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14. Conversion

Dans les premiers chapitres d’électrochimie, nous avons montré comment le caractére spontané
d’une réaction chimique peut étre exploité pour extraire de 1’énergie, notamment sous forme
thermique (dans le cas des réactions exothermiques) : c’est ce qui est exploité dans tous les
appareils a combustion, tels que le moteur thermique d’une voiture, les réacteurs d’un avion, une
cuisiniere... Ce type de processus se retrouve également dans la nature, par exemple dans les
réactions de fusion nucléaire exothermiques se produisant dans les étoiles.

Nous allons désormais nous intéresser a une autre forme d’énergie : I’énergie électrique. Dans
le cas des réactions d’oxydoréduction, des échanges d’électrons interviennent de maniére spontanée
et il est possible d’exploiter cette propriété pour produire de I’énergie électrique a partir d’une
réaction chimique. Par ailleurs, nous verrons que ce processus a 1’avantage d’étre (partiellement)
réversible : il est possible de forcer une réaction chimique non spontanée en fournissant de 1’énergie
électrique.

Dans ce premier chapitre, nous nous intéresserons ainsi aux aspects thermodynamiques des
réactions d’oxydoréduction et a leurs applications en termes de stockage et de conversion d’énergie
électrique. Dans un second chapitre, nous verrons les aspects cinétiques de la conversion électrique
d’énergie et en particulier les limites que la cinétique peut apporter a ce processus.

Fonctionnement d’une pile

Rappels : anode, cathode, équation bilan

Considérons la pile Daniell, I'une des piles les plus simples qui puissent &tre construites : elle
fait intervenir les deux couples d’oxydoréduction Fe>* (aq) /Fe (s) et Cu?* /Cu(s). Nous définissons
les deux électrodes par la nature de la demi-réaction qui s’y produit :

Définition L’anode est une électrode sur laquelle se produit une oxydation. La cathode est
I’électrode sur laquelle se produit une réduction.

Dans la pile Daniell, on a une oxydation a I’anode qui est I’électrode de zinc :

Zn(s) — Zn*"(aq) +2e~ (14.1)
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FIGURE 14.1 — Schéma de la pile Daniell. Source : poly de cours de Etienne Thibierge.

et on a une réduction a la cathode qui est I’électrode de cuivre :

Cu®T(aq) +2e~ — Cu(s) (14.2)
On obtient alors 1’équation bilan de la pile :

Cu®"(aq)+Zn(s) = Cu(s) +Zn’*(aq) (14.3)

Le dispositif de la pile, en séparant physiquement les deux réactifs, permet de canaliser les
électrons a travers un circuit électrique extérieur et ainsi de récupérer de 1’énergie électrique a partir
de la réaction chimique.

Bilan électrique
Bilan électrique d’une pile

La pile Daniell est un exemple d’une catégorie plus large de systémes correspondant aux piles
électrochimiques, utilisées pour convertir de I’énergie chimique en énergie électrique : une réaction
chimique se fait spontanément et libere une énergie —W, > 0 qui peut étre utilisée pour alimenter un
appareil électrique. L'énergie totale pouvant étre utilisée est limitée par la variation d’enthalpie libre
AG comme nous I’avons déja vu. Mais nous pouvons également faire un bilan électrique :

4 Capacité exigible 1 A partir de I’exemple de la pile Daniell, établir la charge maximale
gmax qui peut étre débitée par la pile en fonction du volume Vj des solutions et de la concentration
initiale ¢ en ions Cu®t et Zn?t.

Bialn électrique d’une électrolyse

Il est également possible de réaliser le procédé inverse : il s’agit de I’électrolyse. Une réaction
chimique non spontanée est forcée en imposant une différence de potentiel entre deux électrodes
suffisante pour que la réaction chimique puisse se faire spontanément. En pratique, le générateur
force les électrons a aller dans le sens opposé du sens dans lequel ils iraient spontanément. C’est le
cas, par exemple, de I’électrolyse de I’eau qui sert a former le dihydrogene :

2H,0 (1) = 2Ha(g) + 02 (g) (14.4)
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p) Cette réaction est une réaction dite de dismutation : I’eau réagit comme oxydant d’un premier
couple H,0 / H, et réducteur d’un second couple O, / H,O pour former ces deux especes
chimiques.

La réaction opposée est appelée réaction de médiamutation.

