’énergie de Gibbs AG correspondant au passage d’une solution idéale,
formée d’ions déchargés, ol I’interaction ion-ion est donc absente, a la méme solu-
tion réelle, formée d’ions chargés, ol I’interaction ion-ion se manifeste.

Pour une solution idéale infiniment diluée en solutés neutres, le travail de dilu-
tion osmotique de ¢; a ¢, (2 p et T constantes) s’écrit

Wosm = HnRT ln[czj (3.57)
G
ou n représente le nombre total de moles de solutés et ¢ la concentration; si ¢, < ¢y,
alors wy,, <0: il y a bien libération d’un travail au cours de la dilution, comme pour
I’accroissement du volume d’un gaz.
Si le soluté devient chargé, la solution perd son caractere idéal et le travail de
dilution total s’exprime alors par

Wdilat = ”RTIH[ZZ] (3.58)
1

ou a, et a; représentent les activités thermodynamiques dans 1’échelle des concen-
trations. S agissant de solutions assez diluées pour que seules les interactions élec-
trostatiques entre les ions soient responsables de la déviation par rapport au com-
portement idéal, le travail de dilution d’une solution électrolytique s’écrit donc

Wiilat = Wosm T Wélee = nRTln[zzj = nRTln[zZ]+nRTln[7;2]
1 1 1

(3.59)

Le travail de dilution de la solution électrolytique diluée comprend donc deux ter-
mes, I’un de nature osmotique et I’autre de nature électrostatique

Weee = nRTln(hj (3.60)
71

Etant donné que ytend vers 1’unité quand la concentration décroit, il en résulte que
le composant électrique du travail de dilution wg, est positif. Contrairement au tra-
vail osmotique, il y a donc absorption d’énergie lors de la dilution. Ceci est di au
travail nécessaire pour diminuer les interactions ion-ion.
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3.4.2 Théorie de Debye-Hiickel (1923)

Hypotheses

La théorie de Debye-Hiickel fondée sur le modele de 1I’atmosphere ionique a
pour objectif le calcul du coefficient d’activité y dans 1’échelle des concentrations
pour déterminer 1’énergie de Gibbs d’interaction ionique.

Autour d’un ion central, choisi de maniére arbitraire au sein d’une solution et
pris désormais comme référence, il y a toujours statistiquement plus d’ions de
charge opposée que d’ions de charge semblable; il existe donc une distribution de
charges dont la moyenne temporelle est bien définie dans le référentiel mobile qui
accompagne 1’ion central. Ce nuage ionique comporte des ions de chaque espece,
avec une majorité de charge opposée a celle de 1’ion central, et est nommé par
Debye atmospheére ionique. La charge totale de cette atmosphere ionique est égale
et opposée a celle de 1’ion central, pour que I’électro-neutralité de la solution soit
assurée. Pour le calcul du travail d’interaction, on considere les hypotheses
suivantes:

* seules les forces coulombiennes sont prises en considération; les interac-
tions moléculaires du type Van der Waals intervenant a des distances beau-
coup plus courtes sont négligées;

* a toute concentration, I’électrolyte est completement dissocié;

* la permittivité relative de la solution est celle du solvant pur; ses variations
avec la concentration sont donc négligées;

¢ les ions sont considérés comme des spheres rigides, donc impolarisables,
dont la charge engendre un champ électrique a symétrie sphérique;

¢ ]’énergie d’interaction électrostatique est faible vis-a-vis de celle liée a 1’agi-
tation thermique dans la solution.

Avant de calculer le travail de charge des ions en solution, il faut établir la dis-
tribution du potentiel électrique moyen au cours du temps autour d’un ion central,
choisi arbitrairement au sein de la solution et considéré comme origine d’un réfé-
rentiel mobile solidaire de cet ion. Les grandeurs relatives a 1’ion central portent
I’indice c, et celles qui concernent les ions positifs ou négatifs de I’atmosphere ioni-
que d’un indice i, différent pour chaque espece ionique.

