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SUMARY

The reduction process of Eu(III)/Eu(II) in KNOS medium
has been carried out in aqueous solutions. The Kinetic parame -
ters have been determined for the reduction of Eu(III) at dif -
ferent nitrate concentrations and pH=2,2 on the dropping mercu-

ry electrode.

The coordination numbers of the oxidized and reduced -

species were calculated.
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SYNTHESE

Une étude €lectrochimique du systéme Eu(III)/Eu(II), en
milieu nitrate de potassium, a été réalisée et on a pu vérifier
que le systéme se comporte de facon irréversible. On a calculé
les valeurs E”2 et E§/2 et 1'on obtient une variation de poten
tiels de (-632 mV) a (-681 mV) et (-602 mV) a (-647 mV). On a

également calculé& la constante de vitesse électrodique ko pour

le processus mentionné et 1l'on obtient une valeur moyenne &gale

4

26,6.10 " cm/s.
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INTRODUCTION

La réduction d'ions terres rares dans un électrode de -
gouttes de mercure a €té 1l'objet de recherches préalables dans
un grand nombre de dissolvants aqueux et non aqueux (1-5). En
diméthylformamide (4) et diméthylsufoxide (5) le Samarium -
(13-14), Europium et Iterbium présentent deux phases de réduc-
tion, tandis que les autres éléments des terres rares présen -

tent une phase seulement.

I1 est clair également que d'aprés les recherches précé
dentes la reaction redox M(III)/M(II) pour le Samarium et le -
Europium est différent de celui qui est établi pour les autres

solvants déja étudiés.

Gutmann et Reychal-Heiling (6) ont fait des recherches
sur le comportement de réduction des perchlorates de lanthani-
des dans des dissolutions de Et4NCIO4 0,1 M dans N-N diméthyl-
lacétamide. On a observé deux phases de réduction pour 1'Euro-
pium trivalent. La premiére a une valeur de E1/2= -0,60 V face
a 1'électrode de calomels. La pente de la courbe log i/id-iz ®
versus E a une valeur de 60 mV a la température ambiante. La -
deuxieme étape présente un E1/2= -2,10 V face a 1'électrode de
calomels et le coefficient de diffusion calculé (D) pour le -

6

Eu (III) était de 2,9.10°9 cm?/s.
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De la méme fagon deux &tapes de réduction ont &té aussi
observées en ce qui concerne le Samarium. La premiére étape -
avait un E1/2= -1,71V versus au ECS (électrode de calomels sa-
turé). La pente de log iqid_i)versus E avait une valeur de -
60 mV a la température ambiante et le coefficient de diffusion

6

avait une valeur de D=2,7.10 cmz/s. La seconde étape montre

un potentiel d'onde moyenne E = -2,08 V face au ECS.

1/2

O'Donnell (7) a fait des recherches sur la réduction --
de Samarium en diméthylsulfoxide en o.1 M de LiCl d'électroly-
te de support. De nouveau le Samarium présente deux &tapes de
réduction dans ce milieu. Le coefficient de diffusion calculé

: cmz/s; cette valeur est si-

dans ce dissolvant est de 2,9.10°
milaire a celle obtenue par Gutmann et Reychal-Heiling en dimé

thylacétamide (6).

Ulcek (8) a étudié 1le systéme redox Eu(III)/Eu (II) dans

% M d'acide -

un électrode de gouttes de mercure, en 6,0.10
perchlorique dissous dans l'eau et il établit que la premiére
étape de réduction a lieu a un potentiel d'onde moyenne -
E1/2= -0,66 V face au ECS avec on=0.91, étant a= coefficient -
de transfert €lectrodique. Le courant en foction du potential
est exprimé par la relation:

id-i
E=E1/z+ (RT/anF) log - @D
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Quand les concentrations d'acide perchlorique augmentent,
1'onde cathodique se déplace vers des potentiels plus négatifs
et sa pente (an) diminue. Le changement en E1/2 etan est pro -
gressif et tend 4 une valeur limite de E1/2= -0,76 V versus
ECS et aon= 0,56. Ulcek postule que le reaction a lieu a travers
d'un produit instable d'une configuration électronique différen

te au produit final.

Cependant, Kinard et Philp (9).dans une étude du systéme
Eu(II)/Eu(III) en perchlorate de sodium aqueux, attribuent les
changements dans 1'onde aux effets de la double couche provo -

qués lors de la variation de la concentration de perchlorate de

4

sodium. Ces auteurs obtiennent ko= 0,3.10" " cm/s. et a=0,7+ 0,1

en NaCl0, 1M (ol ko eta sont les valeurs respectivement de la -

4
constante de vitesse standard et coefficient de transfert élec-

tronique). Ces valeurs s'accordent avec celles obtenues dans -

Na 1M aqueux k_= 2,9.10"% cm/sp(=0,41 (r&£. 10) et -
4

C]O4

ks~ 0,72.10" " cm/s., 0=0.66 (réf. 11).

