Chapitre C5. Exploitation des courbes i=f(E)

Mis a part les métaux nobles, les éléments métalliques
se trouvent a I’état naturel sous forme d’oxydes ou de
sels. L’Homme met en ceuvre des procédés pour
transformer ces oxydes en métaux mais les processus
naturels de corrosion raménent ces métaux a l'état
d’oxydes, cf Fig.1 : 20% de la production mondiale
d’acier « disparait » par corrosion chaque année. C’est
par conséquent un objectif prioritaire que de lutter
contre ce processus naturel par exemple avec des
anodes sacrificielles, cf Fig.2.

Figure 1

INTRO :

Le fonctionnement d’un systéme électrochimique sur les plans cinétique et thermodynamique peut étre étudié
a l'aide des diagrammes E-pH et des courbes intensité-potentiel.

On utilise ces courbes pour étudier la corrosion humide et pour analyser le fonctionnement de dispositifs
mettant en jeu la conversion énergie chimique < énergie électrique. On s’intéresse donc aux systémes
sieges de réactions d'oxydoréduction spontanées (corrosion, piles électrochimiques) et forcées
(électrolyseurs).

Buts de ce chapitre : Avec les courbes i = f(E) : interpréter les phénoménes de corrosion et analyser les
solutions pour lutter contre la corrosion ; étudier la conversion et le stockage d’énergie électrochimique.

Prérequis :
MPSI : Diagrammes E-pH

MP : C3 Thermodynamique de I'oxydo-réduction ; C4 Description des courbes i = f(E)
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A) Corrosion humide et protections contre la corrosion

1) Définitions — Agents oxydants

a) Corrosion humide — Facteurs d’influence

La CORROSION est le phénomene électrochimique par lequel les métaux et alliages subissent, de la
part de leur environnement (solution ou atmosphere) une attaque qui les fait évoluer a I'état de
cations métalliques par une réaction d’oxydation.

Les phénomenes de corrosion sont importants pour un grand nombre de métaux placés au contact

de solutions aqueuses : on parle alors de CORROSION HUMIDE.

La corrosion humide d’un métal nécessite un conducteur électronique (le métal) et un conducteur
ionique (I’électrolyte).

Lorsqu’on étudie les phénomeénes de corrosion humide, les principaux agents oxydants sont I'’eau
(H,0) ou les ions oxonium (H*) en milieu acide et le dioxygéne dissous (0,).

NB : On ne tient compte du dioxygéne dissous que si I’'on considére une solution aqueuse neutre ou
basique (*) et « aérée » ou une solution non homogeéne. Pour une solution homogéne et acide, la
contribution du dioxygéne dissous est négligeable par rapport a celle de I'eau ([Oz)] = 9 mg.Lt 3
20°C). Lorsque I'oxydant est O,, la corrosion du métal se fait sans dégagement de Hy(,.

(*)cf§A2.C

Le schéma ci-dessous représente le phénomeéne de corrosion humide.

+ un conducteur métallique permettant la circulation des
électrons entre les zones anodiques et cathodiques
* des zones cathodiques siéges
d’une réduction qui peut étre : ﬂ
— en milieu acide : v v
* des zones ano-
diques otile métal 2H*+2e7— Hy(g) an%%?c?ue BN Calﬁggsme
est oxydé : — en milieu neutre désoxygéné :
M — M+ +ne” |2 HyO +2e~— Hy(g) + 2 HO- 7\ 7\
— en milieu neutre OXYygeneé : w
Oz(d) +2 HQO +4e~— 4 HO- milieu humide
» un €lectrolyte par I'intermédiaire duquel 'anode et la
cathode sont en contact.
Facteurs d’influence de la corrosion humide :
e facteurs liés a I’électrolyte e facteurs liés au métal
- pH de la solution aqueuse Hétérogénéité de
- solution aqueuse aérée ou désaérée - surface (défauts, rayures)
- solution aqueuse homogeéne ou hétérogéne - de composition (impuretés, alliage, contact
(dilution différentielle, aération différentielle) avec un autre métal, soudure)
= influence sur la nature de I'agent oxydant : = influence sur la zone d’oxydation et la nature
H,0,H", 0,7 du métal oxydé.
- eau douce ou salée
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b) Corrosions uniforme et différentielle

Il y a CORROSION UNIFORME si toute la surface du métal en contact avec la solution est attaquée
de la méme fagon, la circulation d'électrons au sein du métal est restreinte a une zone
microscopique, cf schéma @.

Conditions : le métal a une surface parfaitement homogene et la solution a son contact est elle aussi
parfaitement homogene.

Il y a CORROSION DIFFERENTIELLE (ou non uniforme) lorsque I'attaque s'exerce de fagon différente
en deux zones de la surface du métal. Il se forme une pile de corrosion, constituée d'une zone
d'oxydation anodique bien distincte a I'échelle macroscopique de la zone de réduction cathodique.
Le courant électrique circule entre ces deux zones, par voie électronique dans le métal, par voie
ionique dans le milieu aqueux, cf schémas @ a et b.

