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Dans l’ammoniac liquide, les potentiels normaux d’un grand nombre de couples 
oxydo-rkducteurs mktalliques sont connus l-@ Ces valeurs rksultent soit de mesures _ 
expirimentales, soit de calculs thermodynamiques. En outre, elles correspondent aux 
rkactions tlectrochimiques du type: 

M”+ + ne--‘M (s) 

Trks souvent, dans un solvant donrk, cette r&action n’est possible que dans des 
conditions de pH bien dCtermi&es: l’oxydation d’un mCtal peut conduire & des pro- 
duits diffkrents selon qu’elle est effect&e en milieu acide, neutre ou basique. 

A -66ooC, nous avoqs examin’ e I’influence du pH sur le comportement Clec- 
trochimique de l’argent et du mercure ainsi que l’influence d’agents complexants 
comme les ions I-, Br-, SCN-, S’- et CN- sur l’oxydation de ces meta= dans’l’am- 
maniac liquide. Les rksultats obtenus ont permis, & partir du systeme Hg(s)/Hg’ cj la 
rhlisation d’une electrode de reference stable et reproductible. 

L’ammonitic liqtide est un solvtit peu dissociant (~=22.7 & - 50°C) dans 
lequel les paires d’ions sont les agrkgats prkdominants. Un tel milieu peut he con- 
side&z comme dissociant si l’on y ajoute un se1 inerte MX en forte concentration’. I1 y a 
formation de paires d’ions entre les ions du solutC AB et ceux de l’klectrolfle suppoti- 
MX: 

+ NH3. + AB = M+ (NH,), A- + B+ (NH&X- (1) 
se1 solute 
inerte 

La concentration de MX &ant grande devant celle de AB, l%quilibre~(l) “st 
dCpla& vers la droite. m prenant comme Ctat de rCf&nce 1~ s&ant (NH,) conte- 
ntit l’kle@trolyte indifferent (MX), les ~quant.it&s [B-t (NH&X_-] et [M+ (NH&k;] _ 
&signent respectivement les concentratiohs de espkce+ B&& et A,,,$. Toutefois; 
pour simplifier l’kriture des rkactions; nous reprksentons les espkces solvatks par la- 

._ simple indication de la @rticuk B + , A-. ,. ‘_,,-’ : ‘,: 
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solution dans 1’ ammoniac liq*de est d&hi comme dans l’eau 
la copckntration. du proton solvat&* : 

I?& K&I,f +t_+@de $ @us fort et Eon NH; est h base la plus fotie qui puissent exister 
&I’ sol~+on dans ce. solvant8_ 

-.: L&dif&~nts Cl&tr&yt es supports utilisks au cours de cette Ctude sont res- 
-.pef$ve$iiht KBr,.ti et LiCI04 dissous Zi Ia concentration lo- l M. 

'. 

(1)Le systtk dti mercuri 

ei &(A) M 1. i ieu+ &ides, 6 pH = 1 ([NH:] = lo- ’ M), en prkence d’ions I-, Br- 
Q, l’oxyd+on d’une electrode de mercure (disque d’or amalgame) intervient 

“vers.,? poteneel de 0 v (Fig. 1, courbe 1). 

H&s)--2e-+Hg2+ 

: e systi5me Hg(s)/Hg2+ est un systeme rapide. Les potentiels 5 courant nul 
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. f E/mv 

Fig. 2. Variation du potentiel9 cow-ant nul d’une tlectrode d’or amalgam6 (l), d’une ihctrode d’argent (2), 
en fonction du logarithme de la coocentration de Hg2* et de Ag+. NH,: -6OT; [NH,I]= 10-l M; 
E rir: WdW-W+- 

suivent la loi de Nemst, Fig. 2, cow-be 1. 

E,, = +0.05 V (Erer: Hg(s)/Hg”+, [Hg*+] = 4.1 x 1O-3 M) 

(B) MiZiew~ basiques. Selon Franklin9 l’action de l’amidure de potassium sur 
les sels mercuriques conduit directement & la formation du nitrure mercurique H&N, 
peu soluble : 

Hg2++6NH;-,Hg3N2(s)+4NH3 

En presence de KNH2 5 x lo- * M, Fig. 1, courbe 2, le mercure s’oxyde vers - ld V. 

