
Licence	de	Chimie	L3	
	

Cours	de	Chimie	inorganique	UE7	(12	h)	
	J.P.	Bellat	

	
	

	REACTIVITE	DES	SOLIDES	INORGANIQUES	



																																									Plan	du	Cours	
	

A	–	DIAGRAMMES	THERMODYNAMIQUES	

ApplicaPon	 praPque	 de	 la	 thermodynamique	 chimique	 à	 l’étude	 des	 matériaux	 et	

systèmes	chimiques	inorganiques	

	I	–	Rappels	d’oxydoréducPon		

	II	–	Diagrammes	d’Etat	d’OxydaPon	

	III	–	Diagrammes	de	Pourbaix	

	IV	–	Diagrammes	d’Ellingham	

	

	

B	–	CHIMIE	DE	COORDINATION	

	I	–	Rappels	et	généralités	sur	les	complexes	

	II	–	Théorie	du	champ	cristallin	

Un	modèle	 simple	 de	 la	 liaison	 de	 coordinaPon	 pour	 décrire	 les	 propriétés	 opPques	 et	

magnéPques	des	complexes	



DIAGRAMMES	THERMODYNAMIQUES	



I	–	RAPPELS	D’OXYDOREDUCTION	



	 	1	–	Nombre	d’oxydaPon	
Nombre	d’oxyda-on	(ou	état	d’oxyda-on)	noté	n.o.	ou	δ	:		

-  nombre	d’électrons	captés	ou	perdus	par	un	élément	quand	il	est	ionisé	ou	quand	il	se	

combine	à	d’autres	éléments	pour	former	une	molécule	ou	un	ion.	

-  écrit	en	chiffres	romains	

	

Ex.	:	Etat	d’oxyda-on	du	fer	dans	:	 	Fe	:	δ	=	0		

Fe2+ :  δ	=	+II	

FeO : δ	=	+II	

  Fe2O3 : δ	=	+III	

Méthode pour calculer le nombre d’oxydation :

avec : i = élément dans la molécule ou l’ion

q = charge de l’ion

 
n.o.( i ) = q

i
∑



Règles	à	retenir	pour	le	calcul	des	n.o.	:	
	

	1	–	n.o.(H)	=	+I	sauf	dans	les	hydrures	(LiH,	MnH)	où	il	vaut	–I	
	2	–	n.o.(O)	=	-II	sauf	dans	les	peroxydes	(H=O=O=H)	où	il	vaut	–I	
	3	–	n.o.(alcalins)	=	+I	
	4	–	n.o.(alcalino-terreux)	=	+II	
	5	–	n.o.(halogènes)	=	-I	très	souvent	mais	pas	forcément	

	
	

Remarque	:	le	n.o.	peut	ne	pas	être	un	nombre	en-er	!	
	

	Fe3O4	:	n.o.(Fe)	=	+VIII/III	car	oxyde	cons-tué	de	FeII	et	FeIII	

	 		
	 	nFeII(+II)	+	nFeIII(+III)	=	3(+VIII/III)	
	 	nFeII	+	nFeIII	=	3	

	
	 	nFeIII	=	2									et							nFeII	=	1																								(	2/3	de	FeIII					et					1/3	de	FeII)	



	 	2	–	Couple	Redox	Ox	/	Red	
Il	y	a	réac-on	d’oxydoréduc-on	entre	deux	éléments	quand	il	y	a	échange	d’électrons	entre	

ces	deux	éléments.	

L’état	d’oxyda-on	de	ces	deux	éléments	change.	
	0 	-I	

2Fe2+	+	Cl2					è					2Fe3+	+	2	Cl-	

	+II 	+III	

Chaque	Fe2+	a	perdu	un	électron	:	il	est	oxydé	en	Fe3+	

Chaque	Cl	a	capté	un	électron	il	est	réduit	en	Cl-.	

	

On	définit	alors	la	no-on	de	couple	Oxydant	/	Réducteur	:	Ox	/	Red	

Fe3+	/	Fe2+ 	 	 	 	Cl2	/	Cl-	

L’oxydant	est	l’espèce	qui	a	le	degré	d’oxyda-on	le	plus	grand,	le	réducteur	est	celle	qui	a	le	

degré	d’oxyda-on	le	plus	pe-t.	

L’équa-on	globale	se	décompose	alors	en	deux	demi-réac-ons	:	

	 	2Fe2+		è		2Fe3+		+		2e-	 	 	Oxyda-on	

	 	Cl2		+		2e-		è		2Cl-	 	 	 	Réduc-on		



	 	3	–	Equilibrage	des	réacPons	chimiques	
	
Equilibrer	 les	 réac-ons	 d’oxydoréduc-on	 suivantes	 à	 par-r	 du	 calcul	 des	 nombres	
d’oxyda-on	:	
	
	
En	milieu	acide	:	
	

Mn2+		+		BiO2				è				MnO4
-		+		Bi3+	

	
	
	
	
En	milieu	basique	:	
	

Zn		+		NO3
-				è				ZnO2

2-		+		NH3	
	
	



	 	4	–	Aspect	thermodynamique	

	a	-	Rela'on	entre	thermochimie	et	électrochimie	

Exemple	de	la	pile	Daniell	

Zn2+/Zn	
	

OxydaPon	

Cu2+/Cu	
	

RéducPon	

Cathode	Anode	



	 	Zn(s)				è Zn2+(aq)			+			2e-		

t	=	0	 	nZn 	 	CZnVZn	
	
t	>	0	 	-dξ +dξ +2dξ

																	Cu2+(aq)				+				2e-								è					Cu(s)	
	
t	=	0	 	CCuVZCu 			+2dξ
	
	
t	>	0	 	-dξ 2dξ-2dξ +dξ
	

QuanPté	d’électricité	qui	traverse	le	circuit	extérieur	:	
	
																																	dq	=	2dξNe-	=	2dξF	
	
															(F	=	Ne-	=	6,02.1023	x	1,6.10-19	=	96500	C)	
	
1er	Principe	:	
	
																															dU	=	δQ	+	δW	+	δW*	
	
																													(W*	=	travail	électrique)	
	
																															dG	=	δQ	+	δW*	-TdS	
	



Si	transforma-on	réversible	:				dS	=	δSe	+	δSi	
	

TdS	=	δQ	
	

	dG	=	δW*	
	

Energie	électrique	fournie	:	
	

δW*	=	-Edq		<	0	
	

E	=	E+	-	E-		>	0		fem	de	la	pile	
E+	et	E-	:	poten-els	d’électrode.	

	
δW*	=	dG	=	-2EFdξ	

	
à  T	et	p	ctes	:	dG		=	ΔrGdξ	

	
ΔrG	=	-2FE	

	
	

GénéralisaPon	:															ΔrG	=	-nFE	
		

(n	=	nombre	de	moles	d’e-	échangés	entre	oxydant	et	réducteur)	
	



	 	b	–	Loi	de	Nernst	
Ox		+		ne-				è				Red	

	
	ΔrG	=	ΔrG°	+	RTLnQr		<	0 	 	Réac-on	favorable	dans	le	sens	gauche-droite	

	
	-nFEOx/Red	=	-nFE°Ox/Red	+	RTLnQr		<	0	

	
	
D’où	la	loi	de	Nernst	:	
	
	

	>	0	Réac-on	favorable	dans	le	sens	gauche-droite	
	
	

	 	 	 	Eox/Red	est	le	poten-el	d’électrode.	
	
A	298	K	la	loi	de	Nernst	s’écrit	souvent	:	
	
	
	
	
	
	
Avec	log	x	=	Lnx/Ln10	=	Lnx/2,3	

 
EOx / Re d = EOx / Re d

° + RT
nF

Ln 1
Qr

⎛
⎝⎜

⎞
⎠⎟

 
EOx / Re d = EOx / Re d

° + 0,06
n

log 1
Qr

⎛
⎝⎜

⎞
⎠⎟<	



	 	c	–	Classement	des	couples	Redox	Ox	/	Red	
Classement	selon	la	valeur	de	leur	poten-el	standard	d’oxydoréduc-on	E°Ox/Red	mesurée	par	
rapport	au	couple	Ox	/	Red	de	référence	H3O+	/	H2.	
	
Exemple	 :	 Pile	 électrochimique	 pour	 mesurer	 dans	 les	 condi-ons	 standard	 (Qr	 =	 1)	 le	
poten-el	 d’oxydoréduc-on	 du	 couple	 Zn2+/Zn.	 U-lisa-on	 de	 l’électrode	 normale	 à	
hydrogène	(ENH).	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
Par	conven-on	:	 		

 
E

H3O+ / H 2

° = 0

E	=	E°H3O+/H2	-	E°Zn2+/Zn		

ENH	

Zn2+/Zn	 H3O+/H2	
	

[Zn2+]	=	C°	=	1	mol.L-1	 [H3O+]	=	C°	=	1	mol.L-1	
	

pH2	=	p°	=	105	Pa	

E°Zn2+/Zn	=	-0,763	V	



Valeurs	 du	 poten-el	
standard	 de	 quelques	
couples	Ox/Red.	

Référence	



	 	d	–	Diagramme	de	prédominance	
	

Ox		+		ne-				è				Red	
	
	
	
	

	Si	[Ox]	=	[Red]				è				E	=	E° 	Autant	d’oxydant	que	de	réducteur	
	

	Si	[Ox]	>	[Red]				è				E	>	E° 	L’oxydant	est	l’espèce	majoritaire	
	

	Si	[Ox]	<	[Red]				è				E	<	E° 	Le	réducteur	est	l’espèce	majoritaire	
	

 
EOx / Re d = EOx / Re d

° + RT
nF

Ln 1
Qr

⎛
⎝⎜

⎞
⎠⎟
= EOx / Re d

° + 0,06
n

log
Ox⎡⎣ ⎤⎦
Re d⎡⎣ ⎤⎦

⎛

⎝⎜
⎞

⎠⎟

E	

xi		

1	

E°	

0,5	

Ox	Red	

E	
E°	

Red	 Ox	

Diagramme	de	prédominance	



e	–	Prédic'on	des	réac'ons	d’oxydoréduc'on	

En	théorie	:	



Evolu-on	dans	le	sens	gauche	–	droite	si	:	





En	praPque	:	uPlisaPon	des	diagrammes	de	prédominance		

Si	E°1	>	E°2	

E	

E°1	

Red1	 Ox1	Red2	 Ox2	

E°2	

Ox1	+	Red2			è				Ox2	+	Red	1 	?	