Randles et Somerton (12) ont étudié la paire Eu(III)/Eu(II)
dans une dissolution aqueuse, en présence de KC1 1M, KI 1M et -
KCNS IM en employant la méthode d'impédance et ils obtiennent -

une valeur de AH# compris entre 7 et 10 Kcal/mole.
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Ulterieurement De Kreuk et ses collaborateurs (13-14) ont
réalisé une recherche plus détaillee du systéme Eu(III)/Eu(II)
dans 1'électrode de gouttes de mercure (DME) et comme électroly-
te de support dans une dissolution aqueuse de KC1, 1M, KI 1M et

KCNS 1M. Ils obtiennment des valeurs de k  de 1'ordre de 5.2.1072

> cm./s. et des valeurs d'a de 1'ordre de 0,52 a 0,61.

a 1,5.10"
La différence de ces valeurs dépend de 1'électrolite de support

employé.

Plus récemment on a mené 2 terme des recherches différen
tes sur le systéme Eu(III)/Eu(II) en milieu carbonate (15) et -
une étude de complexes d'Europium avec hydracides (16). Toutes -
ces recherches ont beaucoup d'intéré&t dans le domaine de 1'élec-

trochimie.

Le travail qui nous presentons a pour but de calculer les
paramétres Sinétiques du systé&me Eu(III)/Eu(II) dans 1'électrode
de gouttes de mercure, dans le nitrate de potassium et de compa-
rer ces valeurs avec celles qui ont &té obtenues par d'autres -

auteurs dans des conditions similaires bien que non identiques.

- 211 —

EXPERIENCE

On a employé un polarographe P04G pour déterminer les -
courbes courant-potentiel. L'électrode de travail était un -
électrode de gouttes de mercure du type Radiometer 3405, dont
le temps de chute de 1la goutte est égal a 5,20 s. L'électrode
de référence est un &lectrode de calomels saturé Radiometer ty

pe E-65.

Les mesures de pH ont été réalisées dans un pH métro -
Beckman Expandomatic SS-2. Les valeurs de pH s'ajustent avec -

NOSH.

La température a été maintenue a 25°C de maniere cons -

tante avec un ultrathermostat Colora M.B.

Les produits chimiques employés, Eu (Nos)s, sont réactifs

du type pro-analyse.

Pour éliminer 1'oxygéne préalable a chaque mesure on a
fait passer du nitrogene fortement purifié a travers la cellule
employée dans 1l'expérience, et cela pendant un temps de 15 minu

tes.
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RESULTATS ET DiSCUSSION

SYSTEME Eu (III)/Eu(II) EN MILIEU NITRATE

Une fois analysées les conditions adéquates pour réali-
ser les expériences du systeme Eu(III)/Eu(II), on a &tudié la
variation de la concentration d'ion nitrate a une valeur de -
pH= 2,2, Pour cela on a maintenu une concentration constante -

de Eu(III) en cellule (1.10°3

M).

On peut déterminer, de fagon qualitative, la formation
du complexe, en variant progressivement la concentration d'ion
nitrate et en analysant les déviations du potentiel d'onde mo-

yenne.

Dans la figure 1 on a représenté deux polarogrammes a -
deux concentrations diverses d'ion nitrate. On peut observer
en eux comment varie le E1/2 au fur et a mesure qu'augmente la
concentration de nitrate. La marge de concentration étudiée os

. M d'ion nitrate et 0,6 M. Le potentiel d'on

cille entre 2.10°
de moyenne, E1/2, dans la marge de concentration de nitrate -

déji étudié, oscille entre -632 mV et -681 mV.

— 213 —

?i/ywA
2k
RIZYN
1+ ] —(N031=2.102M
| === 1 =05M

Eu(lMO3M

| | 1 L

1 e
'0-5 _Oo7 _o.g-E/V VS-E.C.S-

Figure 1.- Polarogrammes a diverses concentrations de
NO% . (Eu(III))= 1073 M. pH=2.2. (N05)= 2.107 M y
(NOg)= 0.5M.

Les déviations subies par les potentiels d'onde moyenne

ne sont pas tres élevées: ainsi on peut estimer que le comple-
! , g

xe formé n'est pas un complexe fort, du type ché&late, mais il

s'agit plutot d'un complexe labile.