Hg(s) - 2e + 2 NH; -+Hg,N,(s) ++NH, 

La vague anodique correspondante est mal dCfinie en raison de la formation 
sur 1’Clectrode d’un d&pet de Hg,N, rCductible & - 1.i5 V. Nous avons v&-if%, Fig. 3, 
qu’une Clectrode de mercure; recouverte de nithue mercurique par oxydation de 
l’electrode en &lieu amidure, est indicatrice de la concentration des ions NH; : 

E = E. -0.042 log [NH,] 

La variation de E. est lintire tant que la concentration en amidure- reste in- 
fkieure ou au plus egale B 2 x lo- *. M, Fig. 4. La pente de la droite est de .- 46 mV 
(valeur moyerme) au lieu de -42 mV (valeur thkorique). 

EL, le potentiel normal du systkme Hg(s)/HgsN&) est d&ermine & pH= 
32.7 ([NH,] =‘l M)* par extrapolatibn ‘de la droite rep&sent& Fig. 3. 

& = -,1.21 V(E,o: Hg(s)/HgZ’, [H$+] = 4.1, lO-3 M) 

La co-tante de dissociation ,du nitrure’mercurique; 
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_’ p&i Ztie-d&i*_g & vale&s .Eb et-h; (E, : potentiel nor&al dti syst&n& Hg (s)/HgZ + j 
-1 : 

Fig 3. Variation du potentid courant nul d’une Clectrode d’or amalgami en fonction du logarithne de la 
concetitration de NH;. NH,: -60°C; [ELI]= IO-’ M; E,;,: Hg(s)/Hg’+_ 

Fig4_ Oxydation du mercure en miIieux neutres non tamponn&. NHs: -660°C; Eru: Hg(s)/Hg=’ ; [KBr], 
[KIJ, [LiCiO,] = lo- * Jl4_ 

‘I. ~. 
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en effet, E,.= Ei + 
0.042 
-PK 2 

d’oh : p&Z=60 

(c) Mjlieux new-es %on tamponn~s”_ Dans ces milieux oh l’eau (p&T= 16.6, 
ref. 8)est prksente en forte.concentration (10-z A 2 x 10S2 M), Franklin a montrCg que 
HgIz et HgBrz rtagissent sur NH3 pour former soit un iodure soit un bromure de 
dimercuri ammonium peu soluble: 

2HgX,+4NH 3=HgtNX(s) + 3 NH,+ 

Hg,NX a pu etre caractCrisC en t&rant par de la potasse Ies protons IibCrks par cette 
reaction. IndCpendamment de la nature de X (X- = I-, Br-, ClO,) on constate que la 
quantitC de potasse ajoutke pow. prkzcipiter quantitativement Hg,NX et la quantitt 
initiale de HgX, sont touj6urs dans le rapport 1.5. En milieux neutres “non tamponnts” 
l’oaydation du mercure, Fig. 4, conduit 5 la formation d’un se1 de dimercuriammonium 
peu soluble selon la r&actioqs 

Hg(s)-2e+~X-+2NH3+$Hg,NX(s)+$NH~ 

X- = CiO,, Br-, I- 

Par suite de la formation d’un dCp6t de Hg,NX sur l’&lectrode, le mercure 
s’oxyde plus difficilement qu’en milieu acide ( + 0.15 V au lieu de 0 V). Les potentiels 
de redissolution du se1 de dimercuriamm onium, Fig. 4, dkpendent de la nature de X 

0.2 V (Br-), - 0.4 V (C104) et - 0.8 V (I-) 

X dksigne l’anion de l’electrolyte indif&ent. 
Ainsi, il apparait que les sels de dimercuriamm onium sont partiellement dis- 

socik dans NH3 liquide: 

Hg,NWs) =Hg,N+ +X- s = CHgzN+lWl 

d’aprk la Fig. 4, le produit de solubilitC s du complexe I- serait supkieur 5 celui du 
complexe Cl02 qui hi-m8me serait plus grand que celui du complexe Br -. Par ailleurs, 
Frankling, signale un comportement different pour le chlorure mercurique ; on aurait : 

HgC1,+2 NH 3 =HgNH,Cl(s) -t NH: + Cl- 

L’influence des ions Cl- n’a pas 6tC examinke, les chlorures alcalins ne sont pas 
sufflsamment solubles dans l’ammoniac liquidel’. 