ANODE +- Battery CATHODE

Oxygen is released Hydrogen is released

Electrodes/]
{platinum)

20H" + H.0 + 2e° 2H* + 2e”

Electrolyte: water

FIGURE 14.2 — Electrolyse de I’eau. Source : theory.labster.com.

‘, Capacité exigible 2 Ecrire les demi-équations électroniques se produisant a la cathode et a
I’anode. A 1’aide d’un bilan de quantité de matiere, relier la durée Az de 1’électrolyse au courant
imposé pour réaliser 1’électrolyse, noté i, et a la masse de dihydrogene théorique produite par
€lectrolyse mp, .

Définition On appelle rendement faradique d’une électrolyse le rapport entre la masse théori-
quement produite si tous les électrons servaient a former le produit, et la masse effectivement
produite expérimentalement :

Mproduit
produit,exp
np=——"+— (14.5)
Mproduit,th

p) En pratique, le rendement faradique est souvent inférieur a 1 car des réactions d’oxydation
ou de réduction parasites peuvent se produire au niveau de 1’électrode, impliquant des ions
présents en solution ou les métaux constituants des électrodes.

Les accumulateurs

Il est possible de faire fonctionner un systéme a la fois en pile et en électrolyseur : c’est ce que
I’on appelle un accumulateur. On peut alors brancher les deux électrodes sur un circuit consomma-
teur d’énergie (on décharge alors I’accumulateur), ou bien on les branche sur un générateur et on
récupere alors de I’énergie en rechargeant 1I’accumulateur.

Encart — Les batteries lithium-ion. La plupart des batteries présentes aujourd’hui dans les
appareils électroniques sont des batteries lithium-ion. Elles sont constituées de deux électrodes
en graphite LiCe et en oxyde de cobalt LiCoO,, qui sont enrichis en lithium. Les électrodes
sont séparées par un électrolyte qui conduit les ions lithium Li* et les deux demi-équations se
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FIGURE 14.3 — Schéma simplifié d’une batterie lithium-ion. Source : C.Schultz (2016). Anti-aging
for batteries ? LC-MS method development for battery electrolytes. Shimadzu News.

produisant lors de la phase de recharge de la batterie sont :

LiCoOy = CoOy +LiT +e~ (14.6)
Ce+LiT+e =LiCq (14.7)

Lors de la décharge, les réactions inverses se font spontanément et le courant électrique qui en
résulte peut servir a alimenter un appareil électrique.

14.1.3 Bilan énergétique
Nous avons vu dans le cours de thermochimie que pour un systéme thermodynamique en
évolution monotherme et monobare, I’enthalpie libre G ne peut que diminuer. Nous allons établir
une propriété similaire dans le cadre d’un systéme qui peut échanger du travail électrique W, avec
I’extérieur. Au cours d’un intervalle de temps dt, I’énergie électrique cédée par la pile au dipole
électrique est donnée par :

—8W, = Eidt = Edg (14.8)

ol g est la charge échangée dans le sens du courant (i = dg/dr) et E est la force électromotrice de la
pile (tension aux bornes de la pile en convention générateur, et aux bornes du dipole en convention
récepteur).
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4, Caopacité exigible 3 Etablir une inégalité reliant I’énergie électrique fournie par la pile —W,
a la variation d’enthalpie dans la pile AG. En déduire que I’énergie totale que 1’on peut extraire
de la pile est limitée.

Considérons maintenant une transformation quelconque infinitésimale, nous savons qu’au cours
de cette transformation, la variation d’enthalpie libre dans la pile est donnée par :

dG = A,GdE (14.9)

Par ailleurs, nous savons également que nous pouvons calculer la variation d’enthalpie libre sur un
chemin réversible :

dG = d(U + PV —TS) (14.10)
=dU +PdV —TdS (monotherme et monobare) (14.11)
= SWpression + OWelee + 6 Qrey + PAV — TdS (14.12)
= OWelec (14.13)
=—FEdg (14.14)

car 0Qrey = TdS et Wpression = —PdV.

Q Capacité exigible 4 Relier le transfert de charge dg dans la pile a I’avancement d& de la
réaction d’oxydoréduction. En déduire une relation entre 1’enthalpie libre de réaction A,G et la
différence de potentiel aux bornes de la pile. Que vaut la différence de potentiel a 1’équilibre
thermodynamique ?

