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Diagramme potentiel-pH du fer

Les diagrammes de POURBAIX (ou diagrammes potentiel-pH) permettent de suivre I’évolution du systeme redox avec
le pH (et la précipitation éventuelle des phases). On cherche les droites sur lesquelles [Ox]=[Red], au-dessus de la droite la
forme oxydée prédomine .

On trace ici le diagramme potentiel pH du fer pour c=10?mole.I™.

Etude des équilibres de précipitation :
¢ Fer(+I) > Fe(OH), ,

_ § i K2
Fe(OH), , ~ Fe?* +20H™ Kg =107"! = [Fe®*](JOH]? =[Fez+]E-lH+—ez
('] donc‘ pH; = 6.45—}5Iogc‘

[Fe?*]= K—; H*]? d'oulog[Fe?*] = —2pH +12.9
K

e

Si [Fe?*]=10?mole.I"* , le premier grain de Fe(OH), apparait & pH;=7.45 (6.45 pour [Fe*"]=1 M ).

On peut aussi tenir compte de I'équilibre de redissolution de Fe(OH), :

Fe(OH); , ~ HFeO; +H" ; K=107"83 = [HFeO3]H"]; d'ou log[HFeO3] = pH-18.3 donc‘ pH, 218.3+Iogc‘

Si [Fe*"]=10?mole.I™ , le dernier grain de Fe(OH), se redissout en formant HFeO; a pH,=16.3 ce qui n'est

pas visible sur le diagramme (mais & pH,=12.3 si c=10"mole.I”" comme dans le cas du diagramme de
corrosion du fer).

¢ Fer(+lll) = Fe(OH);,

_ _ _ K2
Fe(OH); , ~ Fe3" +30H™ Ky =107 =[Fe®*"]JOH]? :[Fe3+]DH+—e

3
[H7] donc‘pH3=1.333—}§Iogc‘

[Fe3*]= I':—g [QH*1® d'oulog[Fe®* ] = -3pH + 4

e

Si [Fe*]=10?mole.I*, le premier grain de Fe(OH); apparait & pHs=2 (1.33 pour [Fe*']=1 M)

Fe**
| FeOHls 45 16.3 pH
2

0 Fe** | Fe(oH),, | HFeOz
Etude des potentiels dans les intervalles de pH :

Fe*/Fe , Fe(OH), /Fe , HFeO,/Fe

O pH<pH; (pH; =7.45) Couple Fe?* /Fe:  Fe?" +2e” o FeE° = -0.44 Volt

Fe?* IFe
E; :El(:)ez+/Fe +¥ dog[Fe?*] sur la droite [Fe?*]=c¢

0.059

E,=-0.44+ (logc (on trace pour c = 0.0lmole.l"l)

E, =—0.499 Volt

0 pHy <pH<pH, (pH,=16.3) Couple Fe(OH),, /Feg: Fe(OH),, +2e™ + 2H* « Feg +2H,0
2
0 0.059 , [Fe(OH),, 1OH'T" _ o 0 0.059 2+
E2 =Ere(on), /Fe + > lo [Fels] =Ere(on), /re T0-059pH=E_ .. +Tlog[Fe 1

avec [Fe?*]= Ks QH*J?
K2
e

0 _ o 0.059 o 0.059
ERe(oH), 1Fe = Epgee jpe T~ 5 (PKe ~PKs) = -0.44+ ==

(28 -15.1) = -0.06 Volt

E, =-0.06 -0.059pH (indépendant de c)
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O pH>pH, (pH,=16.3) Couple HFeO, /Feq: HFeO; +3e” +2H* < Feg +2H,0

- +13
E; =E° +0.059 log [HFeOL]OMT” _po () 0gss pH+— 0.059 log ¢
HFeO; /Fe 2 [Fes] HFeO, /Fe 2

5 - - . - ; 0 -
a pH=pH,=18.3+logc on a: E, =E3 soit EHFeog/Fe =0.480 Volt

donc | E3 =0.480 - 0.0885pH +0.0295 log ¢ |

Fe®*/Fe?* | Fe(OH); /[Fe** , Fe(OH)3 /Fe(OH), et Fe(OH); /, HFeO,

O pH<pH; (pHz =2) Couple Fe3* /Fe?* ; Fe’"+e™ o Fe?t E°

Fed* /Fe?*

=0.77 Volt

=0
Es = EFe3"/Fe2+

3+
+0.059 og {Fez% avec [Fe¥*]+[Fe**]=c ; (AN. c=0.01 molel™)
Fe

3+
sur la frontiere (droite) Fe3* /Fe?*on a:[Fe3*] =[Fe?*] -/ et log {Fe%}
Fe

Es =E°

Fed* | Fo?* =0.77 Volt (indépendant de c)