(D) Discussion. Dans l’ammoniac liquide, IeS ions mercuriques existent sous 
trois formes: Hg* +, Hg,N+, Hg,N,(s). Ces trois esptces peuvent etre relikes entre 
elks par deux 6quilibres acide-base: 

2 Hg2+ +4NH S-Hg,N’ +3 NH,t k, (1) 

3 Hg,N+ +4 NH ,=2 Hg,Nz(s) + 3 NH; k2 (21 

L’kquilibre (2) est t&s dkplack vers la droite, car l’esp&ce Hg,N+ n’existe prati- 
quement pas A l’6tat libre. En_ pr&erice d’un anion X-, elle prkcipite selon la r&action I 
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ce d’eau, ie -n&k .mercurique e&. d&uit. Sa. formation n?est pas 
1 &s&v~ p+f ~o&lati& du ~mercu&e~A pH 2 18.6 (Ie pH est tampon& A cette valeur 
.....pti Ie cbupIe* EZzO/HO-)_ HgtN+ se co&Porte comme tin acide plus faible que l’eau 

.(I&~prtipitation de -HgiN+. deplacc Wquilibre (2) vers la gauche, elle accentue ie 
“ph&om,ene). _Sur la.Fig. 5, nous ,donuons une representation schematique du dia- 
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.Fig S_-Diagramm e thiorique potentiel-pH du systbme Hg’/Hg” A -60% dans NH, liquide. 

gramme-potentiel -pH theorique du systcme du mercure. 
En hilieu-acide, I&, Ie potentiel normal du systGme Hg”/H2 est indepen&mt 

du pH de la sohttion : droite 1, 
En-milieu amidure, le mercure s’oxyde selon la r&action : 

Hg(s) -2e+2 NH; - ;HgJ%(s) +$ m3 

E.le potentiel normal apparent du systgme varie comme : 

:E = Eb + 0.042 pK, - 0.042 pH . 

Eb,eit le potentiel norm& apparent du systkmk A pH = 32.7 (pH = pK,). La con&ante 
k, nVetant pas connue, nous su~posons Qu’il en cst ainsi jusqu’& pH T 18.5, courbe 2. 
Ce pH; est u.npH minimal, la co&ante d’acidite de Hg,N+ &ant infikieure-5 cell de 
-t’au,. _- :’ _ 

-_ .F&&eu’ neutre, l’oxydation du mercure a lieu selon la r&action: 
_. _ ;_ Hg(s) & 2 e + 2 ‘NH, --+H~~N+ ;$NH,+ . . :_ . . ‘. 
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Le systeme Hg(s)/Hg,N+ &ant suppose rapide, son potentiel normal apparent 
Y&Sk c.QW% E=&e--3 0,042 prz. La G0UZk rM-&fJ%%%% reprk&&ue -kiU sysG=ey 
courbe 3, Fig: 5, passe par le point de coordonnkes E= -0.61 V, pH = 18.5. Elle coupe 
la droife f & pH= - 2.6. Cette vaIeur est maximaie car Ia droite representative du 
systeme Hg(s)/Hg2N+, courbe 3’, Fig. 5, Se situe ObIigatoirement en dessous de la 
droite 3. 

Si nous admettions ce schema, l’espcce Hg2’ n’existerait pas dans NH3 
Iiquide, I’kquilibre (1) serait totalement dtplack vers la droite: Ce qui n’est pas Ie cas, 
le systeme Hg(s)/Hg2+ est stable en milieu acide (pH c 3). La reaction invoquke par 
Franklin9 pour expliquer la formation des sels de dimercuriamm odium doit &e 
consider&e comme la somme de plusieurs Cquilibres acide-base: 

Hg2 + +2NH +=HgNH; +NH,+ (3) 
HgNH,+ +N-H .=HgNH+NH; (4) 
HgNH+NH ,,HgN- +NH,+ (5) 

L’cspke HgN- (&quilibre (5)) es une base forte, elle rkagirait quantitativement sur t 
Hg’+ (acide fort) pour former Hg,N+ l’ion dimercuriammonium: 

Hg2 + + HgN- =+Hg,N+ (6) 

en presence de X- Hg,N+ prccipiterait 

Hg2N+ +X-=Hg2NX 

L’existencc simultanee dcs espkccs Hg2+ et Hg,NX(s) implique que la tine- 
tique de l’un dcs Cquilibres (3~(4)-(5) soit lente. Ce schema n’est pas en contradiction 
avcc le comportement diffkent du chlorure mercurique: en prksence d’ions Cl- la 
reaction s’arr~terait au premier stade par formation d’un complexe chlorure t&s 
stable : 

HgNH; +Cl-- ---) HgNH2Cl(s) 

(2) Le systPme de l’argent 
Le systeme oxydo-reducteur de I’argent, comme celui du mercure, est Ctroite- 

ment IiC au pH des solutions dans i’ammoniac fiquide. 