Calcul de la densité volumique de charge

Dans les calculs qui vont suivre, toutes les grandeurs sont des moyennes tem-
porelles, afin de ne pas avoir a tenir compte de I’agitation moléculaire.

Soit Ny ions par m?, la densité volumique moyenne des ions d’espéce i et de
charge z;e. Les ions sont distribués dans la solution suivant une répartition de Boltz-
mann (voir annexe 3A, p. 179). Ainsi, la densité N; (r) des ions d’espeéce i dans un
volume élémentaire a la distance r de I’ion central est donnée par

N () = Ny e Tuel9n—o] /KT (3.61)
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ou ¢(r) est le potentiel électrique a la distance r de I’ion central. En prenant le
potentiel au sein de la solution ¢(eo) égal a zéro, on a

N (r) = N&=e P/ KT (3.62)

La densité de charge électrique p(r) a cette distance s’obtient par sommation pour
toutes les especes d’ions présentes

p(ry = D zeN(r) = Y zeNe e KT (3.63)

Une hypothese de la théorie considére que I’interaction électrostatique est faible
devant 1’agitation thermique (z;e¢(r) << kT) ceci permettant de linéariser 1’expres-
sion (3.63).

O APPLICATION NUMERIQUE

Considérons numériquement les conditions imposées par z;e((r) << kT. Sachant que
e=16-10"C,4mey=1,11-10707"-C2- m ! k=138-102J-K!

ona

kT/e = 25,7 mV

Le potentiel généré par un cation monovalent est en premicre approximation celui généré
par un ion isolé dans un milieu diélectrique

e

o) = V@) = Wgé‘rl’
soit numériquement
r/nm o(r)/mV exp(—e¢(r)/kT) 1 —e(r)/kT
0,1 185 7,40 107 6,21
1 18,5 0,486 0,279
10 1,85 0,930 0,928
3 6,18 0,787 0,760

Ce bref calcul montre que I’on a besoin d’une distance d’au moins quelques nm pour que
I’approximation soit valide.

Calculons maintenant la distance moyenne entre les ions en solution. Une solution 1 M
de sel monovalent contient 2000 N, = 12 - 10%° ions par m>. Considérons la solution
d’électrolyte comme des spheres de solvant ayant un ion au centre. Si le co-volume de
chaque ion est 47a>/3, le rayon de chaque co-sphére est

L3
K —
| 80007 N ¢

6- 10710 _c71/3
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soit numériquement

c/M a/nm
1 0,6
0,1 1,3
0,01 2.8
0,001 6

Ce bref calcul montre que la condition z;e((r) << kT impose que la concentration soit
inférieure 2 0,01 M. |

Avec I’approximation z;e¢(r) << kT, un développement limité du premier ordre
de I’exponentielle permet d’écrire

p(r) = zzieNﬁ{l—Z"ek‘g(’")} (3.64)

L’électroneutralité de la solution donne

D zeN” =0 (3.65)

d’ou il résulte que

2,2 Ne° 2
o(r) = _z% _ _ZT[ZN;OZ#M” (3.66)

i i
qui est la relation linéaire entre la densité de charge et le potentiel électrique.

Calcul du potentiel électrique ¢(r)
En coordonnées polaires et dans un systeme a symétrie sphérique, 1’équation
de Poisson définie par 1’équation (1.40)

dGivE = —divgradg = -V = P (3.67)
Epér
devient
2
P00) _ 200) _ _pt) 568)
ar? roor o€,

soit dans notre cas

I*9(r) 2 9p(r) % . o
or? " roor o€, kT zl."Ni g |90 = K76(r)  (3.69)
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en posant

2

2 _ ¢ 0 2
K = N>z 3.70
€0, kT Z t 570

i

kétant une constante de dimension de distance réciproque. Sa signification physi-
que précise apparaitra plus loin. L’intégration de 1’équation différentielle (3.69) est
facilitée en utilisant I’identité suivante