On définit ainsi le Faraday, charge d’'une mole d’électrons en valeur absolue :

Définition — Faraday. Le Faraday est I’opposé de la charge d’une mole d’électrons :
F = Npe=96500C-mol (14.15)

Nous pouvons alors réinjecter dans cette relation I’expression de I’enthalpie libre de réaction
que nous avons vue en thermochimie :

AG =Y vipi = ¥ vi (47 (T) + RT In(a;)) (14.16)

En combinant avec la loi précédente, nous obtenons alors :

1 1 V.
E=E,-E = E;V" (1 (T) +RT n(a;)) = 5 (;vi,u;’(T) +1In (Ha)) (14.17)

Nous pouvons remarquer que, a priori, le potentiel de la cathode ne dépend que des propriétés des
constituants de la cathode, et pareillement pour 1’anode. Ainsi nous pouvons identifier les termes
correspondant a £ et E_ dans 1’équation et nous obtenons :

RT . (a(Cu®*")
__ ro 24
Ecathode = E°(Cu /Cu)+n§1n< a(C0) > (14.18)
RT . (a(Zn")
__ ro 2+
Eanode = E°(Zn /Zn)+—ng7 ln< a(Zn) ) (14.19)

ol les potentiels standard E°(Cu®* /Cu) et E°(Zn®>" /Zn) sont des constantes.
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°(C 24\ _ 40 C 2+
p) Il pourrait étre tentant de définir E°(Cu®*/Cu) = woCu) gﬂ (Cu™)
n

les potentiels de référence sont définis & une constante pres pilisque seule la différence de
potentiel apparait dans 1’équation finale. On prend pour référence le potentiel standard du
couple HT /H; :

E°(H"(aq)/H2(g)) =0V (14.20)

, mais en réalité

Nous avons ici démontré (pour un cas particulier) la loi de Nernst que vous avez vue en
MPSI :

Théoreme — Formule de Nernst. Soit un couple d’oxydant réducteur Ox/Red associé a la
demi-équation électronique @Ox +ne™ = BRed. Alors, le potentiel d’une solution ol coexistent
I’oxydant et le réducteur est donné par :

e RT a(Ox)*
E = E°(Ox/Red) +~—1In (a(Red)ﬁ> (14.21)
= E°(Ox/Red) + 0'36 log (5(;0:2)3 ) (14.22)

ol on a fait I’application numérique RT /% x In10 ~ 0.06 V.

Attention! Dans le cas ou la demi-équation électronique fait intervenir d’autres espeéces (par
exemple de I’eau, des ions hydrohyde ou oxonium) il convient de toujours équilibrer la demi-
équation électronique avec des protons H. En effet, le potentiel dépend du pH de la solution et
les potentiels standard sont par convention tabulés & pH = 0 (il est ensuite possible de calculer le
potentiel standard pour d’autres valeurs de pH a partir de la formule de Nernst). On peut alors utiliser
la formule de Nernst en prenant soin d’inclure I’activité des protons a I’intérieur du logarithme,
comme pour un quotient réactionnel.

Lien entre potentiel et constante de réaction

\ Capacité exigible 5 A partir de la formule de Nernst, retrouver I’expression entre I’enthalpie
libre de réaction et les potentiels standard des couples dans le cas de la pile Daniell. En déduire
une relation entre 1’enthalpie libre standard de réaction et les potentiels standard. Exprimer la
constante de réaction en fonction des potentiels standard des couples mis en jeu.

On en déduit que, de maniere plus générale, pour une réaction chimique de la forme : Ox; +
Red, = Ox; + Red) correspondant a un échange de n électrons, la constante de réaction s’écrit :
o

K°(T) = exp <M

ﬁ(EO(Oxl/Redl) —EO(Oxz/Redz))> (14.23)

Autrement dit, la réaction va se faire spontanément lorsque le potentiel standard du couple 1 est
supérieur a celui du couple 2. On en déduit la propriété suivante :

Propriété Un oxydant est d’autant plus puissant que son potentiel standard est élevé. Un réducteur
est d’autant plus puissant que son potentiel standard est faible.

Pour établir la composition du systeéme chimique a I’équilibre, on utilise la regle dite du gamma :
I’oxydant disponible le plus puissant réagit avec le réducteur disponible le plus puissant.