(A) Milieux acidei et milieux neutres non tamponnts. Dans ces milieux, Z’oxyda- 
tion de I’argent conduit a la formation de Ag+ solvatk sous la forme de complexes 
amines. 

La courbe voltamperometrique .reprksentee sur la Fig. 6, courbe 1, presente 
un point d’inflexion, lorsque l’intensite du couraut est nuL Le potentiel d’&quilibre 
dune electrode d’argent est lent a s’etablir. Cependant,lorsque la concentration des 
ions Ag+ dans la solution est supkieure & 10 - 3 M, la loi de Nemst est suivie Fig. 2 
courbe 2. 

A - 6CPC, le sykteme Ag(s)/Ag+ est un systeme pseudo-rapide. 

Ag(s) -e*Ag+ &-j = 0.09 v, E,,: tig(s)/Hg2: ([Hg=+] =; 

.4.1xiQ-3M) .- 

J. Electroanal. Chen, 30 (1971 j2$-217 
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I _Ag(s)-e + 2NH.3 
E/V 

> 
+ 0.5 

Fig. 6. Systtme oxydo-rkhcteur de i’argent. (1) En milieu acide, ([Ag ‘1: 4 x IO- 3 M); (2) kn milieu basique 
([NH,]:2_5x IO-’ M). NH, liquide; 0= -6OT; Edf: Hg(s)/Hg”. 

(B) Mifieux basiques. Selon Franklin1 ‘, Agf reagit sur l’amidure de potassium. 

Ag+ +NH, +AgNH.(s) 
AgNH,, I%midure d’argent est peu soluble_ II peut Ctre redissous dans un exc& de 
KNH?_ Le compose isole par Franklin correspondrait & AgNH-. 

AgNH2(s)+NH, +AgNH- +NH. 

L’oxydation Clectrochimique de I’argent en presence d’ions NH; a lieu en 
deux &apes, vagues I et, II ) Fig. 6_ 

La vague I correspond & la reaction: 

Ag(s)-e+2NH; +AgNH-+NH, 

L’addition d’ions Agi dans une solution d’amidure de potassium en&me 
progr&sivem&t la djspari_tion de la vague I. 11 n’apparait pas de vague cathodique 
correspondant a la reduction du complexe AgNH- forme. A -6WC le systeme 
Ag(s)/AgNH- ,-est lent dans l’ammoniac liquide, 

En presence du couple AgNH- I’argent est oxydable: 

Ag(s)-e+AgNH-+NH, + 2 AgNH,(s), vagues II et II-Fig. 6 

La rkmction du depot d’amidure, d’argent fox-me sur I’electrode au tours de 
l’oxydation interGent,& partir de -0.8 V, cow-be 3. Le systeme Ag(s)/AgNH.(s) est 
egalement un. systtme lent & -60°C dans l’ammoniac Iiquide. 

J. Elecboonal. .Chem, 3d (1971) 203-217 
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(3) Conclusion 

Le systeme oxydo-rkducteur de l’argent, comme celui du mercure, est Ctroite- 
ment liC au pH des solutio&. Toutefois, alors que le systeme du mercure est rapide 
aussi bien en milieu acides (Hg(s)/Hg=+) qu’en milieux basiques (Hg(s)/Hg,N,(s)), 
le systeme oxydo-rkducteur de l’argent est pseudo rapide en milieux acides (Ag(s)/ 
Ag+), il est lent en milieux baSiques (Ag(s)/AgNH- et Ag(s)/AgNH,(s)). Le systeme 
Ag(s)/Ag+ peut done constituer un bon systeme de comparaison qui a dej:ja CtC 
utiiisC14_ Pour notre part, nous hi avons prCf&C le systCme Hg(s)/Hg=+ qui est 
beaucoup plus stable dans le temps: notre electrode de reference est constituke 
par un fil d’or amalgam6 plongeant dans une solution acide (pH = 2), d’ions Hg’ + 
(c0=4.1 x low3 M) prkparke par coulomh-ie. 