Alre(] _ 9 (3[r¢(r)]) _d ( IP(r) ]
— = —|——| = —|r +¢(r)
ar? or or or or
2 (3.71)
_ %0, 90
or? or
soit
92
%O’H = K2 [ro(r)] (3.72)
En posant, y = r ¢(r), on a une équation différentielle assez simple
82
&Tg = &y (3.73)
dont la solution générale est
y = Cl e_’oc + C2 er (374)
Dans notre cas, on a ainsi une solution
rg(r) = Cre ™ +C M (3.75)

dont il reste a calculer les deux constantes d’intégration C; et C,.

A I’infini, le potentiel est nul par définition, donc C, = 0. Par ailleurs, la neu-
tralité de la solution veut que la charge totale de I’atmosphere ionique soit égale et
de signe contraire a celle de I’ion central

r’4m2p(r)dr = —ze (3.76)

ol a est la distance minimale d’approche de I’ion central.
En combinant les équations (3.66) et (3.70), la densité de charge autour d’un
ion s’écrit
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C,e0€,k>

p(r) = —o(r) e, k2 = e K" 3.77)

r
donc

4T C, £4e,K> f’e—'ﬂrdr = ze (3.78)
a

Sachant que

—Kr |7 —-xr
o o 1 _ 1
'[ e XTrdr = |:_re il —J —— e K = l:—( +Kr)ze }
a K a K

K
a a
(3.79)
on obtient
Ka
¢ = ¢ | (3.80)
4mepe, | 1+xa
d’ou
Ka —Kr
o(r) = L€ ¢ ¢ (3.81)
4repe, | 1+xa r
a peut en fait &tre considérée comme une distance inter-ionique moyenne
a=r.+r; (3.82)

a calculer en tenant compte de toutes les especes i présentes. Le terme entre crochet
de I’équation (3.81) est presque égal a 1 et est souvent négligé. La figure 3.16 illus-
tre la différence entre ¢(r) le potentiel autour de I’ion central en présence des autres

: I
80 |- ) _
1 a=2A
c=001M
60 — —
> - |
E 40
=
2
20 — —
0= {
0 40 50

Fig. 3.16 Variation radiale du potentiel électrostatique en présence et en 1’absence d’atmosphere
ionique.
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ions de I’atmosphere ionique et V(r) le potentiel électrostatique généré par la charge
de I’ion central seul dans un milieu diélectrique homogene.

1
Vi) = 2 (3.83)
4mege, ¥

Atmosphére ionique
La densité des charges dans I’atmosphere ionique s’écrit

2 Ka —Kr
—z,.6K e e
= 3.84
p(r) 4 1+xa r ( )

En fait, cette fonction régulierement décroissante donne la densité de 1’exces de
charge opposée a celle de I’ion central. Pour mieux matérialiser la répartition des
ions dans 1’atmosphere ionique, considérons la charge infinitésimale portée par cha-
que coquille de rayon r et d’épaisseur dr, g, (r)

dpn(r) = 4m? p(r)dr (3.85)
donc
2 ¢ —KTr
qsph(r) = —z.K 1 +txa re ' dr (3.86)

Cette fonction illustrée en figure 3.17 présente un minimum; en effet, sa dérivée

d r Ka
Gspn (1) _ —zeek?| S| (1= k) (3.87)

dr 1+ Kka

| [
Sr=01A |
c =001 M
© _
2
% _
>
[«
S _
=
l l -
300 400 500

Fig. 3.17 Variation de la charge contenue dans chaque coquille d’épaisseur dr.
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s’annule pour r,. = 1/k. A cette distance, I’excés de charge de signe opposé a celle
de I’ion central est le plus considérable. Ainsi, il apparait que la constante k a la
dimension de I’inverse d’une longueur, et par conséquent x est souvent appelée dis-
tance réciproque de Debye.

