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Chapitre 1

Étude thermodynamique d'une pile

1.1 Dé�nition

Une pile onsiste en un dispositif obligeant le passage des életrons éhangés lors

d'une réation ox1 sur Red2 par des �ls au lieu d'un éhange diret, un pont salin

assurant la fermeture du iruit életrique.

Figure 1.1 � Prinipe d'une pile

Pour réaliser une pile, on plae dans un premier ompartiment

le ouple Ox1/Red1 et dans un deuxième le ouple Ox2/Red2.

Les deux 1/2 équations sont :

• Ox1 + n1e
−

⇌ Red1 ave E1 = E1�+
RT

n1F
ln

[Ox1]

[Red1]

• Red2 ⇌ Ox2 + n2e
−

ave E2 = E2�+
RT

n2F
ln

[Ox2]

[Red2]
où F = NA.e

− = 96485C représente une mole d'életrons.

Pour éviter de dessiner la pile, on notera en abrégé :

Pt|Ox1, Red1
.

.

.Ox2, Red2|Pt (1.1)

1.2 Aumulateur

Figure 1.2 � Prinipe d'un aumulateur

Si on impose à la pile préédente à l'aide d'un générateur

externe une ddp Eg supérieure à E1 − E2, 'est e dernier qui

va imposer la polarité. Il va être ainsi possible d'obtenir une

réation inverse de la réation spontanée.

Les deux 1/2 équations sont maintenant :

• au ba (1) qui est la borne (+) : Red1 ⇌ Ox1 + n1e
−

.

Il y a oxydation : 'est maintenant l'anode.

• au ba (2) qui est la borne (−) : Ox2 + n2e
−

⇌ Red2.
Il y a rédution : 'est don maintenant la athode.

Au bilan :

n2Red1 + n1Ox2 ⇌ n2Ox1 + n1Red2 (1.2)
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1.3 Pile Daniell

Une pile Daniell est onstituée d'une életrode de uivre plongeant dans une solution de sulfate de

uivre et d'une életrode de zin plongeant dans une solution de sulfate de zin. Le pont salin est imbibé

de hlorure de potassium.

Figure 1.3 � Pile Daniell générateur

Comme E�(Cu2+/Cu) > E�(Zn2+/Zn), la réation spontanée

est

Cu2+ + Zn ⇌ Cu+ Zn2+
(1.3)

• au ba (1) qui est la borne (+) : Cu2+ + 2e− ⇌ Cu. Il
y a rédution : 'est don maintenant la athode.

• au ba (2) qui est la borne (−) : Zn ⇌ Zn2+ + 2e−. Il
y a oxydation : 'est maintenant l'anode.

On observera une migration des K+
du pont salin vers le ba

(1) où les Cu2+
disparaissent a�n de rétablir la neutralité éle-

trique. De même les Cl− migrent vers le ba (2) où apparaissent
des ions Zn2+

.

La athode en uivre va don grossir à ause du dép�t de uivre dû à la réation himique pendant

que l'anode en zin va être rongée.

Figure 1.4 � Pile Daniell aumulateur

En fontionnement aumulateur, nous allons observer le phé-

nomène inverse. La réation imposée est maintenant

Cu+ Zn2+
⇌ Cu2+ + Zn (1.4)

• au ba (1) qui est la borne (+) : Cu ⇌ Cu2+ + 2e−. Il
y a oxydation : 'est maintenant l'anode.

• au ba (2) qui est la borne (−) : Zn2+ + 2e− ⇌ Zn. Il
y a rédution : 'est don maintenant la athode.

On observera une migration des K+
du pont salin vers le ba

(2) maintenant et des Cl− vers le ba (1).

Vidéo pile Daniell

1.4 Travail utile fourni par une pile

Considérons omme système thermodynamique une pile qui débite dans une résistane R.

Figure 1.5 � Pile débitant dans une résistane
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1.5 Rappels sur les diagrammes potentiel-pH

1.5.1 Diagramme potentiel-pH de l'eau

C'est un as très simple mais très important ar toutes les réations rédox étudiées ont lieu en solution

aqueuse. L'eau est un ampholyte rédox qui intervient en tant qu'oxydant dans le ouple H2O/H2 de

potentiel standard E�(H2O/H2) = 0.00V et en tant que réduteur dans le ouple O2/H2O de potentiel

standard E�(O2/H2O) = 1.23V .