0 pHz <pH <pH; (pH3 =2; pH, =7.45) Couple Fe(OH);, /Fe** ; Fe(OH);, +e” +3H" « Fe®* +3H,0

+13
Eg =E° +0.059 [og [H']

— — 2+
Fe(OH), /Fe?* [Fe 2+]‘ Fe(OH)3/Fe2+ 0.177pH ~0.059 og[Fe™"]

[Fe**]

Eg =E° +0.059 [og mais[Fe3*] =
[ 2+

Fe 3+/F 2+

Ks(Fe(OH),) - 143
——3 - H]
e

0 — =0 _ - - =
donc EF (OH), IFe?* — EFe3+/Fe2+ 0.059pK +0.177pK,=0.77-0.059*38 +0.177 *14 =1.006 Volt

Ee =1.006 —0.177pH-0.059 (bg[Fe*] sur la frontiére (droite) Fe(OH)s, /Fe®* : [Fe’*]=c

Eg =1.006 — 0.177pH-0.059 [ogc

0 pH; <pH <pH, (pH; =7.45 ; pH, =16.3) Couple Fe(OH); /Fe(OH),:Fe(OH);, +e~ +H' « Fe(OH),, +H,0
1 2 1 2 3 2 3, 2, TH2

E EO +0.059 o Fe(OH)Sl 0.059pH = E +0.059 o [Fe3+]
Fe(OH), /Fe(OH), ~ = gm p Fed* [ g[F 7
0
avec [Fes+] —MEBH ]3 et [Fe2+] - S(Fe(OH)2 [ﬂH ]
e e

2
_ 0 Eks(Fe(OH)) K E

E7 =EQe(oH), /Fe(or), ~0-089PH =E2 ;. ,. +0.059 [Iog ) HP B e
: Ks(re(oH),) TH I Q

0 — =0 — —
EFe(OH)3 IFe(OH), ~ EFe3+ IFe?* +0.059 msz(Fe(OH)z) - Ks(Fe(OH)3) + pKe) =0.77 +0.059 [{15.1-38 +14) = 0.245 Volt

E; =0.245-0.059 pH (indépendant de c)‘

0 pH>pH, (pH, =16.3) Couple Fe(OH)3, /HFeO; : Fe(OH);, +e” « HFeO; +H,0
_ g0 _ A CE. = i =
Eg = EFe(OH)3/HFeO§ 0.059logc & pH>pH, ona : Eg=E; soit Eg=-0.835Volt

\ Eg = -0.835 - 0.059 Iogc‘

Les droites {4} et {9} correspondent aux pH de précipitation des hydroxydes et la droite {10} correspond a la
redissolution de Fe(OH), pour former HFeO,'.
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H+/H2 et Oz/HzO

+ . + - 0 —
O Couple H™ /Hy: 2H" +2e" « Hyg EH+/HZ =0 Volt
_ =0 +1_ 1/2
E;= EH+/HZ +0.059 [{log[H"] - log pHZ(g))
0

E, =—0.059pH (si PH,q) =1atm)

O Couple O, /H50: Oz(g)+4e_+4H+ - 2H,0 EQ =1.229Volt

0, /H,0
0.059

_ 0 4 12 \ _ 0 : _
Ep =Eg, /n,0 +Tmlog[H+] -logpo, ) = Eg_jp,0~0.059 pH (si po,  =1atm)

Ozg)

|Ep =1.229-0.059pH|

Pour des raisons cinétiques : Ey+0.4 Volt < zone de stabilité de I’eau < E,-0.2 Volt

Diagramme potentiel pH du fer (c=10”°mole.l™").

T T L e L L e

1 Ept0d [~ _ Diagramme E = f(pH) 1
= T c=10"M |
12 7= |@ ~— .
Fe*
0.8 -

{5}

-0.4 -

-0.8 1

0 2 4 6

1 Epe0d— Diagramme_(ISE = f(pH) |
1Ep ~—_ c=10"M

1.2 7\ —~ B
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