En fait, cette distance est souvent considérée comme le rayon moyen de
I"atmosphere ionique. En effet, gy,,(r)/z.e représente la fonction de distribution des
contre-ions de I’ion central, et le rayon moyen est défini par

oo r 2 Ka ., 2
<lym > = _[ erh( )dr - ke J rreXrdr = I+d+xa)”
a oz 1+xa Ja K(l+Ka)
(3.88)

Cette expression se réduit & k! si ka<<1. La figure 3.18 illustre de facon schémati-
que la notion de rayon moyen.

Fig. 3.18 Schéma de I’atmosphere ionique autour de 1’ion central.

En faisant apparaitre la concentration molaire ionique ¢; en mol-1”!

¢, = N /1000 Ny (3.89)

l

dans 1’équation (3.70) donnant k2, on a

1000 €2 N, 2000 F?
2 = e Na EC'ZI‘Z _ I (3.90)
EoE; kT o€ RT

ou I, est la force ionique dans 1’échelle des concentrations

L= 3y az (3.91)
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300 | | |
250 — —

200 — —

(1/x)/nm

100 |~ —

50 — —

| |
K 4
log (¢/M)

Fig. 3.19 Variation de la distance réciproque de Debye avec la concentration du sel.

Lorsque la concentration augmente, le rayon moyen de 1’atmosphere ionique dimi-
nue paraboliquement (fig. 3.19); les valeurs précédentes montrent en outre que la théo-
rie de Debye-Hiickel ne s’applique qu’aux concentrations faibles. En effet, a hautes
concentrations, les rayons calculés sont trop petits pour avoir une signification physique.

Le rayon moyen de I’atmosphere ionique a une signification physique impor-
tante, car il représente la distance d’écrantage d’une charge. En effet, toute autre
charge située a des distances supérieures a 1/k d’une charge centrale «ne verra
pratiquement pas» et ne pourra interagir avec cette charge, car vu de ’extérieur la
charge centrale est quasiment écrantée par son nuage.

Lorsque I’on compare les valeurs numériques de la distance réciproque de
Debye en fonction de la concentration avec celles des rayons des co-spheres (voir
I’application numérique ci-dessus), on s’apercoit qu’elles sont du méme ordre de
grandeur, ce qui implique que lorsque un sel est dissous en solution, les ions se
répartissent de facon plus ou moins homogene afin d’occuper tout 1’espace.

Calcul du coefficient d’activité ionique

Le potentiel ¢(r) résulte autant de la charge de I’ion central que de celle de
I’atmosphere ionique. L’ion central seul dans le solvant donnerait le potentiel V(r)
donné par I’équation (3.83).

La partie du potentiel électrique qui résulte de la charge de I’atmosphere ioni-
que est égale a la différence

Kt —Kr
Pum(r) = 6 -V() = [ T 1} (3.92)

4mey €, l+xa r r

a cause du principe de superposition des potentiels. On pourrait croire en observant
la figure 3.16 que les potentiels ¢(r) et V(r) deviennent égaux quand la distance r
diminue. En fait, comme illustré sur la figure 3.20, la différence ¢(r) — V(r) est plus
importante pres de I’ion. A la distance a de I’ion central, la valeur du potentiel pro-
duit par I’atmosphere ionique est donc
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Paym (@) = (3.93)

zZ.e { eka  o~ka 1} _ zZ.€ K

4rey e, l+xka a a 4rege, 1+ka

la distance a étant la distance minimale a laquelle un ion peut approcher I’ion central.

Paim/mV

| | | |

0 100 200 o 300 400 500
rlA

Fig.3.20 Variation du potentiel de I’atmospheére ionique en fonction de la distance par rapport a I’ion
central.