Figure 1.6 � Diagramme E-pH de l'eau oxygénée

Rem : une étude plus préise ferait apparaitre

l'espèe H2O2 qui est aussi un ampholyte inter-

venant dans les ouples H2O2/O2 de potentiel

standard E�(H2O2/O2) = 0.69V et en tant que

réduteur dans le ouple H2O/H2O2 de poten-

tiel standard E�(H2O/H2O2) = 1.77V .
Il est don évident au vu des potentiels stan-

dards que H2O2 se dismute.

C'est une espèe instable qui disparait par la

réation H2O2 → H2O +
1

2
O2.

C'est pour ela que nous faisons intervenir le

ouple O2/H2O.

Ave les onventions usuelles des diagrammes potentiel-pH (à savoir que nous prenons toutes les

pressions des gaz égales à 1bar, nous obtenons :

• H2O ⇌

1

2
O2 + 2H+ + 2e− : E = E�(O2/H2O) +

0.06

2
log

√
PO2

h2 = 1.23− 0.06pH

• H+ + e− ⇌

1

2
H2 : E = E�(H+/H2) + 0.06 log

h
√
PH2

= −0.06pH

Figure 1.7 � Diagramme E-pH de l'eau

Le domaine de stabilité thermodyna-

mique de l'eau est elui ompris entre les

deux droites obliques (en jaune).

En fait le domaine de stabilité de l'eau est

bordé par un domaine de métastabilité

ar les réations ave l'eau sont inéti-

quement lentes. De nombreux oxydants

omme MnO−

4 , Cl2, H2O2... pourront

ainsi être onservés dans l'eau maintenue

à l'abri de la haleur et de la lumière.

Par ontre des oxydants très forts omme

F2 par exemple, ou des réduteurs très

forts omme Na par exemple auront des

réations totales et rapides sur l'eau.

1.5.2 Stabilité thermodynamique d'espèes en solution aqueuse

En superposant le diagramme potentiel-pH de l'eau à elui du métal étudié, nous allons dé�nir trois

zones :

• le domaine d'immunité dans lequel toute attaque du métal est thermodynamiquement impossible

ar le métal est l'espèe stable dans e domaine
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• le domaine de orrosion dans lequel l'attaque du métal est thermodynamiquement possible et

onduit à des espèes solubles ou perméables, e qui permet la poursuite de l'oxydation du métal

• le domaine de passivité dans lequel une attaque du métal est thermodynamiquement possible,

mais l'oxyde formé onstitue une ouhe imperméable qui rend une attaque ultérieure in�niment

lente.

Figure 1.8 � Diagramme E-pH du fer

Dans le as du zin, les domaines du métal et de l'eau sont disjoint : la orrosion est don thermody-

namiquement possible. Par ontre en milieu basique 6, 5 < pH < 13, 75 il se forme le solide Zn(OH)2,e
solide forme une ouhe protetrie qui arrête l'attaque par l'eau : il y a passivation.

Figure 1.9 � Diagramme E-pH du zin
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Chapitre 2

Prinipe de l'életrolyse

2.1 Aspet thermodynamique

2.1.1 Montage

L'életrolyseur ou ellule à életrolyse est onstitué par un

beher ontenant l'életrolyte (ii 'est l'aide sulfurique

2H+ + SO42−.

Deux életrodes inertes du point de vue rédox plongent dans

ette solution. L'une est reliée au p�le (+) d'un générateur de

fem variable, l'autre au p�le (−).

Un millivoltmètre permet de mesurer la ddp U entre les éle-

trodes et un milliampèremètre, le ourant i irulant dans le
iruit.

2.1.2 Observations

Figure 2.1 � Pile à hydrogène
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2.1.3 Interprétation thermodynamique

Le système est onstitué par la uve à életrolyse et les életrodes. Nous opérons à T et P onstants.

Réaction H2O ⇌ H2 +
1

2
O2

t = 0 a 0 0

t a− ξ ξ
ξ

2

(2.1)

On peut aluler dGT,P = ∆rG.dξ. Les deux gaz formés sont quasiment dans leur état standard à

p = 1atm = 1.013bar. D'où ∆rG ≃ ∆rG�.

Comme il a été vu au hapitre préédent, le travail életrique fourni par le générateur lors d'un

avanement dξ de la réation s'érit

δWe = 2Fdξ
︸ ︷︷ ︸

charge fournie

. U
︸︷︷︸

ddp

(2.2)

La ondition d'évolution dG ≤ δWautres s'érit ii à T et P onstants :

∆rG�.dξ ≤ 2FdξU (2.3)

Pour que l'életrolyse se produise thermodynamiquement parlant, il faut que

U ≥ Umin =
∆rG�

2F
(2.4)

Pour l'életrolyse de l'eau ∆rG�= 237.3kJ.mol−1
d'où Umin = 1.23V .