ZI. 6TUDE DES COMPLEXES SULJTURE ET CYANURE DE L’ARGENT ET DU MERCURE 

L’Clectrolyte indiffkrent utilisC au tours de ce travail est l’iodure d ‘ammonium 
dissous ti la concentration 10-l M. Les milieux acides ont CtC choisis d’une part, 
parce que les sulfures alcalins (sodium et potassium) ne sont pas solubles dans l’am- 
maniac liquide en milieux neutres, d’autre part, parce que les sels mercuriques ne 
sont solubles qu7en milieux acides; en milieux neutres, ils sont partiellement prkipitks 
sous la forme Hg,NX. 

(1) Les complexes du mercure 

(A) Cbmplexe sdfure. Dans l’ammoniac liquide, l’acide sulfhydrique est un 
diacide, seule la constante de dissociation de la premi&re aciditk est connue12 K, = 
lo-= mol I- ‘. A pH = 1, le sulfure de sodium est sous la forme H2S. 

Na,S+2NH,+--+HzS+2Na++2NH, 

Lq courbes d’oxydation de l’klectrode, Fig. 7, sont mal dCfmies et peu reproductibles. 

Hg(s)-2e+H2S+2 Nh,dHgS(s)+2 NH: 

I% dCpdt de suifkre mercurique, formb sur l’klectrode au tours de l’oxydation, 
n’est pas rkductible, Le systeEe Hg(s)/HgS(s) est done un systtime lent dans l’ammoniac 
liquide. Cependant, il est possible de suivre & une Clectrode de mercure le titrage des 
ions Hg2+ par les ions sulfure. Le point equivalent est obtenu pour X= 1 (X: Nb 
d’Gquivalents de sulfure ajoutc) Fig. 8, courbe 1. 

(B) Complexes cyanure. 11 existe quatre compIexes stables entre les ions Hg2+ 
et CN- dans les ammoniacates liquides13 g temperature ordinaire. Nous avons admis 
qu’il en Ctait de mEme & - 60°C dans l’ammoniac liquide ; un abaissement de tempera- 
ture ne peut que renforcer la stabilitC de ces composk. Toutefois, alors que les diffk 
rents syst2mes oxydo-rkducteurs mis en jeu sont rapides ti temperature ordinaire, 
ils sont lents 5 -660°C. 

La Fig. 9 reproduit l’kolution des courbes voltamp~rom~triques tracks au 
cow-s d’un titrage potentioinhique des ions Hg2+ par les ions CN-. Les potent&-- 
m&r&s 5 courant nul., Fig 10, prkentent deux sauts de potentieL Le premier cor- 
respond au complexe EIgCNC, le second, plus important, est dQ & la formation du 
complexe Hg(CN)=. La courbe 3, Fig. 9, a ttC track au second point Cquivalent du 
t.itrage X =2 (X: nombre d%quivalents de cyanure ajoute), elle comporte deux vagues, 

J. Electroanal. Chem, 30 (1971) 203-217.. 



Fig. i’.~O&ikion d’une i&&rode e mercure en p&en= de sulh-e.. NH3 liquide; 0= -60%; [KBr] = 
10-2. M; @a,S]=5x IO-’ M. 

-.F& s.‘Ti&e potentiomhique (1) des ions Hgz+ , (2) des ions Ag+ par Na,S & - 60% dans I’ammoniac 
_ Iiquide en &lieu acide (pH= I). [Ag*]=S x 10w3 M; [Hgf’]=5x 10m3 M. _. 
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anodique-et cathodique, toutes les deux de faible amplitude. La vague-. &hodique 
correspondrait, thCoriquement., 4 la ‘reduction du complexe Hg(CN);. s’il ‘en est’ 
ainsi, il faut acjmettre que le coefficient de diffusion de cktte espece est beGcoup plus 
petit que celui de Hg2+ et de HgCN + (tiourbes 1 et 2), ce qti' n’est guere p!ausible. Cette 

. vague serait ,une vague cinttique? .Les -recherches effectukes dans ce sens n’ont pas 
abouti En effet, le &it&e de Levich est ici inapplicable : le &pGt de mercure provenant 
de la reduction du complexe entrame t&e modification pe rmanente de la surface de 
l’&ctrode. Par ailleurs, l’am$itude et la position de la vague cathodique semblent 
indtpendantes de la temperature. 