Condition : existence d’une hétérogénéité quelconque du support (métal) ou du milieu corrosif.

® Schématisation de la corrosion uniforme

Milieu électrolytique

Distribution de zones anodiques et cathodiques de fagon
équilibrée sur 'ensemble de la surface.

MICRO- PILES DE CORROSION
2 ~€. Fe2 '( Fe*’ Fe¥, ¥~ S / f Fel* .~ %
5 9 i Ao oh )
f§ <, N ‘¢ \~>‘I \~<—’ Q~>’l
e- e e- e- Q-
Métal

@ Schématisation de deux « formes » de corrosion différentielle

Milieu électrolytique

Milieu électrolytique Na*
0.’
iy
COURANT Rupture du
. <‘ film passif H,0 + 0, OH
P e, Film passif L,
, |
A _ _
Zone [/ Y Zone
= ) -
cathodique Fe a anodique Sof Z‘nne
1\ cr ¢ cathodique
H* -
M* -t
’I
Métal plus réducteur T
(anode) Métal Zone anodique
®@a. Corrosion galvanique ®@b. Corrosion par piqires : « pitting »
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2) Interprétation de la corrosion uniforme avec les courbes E-pH et i-E

a) Aspect thermodynamique : diagrammes potentiel-pH

L'étude thermodynamique de la corrosion humide s’effectue avec les diagrammes E-pH, tels que :

- concentration de tracé (= concentration des espéces solubles) = 107 mol. L7 ;

- les phases condensées (hydroxydes, oxydes...) considérées sont les plus stables car les phénomenes
de corrosion sont étudiés sur des durées tres longues (= 1 an).

Rappels : Dans le diagramme E-pH d’un élément, on distingue trois domaines :
- IMMUNITE : domaine de stabilité thermodynamique du métal ;
- de la CORROSION : domaine ou I'élément métallique prédomine sous forme soluble ;

- de PASSIVITE / PASSIVATION : domaine oU I'élément métallique existe sous phase
condensée : oxyde ou hydroxyde solide. La corrosion du métal engendre une pellicule sur le métal
mais il n’est pas garanti que cette couche empéche toute oxydation ultérieure du métal.

Ex : - Al = la couche d’alumine est imperméable : elle protége le métal contre I’oxydation.
- Fe — la couche d’oxyde ferrique est poreuse : elle n'empéche pas I'oxydation en profondeur.

< Exercice classigue : Connaissant le diagramme E-pH de I’élément métallique M, la réaction entre
le métal M) et un oxydant (H,0 ou O;) est-elle spontanée ? Répondre a cette question pour :

-lor.

- le fer. Préciser les réactions selon le pH de la solution et I'oxydant considéré.

2
0
) 2
O pH 14 0 pH 14 0 pH 14 0 pH 14 0 pH 14
Ag Ni Fe Sn Zn

Corrosion ¢//////) Passivité () Immunité

Détails diagrammes du Fer et de I’Aluminium :
12
104" o).
0.8
0.6
iy ey
0.2 1 3+ ALO AlO" e
0.0 Al
0247y
0.4 oy f
0.6
; Passivité -0.84 S
Fe?+ 1.0 oty
- 9,4 :g-
1,67 ; 2143 Corrosion Passivation Corrosion
-1.6
-1.8
2.0
22 Al
H,O 244 Immunity
-0’62V-M“#Vein.:_":-~’_.tlv)v ; '2~6 G L b2 @ % s b B B ] o% Gk :d %A
- Immunite G 210123 456 7 8 910111213 14
S i 2

A
1,28 NV

0,77

Fe,0, H,O

Corrosion

Potential (VSCE)

. . , Vs , s pH
La corrosion, si elle est spontanée, est conditionnée par une cinétique favorable. Ce sont les courbes
i = f(E) quidonnent des informations sur la cinétique.
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b) Aspects thermodynamique et cinétique : courbes i = f(E) — Potentiel et courant de corrosion
Pour étudier la cinétique des réactions redox associées a la corrosion, on considere un systeme tel
gue toutes les espéces intervenant dans la réaction sont en contact.
On exploite les courbes i = f(E) représentant |'oxydation du métal M) et la réduction de ox; (=
eau ou dioxygene) sur M), en s’appuyant sur les mémes considérations qu’au § D du ChC4 :

- unicité du potentiel d’oxydoréduction : le potentiel d’oxydoréduction E prend une valeur

|dent|que pour tous les couples mis en contact.
- g = : les électrons cédés par red, sont intégralement captés par ox;.

+ Dans le cas de I'oxydation d’un métal (red,) par un oxydant (0ox; = eau ou dioxygéne), le potentiel
mixte est appelé POTENTIEL DE CORROSION.