On remarque que Umin = E�(O2/H2O)− E�(H2O/H2).

2.1.4 Résultats expérimentaux

Grâe au montage du paragraphe 2.1.1, on peut traer i = f(U).

Figure 2.2 � Courbe i = f(U)

Jusqu'en A, le ourant est très faible. Au delà, il roit très

rapidement.

Par extrapolation, nous pouvons dé�nir une tension d'életro-

lyse Ue. Expérimentalement on trouve que Ue ≃ 1.7 á 1.8V .

On remarque que Ue 6= Umin. D'où peut venir la di�érene im-

portante entre les deux valeurs ? Simplement que nous avons

impliitement supposé que les transformations étaient réver-

sibles. Or ii elles ne le sont pas du tout. On se propose don

de reprendre le alul préédent en intégrant les irréversibilités.

Reprenons l'expression de dG à p et T onstants pour une transformation irréversible sahant que

dS = δSe + δSc :

dG = vdP + δQ− TdS − SdT + δWautres ⇔ dG+ δSc = δWe (2.5)

Or δWe = 2Fdξ.U et dG = ∆rG�(T ).dξ. Alors

∆rG�(T )

2F
+

T

2F

δSc

dξ
= Ue ⇔ Ue = Umin +

T

2F

δSc

dξ
(2.6)
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Ave Umin = 1.23V et Ue = 1.7V , on a à 298K,

δSc

dξ
= 324J.K−1.mol−1

. L'életrolyse d'une mode

d'eau rée don 324J.K−1.mol−1
d'entropie : 'est énorme !

On peut généraliser notre approhe à d'autres réations életrolytiques : on onstate alors que les

onlusions thermodynamiques sont souvent in�rmées par l'expériene.

Si la thermodynamique donne une ondition néessaire pour que l'életrolyse se produise - à savoir

Ue ≥ Umin -, elle ne permet pas de aluler le seuil réel résultant de la présene d'irréversibilités. En

réalité, en oxydorédution, les réations sont sous ontr�le inétique et il est don indispensable de

onnaitre les fateurs déterminant la vitesse des éhanges d'életrons.

2.2 Aspet inétique : ourbes intensité - potentiel

2.2.1 Prinipe

Le montage du 2.1.1 permet de mesurer l'intensité i en fontion de la ddp U appliquée. Comme la

réation étudiée est du type aOx + ne− ⇌ bRed, la harge éhangée est : dq = nFdξ. Or i est relié à q

par i =
dq

dt
. D'où

i = nF
dξ

dt
(2.7)

D'autre part si V est le volume onstant de l'életrolyte, on peut dé�nir la vitesse de réation v par

v =
1

V
.
dξ

dt
= vox − vred ave vox = −

1

a
.
dnox

dt
et vred =

1

b
.
dnred

dt
(2.8)

Il est alors évident que le ourant d'életrolyse i est proportionnel à la vitesse de réation

i = αv = α(vox − vred) (2.9)

La mesure de i permet don d'avoir aès à la vitesse de la réation rédox et nous donne don des

renseignements sur la inétique de elle-i.

2.2.2 Étude des ourbes i = f(U)

On se plae ii hors équilibre thermodynamique.

Dispositif expérimental

Nous allons reprendre le montage du 2.1.1 mais en y ajoutant une troisième életrode :

Figure 2.3 � Dispositif expérimental à 3 életrodes
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ET et CE sont deux életrodes de platine. On fait jouer à une des deux életrodes un r�le privilégié :

'est l'életrode de travail ET : 'est elle-i que nous allons étudier.

Elle peut être athode ou anode suivant le signe de V = VET − VCE :

• si V > 0, 'est une athode
• si V < 0, 'est une anode
Elle est traversée par le même ourant que l'autre életrode de platine appelée ontre-életrode

CE. Le r�le de ette dernière est de permettre la irulation du ourant mais on ne s'intéressera pas aux

réations qui s'y déroulent.

On mesure la ddp entre l'életrode de travail ET et l'életrode au alomel saturé ECS qui est tra-

versée par un ourant très faible eu égard à l'impédane très élevée du millivoltmètre. On trae alors

i = f(V ). On donne E�(ECS) = 0.25V .