-0 I 
. 

1 2 3 4 / 

XCN- 

Fig_ 10. Titrage potexkiomitrique des ions Hg’+ 
lo-* M. 

par KC-N B -6OOC dans hmmoniac liquide, CHg2+l =_ _ 

Pour X=3 et X = 4, courbes ‘4 et. 5, la vague eathodique dispara.%, la vague 
anodique se developpe lentement. Au-del& pour X= 5,6,7, courbes 6,7 et 8, la vague 
anodique croit plus rapidement. Son interpretation est assez compli&e, elle’ rep&- 
sente vraisemblablement Ia somme .de plusieurs reactions electrochimiques dont le 
terme ultime serait. la formation de. HgCN+ . 

(2) Ces complexes de l’argent 
(A) Complexe sulfure. ELI presence de H$3 l’argent s’oxyde vers -0-45 V Fig. 11. 

;A&)-,2.e+E&S-k2NH3iAg,S(s)+2NHz ‘, .: _ ~’ ,. ~. 
-._ 

._ J. ~Electroanal. kh ~RL, .30 (i971) 203-217 
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2 4cs)- 

-0.75 

2 Ag <s) + H2S + 2 NHs. 

-25. 

e+H2S+2NH, 

Fig II. Comp1exe~sulfm-e de hrgent. NH3 liquide; 8= -6OT; (NH.J)=1O-’ M; &err W(s)/Hg”*- 
@@]I (1) 8.5x 10-q (2) 21 x 10-3_ (3) 4-g x 1O-3 M- 

Le depbt noir de suhre d’argent est rkductible vers -0.6 V. L’ecart entre la 
courbe anodique et !a redissohtion du d&pet montre que le systeme Ag(s)/Ag$(s) 
est lent z% -6@C dans NH3 liquide. Cependant, comme dans Ie cas du sulfure mer- 
curique, il est possible de suivre 5r une Clectrode d’argent le titrage des ions Ag+ par 
Ies ions sulfiie, courbe 2, Fig. 8. Le saut de potentiel au point equivalent est plus 
important que dans le cas du titrage des ions Hg 2+ U semblerait done que le produit _ 
de soIubilit5 du sulfure d’argent soit superieur 5 celui du sulfure mercurique. 

(I?) Colnplexes cyanure. Comme darts les ammoniacates13 Jl existerait au mains 
deux complexes entre les ions CN-.et Ag+:AgCN et Ag(CN),. 

A -6OOC la~knteur des daerents systemes ekctrochimiques mis en jeu rend 

impossible la ,dttermina tion des constantes .de dissociation des complexes for&s. 
: .L.a vague anodique correspondant 5 i’oxydation de l&gent en presence de 

‘cyanure Fig 12, courbes 4 et 5, disparait apr& addition dans la solution dune quantite 
d-ions AgC &ale & la moitiC de Ia quantiti: initiale de cyanure, il y a formation du 
compIe$e A@‘N); : 

_ Ag+;-f- 2 CN- --*, Ag(CN), 

Ce cornpoe eat rkiuctible vers - 1.2 V, - 1.3 V. 
- : 
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I_ 
Fig 12. Complexes cyanure de I’argent. NH3 iiquide; 8= -6WC; [KBr]= 10-l M; Ercr: Hg(s)/Hg2+ ; 
[AgCIO,] =4.2 x 10m3 M. KCN addition: (1) 0, (2) 1, (3) 2, (4) 4, (5) 7 iq. 

Ag(CN), + e ---, Ag(s) + 2 CN- 

L’existence du complexe AgCN n’a pu etre montrke de faGon formelle dans NH 3 
liquide. Ce cornposE! existe 5 temperature ordinaire dans les ammoniacates liquides13, 
il est logique de supposer qu’il en est de mCme & basse temperature. 

Aprk lhddition dZln kquivalent de cyanure (courbe 2, Fig 12) dans une solu- 
tion d’ions Ag+ (courbe l), I’intensitC du courant cathodique diminue de moitii. 
Ceci est en bon accord avec la formation direct de Ag(CN);. Toutefois, s’il en ktait 
ainsi, la vague correspondant A la rkduction de ce composk devrait apparaitre. Ce 
qui n’est pas le cas, courbe 2. Cette vague serait une vague cink:tique correspondant B 
la rkduction des ions Agf provenant de la dissociation du complexe AgCN. 