Les	domaines	de	prédominance	de	Ox1	et	Red2	sont	disjoints.	

Ox1	et	Red2	sont	deux	espèces	incompa-bles	qui	ne	peuvent	pas	coexister	au	même	poten-el.	

La	réac-on	est	très	favorable	dans	le	sens	gauche	–	droite.	

	 	 	 	 	 	 	Ox1	+	Red2			è				Ox2	+	Red	1	

La	 constante	 d’équilibre	 K(T)	 est	 d’autant	 plus	 grande	 que	 la	 différence	 (E°1	 –	 E°2),	 qui	 est	

posi-ve	dans	ce	cas,	est	grande.	

La	règle	du	gamma	marche	

Ox1	 Red1	

Ox2	 Red2	



Si	E°1	<	E°2	

E	

E°1	

Red1	 Ox1	 Red2	 Ox2	

E°2	

Les	domaines	de	prédominance	de	Ox1	et	Red2	se	recouvrent.	

Ox1	et	Red2	sont	deux	espèces	compa-bles	qui	peuvent	coexister	au	même	poten-el.	

Il	ne	se	produit	quasiment	pas	de	réac-on.	

La	 constante	 d’équilibre	 K(T)	 est	 d’autant	 plus	 pe-te	 que	 la	 différence	 (E°1	 –	 E°2),	 qui	 est	

néga-ve	dans	ce	cas,	est	grande.	

La	règle	du	gamma	ne	marche	pas	

Ox1	 Red1	

Ox2	 Red2	

En	praPque	:	uPlisaPon	des	diagrammes	de	prédominance		

Ox1	+	Red2			è				Ox2	+	Red	1 	?	



II	-	DIAGRAMMES	D’ETAT	D’OXYDATION	
	

DEO	



	 	1	–	DéfiniPon	
	
Le	diagramme	d’état	d’oxyda-on	(DEO	ou	diagramme	de	Frost)		est	le	diagramme	δE°Ox/Red=f(δ).	

Diagramme	d’état	d’oxyda-on	du	chlore.	

δE°Ox/Red	/	V	

δ	



	 	2	–	ConstrucPon	du	DEO	
	
Soit	un	élément	X	(ou	un	ion)	,	δ	est	son	degré	d’oxyda-on	
	
Soient	les	deux	degrés	d’oxyda-on	δ1	et	δ2	
X	est	au	degré	d’oxyda-on	0	

Xδ1+	+	δ1e-				è     X										ΔrG°1	=	-δ1FE°1	
	
Xδ2+	+	δ2e-				è			X										ΔrG°2	=	-δ2FE°2	

E°i	=	poten-el	standard		(p	=	p°	et	ai	=	1			donc			Qr	=	1)	
	
																							DEO		=		diagramme	δiE°i	=	f(δi)	

δ1	 δ2	

X 

X δiE°i	

δi	

Xδ1+	
Xδ2+	

0	

δ	=	0	:	degré	d’oxyda-on	de	référence	en	général



Remarque	: 	 	 	 	Ox	+	ne-			è				Red 	 	(n	=	δ=degré	d’oxyda-on)	
	

	 	 	 	 	 	Cl2	+	2e-				è				2Cl-	
	
Comme	:		ΔrG°Ox/Red	=	-nFE°	Ox/Red	=	-δFE°ox/Red	
	

	 	ΔrG°Ox/Red	=	ΔfG°(Red)	-		ΔfG°(ox)	=	2ΔfG°(Cl-)	-		ΔfG°(Cl2)	=	-2ΔfG°(Cl-)			
	

Au	 terme	“F”	et	au	signe	“-”	près	on	ob-ent	 la	même	allure	de	diagramme	en	 traçant	 	 :										

ΔrG°(Ox/Red)	=	f(δ)		ou	le	même	diagramme	en	traçant	:		–ΔrG°/F	=	f(δ).	

-ΔrG°/F	=	δE°	



1	-	La	pente	des	droites	joignant	l’origine	à	chaque	point	du	DEO	est	égale	à	:	

2	-	La	pente	des	droites	joignant	deux	points	i	et	j	du	DEO	est	égale	à	E°j-i	:	

Xδ1+	+	δ1e-			è		X										ΔrG°1	=	-δ1FE°1	
Xδ2+	+	δ2e-			è		X										ΔrG°2	=	-δ2FE°2	

Xδ2+	+	(δ2-δ1)e-			è			Xδ1+							ΔrG°2-1	=	-	(δ2-δ1)	FE°2-1		

-	(δ2-δ1)	FE°2-1	=	-δ2FE°2	+	δ1FE°1	

δ2E°2	=	δ1E°1	+	(δ2-δ1)	E°2-1		

!!
p

i
=
δ

i
E
i
0

δ
i

= E
i
0

!!
E
2−1
0 =

δ
2
E
2
0 − δ

1
E
1
0

(δ
2
− δ

1
)

= p
2−1

δiE°i	

δ2	δ1	
δi	

Xδ1+	
Xδ2+	

0	

δ2E°2	
δ1E°1	

p1	

p2-1	

p2	

X 
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3	–	Propriétés	fondamentales	du	DEO	

PENTES	DES	DROITES	



Exemple	d’applicaPon	:	



POSITIONS	RELATIVES	DES	POINTS	

X 

X δiE°i	

δi	

A	

B	

X 
C	

δiE°i	 X 

δi	
A	

B	

X 

C	

X 

δiE°i	
C	

X 

δi	

A	

B	

X 

X 

Soient	A,	B,et	C	trois	états	d’oxydaPon	d’un	même	élément	

E°C/B	>	E°B/A	
C	 B	

B	 A	

E°	

B	 A	

C	 B	

E°	

réacPon	de	médiamutaPon	
C	+	A	è	2B	Le	point	le	plus	bas	correspond	à	l’espèce	la	plus	stable	

E°C/B	=	E°B/A	
A,	B	et	C	coexistent	

pas	de	réacPon	(équilibre)	
	

		C	+	A	è	2B	

E°C/B	<		E°B/A	

réacPon	de	dismutaPon	
2B	è	C	+	A	



POSITIONS	RELATIVES	DES	POINTS	

X 

X δiE°i	

δi	

A	

B	

X 
D	

Soient	deux	couples	redox	B/A	et	D/C.	On	fait	réagir	B	avec	C.	Que	se	passe-t-il	?	

E°D/C	>	E°B/A	
D	 C	

B	 A	

E°	

B	 A	

D	 C	

E°	

pas	de	réacPon	

A,	B,	C	et	D	coexistent	

pas	de	réacPon	(équilibre)	
	

		B	+	C		=	A	+	D	

réacPon	
B	+	C	è	D	+	A	

C	

δiE°i	 X 

δi	
A	

B	

X 

D	
X 

E°B/A	=	E°D/C	
C	

δiE°i	 D	X 

δi	

A	

B	

X 

X E°D/C	<		E°B/A	
C	



	 	4	–	ApplicaPon	:	DEO	du	fer	
	
Principaux	degrés	d’oxyda-on	du	fer	:	

δ	
0 	 	Fe,	Fe(CO)5	(fer	pentacarbonyle)	
+II 	 	FeO,	[Fe(H2O)6]2+,	[Fe(CN)6]4-	
+III 	 	Fe2O3,	[Fe(H2O)6]3+,	[Fe(CN)6]3-	
+VI 	 	[FeO4]2-		(ion	tetraoxoferrate	(III))	
	
	

	Données	de	la	li{érature	:	
		
	Poten-els	standard	:	
	 	E°(Fe2+/Fe)	=	-0,44	V	

	
	 	E°(Fe3+/Fe2+)	=	0,77	V	

	
	 	E°(FeO4

2-/Fe3+)	=	2,2	V	
	

	Produits	de	solubilité	:	
	 	Ks(Fe(OH)2)	=	10-15	
	 	Ks(Fe(OH)3)	=	10-38	

	



a	–	DEO	du	fer	en	milieu	acide	:	pH	=	0	
	
Diagramme	de	La-mer	
	

	Fe 	 	 	 	 	Fe2+ 	 	 	 	 	Fe3+ 	 	 	 	 	FeO4
2-	

	0 	 	 	 	 	+II 	 	 	 	 	+III 	 	 	 	 	+IV	
	 	 	-0,44	V 	 	 	 	0,77	V 	 	 	 	 	2,2	V	

	
	 	 	 	 	E°(Fe3+/Fe)	=	?	

	
	 	 	 	 	 	 	 	 	E°(FeO4

2-/Fe)	=	?	
	
	
	
	
b	–	DEO	du	fer	en	milieu	basique	
	

	A	faire	à	la	maison	
	
	
c	–	DEO	du	fer	en	milieu	cyanure	
	

	A	faire	à	la	maison	





	 	5	–	Exemple	d’uPlisaPon	du	DEO	
	

	Ac'on	des	halogénures	sur	le	fer.	
	