On notera positivement le ourant d'oxydation - l'életrode ET ède des életrons au iruit extérieur

- et négativement le ourant de rédution.

Étude d'un système rapide

Figure 2.4 � Système rapide

Soit un életrolyte ontenant des ions Fe2+ et Fe3+

en milieu sulfurique. On obtient la ourbe i-ontre.

On rappelle que j =
i

S
où S est la surfae de

l'életrode.

On onstate que i = 0 si V = Veq . La valeur de V =
Veq = 0.39V permet de trouver E�(Fe(III)/Fe(II))
ar nous sommes à l'équilibre életrique. On rappelle

de les ions ferreux et ferriques forment des omplexes

en milieu sulfurique.

E�(Fe(III)/Fe(II)) = Veq + E�(ECS) = 0.64V

Étude d'un système lent

Figure 2.5 � Système lent

Soit un életrolyte ontenant deux dérivés

de l'arseni (solution des belles mères) :

l'aide arsénieux HAsO2 et l'aide ar-

sénique H3AsO4. On obtient la ourbe

i-ontre.

On rappelle que j =
i

S
où S est la surfae

de l'életrode.

9



In�uene de la di�usion

Figure 2.6 � Courants de di�usion

Reprenons l'életrolyte ontenant des ions

Fe2+ et Fe3+ en milieu sulfurique. Si V prend

des valeurs sensiblement di�érentes de Veq ,

on onstate l'apparition de ourants limites

appelés ourants de di�usion. On obtient la

ourbe i-ontre.

Si V >> Veq, la vitesse d'oxydation devient de

plus en plus grande. Il y a disparition de ions

Fe2+ au voisinage de l'életrode. Les ions Fe2+

vont ensuite provenir par di�usion des zones

de fortes onentration en ions Fe2+. D'où la

limitation observée sur iD.

Rem : on appelle potentiel de demi-vague E1/2 le potentiel orrespondant au point d'in�exion de la

ourbe. Si iD(ox) = iD(red) alors E1/2 = E�

Figure 2.7 � Modèle de Nernst

La zone de dé�it est aussi appelée ouhe de

di�usion. δFe2+ est l'épaisseur de la ouhe de

Nernst.

Il y a deux phénomènes :

• migration des ions sous l'e�et du hamp

~E dans la solution

• di�usion par la loi de Fik

~jn = −D ~∇n
Dans le modèle de Nernst, on modélise le pro�l

de onentration par un gradient onstant :

~jFe2+ = −DFe2+

(
∂[Fe2+]

∂x

)

x=0

≃ −DFe2+
[Fe2+]sol
δFe2+

(2.10)

Nous obtenons une expression identique pour

~jFe3+ .

Le nombre de Fe2+ traversant une aire S en x = 0 (et se transformant en Fe3+) s'érit par unité de
temps :

~jFe2+S.

Il est lié à la vitesse de réation don à l'intensité de di�usion par

idiff = SnF

(

DFe2+
[Fe2+]sol
δFe2+

)

(2.11)

En généralisant nous obtenons les ourants de di�usion :

iD(ox) =
nFDred

δred
[red]solSélectrode et iD(red) =

nFDox

δox
[ox]solSélectrode (2.12)

où n est le nombre d'életrons éhangés dans la réation Ox+ ne− → Red.

La mesure de es ourants donne aès aux onentrations de l'oxydant et du réduteur : nous pou-

vons don faire un suivi des onentrations au ours du temps. Ce sera utile en TP pour e�etuer un
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suivi inétique ou pour faire des dosages.

Rem : on observe le même phénomène de saturation sur des systèmes lents.

Rem : si on fait l'életrolyse du solvant, on n'observera pas de ourant de di�usion évidemment.

2.2.3 Cas partiulier de l'eau

Allure des ourbes

Figure 2.8 � Courbes intensité potentiel de l'eau

• Fontion anodique : i > 0 il y a oxydation de H2O par H2O →
1

2
O2 + 2H+ + 2e−. On lit sur la

ourbe VA ≃ 1.5V don un potentiel de 1.5 + 0.25 = 1.75V .
Nous avons don une surtension ηA = 1.75− 1.23 = 0.52V .

• Fontion athodique : i < 0 il y a rédution de H+
par H+ + e− →

1

2
H2. On lit sur la ourbe

VC ≃ −0.3V don un potentiel de −0.3 + 0.25 = −0.05V .
Nous avons don une surtension ηC = −0.05− 0 = −0.05V .