(3) Complexes iodure, bromure et thiocyanate de Fargent et du mercure 
En utilisant comme electrolyte indiffkrent NH4C104 dissous B la concentra- 

tion lo- ’ A4, nous avons constate que l’oxydation du mercure et de l’argent n’est pas 
modifik apr& addition dans la solution d’ions I-, Br- et SCN- en forte conkentra- 
tion, 5 x .lQ- 2-&O-1 M. On peut en conclure que les complexes correspondants., aussi 

bien pour l’argent que poUr le mercure n’existent pas dans l’ammoniac liquide, en 
milieux acides (pH = 1) et en solutions d&.&es. 

III. CONCLUSION 

A --6o”C dans l’ammotiac li&ide, nous avons montrk que les systemes 
oxydo-rkducteurs de l’argent (Ag'/Ag' ) et du mercure (Hgq/Hgn) sont Ctroitement li&s 
au pH des solutions. 

J_ Electroad. Che& 30 (197 1) 203+2 17 
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_- 
1-A&i, &I adieux acid- l’oxydation Clectrochimi&z~ de ces deux metaux -._ 

conduit. 5 Ia formatiki de Ag: &- Hg2 *. solvatks sous la forme ‘de complexes aminks. 
En milieux neutres non tamporn&; si l’oxydation de l’argent reste inchangee, 

c&k du-mercure doime, en presence d’un anion X- (x- :ClO;, Br- ou I-), u.n se1 de 
dirnerctrriammonium Hg,Nk peu soluble. 

:I$ pr&cnce’&amidurcde potasGun (rnilieux basiques) , on observe la forma- 
tion d’un seul composk dans’ le cas du mercure,. Hg,N2 le nit-r-we mercurique peu 

:soluble, -de deux composes dans le cas de l’argenf AgNH, l’amidure d’argent et 
AgNl+L_ qui correspond 5 la redissolution de AgNH, dans un exces d’amidure de 
potassium_ ” 

Par ailleurs, nous avons tgalement montrk que les ions Ag+ aussi bien que les 
.’ ions H$f ne forment pas de complexes stables avec les ions bromure, iodure et 

thiocyanate- Par contre, en prksence d’ions sulfke ou cyanure, ils forment des com- 
plexes stables p&u solubles dti le cas des sulfures, solubles dans le cas des cyanures. 
L+ constantesde dissociation de-ces composes n’ont pu Ctre prkcisCes, les dif!Terents 

: syst&mcs ~l&trochimiqu& mis en jeu etant lents & - WC. 

Nous remercions vivement Madame J_ Badoz-Lambling, directeur de recher- 
the au CNJXS. pour les nombreux con&Is qu’elle nous a donnks. Nous Ia prions de 
bien vouloir trouver ici l’expression de notre reconnaissance_ 

A. - 6CFC clans Z’ammoniac liquide, les systtmcs oxydo-rkducteurs de l’argent 
@gC/AgE) et d u mercure (Hg”/Hgu) sont lies au pH des solutions. Les differents 
systemes &ctrochimiques mis en jeu sont : Hg(s)/Hg’+ et Ag(s)/Ag+ en milieu acide, 

-. Hg(s)/Hg,NX(s) (X = ClO,, Br-, I-) et Ag(s)/Ag+ en milieu neutre, Hg(s)/Hg,N,(s), 
-Ag(s)/AgNH- et Ag(s)/AgNH,(s) en milieu basique. 

En milieu acide, les ions Ag+ et Hg 2+ forment des complexes stables avec les 
ions stdfkre et cyanure, ils nk forment aucun complexe avec I-, Br- et SCN-_ 

SUMMARY 

The oxidation products of mercury and silver electrodes in liquid ammonia 
depend on the acidityof the medium- Hg2+ and Ag+ are obtained in acidic medium; 
Agf-, and Hg,NX(s) Q( :ClO,, Br-, I-) in neutral medium; AgNH- (or AgNH,(s)) 
-and, Hg3N2(s) in basic medium 

In Szidic medium Hg2+. and Ag* cations form stable complexes with sulfide 
and’.jraiiide, but not with iodide, bromide and thioc+nate anions. 
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