	
Données	de	la	li{érature	:		
	

Couple	halogène	/	halogénure 	 	 	Poten-el	standard	E°	en	V	
	

	F2	/	F- 	 	 	 	 	 	 	 	 	2,87	
	

	Cl2/Cl- 	 	 	 	 	 	 	 	 	1,39	
	

	Br2	/	Br- 	 	 	 	 	 	 	 	 	1,085	
	

	I2	/	I-	 	 	 	 	 	 	 	 	 	0,62	

Pouvoir	oxydant	décroissant	



AcPon	des	dihalogénures	sur	le	fer	à	pH	=	0	



AcPon	de	F2	sur	le	fer	à	pH	=	0	



AcPon	de	I2	sur	le	fer	à	pH	=	0	



III	-	DIAGRAMME	DE	POURBAIX	



	 	1	–	DéfiniPon	
Diagramme	 E	 –	 pH	 :	 cons-tué	 de	 diagrammes	 de	 prédominance	 Redox,	 Acide-Base,	
Solubilité	et	Complexa-on.	

Redox	
	

Ox	+	ne-			è			Red	
AH	+	e-		è			B-	

Acide/Base	
	

Acide	+	Eau	è	Base	+	H3O+	
AH	+	H2O		è			A-	+	H3O+	

Ox	
B	

Red	
AH-	

E°	

Base	
A-	

Acide	
AH	

pKA	

E	

pH	

E°	

pKA	

AH	 A-	

B-	



Diagramme	de	Pourbaix	du	fer	



	 	2	–	ConvenPons	pour	l’établissement	des	diagrammes	de	Pourbaix	
-  Nombre	d’espèces	fixées	choisi		

-  T	=	298	K	et	p=p°	(condi-ons	standard)	

-  Espèces	solubles	dans	l’eau	:	écrites	en	caractère	fin.	Solu-on	aqueuse	parfaite	(γi=1)	

-  Espèces	solides	:	écrites	en	caractère	gras	

-  Conven-on	sur	la	concentra-on	:	

	�	conserva-on	de	la	ma-ère	: 	 	 	 	 	 	 		

	 	 	 	 	 	 	ni	:	atomicité	de	l’élément	dans	le	composé	

	 	 	 	 	 	 	C	:	concentra-on	totale	en	élément	i		

	C	=	100	mol/L				indiqué	par	«	0	»	sur	la	fron-ère	

	C	=	10-2	mol/L				indiqué	par	«	-2	»	sur	la	fron-ère	

	C	=	10-4	mol/L				indiqué	par	«	-4	»	sur	la	fron-ère	

	C	=	10-6	mol/L				indiqué	par	«	-6	»	sur	la	fron-ère		

 �	sur	une	fron-ère	délimitant	deux	domaine	de	prédominance	d’espèces	A	et	B	:	[A]	=	[B]	

-  Fron-ères	:	 		entre	2	espèces	solubles	:		

	 	 	 		entre	2	espèces	solides	:	

	 	 	 	entre	1	espèces	solide	et	une	espèce	soluble	:	

 
niCi = C

i
∑



	 	3	–	Diagramme	E-pH	de	l’eau	

Les	diagrammes	de	Pourbaix	étant	définis	en	solu-on	aqueuse	il	est	nécessaire	avant	tout	de	

tracer	le	diagramme	E-pH	de	l’eau.	

	

Avec	l’eau	il	faut	considérer	les	deux	couples	oxydant/réducteur	:	

	 	 	H3O+
(aq)	/	H2(g) 	 	 	 	 	 	 	 	O2(g)	/	H2O(l)	

	 	 	E°H	=	0 	 	 	 	 	 	 	 	 	E°O	=	1,23	V	

	

Pour	chaque	couple	Ox	/	Red	:	

	-	écrire	et	équilibrer	en	milieu	acide	la	demi	réac-on	d’oxydoréduc-on	

	-	exprimer	la	loi	de	Nernst	

	-	déterminer	la	rela-on	entre	E=f(pH)	dans	les	condi-ons	standard	

	

Tracer	alors	le	diagramme	E-pH	de	l’eau.	

		





	 	4	–	Stabilité	thermodynamique	d’une	espèce	chimique	dans	l’eau	
Considérons	une	espèce	chimique	oxydant	ou	réducteur	d’un	couple	Ox/Red	donné.	
Ce{e	espèce	est-elle	stable	dans	l’eau	?	(Peut-elle	exister	dans	l’eau	?)	
	
Exemple	du	sodium	métallique	:	

	 	 	 	 	Na+	/	Na 	 	 	E°	=	-2,71	V	
	
	
	
	
	
	

	
Le	réducteur	Na	et	l’oxydant	H3O+	de	l’eau	sont	deux	espèces	incompa-bles.	
La	réac-on	favorable	est	:	2Na	+	2H3O+			è		2Na+	+	H2	+	2H2O	
Le	sodium	est	oxydé	par	les	protons	de	l’eau.	Il	y	a	dégagement	d’hydrogène.	
Le	sodium	n’est	pas	stable	dans	l’eau.	

E	
Na+	

Na	 H2	

H3O+	

H2O	

O2	

0	V	 1,24	V	-2,71	V	



Exemple	du	difluor		:	
	 	 	 	 	F2	/	F- 	 	 	E°	=	+2,87	V	

	
	
	
	
	
	
	
	

Le	réducteur	H2O	et	l’oxydant	F2	sont	deux	espèces	incompa-bles.	

La	réac-on	favorable	est	:	3H2O	+	F2		è		1/2O2	+	2F-	+	2H3O+	

Le	fluor	est	oxydé	par	l’eau.	Il	y	a	dégagement	d’oxygène.	

Le	fluor	n’est	pas	stable	dans	l’eau.	

E	
F2	

F-	H2	

H3O+	

H2O	

O2	

0	V	 1,24	V	 2,87	V	



Exemple	du	fer	III	et	du	ferII	:	
	

	 	 	 	 	Fe3+	/	Fe2+ 	 	 	E°	=	0,77	V	
	
	
	
	
	
	
	
	

Le	réducteur	H2O	et	l’oxydant	Fe3+	sont	deux	espèces	compa-bles.	De	même	le	

réducteur	Fe2+	et	l’oxydant	H3O+	de	l’eau	sont	deux	espèces	compa-bles.	

Il	n’y	a	pas	de	réac-on.	

Fe3+	est	stable	dans	l’eau.	Fe2+	aussi.		

H2O	

E	
Fe3+	

Fe2+	H2	

H3O+	 O2	

0	V	 1,24	V	0,77	V	



Conclusion	:				Soit	un	couple	Ox	/	Red.	
	
Si	 E°Ox/Red	 se	 situe	 au-	 dessus	 du	 domaine	 de	
stabilité	thermodynamique	de	 l’eau	 :	 l’oxydant	
du	couple	est	réduit	par	l’eau	avec	dégagement	
d’oxygène.	L’eau	est	oxydée.	
	
Si	E°Ox/Red	se	situe	dans	 le	domaine	de	stabilité	
thermodynamique	de	 l’eau	 il	ne	 se	passe	 rien.	
Oxydant	 et	 réducteur	 du	 couple	 sont	 stables	
dans	l’eau.	Ils	peuvent	coexister	avec	l’eau.	
	
	
Si	 E°Ox/Red	 se	 situe	 en	 dessous	 du	 domaine	 de	
stabilité	 thermodynamique	 de	 l’eau	 :	 le	
réducteur	du	couple	est	oxydé	par	 les	protons	
de	 l’eau	 avec	 dégagement	 d’hydrogène.	 L’eau	
est	réduite.	
	

Na+	/	Na	

F2	/	F-	

							Fe3+	/	Fe2+	



	 	5	–	Diagramme	de	Pourbaix	du	fer	

	

a	–	Diagramme	simplifié	du	fer	

	

Espèces	considérées	: 	solides 	 	Fe 	 	Fe(OH)2 	 	Fe(OH)3	
	 	 	 	 	solubles 	 	Fe2+ 	 	Fe3+ 		

	

Données	de	la	li{érature	:	

	 	E°(Fe2+/Fe)	=	-0,44	V 	 	 	 	E°(Fe3+/Fe2+)	=	0,77	V	

	

	 	Ks(Fe(OH)2)	=	10-15 	 	 	 	Ks(Fe(OH)3)	=	10-38	

	

Conven-ons	:		 	C	=	1	mol.dm-3	

	 	 	 	Sur	une	fon-ère	:	[A]/[B]	=	1	



Calcul	du	pH	de	précipita'on	des	hydroxydes	

		

Précipita-on	du	fer	II	

	 	 	 	 	Fe(OH)2(s)			=			Fe2+(aq)			+			2OH-
(aq) 	 	Ks2	=	10-15	 	(2)	

CI 	0 	[Fe2+]i 	[OH-]i	

Réac-on	spontanée	dans	le	sens	droite-gauche	si	:			

ΔrG2	=	ΔrG2°	+	RTLnQr2	>	0	

	ΔrG2	=	-RTLnKs2	+	RTLnQr2	>	0	

Qr2	≥	Ks2	

	

	

	

C°	=	1	mol.dm-3	

[Fe2+]I	=	1	mol.dm-3	par	conven-on 	 	Précipita-on	de	Fe(OH)2	si	:	pH	≥	6,5	

 
Qr 1 =

Fe2+⎡⎣ ⎤⎦ i
OH −⎡⎣ ⎤⎦

i

2

C °3 ≥ 10−15



Précipita-on	du	fer	III	

	 	 	 	 	Fe(OH)3(s)			=			Fe3+(aq)			+			3OH-
(aq) 	 	Ks3	=	10-38	 	 	(3)	

	

En	suivant	le	même	raisonnement	on	a	précipita-on	de	Fe(OH)3	si	:		pH	≥	1,33	

	

Diagramme	de	prédominance		

Fe3+	 Fe(OH)3	

Fe(OH)2	Fe2+	

Fe	
pH	

1,33	 6,5	

E	

Basique	Acide	

Oxydant	

Réducteur	



DétermimaPon	de	la	relaPon	E	=	f(pH)	à	chaque	fronPère	:	
	
	
Fron-ères	du	couple		Fe+II/Fe	: 	 		

		
	*	Si	pH	<	6,5 	 	Fe2+(aq)	+	2e-			=			Fe(s)	

	
	
	
	