Dans la réalité, on peut observer parfois un palier de di�usion dans la zone rédution. Il orrespond à la

onsommation de l'oxygène dissout dans l'eau. Le saut est souvent très faible.

Figure 2.9 � Courbes expérimentales intensité potentiel de l'eau

Étude des surtensions

Elles dépendent, pour un orps donné, de la nature des életrodes :

• surtension athodique au dihydrogène : elle dépend beauoup de la nature de l'életrode. on la

détermine expérimentalement :

Métal Pt platiné Pt poli Fe Zn Hg

ηC en V -0.01 -0.09 -0.40 -0.75 -1.04
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• surtension anodique au dioxygène : elle varie beauoup moins que pour H2. Pour la majorité des

métaux ηA(O2) ≃ 0.5V ave une exeption pour le titane où ηA(O2) ≃ 1.5V .

Domaine d'életroativité d'un életrolyte

L'eau est életroative : elle partiipe à une réation d'oxydation si V > 1.5V - V par rapport à l'ECS

- ou de rédution si V < ηC(H2).

La zone AC de la �gure 2.2.3 est la zone d'inativité du solvant : elle est plus large que la zone

de stabilité thermodynamique. Elle orrespond à l'intervalle de potentiel dans lequel on pourra étudier

une espèe életroative : la ourbe i = f(V ) de l'espèe étudiée doit être dans le domaine AC.

Rem : pour un solvant donné, la zone d'inativité dépend des surtensions don des métaux et états de

surfae des életrodes. Il faudra don hoisir orretement le métal de l'életrode en fontion de l'espèe

életroative qu'on veut étudier a�n de repousser su�samment le mur du solvant.

Lorsqu'on réalise à l'anode l'oxydation du fer et qu'on augmente trop la tension, le palier de di�usion

va roiser la ourbe du solvant et l'oxydation de e dernier va ommener :

Figure 2.10 � Interation du solvant lors d'une életrolyse

La ourbe réelle observée - en bleu - résulte de la superposition de la ourbe du fer -en vert - et de

elle du solvant eau - en rouge -.

2.3 Prévision des réations

2.3.1 Cas d'un système à l'abandon

Interfae à l'équilibre thermodynamique : i = 0 et bilan himique nul

Figure 2.11 � Système rapide

L'életrode de Pt plongée dans la solution de

Fe3+/Fe2+ prend le potentiel ENerst de Nernst.

On a V = Veq = ENernst − EECS .

Notons que eu égard à la forte pente de la ourbe,

si le système est perturbé, il revient très rapidement

au potentiel d'équilibre
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Figure 2.12 � Système lent

On a enore V = Veq = ENernst − EECS .

Mais ii le système est très sensible aux per-

turbations. La pente quasi nulle de la ourbe

autour du point d'équilibre va induire un re-

tour à l'équilibre très lent en as de pertur-

bation.

Rem : la présene d'impuretés peut gran-

dement perturber un système lent.

Interfae hors équilibre thermodynamique : i = 0 et bilan himique quantitatif

Imaginons qu'on veuille faire un dosage des ions Cl− par des ions Ag+ en utilisant une életrode

d'argent.

Figure 2.13 � Dosage des ions Cl− par des ions Ag+

A x = 0, on n'a pas enore versé d'ions Ag+.
Ag de l'életrode est oxydé sur une partie

de la surfae et sur une autre partie il y a

rédution du O2 dissout. Alors E = Emixte.

Puis dès qu'on verse la première

goutte d'Ag+, E saute à la valeur

ENernst(Ag
+/Ag) puisque la rédution

de Ag+ intervient avant elle de O2. Il

restera à ette valeur tout au long du

dosage.

2.3.2 Point de fontionnement réepteur - Prévision des réations

Figure 2.14 � Életrolyseur

On onsidère l'életrolyseur i-ontre où (1) est l'anode et (2)
la athode.

Le générateur extérieur impose le sens de i don les réations

aux életrodes. La réation bilan est l'inverse de la réation

spontanée. On a

U = E2 − E1 = Eq2 − Eq1
︸ ︷︷ ︸

thermo

+ ηA − ηC
︸ ︷︷ ︸

cinétique

+ Rinti
︸ ︷︷ ︸

chute ohmique

(2.13)

où Rint est la résistane dynamique - pente loale - et où on a

Eq2 = E2Nernst et Eq1 = E1Nernst

On onstate que la ddp U à fournir est telle que :

U > Eq2 − Eq1
︸ ︷︷ ︸

thermo

(2.14)
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Figure 2.15 � Points de fontionnement

ηA0
et ηC0

sont les surtensions à vide -

i.e. quand i = 0 -.