L’interaction entre 1’ion central et son atmosphere correspond au travail de
charge de cet ion de zéro a z.e comme dans le modele de Born, la différence étant
que le potentiel a considérer n’est pas le potentiel généré par I’ion V(r;,,) comme
dans I’équation (3.83) mais le potentiel généré par I’atmosphére ionique ¢y, (a),
soit

w

NA K J'Zce

z.e
Lo = N J (a) dq = —
ion—ion A 0 q)atm 471'808r 1+ 0

qdq
Ny Kk(ze) (3.94)

8rege, 1+ka

On remarquera que 1’on a considéré r;,, comme étant égal a a, ce qui n’est pas tres
rigoureux. Néanmoins, cette approximation porte peu a conséquence (vide infra a
I’équation (3.104)), et est totalement justifiée pour les solutions diluées ol ka << 1.

En combinant ce résultat a celui de 1I’équation (3.60), on peut calculer le travail
de dilution d’une solution ionique a une solution infiniment diluée comme 1’opposé
du travail d’interactions ion-ion et obtenir ainsi une expression du coefficient d’acti-

vité dans 1’échelle des concentrations

)2
nys = - &7 K (3.95)
8mege, kT 1+ka

De plus, en remplacant k par I’expression (3.90) et en passant aux logarithmes déci-
maux, on obtient
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AJI,
logyf = —ZEHCI\T‘/T (3.96)
c

ou A et B sont des constantes. B est simplement définie a partir de 1’équation (3.90)

ok 2000
JIe €0 RT (3.97)

= 3,29~109 mol? . 1712 . ;! pour I’eau a 25 °C

B

et A est alors égale a

e’B
8meye kT In(10) (3.98)
0,509 mol™?.1"2 a25°C

A =

si 1, est exprimée en mol-I"! et a en métres.

Calcul du coefficient d’activité ionique moyen d’un sel
Considérons le cas d’un électrolyte binaire CV+AV, dissocié en solution

C.A_ &2 vic + vTAT

Le potentiel chimique d’un sel est une combinaison linéaire des potentiels électro-
chimiques ioniques.

Het = Vil +V_L_ = Vil +V
= u+RTIn(yyY )+ vRT In(vic) = w4 +RTIny
(3.99)
car |’électroneutralité de la solution impose que
viz,F¢ + v_z_ Fp = O (3.100)

Etant donné que 1’on ne peut pas a priori distinguer de maniere expérimentale la
déviation de I’idéalité d’un sel entre le cation et 1’anion, on définit un coefficient
d’activité ionique moyen 7,

1/v
Ve = (ﬂ* yX-) = yllv (3.101)

sel

Cette valeur peut étre calculée a partir des équations (3.96) et (3.99)

2 2) AL
logys = —| V== Ve (3.102)
- % v J1+a.B\I.
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La condition d’électroneutralité permet d’écrire

viad+vel o (vez)z +(tvez)e VoV,
» » 7.2, v favan
(3.103)
d’ou finalement
i (3.104)

logys = z,z_ —
8rs T 1+aB|I,

ou a, est un parametre souvent considéré comme la distance minimale d’approche

du cation et de I’anion.
Pour les solutions diluées, I’équation (3.104) se réduit a I’expression de la tan-

gente a I’origine
logys = z.z_ AJI. (3.105)
qui pour un électrolyte 1:1, cette équation se réduit a

logys = —Aycg (3.106)

Sur la figure 3.21 sont représentées les équations (3.104) et (3.105) pour des
solutions de NaCl, CaCl, et LaCl;. Dans I’approximation linéaire, les pentes sont

lOg yscel

0.5 H= I I I I I [—
0.00 0.05 0.10 0.15 0.20 0.25 0.30

cl2/(mol - 1-1)1/2

Fig 3.21 Vérification expérimentale de 1’approximation linéaire (3.105) et de la loi de Debye-Hiickel
(3.104). (Les valeurs expérimentales (points) sont tirées de: R.A Robinson & R.H. Stokes, Electro-

lyte Solutions, Butterworth, London, 1959.)
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respectivement A, 2A+/3, 346 en raison des différentes stoechiométries. Les
coefficients a, sont respectivement 400, 475 et 570 pm. Des valeurs de coefficients
a, pour d’autres électrolytes sont données dans le tableau 3.5.