	 	è		Fron-ère	(1)	:	droite	horizontale	jusqu’à	pH	=	6,5	
	

		
	*	Si	pH	>	6,5 	 	Fe(OH)2(s)	+	2e-			=			Fe(s)	+	2OH-

(aq)	
	
	
	
	
(voir	calcul	du	E°	au	tableau)	
	

	 	è	Fron-ère	(2)	:	droite	de	pente	-0,06	et	d’ordonnée	à	l’origine	-0,05	(à	par-r	de	
pH	=	6,5)	
	

 
E1 = E

Fe2+

Fe

° + 0,06
2

log
Fe2+⎡⎣ ⎤⎦
C °

⎛

⎝
⎜

⎞

⎠
⎟ = −0,44V

 

E2 = EFe( OH )2
Fe

° + 0,06
2

log C O2

OH −⎡⎣ ⎤⎦
2

⎛

⎝
⎜
⎜

⎞

⎠
⎟
⎟
= −0,05 − 0,06 pH



Fron-ères	du	couple		Fe+III/Fe+II	:	
	

	 	*	Si	pH	<	1,33 	 	Fe3+(aq)	+	e-			=			Fe2+(aq)	
	
	
	
	
	

	è		Fron-ère	(3)	:	droite	horizontale	à	0,77	V	jusqu’à	pH	=	1,33	
	
	
	

	 	*	Si	1,33	<	pH	<	6,5	 	Fe(OH)3(s)	+	e-			=			Fe2+(aq)	+	3OH-
(aq)	

	
	
	
	
	
	
è	Fron-ère	(4)	:	droite	de	pente	-0,18	et	d’ordonnée	à	l’origine	1,01	V	(à	par-r	de	pH	=	1,33)	
	
				

	 		

 
E3 = E

Fe3+

Fe2+

° + 0,06
1

log
Fe3+⎡⎣ ⎤⎦
Fe2+⎡⎣ ⎤⎦

⎛

⎝
⎜

⎞

⎠
⎟ = 0,77V

 

E4 = EFe( OH )3
Fe2+

° + 0,06
1

log C °4

Fe2+⎡⎣ ⎤⎦ OH −⎡⎣ ⎤⎦
3

⎛

⎝
⎜
⎜

⎞

⎠
⎟
⎟
= 1,01 − 0,18 pH



•  Si	pH	>	6,5 	 	Fe(OH)3(s)	+	e-			=			Fe(OH)2(s)	+	OH-
(aq)	

	

	
	
è Fron-ère	(5)	:	droite	de	pente	-0,06	et	d’ordonnée	à	l’origine	0,23	V	(à	par-r	de	pH	=	6,5)	
	
	
	
	
Fron-ère	du	couple	Fe3+/Fe(OH)3	:	droite	ver-cale	à	pH	=	1,33	
	
	
	
Fron-ère	du	couple	Fe2+/Fe(OH)2	:	droite	ver-cale	à	pH	=	6,5	
	
	
	

	 	è 	Tracé	du	diagramme	simplifié	E	=	f(pH)	du	fer	
	

 
E5 = EFe( OH )3

Fe( OH )2

° + 0,06
1

log C °
OH −⎡⎣ ⎤⎦

⎛

⎝
⎜

⎞

⎠
⎟ = 0,23 − 0,06 pH





O2	

H2	

H2O	



b	–	Diagramme	E-pH	complet		du	fer	:	diagramme	de	Pourbaix	
	
En	réalité	il	y	a	d’autres	espèces	que	Fe2+	et	Fe3+	en	solu-on	aqueuse.	En	effet,	dans	l’eau,	
le	ferII	et	le	ferIII	se	trouvent	sous	la	forme	de	complexes	hexaquafer(+II)	et	hexaquafer(+III).	

[Fe(OH)6]2+ 	 	et 	 	[Fe(OH)6]3+	
Ces	 ions	complexes	ont	un	caractère	acidobasique	plus	ou	moins	prononcé.	 (C’est	 ce	qui	
explique	pourquoi	les	solu-ons	de	sels	ferreux	et	ferriques	sont	toujours	acides).	
	
Par	ailleurs,	en	milieu	fortement	basique	les	hydroxydes	de	fer	II	repassent	en	solu-on.		
	
D’autre	 part,	 en	 milieu	 très	 oxydant	 (fort	 poten-el)	 le	 fer	 peut	 se	 trouve	 à	 l’état	
d’oxyda-on	+VI	dans	FeO4

2-.	
	

Il	 y	 a	 donc	 toute	 une	 série	 de	 réac-on	 de	 complexa-on,	 de	 réac-on	 acidobasique,	 de	
réac-on	 de	 précipita-on	 et	 de	 réac-on	 d’oxydoréduc-on	 entre	 espèces	 solubles	 à	
considérer.		







Diagramme	E-pH	des	espèces	du	fer	solubles	dans	l’eau	



Le	diagramme	E-pH	complet	du	fer	

	=	

le	diagramme	E-pH	simplifié	auquel	on	rajoute	l’espèce	FeO4
2-	déterminé	à	une	

concentra-on	C=	100	mol.dm-3	

+	

celui	déterminé	à	une	concentra-on	C=	10-2	mol.dm-3	

+	

celui	déterminé	à	une	concentra-on	C=	10-4	mol.dm-3	

+	

celui	déterminé	à	une	concentra-on	C=	10-6	mol.dm-3	

+	

diagramme	E-pH	des	espèces	du	fer	solubles	dans	l’eau		

+	

diagramme	E-pH	de	l’eau	

	



Diagramme	de	Pourbaix	complet	du	fer	



	 	6	–	ApplicaPon	à	la	corrosion	du	fer	
	
a	–	Défini'on	de	la	corrosion	humide	
	
Il	y	a	corrosion	humide	d’un	métal	en	général	si	celui-ci	en	présence	d’eau	:	
-  donne	un	hydroxyde	qui	ne	le	protège	pas	et	laisse	la	réac-on	se	propager	dans	le	métal	
-  se	 dissout	 (sans	 donner	 d’hydroxyde)	 en	 engendrant	 des	 ca-ons	 métalliques	 en	

concentra-on	suffisante.	

On	considère	qu’un	métal	est	corrodé	si	la	concentra-on	en	ions	métalliques	en	solu-on	est	
supérieure	à	10-6	mol.dm-3.	
	
Le	fer	sera	corrodé	si		:	[Fe2+]	+	[Fe3+]		≥	10-6	mol.dm-3		
	
	
b	–	Ac'on	de	l’eau	sur	le	fer	
	
On	plonge	du	fer	dans	de	l’eau	à	pH	=	7	et	à	298	K.	Que	se	passe-t-il	?	
Comment	prévoir	le	comportement	du	matériau	du	point	de	vue	thermodynamique	à	l’aide	
du	diagramme	de	Pourbaix	?	
	
è	On	 travaille	 sur	 le	diagramme	de	Pourbaix	du	 fer	 tracé	pour	une	concentra-on	de	10-6	
mol.dm-3	(on	ne	re-ent	que	les	fron-ères	annotées	d’un	“-6”).	



è En	l’absence	d’oxygène		(à	l’abri	de	l’air	et	eau	dégazée)	
	

Le	couple	O2/H2O	n’intervient	pas	car	pas	d’oxygène	(pO2	=	0).	

Le	couple	à	considérer	est	H3O+/H2	

	2H3O+
(aq)	+	2e-	è	H2(g)	+	2H2O	 	 	EH	=	-0,06pH	=	-0,06.7	=	-0,42	V			à			pH	=	7	

Sur	le	diagramme	de	Pourbaix,	le	point	de	coordonnées	E	=	-0,42	V	et	pH	=	7	se	trouve	dans	

le	domaine	de	prédominance	de	Fe2+.	

Le	fer	sera	oxydé	en	Fe2+.	

H3O+	 H2	

Fe2+	 Fe	

0	V	

-0,44	V	

E°	

Fe(s)	+	2H3O+
(aq)	è	Fe2+(aq)	+	H2(g)	+	2H2O	

Il	y	a	oxyda-on	du	fer	en	Fe2+	avec	dégagement	d’hydrogène.	



AcPon	de	l’eau	sur	le	fer	à	pH	=	7	en	l’absence	d’oxygène	

-0,42	V	

7	

X	

Fe2+	



è En	présence	d’oxygène		(sous	air	ambiant)	

Le	couple	O2/H2O	intervient	dans	ce	cas	:	pO2	=	xO2.P°	=	0,2p°	

Le	couple	à	considérer	est	O2/H2O	

1/2O2(g)	+	2H3O+
(aq)	+	2e-	è	3H2O 	 	 		

EO	=	1,23	-	0,06pH	+	0,015.log(pO2/p°)=		0,8	V					à			pH	=	7	

Sur	le	diagramme	de	Pourbaix,	le	point	de	coordonnées	E	=	0,8	V	et	pH	=	7	se	trouve	dans	le	

domaine	de	prédominance	de	Fe(OH)3.	

Le	fer	sera	oxydé	en	Fe(OH)3.	

O2	 H2O	

Fe(OH)3	 Fe	

0,8	V	

E°	

2Fe(s)	+	3/2O2(g)	+	3H2O	è	2Fe(OH)3(s)	

Il	y	a	oxyda-on	du	fer	en	Fe(OH)3.	
	