Au ours du fontionnement, le ourant

anodique iox est l'opposé du ourant

athodique ired d'où l'existene de deux

points de fontionnement P et Q

Le régime permanent impose

iox = −ired = i

i est le ourant d'életrolyse.

Le ourant d'életrolyse est lié à la vitesse de réation de la réation non spontanée

n2Red1 + n1Ox2 → n2Ox1 + n1Red2 ∆G > 0 (2.15)

Les lois fondamentales de l'életrolyse ont été énonées par Faraday en 1833 :

La masse de substane formée à l'életrode suite au passage du ourant est propor-

tionnelle à la harge qui a irulé :

m =
M

nF

∫ ∆t

0

i(t)dt ⇔ m = M
i∆t

nF
ou N =

i∆t

nF
(2.16)

où N est le nombre de moles

Le rendement faradique relatif à une demi-équation rédox est le rapport entre la

quantité de matière e�etive formée et elle qu'on pourrait former si tout le ourant

servait à ette demi-réation

rFarad =
∆neffectif

∆nfarad
(2.17)

Il est utilisé pour quanti�er une ompétition entre plusieurs réations. S'il existe

une seule réation, le rendement est quasiment de 100%.

Exemple

Figure 2.16 � Rédution de l'oxyde de Zin

Soit la rédution de l'oxyde de zin (so-

lution aqueuse de Zn2+, SO2−
4 à pH = 4

sur une athode en Al).

ηC(H
+/H2) = −0.750V sur Al

E�(Zn2+/Zn) = −0.76V
Eapp(H

+/H2 á pH = 4) = −0.24V
Eapp(O2/H2O) = 0.99V
ηA = 0

L'életrolyse démarre dès que la tension atteint 0.99 − (−0.76) = 1.75V . En pratique, si on veut

j = 500A.m−2
, il faut imposer U = 3.5V . Si U est trop importante, on fera en plus la rédution de H+

en H2.
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Rem :

Figure 2.17 � Vagues suessives

Si plusieurs ouples rédox sont en onur-

rene, il peut y avoir des réation simul-

tanées et un e�et d'addition des intensités

ompte tenu des ourants de di�usion :

i = i1 + i2 (2.18)

C'est souvent e qui se passe ave le mur

du solvant.

2.3.3 Prévision des réations en fontionnement générateur

L'anode est le p�le −, la athode est le p�le +. La réation spontanée est telle que ∆rG < 0.

Figure 2.18 � Pile Daniell

Prenons l'exemple de la pile Daniell

onstituée de deux systèmes rapides :

Zn/Zn2+||Cu2+/Cu (2.19)

La athode est l'életrode de potentiel le

plus élevé don Cu.
L'anode est l'életrode de potentiel le plus

faible don Zn.
On a bien sûr ired = −iox

Figure 2.19 � Pile Daniell

Lorsque la pile Daniell ne débite auun

ourant i, la tension à vide est U0 =
1.10V .
Lorsque la pile débite, EZn augmente et

Ecu diminue don la tension U diminue.

On obtient alors l'expression de la tension délivrée par la pile :

U = E2 − E1 = Eeq cathode− Eeq anode
︸ ︷︷ ︸

thermo

− (ηA − ηC)
︸ ︷︷ ︸

cinétique

− Rinti
︸ ︷︷ ︸

chute ohmique

(2.20)

On a

Upile < ∆Ethermo (2.21)
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2.3.4 Pro�l de potentiel dans une ellule

Figure 2.20 � Pro�l de potentiel dans une el-

lule

• ∆V −

et ∆V +
orrespondent aux ddp entre métal

et életrolyte : elles sont dues aux éhanges éle-

troniques ('est la partie himique de U).
• 1 → hute ohmique due au transport des ions dans

la solution de ZnSO4

• 2 & 3 → potentiels de jontion dû au pont salin

(faibles)

• 4 → hute ohmique due au transport des ions dans

la solution de CuSO4

2.4 Énergie himique et énergie életrique - Prodution et sto-

kage

2.4.1 Conversion d'énergie himique en énergie életrique

2.4.2 Conversion d'énergie életrique en énergie himique

On fore la réation non spontanée par un générateur extérieur.