Tableau 3.5 Variation du parametre a

Sel a./pm
HCI 450
HBr 520
LiCl 430
NaCl 400
Kl 360

La comparaison des coefficients d’activité dans I’échelle des concentrations
molaires a des valeurs de la littérature publiées dans I’échelle des molalités peut étre
source d’erreurs et de confusion pour les solutions concentrées. C’est pourquoi
dans ce paragraphe, nous prenons soin d’indiquer, en exposant, 1’échelle utilisée.
En appliquant I’équation (1.29), nous avons

v = yp Qe (3.107)

Csel

ol d, est la densité du solvant pur exprimée en kg:I"'. On rappelle que

my = sl (3.108)
dicselMsel

ot M, est la masse molaire du sel en kg:mol!.

Pour les solutions diluées ou la densité de la solution change de facon négli-
geable, les deux échelles de concentrations se recouvrent.

Par exemple, dans le cas du NaCl, on peut a partir de valeurs expérimentales
données dans les tables (voir Annexe B.4 en fin d’ouvrage) exprimer la concentra-
tion et la densité en kg:I"! en fonction de la molalité  1’aide d’un polyndme du
deuxiéme ordre

cnacl = 0,99921 my,c; —0,018859 - mé. (3.109)
et

dnger = 140,039243 - my,cp —0,0010746 - md, (3.110)

Coefficient d’activité ionique moyen d’un sel concentré
On peut observer sur la figure 3.22 qu’aux hautes concentrations de solutés, le
coefficient d’activité atteint un minimum avant de remonter. Ceci est dii au fait qu’a
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de telles concentrations de sels, une certaine quantité de molécules de solvant est
fixée dans les spheres d’hydratation des ions.

Soit ny le nombre total de molécules de solvants et ny; le nombre total de molé-
cules de solvants d’hydratation li€es directement aux ions. Dans le cas d’une solu-
tion contenant n moles de sel, I’énergie Gibbs totale du systeme s’écrit

G = nplig +n Uy (3.111)
Oou encore
G = (np—ny)ug+npul (3.112)

ou ,ushe] représente le potentiel chimique du sel hydraté. L’égalité de ces deux
expressions nous permet d’écrire

0 = ny ps+n(ug - uly) (3.113)

Pour développer ces expressions de potentiels chimiques, il est plus commode de
travailler dans 1’échelle des fractions molaires, et nous avons ainsi

ngug +n (42 -uS") = —nyRTInag - nRTln(xleyZel) (3.114)
XselV sel
Les fractions molaires du sel et du sel hydraté s’écrivent
! (3.115)
X = — .
el ny+n
et
n
Xy o= (3.116)
(nT - nH) +n
et leur rapport est donné par
np—ng|+n
L;l _ ( H) (3.117)
xsel nr +n

Dans le cas des solutions tres diluées, 1’activité du solvant tend vers 1.1l en est
de méme pour le rapport des fractions molaires et pour les coefficients d’activité du
sel. Ainsi, la combinaison linéaire des termes standard de 1’équation (3.114) qui est
indépendante de la concentration est nulle. En introduisant les coefficients d’acti-
vité ioniques moyens dans I’échelle des fractions molaires en tenant compte de
I’équation (3.101), on trouve donc que



Solutions électrolytiques 165

—ny +
wilnyX = vnlny —nyInag —nln| "2 (3.118)

ny+n
Afin de pouvoir faire des comparaisons avec les données de la figure 3.22 dans
1’échelle desXconcentrations, il nous faut calculer y§. Pour ce faire, nous devons
convertir ¥~ en yﬁc. En appliquant 1’équation (1.27), et en exprimant la fraction
molaire du solvant

= ny _ d—cg My (3.119)
ny + g d+Cg