Diagrammes potentiel-pH (révisions)

Cette partie est un résumé succinct du cours sur les diagrammes potentiel-pH de MPSI. Elle ne
se substitue en aucun cas a votre cours de le année.
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Diagramme de prédominance

Nous pouvons remarquer une analogie formelle entre la formule de Nernst et 1’équation qui
relie le pH d’une solution au rapport entre les concentrations d’un acide et de sa base conjuguée :

[base]
[acide]

0.06 a(Ox)*
E =E°(Ox/Red 1
(Ox/Red) + n Oga(Red)ﬁ

pH = pK, +log (14.24)

(14.25)

Ces deux relations nous permettent de définir des diagrammes de prédominance ou d’existence de
différentes especes en fonction du potentiel ou du pH : les acides sont favorisés pour les pH faibles,
les bases pour les pH élevés. De méme, les oxydants sont favorisés aux potentiels élevés, et les
réducteurs aux potentiels faibles.

‘§ Capacité exigible 6 On considere le couple Fe3™ /Fe?™, et on suppose la concentration
totale en fer égale a c. Tracer la concentration en chacune des especes en fonction du potentiel
E de la solution, et en déduire le diagramme de prédominance des especes.

Diagramme de situation

Il est possible de combiner les informations sur le potentiel et le pH afin d’établir des dia-
grammes de prédominance et d’existence en fonction a la fois du potentiel et du pH. Pour cela,
on commence en général par réaliser un diagramme de situation en s’appuyant sur les propriétés
suivantes :

— Les especes chimiques pour lesquelles I’élément étudié a un nombre d’oxydation élevé sont
prédominantes aux potentiels les plus élevés;

— Les especes chimiques pour lesquelles 1’élément étudié a un méme nombre d’oxydation
ne different que par leurs propriétés acido-basiques, ainsi la frontiere de leurs domaines de
prédominance ou d’existence ne dépend que du pH et est ainsi verticale.

N, Capacité exigible 7 On étudie le fer, qui forme les composés suivants :
Fe(s), Fe3" (aq), Fe*" (aq), Fe(OH)2(s), Fe(OH)3(s). Etablir le diagramme de situation du fer.

Equation de frontiére

Il est alors possible d’établir les équations des frontieres entre les différents domaines de
prédominance ou d’existence des composés chimiques a partir de la formule de Nernst (dans le cas
d’une frontiere entre especes de nombre d’oxydation différents) ou bien en utilisant le pK, pour un
couple acido-basique. Dans le cas ou I’'un des deux composés du couple acido-basique est solide, il
faut utiliser la constante de dissolution du couple.

Pour cela, on a souvent besoin de définir une concentration minimale au-dela de laquelle on
considérera qu’une espece est prédominante, on I’appelle la concentration de tracé du diagramme
potentiel-pH. Elle doit étre choisie proche de I’ordre de grandeur de la concentration totale de
I’élément chimique étudié dans la solution (sa valeur exacte n’a en général que peu d’influence sur
la position des frontieres du diagramme).

4 Capacité exigible 8 On donne les pK; et potentiels standard des couples intervenant dans
le diagramme du fer : E°(Fe3" /Fe®T) = 0.75V; E°(Fe*" /Fe(s)) = —0.4 V; pK,(Fe(OH),) =
—15.1; pKs(Fe(OH)3) = —38.5. Déterminer 1’équation des frontieres du diagramme potentiel-
pH du fer et tracer son allure.
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FIGURE 14.4 — Diagramme E-pH de I’eau pour une pression de tracé de 1bar et de 1076 bar.
Source : Université de Batna 2.

Diagramme de I'eau

Le diagramme potentiel-pH de I’eau est a connaitre par coeur. Il fait intervenir deux couples
d’oxydoréduction :

2H*(aq) +2e” =Ha(g) avec E°(HT/Hy)=0V (14.26)
O2(g) +4H"(aq) +4e” =2H0(l) avec E°(02/H,0) =123V (14.27)
Les courbes associées ont les équations suivantes :
E(HT /Hy) — —0.06pH
(H™/H2) p (14.28)
E(OQ/HzO) =1.23- 0.06pH

Ce diagramme est toujours a prendre en compte en solution aqueuse, car I’eau y est toujours
présente. Le dioxygene est une espece présente car elle se dissout naturellement dans 1’eau, 2 moins
que la solution ne soit protégée de I’atmosphere.

Evolution spontanée d’un mélange

Nous avons vu qu’une réaction est généralement quantitative lorsque le potentiel standard du
couple rédox associé a I’oxydant est supérieur au potentiel standard du couple rédox associé au
réducteur. Dans ce cas de figure, les domaines de prédominance des deux réactifs sont disjoints,
alors que les domaines de prédominance des produits sont superposés. On peut en déduire la
propriété générale suivante :

Propriété Deux especes dont les domaines de prédominance sont disjoints dans un diagramme
potentiel-pH vont spontanément réagir pour former des composés dont le domaine est superposé.