Figure 2.21 � Reharge d'un aumulateur

A ourant nul, il faut pour reharger Eext > Efem.

Comme il faut faire iruler un ourant pour que les

réations aient lieu, il faut Eext > U .

ie est l'intensité du ourant d'életrolyse. Plus ie est éle-

vée, plus l'aumulateur sera vite rehargé

Un aumulateur est non rehargeable si l'un au moins des deux systèmes életrohimiques n'est pas

réversible pare qu'une autre réation s'e�etue préférentiellement :
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Figure 2.22 � Aumulateur non rehargeable

L'oxydation de Red2 n'est pas

possible ii puisque l'életrolyse

de l'eau intervient avant.

Nous pourrions avoir un as sy-

métrique qui empêherait ette

fois la rédution de Ox1.

Figure 2.23 � Risque de prodution d'O2

De même il ne faudra pas herher à trop

augmenter Eext pour vouloir augmenter

ie - don la vitesse de harge - ar on

pourrait prodution de dioxygène et don

risque d'explosion.
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Chapitre 3

Phénomènes de orrosion

3.1 Généralités

3.1.1 Dé�nition

3.1.2 Conséquenes et importane pratique

3.2 Corrosion sèhe

3.2.1 Aspet thermodynamique

3.2.2 Protetion ontre la orrosion sèhe

3.3 Corrosion humide

3.3.1 Desription sommaire

3.3.2 Fateurs de orrosion

Point de vue thermodynamique Reprenons l'exemple du fer. Sur le diagramme potentiel-pH, nous

pouvons mettre en évidene trois domaines.
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Point de vue inétique Nous allons ii interpréter en terme de ourbe i = f(V ).

Le potentiel de orrosion Ecorr orres-

pond au potentiel mixte pris par le métal

en présene du milieu orrosif.

Le ourant de orrosion est le ourant or-

respondant à e point de fontionnement.

C'est la densité de ourant qui traverse

alors le métal de la zone athode loale à

la zone anode loale.

Figure 3.1 � Fe en milieu aqueux désaéré

à pH = 2

Les ourbes sont ii modi�ées. On a :

� Eapp(H
+/H2) = −0.42V à pH = 7

� Eapp(O2/H20) = 0.82V à pH = 7

On ne peut plus expliquer la orrosion par

l'attaque par H+
. L'oxydant atif est ii

O2.

Figure 3.2 � Fe en milieu neutre ou ba-

sique

Passivation Si nous traçons les ourbes intensité - potentiel dans le as où il y a passivation, nous

observons un maximum du ourant de orrosion :

Figure 3.3 � Potentiel de Flade

• V < VA : domaine d'immunité du métal. Il

n'y a pas de orrosion.

• VA < V < VB : domaine de orrosion. Le

potentiel VB s'appelle potentiel de Flade :

la vitesse de orrosion est maximale.

• VB < V < VC : domaine de passivation. Le

métal se ouvre de la ouhe d'oxyde imper-

méable.

• VC < V : domaine de trans-passivation. Le

ourant augmente mais 'est à ause du mur

du solvant. Le métal n'est pas orrodé : le ou-

rant passe à travers la ouhe d'oxyde. C'est

le as pour Fe mais pas pour Al.

Corrosion di�érentielle

Par hétérogénéité du métal Dans une première expériene mettons un lou en fer au ontat d'une

plaque de uivre dans une solution d'eau salée ave de la phénolphtaléïne et du K3[Fe(CN)6].
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Figure 3.4 � i = f(V ) pile Fe/Cu

On a E�(Cu2+/Cu) > E�(Fe2+/Fe). C'est

don le fer qui va être oxydé par l'eau et le

dioxygène :

• Fe est l'anode :

Fe → Fe2+ + 2e− pole −

• Cu est la athode :

1

2
O2 +H2O + 2e− → 2OH− pole +

2H2O + 2e− → 2OH− +H2

Dans la pile Fe/Cu, le fer est orrodé mais pas

le uivre.

Notons que les deux ouples de l'eau interviennent ar l'oxygène présent dans la solution est très vite

onsommé.

Figure 3.5 � Pile Fe/Cu

Expérimentalement on observe l'apparition

d'un préipité bleu de Turnbull Fe3[Fe(CN)6]2
marqueur de la présene de Fe2+ au voisinage

du lou en Fe.

Une oloration rose apparait au voisinage du

lou en Cu : elle est due à la phénolphtaléïne

et marque la présene d'ions hydroxydes OH−

.