O2	est	un	oxydant	plus	fort	que	H3O+.	-0,8	V	



AcPon	de	l’eau	sur	le	fer	à	pH	=	7	en	présence	d’oxygène	(sous	air)	

0,8	V	

7	

X	

Fe(OH)3	



c	–	Diagramme	de	corrosion	du	fer	

Le	diagramme	E-pH	qu’il	faut	considérer	dans	ce	cas	est	celui	faisant	intervenir	les	oxydes	

Fe3O4	et	Fe2O3	issus	de	la	décomposi-on	thermique	des	hydroxydes	:	

	2Fe(OH)3	è	Fe2O3	+	3H2O	

	Fe(OH)2	è	FeO	+	H2O 	 	FeO	+	Fe2O3	è	Fe3O4		



Diagramme	de	corrosion	du	fer	

Domaine	d’immunité	:	domaine	de	prédominance	du	métal	à	l’état	d’oxyda-on	0	:	Fe	
	
Domaine	de	corrosion	:	ensemble	des	domaines	de	prédominance	des	espèces	solubles	
du	métal	:	Fe2+,	Fe3+,	Fe(OH)3-		

Domaine	de	passiva-on	:	ensemble	des	domaines	de	prédominance	des	oxydes	
suscep-bles	de	former	une	couche	protectrice		à	la	surface	du	métal	:	Fe3O4	et	Fe2O3.			



ProtecPon	cathodique	
Consiste	à	abaisser	la	tension	métal-milieu	de	manière	à	amener	le	métal	dans	sa	
zone	d’immunité.	
	
Deux	possibilités	sont	praPquement	uPlisées	:	

Par	courant	imposé	 Par	anode	sacrificielle	

Le	 courant	 est	 imposé	 par	 un	
générateur	 extérieur	 et	 une	 anode	
auxiliaire	

Créa-on	 d’une	 pile	 électrochimique	
avec	 une	 anode	 sacrificielle	 en	 métal	
moins	noble	que	celui	à	protéger.	

d	–	Protec'on	contre	la	corrosion	(du	point	de	vue	thermodynamique)	



Anodes	 sacrificielles	 sur	 la	 coque	 et	 le	
safran	d’un	navire	

Résistance	 chauffante	 et	 anode	
a u x i l i a i r e	 d ’ u n	 c h a uff e	 e a u	
domes-que	



ProtecPon	anodique	
	
Même	principe	mais	dans	ce	cas	on	élève	 le	poten-el	du	milieu	pour	amener	 le	
métal	dans	sa	zone	de	passiva-on	soit	en	imposant	un	courant	(le	métal	est	alors	
l’anode)	 ou	 soit	 en	 u-lisant	 des	 cathodes	 sta-ques	 cons-tuées	 d’un	métal	 plus	
noble.	
Procédé	moins	courant	car	il	faut	que	la	couche	passivante	protège	bien	le	métal.		

e	–	Protec'on	contre	la	corrosion	par	revêtement	
	

	-	Revêtements	non	métalliques	:		
peintures,	 plas-ques,	 caoutchouc,	 phosphata-on	 par	 immersion	 dans	 un	 bain	 de	
dihydrogénophospate	de	Mn,	Zn,	Ni…	
	

	-	Revêtements	métalliques	:	
par	électrolyse	:	Zn	(galvanisa-on),	Ni,	Cr...	
par	immersion	à	chaud	:	Zn,	Sn,	Al	
par	diffusion	:	Cr	(chromisa-on),	colorisa-on	(Al)	shérardisa-on	(Zn),	siliciura-on	(Si)	
par	projec-on	:	Zn,	Al	
par	placage	par	laminage	à	chaud	:	Cu,	Ni...	



D’une	 manière	 générale	 les	 métaux	

résistants	 à	 l’eau	 sont	 ceux	 pour	 lesquels	

les	 diagrammes	 E-pH	 présentent	 à	 pH	 =	 7	

des	 domaines	 d’immunité	 et/ou	 de	

passiva-on	 communs	 avec	 le	 domaine	 de	

stabilité	thermodynamique	de	l’eau.		

7	-	Résistance	des	métaux	à	l’eau	





Degré	de	noblesse	des	métaux	

	

Les	 métaux	 sont	 classés	 par	 ordre	 de	 noblesse	 en	 fonc-on	 de	 leur	 poten-el	 standard	

d’oxydoréduc-on	correspondant	à	la	réac-on	de	dissolu-on	du	métal	sous	la	forme	d’un	ion	

simple.	

Sont	considérés	comme	nobles	les	métaux	dont	le	poten-el	de	dissolu-on	est	supérieur	au	

poten-el	standard	du	couple	H3O+/H2	(0	V).	Ce	sont	ceux	dont	la	droite	E-pH	du	couple	H3O+/

H2	est	confondue	avec	le	domaine	d’immunité	du	métal.		

	

On	dis-ngue	deux	types	de	noblesse	:	

-  noblesse	thermodynamique	:	 le	seul	critère	est	le	domaine	d’immunité.	Plus	le	domaine	

d’immunité	recouvre	le	domaine	de	stabilité	de	l’eau,	plus	le	métal	est	noble.	

-  noblesse	pra-que	 :	deux	 critères	 :	domaine	d’immunité	+	domaine	de	passiva-on.	Plus	

ces	deux	domaines	recouvrent	le	domaine	de	stabilité	thermodynamique	de	l’eau,	plus	le	

métal	est	noble.		



Classement	de	métaux	et	métalloïdes	par	ordre	de	noblesse	







IV	-	DIAGRAMME	D’ELLINGHAM	





Diagrammes	d’Ellingham	de	divers	métaux	



	 	1	–	FormaPon	d’un	oxyde	
	
Soit	la	réac-on	de	forma-on	d’un	oxyde	:	
		
	
	
Equa-on	écrite	volontairement	avec	une	stoechiométrie	de	1	en	dioxygène.	
	
Exemple	:	 	2Fe(s)	+	O2(g)	ó	2FeO(s)	
	

	 	 	4/3Fe(s)	+	O2(g)	ó	2/3Fe2O3(s)	
	

	 	 	Si(s)	+	O2(g)	ó	SiO2(s)	
	
On	définit	la	no-on	de	couple	Ox	/	Red	: 	 	Réducteur	+	O2	ó	Oxydant	
	
Couple	Ox	/	Red	: 	 	MxOy/M 	 	FeO/Fe 	 	Fe2O3/	Fe	 	 	SiO2/Si	
	
(L’oxydant	est	toujours	l’espèce	qui	a	le	degré	d’oxyda-on	le	plus	grand).	
	
Remarque	:	On	peut	avoir	une	réac-on	entre	deux	sous-oxydes	:	
	

	 	 	4FeO(s)	+	O2(g)	ó	2Fe2O3	 	 	Couple	Ox/Red	=	Fe2O3/FeO	

 
2 x

y
M( s ) +O2( g )

⎯→⎯←⎯⎯
2
y

MxOy( s )



Aspect	thermodynamique	:	
	

2Fe(s)	+	O2(g)	ó	2FeO(s)	
	

Variance	de	l’équilibre	:	v	=	3-1+2-3	=	1	équilibre	monovariant,	si	T	est	fixée	la	pression	l’est	
aussi.	
	
Ce{e	réac-on	est	spontanée	si	:		
	
	
Qr,	le	quo-ent	réac-onnel	s’écrit	dans	ce	cas	:		
	

	
	
	

Dans	les	condi-ons	standard,	pi,O2 = p°	et	Qr = 1   è		
	

	Si 	 	 	 	Oxyda-on	du	métal	(réac-on	dans	le	sens	è)		
	

	Si 	 	 	 	Réduc-on	de	l’oxyde	(réac-on	dans	le	sens	ç)		
	

	Si 	 	 	 	Equilibre	entre	métal	et	oxyde	

 
ΔrG = ∂G

∂ξ
⎛
⎝⎜

⎞
⎠⎟ T ,p

= ΔrG° + RTLnQr < 0

 
Qr =

ai ,FeO
2

ai ,Fe
2 .ai ,O2

= p°
pi ,O2

 ΔrG = ΔrG°

 ΔrG° < 0

 ΔrG° > 0

 ΔrG° = 0
 
K( T ) =

p°
pO2



	 	2	–	Diagramme	d’ELLINGHAM	
a	–	Construc'on	du	diagramme	

	Soit	la	réac-on	d’oxyda-on	d’un	métal	:		

M(s)	+	O2(g)		ó	MO2(s) 	 	 	 	ΔrG°(T)	=	ΔrH°(T)	–	TΔrS°(T)	

Approxima-on	d’Ellingham	:	on	considère	que	ΔrH°	et	ΔrS°	sont	indépendants	de	T	:	

	 	 	 	 	ΔrH°(T)	=	ΔrH°(298	K) 	 	et 	 	ΔrS°(T)	=	ΔrS°(298	K)	

	

D’où	: 	 	 	 	 	ΔrG°(T)	=	ΔrH°(298K)	–	TΔrS°(298K)	

	

Le	diagramme	d’Ellingham	est	 la	 courbe	ΔrG°(T)	 =	 f(T).	 C’est	 donc	une	droite	d’ordonnée	à	

l’origine	ΔrH°(298K)	et	de	pente	-ΔrS°(298K).		

	 ΔrG°(T)	
T	

ΔrH°(T)	

-ΔrS°(T)	



Remarques	:	
	
La	réac-on	de	forma-on	d’un	oxyde	est	exothermique	:	ΔrH°(298K)	<	0	(toujours)		
	
La	pente	de	la	droite	d’Ellingham	dépend	du	signe	de	ΔrS°(298K).	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
A{en-on	aux	unités	:	 	ΔrG°		et		ΔrH°	en	kJ.mol-1		alors	que		ΔrS°	en	J.K-1.mol-1		généralement.	

	 	 	 	 	T	toujours	en	K.	
	
A{en-on	à	la	stoechiométrie	en	oxygène	:	généralement	νO2=1.	Pour	comparer	des	couples	
Ox/Red	dans	un	même	diagramme	il	faut	prendre	la	même	stoechiométrie	en	oxygène	pour	
chacun	des	couples.	

ΔrG°(T)	

ΔrS°(T)		<	0	

ΔrS°(T)		>	0	

ΔrS°(T)		=		0	

T	



Cas	d’un	changement	de	phase	:	
	
Il	 se	peut	que	dans	 le	domaine	de	 température	exploré	un	des	cons-tuants	de	 la	 réac-on	
(métal,	 oxyde)	 change	 d’état	 (fusion,	 ébulli-on).	 Il	 faut	 alors	 prendre	 en	 compte	 ce	
changement	d’état	dans	l’expression	de	ΔrG°	=	f(T).	
	