On connait seulement les constantes de stabilité du -
complexe Eu(III) dans le milieu du nitrate. Ces constantes ont
été calculées en milieu C1°, Nog et soi'. Elles ont été déter-

minées 2 une force ionique 1 selon la méthode de changement -
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ionique (17). Les valeurs de By et 82 pour les complexes de chlo
- cela on a réalisé une analyse logarithmique de la courbe I-E,
rure et de nitrate sont 0,8 et 1,4 respectivement. Les valeurs -
en représentant logi/id-i versus E. On a calculé la valeur de
de 81 et BZ pour les complexes de sulfate sont 17 et 50 en milieu
ET de 1'asymptote pour les valeurs de E+ - <., Nous pouvons -
acide 1M et pH=3. 1/2
observer dans la figure 2 que la valeur de E7/2 est différente
de celle du potentiel d'onde moyenne. Dans la figure 3 on a re
Des résultats similaires ont été observés par Peppard et :
présenté log i/id-i versus E, pour les cawcentrations suivantes

2 -2 2

ses collaborateurs (18) qui ont étudié les complexes de Europium _ ~ _
- de NO3 : 4,10 "M; 6.10 "M, 8.10

M; 0,1M,0,2M, 0.5M. A partir de

et Americium en milieu C1°~ et N0; selon la méthode d'extraction

. celles-ci, on a calculé la valeur de i_ qu'on emploiera plus -
de dissolvants, en employant di-para-phénil phosphorique en tant e

_ tard pour la détermination de k .
qu'agent extracteur. Les valeurs de a pour les complexes de C1 °

avec Eu et Am sont de 0,9 et de 0,9 respectivement, et de 2,0 et
TABLEAU I

1,8 pour le Eu et Am en milieu nitrate.
S : T
Variation de igs E1/2, E

- 172 versus (NOS)
Eu(III)= 10 M; pH=2,2.

G. Chopin et W.F. Strazik ont déterminé postérieurement

les constantes de stabilité pour le Eu(N03)3 et ils ont obtenu
une valeur de 1,99 é ° ‘ 5 i H
ur de 32 une température de 55°C. (19). ‘ NO- id/pA Ey/2/mv E1/2/mV
. , 2%10 M 2,14 632 602
T i é =
ans ce travail on a calculé les valeurs de E1/2, E1/2 s O 4x10 2y 2,14 -635 -610
coefficient de transfert électrodique et k _est &gal 2 la cons - 6x10” M 2,14 -642 i3
-2
tante de vitesse €lectrodique dans le potentiel d'équilibre. Al Sl ~046 "020
0,1 M 2,14 -651 -623
Dans le tableau I on résume les valeurs de igs E1/2. On a déter 0,2 M 2,10 -665 -636
miné également les valeurs de E{/z en appliquant la méthode de 0,3 M 2,14 -672 -641
Koryta (20) et celle de Matsuda et Ayabe (21) (Tableau I). Pour it B 1 - "o4z
‘ 0,5 M 2,14 -678 -643
‘ 0,6 M 2,06 -681 -647
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Figure 2.- Analyse logarithmique de la courbe I-E
3

(N0;)=4.10'2M; Eu(III)=10"°M, pH=2.2
Eulil) =103M
' ® 4102M=z[NOF]
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Figure 3.- Variation de E versus log i/id—i pour diverses con-

centrations de SOZ(2
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Comme nous pouvons 1l'observer dans la dite figure, le pro
cessus devient plus irréversible au fur et 2 mesure que la con-
centration de nitrate augmente. Par conséquent, les courbes de-
viennent plus inclinées et elles se dévient aussi ver des poten
tiels plus négatifs.

Les paramétres cinétiques o (coefficient de transfeit électrodi-
que) et Ko (constante de vitesse électrodique dans le potentiel
d'équilibre) ont été calculés selon les méthodes de Koryta (20)
et Matsuda et Ayabe (21) mentionnées plus haut.

M.et Ayabe établissent qu'on peut réaliser une étude pour des -
processus non réversibles (quasi-réversibles) analogue a celle

des processus réversibles, en remplagant le E1/2 directement 1lu
dans le polarogramme par E§/2 (fig. 2). On peut calculer la va-
leur de io en partant des courbes d'analyse logarithmique. La -
constante de vitesse é€lectronique est calculée a partir de -

l'expression suivante (21-22):

K io (Q)qg1/2

<25 0,886.t
0

- 72 (2)

'
Pour le calcul de ko, on a consideré que le coefficient de dif-
fusion de la forme oxydée est pratiquement la méme que celui de

la forme reduite. La valeur du coefficient de diffusion de -

Eu(III)/Eu(II) a été prise de la littérature et est égale a -
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& Variation de E1/2 versus log (N03_l

7.0.10° cmz/s.