Corrosion

Les diagrammes potentiel-pH et le concept de pile nous permettent d’interpréter les phénomenes
de corrosion, qui posent probléme pour un certain nombre de dispositifs.

Définition
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4, Capacité exigible 9 En superposant les diagrammes de I’eau et du fer, expliquer ce qui se
produit lorsqu’un morceau de fer est exposé a de la pluie ou de I’eau de mer. Que se passe-t-il en
milieu acide ? En milieu basique ?

Définition La corrosion est le phénoméne électrochimique par lequel les métaux et alliages
subissent de leur environnement une attaque qui les fait évoluer a 1’état d’ion métallique par une
réaction d’oxydation. Dans le cas ou cet environnement est une solution aqueuse, on parle de
corrosion humide des métaux.

R) Ons’accorde, par convention, a utiliser des diagrammes potentiel-pH avec une concentration
de tracé de 10~ mol-L~! pour étudier les phénomenes de corrosion. En effet, cette concen-
tration d’équilibre dans le solution est jugée suffisante pour mener, sur le long terme, a des
dégats significatifs sur les métaux.

14.3.2 Phénoméne de passivation

On donne le diagramme potentiel-pH de 1’aluminium. Lorsqu’il est en contact avec de I’eau,
son oxydation mene a la formation de 1’oxyde Al,O3(s). Ce composé est solide et suffisamment
résistant pour protéger I’aluminium de la solution aqueuse. Ainsi, une fois qu’une fine couche
d’oxyde d’aluminium s’est formée, le métal ne subit plus aucune corrosion :

Définition On parle de passivation lorsqu’un métal subit une oxydation menant a la formation
d’une couche superficielle de solide qui vient protéger le métal de la solution. Le métal est alors
protégé de la corrosion a long terme.
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FIGURE 14.5 — A gauche : diagramme potentiel-pH de I’aluminium, avec les domaines d’ immunité,
de corrosion et de passivation. A droite : Image d’une couche d’oxyde d’aluminium observée au
microscope. Sources : Namitha, K., Rao, P, & Rao, S. A. (2022). A brief insight into the use of plant
products as green inhibitors for corrosion mitigation of aluminium and aluminium alloys. Canadian
Metallurgical Quarterly, 61(4), 429-441. NiedZzwiedZ, M., Bara, M., Skoneczny, W., Kaptacz, S., &
Dercz, G. (2022). Influence of anodizing parameters on tribological properties and wettability of
AlI203 layers produced on the EN AW-5251 aluminum alloy. Materials, 15(21), 7732.

Nous pouvons alors définir trois domaines : le domaine d’immunité, le domaine de corrosion,
et le domaine de passivation :
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Définition On appelle domaine d’ immunité du métal son domaine de stabilité dans le diagramme
de corrosion. Dans cette zone, il est thermodynamiquement stable et ne peut pas étre oxydé.
Le domaine de corrosion est le domaine de stabilité des cations solubles.
Le domaine de passivation est le domaine de stabilité des oxydes et hydroxydes solides.

Encart — La rouille en milieu tropical. Dans le cas du fer, I’action de 1’eau et du dioxygene de
I’air conduisent a la formation de la rouille Fe(OH)3. On pourrait alors penser qu’un phénomeéne
de passivation va protéger le fer, qui ne sera attaqué qu’en surface. Ce n’est pas du tout ce
que I’on observe : sans action protectrice, le métal est rapidement entierement corrodé. Ceci
s’explique par la structure microscopique de la rouille, qui est organisé par des microorganismes
et forme des structures fractales poreuses a travers lesquelles le dioxygene de 1’air et la solution
aqueuse peuvent s’infiltrer, permettant a la corrosion de toujours se produire plus en profondeur.

En Guyane, le laboratoire des Matériaux et molécules en milieu amazonien s’intéresse a
des méthodes naturelles (notamment a partir de la biodiversité amazonienne) afin de ralentir les
phénomenes de corrosion en milieu tropical.
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FIGURE 14.6 — Images de plaques de fer corrodées par la pluie (en haut, grossissement x 3000) et
I’eau de mer (en bas, grossissement x 1000). Source : Laboratoire des Matériaux et molécules en
milieu amazonien, Cayenne.
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