	
	

	 	 	298	K	<	Tfusion 	 	 	M(s)						+						O2(g)						ó						MO2(s)	
	
	
	

	 	 	T	=	Tfusion 	 	 	M(s)	
	
	
	

	 	 	T	=	Tfusion 	 	 	M(l)	
	
	
	

	 	 	Tf	>	Tfusion	 	 	M(l)						+						O2(g)						ó						MO2(s)	
	

 
CpM( s )

dT∫

 
CpM( l )

dT∫

 
CpO2( g )

dT∫  
CpMO2( s )

dT∫
 Δ fusion HM

°

 Δr H298 K
°

 
Δr HTf

°



Approxima-on	d’Ellingham	:	les	termes	en																					sont	négligeables.	
	
En	faisant	le	bilan	sur	le	cycle	on	ob-ent	:	
	
	

	<	0 	 	>	0	
	
De	même	en	faisant	le	même	bilan	avec	l’entropie	de	réac-on	on	ob-ent	:	
	
Ce	qui	se	traduit	par	des	changements	de	pente	et	d’ordonnée	à	l’origine	de	la	droite	
d’Ellingham	du	coupme	MO2/M.	

 CpdT∫

 
Δr HTf

° = Δr H298 K
° − Δ fusion HM

°

 
Δr HTf

° < Δr H298 K
°

 
Δr STf

° < Δr S298 K
°

ΔrG°(T)	
T	

Tfusion	 Tébulli-on	

M(s)	
M(l)	

M(g)	

MO2(s)	





b	–	Domaines	de	stabilité	
	

	 	 	M(s)	+	O2(g)	ó	MO2(s)										Ce{e	réac-on	est	exothermique	:	ΔrH°	<	0	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
Considérons	le	système	à	l’équilibre	à	T	donné.	On	augmente	la	température.	Selon	la	règle	
de	 le	 Chatelier,	 le	 système	 évolue	 dans	 le	 sens	 endothermique,	 donc	 dans	 le	 sens	 de	 la	
forma-on	 du	 métal.	 Au	 contraire	 si	 la	 température	 diminue,	 il	 se	 formera	 davantage	
d’oxyde.	
Le	 domaine	 en-dessous	 de	 la	 droite	 d’Ellingham	 est	 le	 domaine	 de	 stabilité	 du	 métal	
(Réducteur),	celui	qui	est	au-dessus	est	le	domaine	de	stabilité	de	l’oxyde	(Oxydant).	

ΔrG°(T)	
T	

X	 T	ì	forma-on	de	M	T	î	forma-on	de	MO2	

MO2	

M	

Ox	

Red	



	 	3	–	UPlisaPon	du	diagramme	d’Ellingham	

a	–	Stabilité	thermodynamique	

	 	 	M(s)	+	O2(g)	ó	MO2(s) 	 	ΔrG°	=	-RTLnKT	<	0	

Plus	ΔrG°	est	<	0,	plus	la	constante	d’équilibre	est	grande	donc	plus	l’oxyde	est	stable.	

	

	

	

	

	

	

	

	

	

	

	

Dans	un	diagramme	d’Ellingham,	la	droite	la	lus	basse	correspond	à	l’oxyde	le	plus	stable.	

ΔrG°(T)	

MO2/M	

QO2/Q	

PO2/P	

T	

St
ab
ili
té
	c
ro
iss
an
te
	d
e	
l’o
xy
de

	

QO2	>	PO2	>	MO2	



b	–	Réduc'on	d’un	oxyde	

2Zn(s)	+	O2(g)	ó	2ZnO(s) 	 	ΔrG°1	

2Mg(s)	+	O2(g)	ó	2MgO(s)	 	ΔrG°2	

2Mg(s)	+	2ZnO(s)	ó	2MgO(s)	+	2Zn(s) 	ΔrG°3	

ΔrG°(T)	

ZnO	
											Zn	

T	

MgO	
											Mg	

ZnO											Zn	

MgO											Mg	

ΔrG°(T)	

Réac-on	favorable	

2Mg(s)	+	2ZnO(s)	ó	2MgO(s)	+	2Zn(s)	
Réduc-on	de	ZnO	par	Mg	

Réac-on	spontanée	si	:	

ΔrG3	=	ΔrG°3	+	RTLnQr3	<	0	

Qr3	=	1	(solides	seuls	dans	leur	phase)	

ΔrG°3	=	ΔrG°2-	ΔrG°1	<	0	

	

ΔrG°3	<	0	



c	–	Oxyda'on	d’un	métal	

M(s)	+	O2(g)	ó	MO2(s) 	 		

	ΔrG°(T)	=	ΔrH°(298K)	–	TΔrS°(298K)	

	ΔrG°(T)	=	-RTLnKT	=	RTLn(pO2/p°)	

ΔrG°(T)	

MO2	
												M	

T	

X	

X	

T	fixée	

pO2	équilibre	

pO2	fixée	

T	équilibre	

L’intersec-on	des	droites	rouge	et	verte	donne	le	point	d’équilibre.		
On	 peut	 déterminer	 la	 température	 d’oxyda-on	 si	 la	 pression	 est	 fixée	 ou	 inversement	 la	
pression	d’oxyda-on	si	la	température	est	fixée.	

pO2	diminue	

pO2	=	p°	



	 	3	–	Diagramme	d’Ellingham	du	carbone	
	
Carbone	:	3	états	d’oxyda-on	 	 	C 	 	 	CO 	 	 	CO2	

	 	 	 	 	 	 	 	0 	 	 	+II 	 	 	+IV	
	
	
3	couples	Ox	/	Red	:	

	 		
CO/C 	 	(1) 	 	2C(s)	+	O2(g)	ó	2CO(g) 	 	ΔrG°1	=	-221	–	0,179T 	(kJ/mol)	

	 	 		
CO2/CO 	 	(2) 	 	2CO(g)	+	O2(g)	ó	2CO2(g) 	 	ΔrG°2	=	-566	+	0,173T 	(kJ/mol)	

	 	 		
CO2/C 	 	(3) 	 	C(s)	+	O2(g)	ó	CO2(g) 	 	 	ΔrG°3	=	-393,5	–	0,003T 	(kJ/mol)	
	
	
	
	
	
	

Tracer	le	diagramme	d’Ellingham	du	carbone	dans	le	domaine	de	température	0	–	2000	K.	





Détermina'on	des	domaines	de	stabilité	de	C,	CO	et	CO2.	

CO2											CO	

CO												C	

ΔrG°(T)	T	>	980	K	

CO											C	

CO2												CO	

ΔrG°(T)	T	<	980	K	

La	réac-on	favorable	est	: 	CO2	+	C	è	2CO	
CO2	et	C	ne	peuvent	pas	coexister	
CO	est	stable	(Médiamuta-on)	
On	élimine	la	droite	du	couple	CO2/C	

La	réac-on	favorable	est	: 	2CO	è CO2	+	C	
CO	est	instable.	Il	se	dismute	en	C	et	CO2	
On	élimine	les	deux	droites	des	couples	CO/C	et	CO2/CO	





Equilibre	de	Boudouard	
	
Les	3	droites	d’Ellingham	se	coupent	à	T	=	980	K.	A	ce{e	température,	les	3	espèces	C,	CO	et	
CO2	coexistent	selon	l’équilibre	:	
	

	 	(4) 	 	C(s)	+	CO2(g)	ó	2CO(g) 	 	(Equilibre	de	Boudouard)	
	

	 	 	 	ΔrG°4	=	(ΔrG°1	–	ΔrG°2)/2	=	172,5-0,176T 	(kJ/mol)	
	

	 	 	 	K(T)	=	(pCO)2/p°pCO2	
		
Ainsi,	l’ac-on	de	l’oxygène	sur	du	carbone	graphite	permet	d’obtenir	un	mélange	gazeux	CO
+CO2	dont	la	composi-on	(rapport	xCO/xCO2)	est	fixée	par	ce{e	équilibre.		
	
Variance	de	l’équilibre	: 		

	nombre	de	paramètres	intensifs	:	T,	p,	xCO,	xCO2		 	X	=	4	
	nombre	de	rela-ons	:	K(T),	xCO	+	xCO2	=	1		 	 	Y	=	2	 	 	 	v	=	X	–	Y	=	2	



Système	divariant	 :	 sur	 les	4	 variables	 intensives,	 il	 faut	en	 connaître	 connaître	deux					
(p	et	T,	xCOet	T,	xCO	et	p…)	pour	connaitre	l’état	thermodynamique	du	système.	
La	composi-on	du	gaz	dépend	de	T	et	p.	
	
Deux	modes	de	représenta-on	de	l’évolu-on	de	la	composi-on	du	gaz	:	
	
-  en	fonc-on	de	la	pression	à	température	constante	:	mode	isotherme	:	xCO	=	f(p)T	
-  en	fonc-on	de	la	température	sous	pression	constante	:	mode	isobare	:	xCO	=	f(T)p	
	
	
Les	trois	rela-ons	pour	tracer	les	réseaux	isothermes	et	isobares	:	

 

K( T ) =
xCO

2

xCO2

p
p°

xCO + xCO2
= 1

ΔrG4
° = −RTLnK( T )











Remarque	:	On	peut	prévoir	ce	dernier	résultat	simplement	avec	les	règles	de	Le	Chatelier.	
	