On a représenté graphiquement E1/2 versus log (No;) afin de dé&

Ce coefficient de diffusion a &té calculé par des auteurs ) _
terminer les valeurs de (p-q), c'est a dire, la différence en-

différents (13-14). _ . ; P
tre le numéro de coordination des especes oxydée et réduite -

(selon la méthode employée dans des travaux précédents) (23-24).

Dans le tableau II, on a résumé les valeurs de ko eta calculées '
Selon les auteurs, en partant de 1'équation:

pour les différentes concentrations de nitrate étudiées. Comme

A : g8 MX
on peut observer dans le méme tableau, le processus devient plus P
’ . X E1/2 = EO 2’3 RT 10g L —— -(p-q) _2& log(x)
irréversible au fur et 3 mesure que la concentration de nitrate F B MXq F
augmente.
(3)
TABLEAU II
Variation de Ko versus (NO; ) la pente de cette représentation graphique nous donnerait évi-
Eu3+= 10“3 M; pH=2,2 demment (p-q). Cette valeur peut etre obtenue par:
d ( AE) /
(p-q) = _—E—E———_E—T_ 0,059 €3]
NO% k-10% cmss. a og (NOs)
o
2X10_3M 5.3 0,68 Dans la figure 4 on a représenté graphiquement la variation de
4x10_3M 5,6 0,72 E,, Vversus log (NO%) et on a obtenu une valeur d'approximative
%3

6x10-3M 6,0 0,68 ment 1.
8x10 M 6,4 0,70

0,1 M G5 7 0,74

0,2 M 6,9 0,73

0,3 M 6,9 0,74

0,4 M 0,77

0,5 M ’ 0,72

0,6 M 8,0 0,77
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Figure 4.- Variation de E;,, versus log (No;)

Par conséquent le processus qui aurait lieu serait le suivant:

7
EuX3P 4 & s Euxé'q + (p-q)X .; X~ est 1l'ion NOg
P

Ce processus serait en accord avec les valeurs de p et de q dé-

crites par certains auteurs.

Donc on estime que la reaction qui aura lieu dans 1'électrode

serait la suivante:

| e
Eu (NO4)j ———> Eu(NO5) "+ NOg

— 200 —

CONCLUSTONS

1.- Les variations observées dans les potentiels d'onde moyenne
nous indiquent que le complexe formé entre le Eu(III) et 1'ion
nitrate est un complexe labile. Ces variations augmentent au -
fur et 4 mesure que la concentration de nitrate augmente, pour
une concentration fixe de Eu(III) et d'un méme pH.

Cette afirmation qui se référe a la formation d'un complexe la-
bile entre le Eu(III) et le nitrate s'appuie sur le fait qu'on

a observé de petites déviations dans le potentiel d'onde moyenne

(24). La variation de E oscile entre -632 mV et -681 mV.

1/2

2.- La valeur de p-q=1 calculée a partir de la représentation

graphique E”2 versus log (NO%) nous montre le fait suivant:

a) Le Eu(III) forme un complexe du type (18) Eu(NOS)Zavec

1'ion No;.

b) Ce complexe formé se réduit dans 1'électrode de gouttes

de mercure moyennant le processus global suivant: (23)

Eu(III) + p(NOJ) —————> Eu(NOy) P

2T ow

2 . - =
Bu(NOg) NS | T Eu (NO,) q +(p-q)NOg
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POLAROGRAPHIC BEHAVIOUR OF Cu(II)-LYSOZYME

J. Cornejo, C. Monleén and F. Vicente
Departamento de Quimica Fisica. Facultad de Quimica.

Universidad de Valencia. Burjassot-Valencia (Spain)

SUMMARY

Lysozyme acts as suppresor of polarographic minima of Cu(II) reduction
dc wave. Lysozyme gives 1:1 and 1:2 complexes with the Cu(II) and
catalyzes the reduction of copper ion. A structural change of the
lysozyme with the pH is detected around pH = 3.5 which is related to

carboxilic groups dissociation.

INTRODUCTION

The cation Cu(II) is reduced on the dme giving a
polarographic wave whose reversibility depends on the nature of the
media(1,2). In certain media, a polarographic minimum is detected in
the diffusion zone of this reduction wave. Some authors consider is
due to the reduction of the complex species negatively charged (3,4).

Polarographic methods can be used to elucidate the

mechanism of the helix-coil transition of ionizable poliaminoacids. It
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