Il se produit bien les réations préédentes. Les

ions Na+ et Cl− migrent dans la solution a�n

de maintenir la neutralité loale de elle-i.

Dans une deuxième expériene mettons le lou en fer au ontat d'une plaque de zin dans la même

solution que préédemment.
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Figure 3.6 � i = f(V ) pile Fe/Zn

On a E�(Fe2+/Fe) > E�(Zn2+/Zn). C'est

don le zin qui va être oxydé par l'eau et le

dioxygène :

• Zn est l'anode :

Zn → Zn2+ + 2e− pole − (3.1)

• Fe est la athode :

1

2
O2 +H2O + 2e− → 2OH− pole +(3.2)

2H2O + 2e− → 2OH− +H2 (3.3)

Dans la pile Fe/Zn, le zin est orrodé mais

pas le fer.

Notons que les deux ouples de l'eau interviennent ar l'oxygène présent dans la solution est très vite

onsommé.

Expérimentalement on observe l'apparition

d'un préipité blan Zn(CN)2 marqueur de la

présene de Zn2+
au voisinage du lou en Zn.

Une oloration rose apparait au voisinage du

lou en Fe : elle est due à la phénolphtaléïne

et marque la présene d'ions hydroxydes OH−

.

Il se produit bien les réations préédentes. Les

ions Na+ et Cl− migrent dans la solution a�n

de maintenir la neutralité loale de elle-i.

Figure 3.7 � Pile Fe/Zn

Par hétérogénéité de la solution expériene d'Evans

C'est le gradient en dioxygène dissout qui est

ii responsable de l'apparition d'une miropile :

• l'életrode en Fe du ba le moins

onentré en O2 dissout est l'anode :

Fe → Fe2+ + 2e−

• l'életrode en Fe du ba le plus onen-

tré en O2 dissout est la athode :

1

2
O2 +H2O + 2e− → 2OH−

Figure 3.8 � Pile d'Evans
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On retrouve le même phénomène ave l'expériene de la goutte d'Evans où les bords de la goutte

sont plus oxygénés que le entre : ils joueront le r�le de athode et le entre d'anode.

La oloration bleue est due

au préipité bleu de Turnbull

Fe3[Fe(CN)6]2 marqueur de la

présene de Fe2+.

Figure 3.9 � Goutte d'Evans

Conlusion

La orrosion di�érentielle fait intervenir des miropiles. Elle est dite életrohimique

ar il n'y a pas de transfert diret des életrons entre l'oxydant et le réduteur :

• la miroathode est la région où se déroule la rédution d'O2 en OH−

. C'est

le p�le +.
• la miroanode est la région où se déroule l'oxydation - orrosion - du métal.

C'est le p�le −.

3.4 Protetion ontre la orrosion humide

3.4.1 Protetion physique - Passivation

Protetion physique

Si le revêtement est entamé (hos...), plusieurs as se présentent :

• revêtement non métallique : la orrosion reprend

• revêtement métallique plus réduteur que le fer :

Le fer joue le r�le de athode et n'est

pas attaqué. C'est le métal de ouverture

qui est onsommé dans la miropile qui se

forme. C'est le as du zin i-ontre.

Figure 3.10 � Cas du revêtement en zin

• revêtement métallique moins réduteur que le fer :

Le fer joue le r�le d'anode et est attaqué.

Il y a même orrosion aélérée du fait de

la présene du métal de ouverture. C'est

le as du nikel i-ontre, mais aussi du

hrome par exemple.

Figure 3.11 � Cas du revêtement en ni-

kel
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3.4.2 Protetion életrohimique

Ce proédé est utilisé dans la protetion

des oques de navire omme illustré

i-ontre mais aussi pour la protetion

d'installations portuaires, de analisa-

tions enterrées, de plateformes pétrolières.

Protetion athodique : on relie le fer

à protéger au p�le − d'un générateur

életrique de telle sorte que le point de

fontionnement soit dans le domaine

d'immunité du fer. Le p�le + est relié à

une anode inerte.

Protetion anodique : on relie le fer à pro-

téger au p�le + d'un générateur életrique

de telle sorte que le point de fontionne-

ment soit dans le domaine de passivité

du fer. Le p�le − est relié à une athode

inerte.

Figure 3.12 � Protetion de oques de

navires

3.4.3 Mise en ÷uvre du zin dans la protetion de l'aier

Protetion athodique par anode sari�ielle
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