	C(s)	+	CO2(g)	ó	2CO(g) 	 	ΔrH°	>	0 	 	ΔrG°	=	172,5	–	0,176T						(kJ/mol)	
	

	 	ΔrG°	=	0	pour	T	=	980	K	
	

	 	ΔrG°	>	0	pour	T	<	980	K 	réac-on	dans	le	sens	ç,	forma-on	de	CO2	
	

	 	ΔrG°	<	0	pour	T	>	980	K 	réac-on	dans	le	sens	è,	forma-on	de	CO	
	
	
Diagramme	de	prédominance	dans	les	condi-ons	standard	:	

T	
980	K	

CO	
CO2	



	 	4	–	ApplicaPon	à	la	métallurgie	du	fer	
	
Les	oxydes	de	fer	sont	:		FeO,		 	Fe3O4 		et	 	Fe2O3	
	
Données	de	la	li{érature	:	
	

2Fe(s)			+			O2	(g)				è				2FeO(s) 	 	 	ΔrG°1	=	-518,7	+	0,125T						(kJ.mol-1)	

	

3/2Fe(s)			+			O2	(g)				è				1/2Fe3O4(s)	 	ΔrG°2	=	-545,1	+	0,156T						(kJ.mol-1)	

	

6FeO(s)			+			O2	(g)				è				2Fe3O4(s) 	 	ΔrG°3	=	-624,1	+	0,250T						(kJ.mol-1)	

	

4Fe3O4(s)			+			O2	(g)				è				6Fe2O3(s) 	 	ΔrG°4	=	-500,0	+	0,281T						(kJ.mol-1)	

	

	

-  Tracer	le	diagramme	d’Ellingham	du	fer	

-  Déterminer	les	domaine	de	stabilité	de	FeO,	Fe3O4	et	Fe2O3	











	Réduc'on	des	oxydes	de	fer	par	le	monoxyde	de	carbone	
Ajoutons	sur	le	diagramme	d’Elligham	du	fer	la	droite	d’Elligham	du	couple	CO2/CO.	
Pour	T	<	1000	K	environ	:	
	
è Fe2O3	est	facilement	réduit	par	CO	:	

	 	 	 	 	 	 	 	3Fe2O3(s)	+	CO(g)		ó		2Fe3O4(s)	+	CO2(g)		

	
èFe3O4	est	réduit	par	CO	:		

	 	 	 	 	 	 	 	1/4Fe3O4(s)	+	CO(g)		ó		3/4Fe(s)	+	CO2(g)	
	
	
	

è FeO	est	réduit	par	CO	:	

	 	 	 	 	 	 	 	FeO(s)	+	CO(g)		ó		Fe(s)	+	CO2(g)		

	

CO2											CO	

Fe2O3											Fe3O4	

CO2											CO	

Fe3O4											Fe	

CO2											CO	

FeO											Fe	

Eq
ui
lib
re
s	d

e	
Ch

au
dr
on

	v	=	4-1+1-3	=	1	

v	=	4-1+1-3	=	1	

v	=	4-1+1-3	=	1	



Equilibres	monovariant	:	si	on	connaît	T,	PCO	est	connue	(donnée	par	K(T)).		
Pour	chaque	équilibre	on	peut	donc	tracer	la	courbe	xCO	=	f(T),	ce	qui	cons-tue	le	diagramme	
de	Chaudron.		

C(s)	+	CO2(g)	ó	2CO(g)	



(Uckange,	éteint	en	1991)	

PRINCIPE	DU	HAUT	FOURNEAU	





Dernier	haut-fourneau	de	Lorraine	à	Gandrange	fermé	en	2011.	



LES	COMPLEXES	

OU	

COMPOSES	DE	COORDINATION	

	

Théorie	du	champ	cristallin	



Equilibres		
en	soluPon	aqueuse		

Acide-Base	 OxydoréducPon	

Solubilité	 ComplexaPon	



I	-	Généralités	sur	les	complexes	



1	-	DéfiniPon	



[Co(NH3)4Cl2]	





	 	2	-	Nomenclature	des	complexes		
	

	Complexe	:	Composé	de	coordinaPon	
	Atome	ou	ion	central	:	C	
	Ligands	ou	coordinats	:	L,	L'	…	
	Indice	de	coordinaPon	de	C	=	nombre	de	liaisons	avec	les	Ligands	

	
A	-	Ecriture	de	la	formule	
	

	[Atome	central	(ligands	anioniques)	(ligands	neutres)	(ligands	caPoniques)]charge	

		
[C	La	Ln	Lc]q	

	
[CoCl2	(NH3)4]						[Fe(H2O)6]3+								

				
	



B	–	Nomenclature	
	

	1)	Du	complexe	
Ligands	dans	l'ordre	alphabéPque*			atome	central	(δ)	

	*	indépendamment	des	préfixes.	
	δ	=	état	d’oxydaPon	de	l'atome	central,	écrit	en	chiffres	romains.	
	 S'il	 s'agit	 d'un	 anion	 complexe,	 il	 prendra	 la	 terminaison	 "ate",	 celle-ci	 étant	

ayribuée	à	l'atome	central	:		aluminate,	ferrate,	cobaltate…	
	

	2)	Des	ligands	
	Il	faudra	faire	des	disPncPons	entre	ligands	anioniques,	neutres	et	caPoniques.	
		
a	-	Ligands	anioniques	ou	organiques	
	 	 	Ils	prennent	la	terminaison	«	o	»	
F-	:	fluoro	 	 	 	OH- 	:	hydroxo	 		 	O2- 	:	oxo 	 	 	NH2

-	:	amido	
O2

2-	:	peroxo 	 	 	NH2-	:	imido	 	 	 	H- 	:	hydruro	 	 	NO2
-	:	nitro	

CN- 	:	cyano 	 	 	NO3-	:	nitrato 	 	 	SCN-			:	thiocyanato-S		
CH3O-	:	methoxo 	 	SO4

2-	:	sulfato 	 	 	C2H5O-		:	ethoxo 	 		

C2O4
2-	:	oxalato	
		



Remarques	:	

	

★	 Lorsqu'il	 y	 a	 plusieurs	 ligands	 anioniques	 coordinés	 à	 un	 atome	 central	 dans	 un	

composé	de	coordinaPon,	on	écrit	dans	l'ordre	suivant	les	anions	(dans	la	formule)	:	

	H-	;	O2-	;	OH-	;	anions	simples	;	anions	polyatomiques	;	anions	organiques.	

	

	

★	Les	anions	dérivés	des	carbures	d'hydrogène	reçoivent	des	noms	sans	terminaison	

"o"	mais	doivent	être	comptés	comme	<	0	dans	le	calcul	de	la	charge.	

	ex	:	 	 	K[Sb	Cl5	(C8H5)]	 	pentachlorophénylanPmoniate	(V)	de	K	

	 	 	[Ni	(NO)	(C5H5)] 		cyclopentadienylnitrosylnickel	(I)	

	 	 		+1			0							-1	



b	- 	Ligands	consPtués	par	les	molécules	neutres	
	 	 	Ils	conservent	en	général	leur	nom	usuel,	sauf	:		
	 	H2O 	:	aqua	(1)	 	 	 	NH3 	:	ammine	(2) 		
	 	CO 	:	carbonyl 	 	 	CS 	:	thiocarbonyl	
	 	NO 	:	nitrosyl 	 	 	 	NS 	:	thionitrosyl	

	
c	- 	Ligands	caPoniques	

	 	 	Les	caPons	gardent	leur	nom.	
	
d	- 	UPlisaPon	des	préfixes	liés	aux	nombre	de	ligands	

	 	[Co(H2O)6]2+ 	 	 	 	 	 	 	 	[CoCl4]2-	

	ion	hexaquacobalt	(II) 	 	 	 	 	ion	tétrachlorocobaltate	(II)	
		

	 	•	di,	tri,	tétra,	penta,	hexa,	octa,	ennéa,	déca,	dodéca	
	 	•	bis,	tris,	tetrakis	pour	les	ligands	compliqués	(ex	:	orga)	
	 	que	l'on	place	alors	entre	parenthèses	après	le	préfixe.	



	 	3	–	Géométrie	des	complexes								
	

n	=	indice	de	coordina-on	



	 	4	–	Isomérie	dans	les	complexes	
	
a	–	Isomérie	de	cons'tu'on	(ou	de	structure)	



b	-	Isomérie	de	posi'on	ou	Cis-Trans	dans	les	complexes	



c	–	Isomérie	op'que	dans	les	complexe	



II	–	Aspect	thermodynamique	



	 	1	–	Constante	d’équilibre	de	complexaPon	
	
Réac-on	de	forma-on	d’un	complexe	en	solu-on	aqueuse	:	

	 	 	 	 	 	 	M(aq)	+	nL(aq)	ó	[MLn]	(aq)		
	
Constante	d’équilibre	de	forma-on	:	
	
	
	
	
appelée	aussi	constante	de	complexa-on.	
	
On	définit	aussi	une	constante	de	dissocia-on	du	complexe	correspondant	à	l’équilibre	:	
	 	 	 	 	 	 	 	[MLn]	(aq	ó	M(aq)	+	nL(aq))	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
Plus	 KF	 est	 grand,	 plus	 KD	 est	 pe-t	 et	 plus	 le	 complexe	 est	 stable	 du	 point	 de	 vue	
thermodynamique.	

 

K( T ) = KF =
MLn⎡⎣ ⎤⎦⎡⎣ ⎤⎦Co

n

M⎡⎣ ⎤⎦ L⎡⎣ ⎤⎦
n

 
KD =

M⎡⎣ ⎤⎦ L⎡⎣ ⎤⎦
n

MLn⎡⎣ ⎤⎦⎡⎣ ⎤⎦Co
n
= 1

KF



	 	 	2	–	Diagramme	de	prédominance	
	

	 	 	 	 	MLn	ó	M		+		nL	
	
	
	
	

		
	

	Si	[M]	=	[MLn]				è				pL	=	pKD/n 	Autant	de	métal	que	de	complexe	
	

	Si	[M]	>	[MLn]				è				pL	>	pKD/n 	le	métal	est	l’espèce	majoritaire	
	

	Si	[M]	<	[MLn]				è				pL	<	pKD/n 	Le	complexe	est	l’espèce	majoritaire	
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Diagramme	de	prédominance	
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Exemple	:	Complexa-on	de	Al3+	par	F-	

pF	

[AlF6]3-	 [AlF5]2-	 [AlF4]-	 [AlF3]	 [AlF2]+	 [AlF]2+	 Al3+	

0,5	 1,6	 2,7	 3,8	 5	 6,1	

Si	on	ajoute	progressivement	des	F-	à	une	solu-on	de	Al3+,	on	forme	successivement	tous	

les	complexes	de	[AlF]2+	à	[AlF6]3-.	

	

Réciproquement,	si	des	Al3+	sont	ajoutés	à	une	solu-on	de	F-	on	ob-endra	successivement	

tous	les	complexes	mais	dans	l’ordre	inverse,	de	[AlF6]3-	à	[AlF]2+.	

	

		



III	-	Théorie	du	champ	cristallin	



1	–	ConfiguraPon	électronique	des	métaux	de	transiPon	



Les	métaux	de	transiPon	

«	bloc	d	»	







z	

x	

y	

dz2	

dx2-y2	

dxz	

dxy	

dyz	



	 	2	–	Principe	de	la	théorie							
	 	 	 	 	 	(Hans	Bethe	(1929)	and	Van	Vleck	(1935))	
-  Liaisons	entre	métal	central	et	ligands	considérées	ioniques	:		

	ligands	:	charges	ponctuelles	néga-ves	

	métal	:	charge	ponctuelle	posi-ve	
	 	interac-on	électrosta-que	entre	métal	et	ligand	

	
	
-	Deux	types	d’interac-ons	électrosta-ques	:	

	a{rac-ves	entre	noyau	du	métal	et	électrons	libres	des	ligands	
	répulsives	entre	électrons	libres	des	ligands	et	électrons	d	externes	du	métal	

	
Bien	que	ce{e	théorie	repose	sur	l’hypothèse	d’une	liaison	ionique	(ce	qui	n’est	pas	le	cas)	
elle	 permet	 d’expliquer	 plusieurs	 propriétés	 importantes	 des	 complexes	 de	 façon	
rela-vement	simples	comme	:	

-	les	propriétés	op-ques,	
	-	les	propriétés	magné-ques.		

 
E = qq'

4πε or2



dz2	et	dx2-y2	sont	les	orbitales	les	plus	perturbées		

Approche	des	ligands	en	symétrie	octaédrique	

	 	3	–	Complexe	à	symétrie	octaédrique		



Levée	de	dégénérescence	des	orbitales	d	lors	de	l’approche	des	ligands		

en	symétrie	octaédrique	

Δo	=	énergie	de	dédoublement	du	champ	cristallin	
	
Δo	=	Eeg	–	Et2g	



Différence	d’énergie	entre	les	deux	niveaux	:	(Règle	du	barycentre)	
Considérons	que	toutes	les	orbitales	d	sont	en-èrement	remplies	:	10	électrons.	
Des	 orbitales	 voient	 leur	 énergie	 augmenter,	 d’autres	 voient	 leur	 énergie	 diminuer	 mais	
l’énergie	totale	est	conservée.	
	
	

10Wo	=	6(Wo-Δt)	+	4(Wo+Δe)	
	

0	=	-6Δt	+	4Δe 	 	 	Δo	=	Δt	+	Δe	

	

	

Δe	=	3/5Δo	

	

Δt		=	2/5Δo	

	
	
La	valeur	de	Δo	dépend	de	la	nature	du	métal	central	et	de	celle	des	ligands.		 	 	 	 			



Energie	de	stabilisaPon	du	champ	cristallin	

l	e-	sur	le	niveau	eg	

k	e-	sur	le	niveau	t2g	

Ws	=	énergie	de	stabilisa-on	du	champ	cristallin	

Ws	=	(k+l)Wo	–	(kEt2g	+	lEeg)	+	pEapp	

Ws	=	(k	+	l)Wo	–(kWo	–2/5kΔo	+	lWo	+	3/5lΔo)	+	pEapp	

 
Ws =

Δo

5
2k − 3l( ) + pEapp

Wo	

Eapp	 =	 énergie	 d’appariement	
de	deux	électrons	
p	 :	 n omb re	 de	 p a i r e s	
d’électrons	appariés	

Gain	ou	perte	d’énergie	du	métal	en	symétrie	donnée	par	rapport	à	la	symétrie	sphérique.	
Dépend	de	la	géométrie,	du	nombre	d’électron	et	de	l’appariement	des	électrons.		



Approche	des	ligands	en	symétrie	tétraédrique	
Approche	des	ligands	en	symétrie	tétraédrique	

dxy	,	dxz	et	dyz	sont	les	orbitales	les	plus	perturbées		

	 	4	–	Complexe	à	symétrie	tétraédrique		



ΔT	

Levée	de	dégénérescence	des	orbitales	d	lors	de	l’approche	des	ligands		

en	symétrie	tétraédrique	



5	–	Complexe	à	symétrie	«	plan	carré	»	
	



	 	6	–	ApplicaPons	
	
a	–	Propriétés	spectrales	
	

Les	complexes	sont	des	composés	généralement	colorés.	Le	fait	qu’ils	soient	colorés	signifie	

que	dans	 le	domaine	spectral	du	visible	 ils	ne	réfléchissent	que	certains	 rayonnements,	 les	

autres	étant	absorbés	par	le	complexe.	

	

Un	 complexe	 possède	 la	 couleur	 du	 rayonnement	 qu’il	 n’absorbe	 pas,	 autrement	 dit	 la	

couleur	complémentaire	du	rayonnement	qu’il	absorbe.	

	

La	couleur	perçue	à	l’œil	est	celle	de	la	lumière	transmise,	pas	celle	de	la	lumière	absorbée.	



Le	Triangle	des	Couleurs	-	Synthèse	soustracPve	(absorpPon)	
Lumière	blanche	moins	certaines	couleurs	

Couleurs	primaires	:	Cyan,	Magenta	et	Jaune	

La	superposiPon	de	deux	couleurs	primaires	donne	la	couleur	complémentaire	du	filtre	

manquant	: 	 	 	 	 	Cyan	+	Magenta	=	Bleu	

	 	 	 	 	 	 	Cyan	+	Jaune	=	Vert	

	 	 	 	 	 	 	Magenta	+		Jaune	=	Rouge	

Magenta	

Vert	 Mélange	de	couleurs	par	soustracPon	
(absorpPon	de	lumière	par	pigments)	



Spectre	d’absorpPon	dans	le	visible	de	[Ti(H2O)6]3+	



Série	spectrochimique	

Ligands	à	champ	faible	 Ligands	à	champ	fort	

Classement	 des	 ligands	 selon	 l’énergie	 d’éclatement	 du	 champ	 cristallin	 Δ	 mesurée	 par	
spectroscopie	d’absorp-on	UV-Vis	pour	un	même	métal	central.	





Structure	électronique	du	complexe	

Selon	 la	 valeur	 de	 l’énergie	 d’éclatement	 du	 champ	 cristallin	 (Δ),	 comparée	 à	 l’énergie	
d’appariement	 des	 électrons	 dans	 une	 orbitale	 d	 (Eapp),	 la	 structure	 électronique	 du	
complexe	sera	différente.		

[Fe(CN)6]-	

eg	

t2g	

E	

t2g6	

eg	

t2g	

E	

[Fe(F)6]-	

t2g4eg2	

Ligand	à	champ	fort	
Δo	>	Eapp	

Ligand	à	champ	faible	
Δo	<	Eapp	

Cas	d’un	complexe	octaédrique	de	fer	II	:	Fe2+	:	(Ar)3d6	



Moment	magnéPque	créé	par	l’électron	

b	–	Propriétés	magné'ques	
	
Chaque	électron	en	mouvement	donne	lieu	à	un	champ	magné-que.	



ParamagnéPsme	:	phénomène	d’aimantaPon	acquis	par	un	matériau	quand	il	
est	soumis	à	un	champ	magnéPque.	
	
Les	spins	électroniques	s’alignent	dans	la	direcPon	du	champ.				

Champ	magnéPque	

Les	complexes	qui	possèdent	des	électrons	célibataires	sont	paramagnéPques.	

Pas	de	champ	magnéPque	appliqué	



[Fe(CN)6]-	

eg	

t2g	

E	

t2g6	

eg	

t2g	

E	

[Fe(F)6]-	

t2g4eg2	

Cas	d’un	complexe	octaédrique	de	fer	II	:	Fe2+	:	(Ar)3d6	

Complexes	à	haut	et	bas	spin	

Ligand	à	champ	fort	
Δo	>	Eapp	

Bas	spin	:	S	=	0	
Pas	d’électron	célibataire	

Diamagné-que	

Ligand	à	champ	faible	
Δo	<	Eapp	

Haut	spin	:	S	=	2	
4	électrons	célibataires	

Paramagné-que	

Moment	magné-que	total	:	  µ t = q( q + 2 ) q	=	nombre	d’électrons	célibataires	

μt	s’exprime	en	MB,	Magnéton	de	Bohr	:	1	MB	=	9,27.10-24	A.m2	



Théorème	de	Jahn	–	Teller	
		

"For	a	non-linear	molecule	in	an	electronically	degenerate	state,	distorPon	must	occur	to	
lower	the	symmetry,	remove	the	degeneracy,	and	lower	the	energy."	

		
(Jahn	and	Teller,	Proc.	Roy.	Soc.,	A161,	1937,	220.)	

			
		

Exemple	:	complexe	avec	Cu2+	
		

ConfiguraPon	électronique	de	Cu2+	:	1s22s22p63s23p63d9	
		

Complexe	octaédrique	:	2	cas	possibles		

x2-y2 z2 

yz xz xy 

Cas	(1) 

x2-y2 z2 

yz xz xy 

Cas	(2) 

	 	7	–	Effet	Jahn	-	Teller	



un	seul	électron	fait	écran	dans	dx2-y2	



un	seul	électron	fait	écran	dans	dz2	









FIN	
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