+ l'intensité anodique est appelée INTENSITE DE CORROSION i, . La corrosion du métal est d’autant
plus rapide que l'intensité de corrosion est élevée.

¢ La densité surfacique de courant anodique est appelée DENSITE DE COURANT DE CORROSION j..;-

COr - e — ——— — - s

oo

__________ Rqg: Les densités surfaciques de courant anodique j, et
Hz?ﬁH cathodique j. sont exactement opposées si les surfaces
- anodiques et cathodiques sont égales.

c) Exemples — Influence du pH et du dioxygéne

¢ Corrosion en milieu acide
Agent oxydant considéré : H'(.q) — % équation de réduction : 2H" + 2e~ = Hj
Aspect thermodynamique : diagrammes E-pH superposés de I'élément M et de I'eau :
Domaines de stabilité du métal et de I'eau disjoints = corrosion spontanée.
Aspect cinétique : courbes i = f(E) de I'oxydation du métal et de la réduction de H" sur ce métal.

ix Corrosion i\ Pas de corrosion
! I
] !
!
M—— M M—— M™
. !
"oor _________ !J /!
,, ’
Lt ) E.. lr
L4 1 - | | - - C
0 ; _."‘“ E 0 Wi ...E'r
| o
¥
[
o 'L
; P ”
H, ?ﬂ‘! H* ?JrM

i Corrosion «rapide»: La corrosion du métal u Blocage cinétique : Il existe un fort surpotentiel du
i s’accompagne d’un dégagement de H, a la surface :: couple H+/H2(g) sur le métal : «immunité

-------------------------------------------------------------------------------------------------------------------------------------------------

NB : Plus le milieu est acide, plus la cinétique de corrosion du métal par H' est favorable. En effet,
plus le pH est faible, plus le potentiel de Nernst de H*/H, est élevé et plus I'intensité de corrosion
peut étre élevée.
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¢ Corrosion en_milieu neutre (ou basique) oxygéné
Le potentiel de Nernst de H,0/H, 4 diminue avec le pH. Pour certains métaux, au-dessus d’un
certain pH, le potentiel de corrosion pour les couples M"™"/M, et H,0/H, n’existe pas.
La corrosion du métal dans un tel milieu se justifie en tenant compte de O, dissous en solution.

I
. . |
Agent oxydant considéré : 0, i ) !
% équation de réduction : M(s) —M™ H,0 —— O,
02 + ZHzo +4e” =4HO™ N ' Ecor :
Aspect cinétique: courbes i = f(E) de feor ,j/ /
loxydation du métal et de la réduction de | - - . >
0, sur ce métal. ’}’ H,0O 02 E(V)
Hae—— H,0

i Milieu neutre (ou basique) oxygéné :
i Le métal est corrodé sans dégagement de Hy(g a la surface du métal.

i cinétique de la corrosion.

! La courbe de réduction de O, présente un palier de diffusion. C’est la hauteur de ce palier qui contrdle la

NB : Plus la concentration en O, dissous est élevée, plus la corrosion est rapide.

< Exercice classique : Justifier les affirmations ci-dessus.

3) Interprétation de la corrosion différentielle

a) Corrosion par hétérogénéité du milieu (aération différentielle)

== / 7.

Figure 1 Figure 2

air

Fig.1: Cas d'une canalisation en fer enterrée dans 2 sols de natures différentes (argileux a faible
teneur en 0, et sablonneux a forte teneur en 0,).
Observation : le fer rouille dans la zone argileuse donc dans la zone la moins aérée.

Fig.2 : Cas d’une piéce en fer présentant une fissure.

Observation : la corrosion a lieu dans la partie la plus profonde de la fissure, donc la moins aérée : la
corrosion se poursuit en profondeur pouvant entrainer la perforation s'il s'agit d'une plaque, cf p.3
fig. @b.

GENERALISATION : on parle d’aération différentielle lorsqu’il y a une variation de la concentration
en O; au sein du milieu dans lequel se trouve le métal.

- dans la zone la moins oxygénée, le métal se corrode ;
- dans l'autre zone, le dioxygene est consommeé ce qui tend a diminuer le différentiel d'aération.
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b) Corrosion par hétérogénéité du support (métal)

Observations :

- Dans le cas d’'un assemblage de toéles aluminium et
cuivre par un rivet sans isolation (cf figure ci-contre), on
observe I'oxydation de Al. g

- Dans le cas d’une canalisation en cuivre amenant |'eau au contact d'un radiateur en fonte (alliage
Fe-C), on observe I'oxydation de Fe au niveau de la jonction.

- Si on enroule un fil de zinc autour d’un clou en fer, on observe I'oxydation de Zn et la réduction de
0, a lieu sur Fe : https://applilocale.ac-besancon.fr/geogebra/labo/films/corrosion/corrosion.htm.

¢ Aspect thermodynamique : échelle de potentiels
On classe les couples redox selon leur potentiel standard. Plus un métal a un fort potentiel standard,
plus son pouvoir réducteur est faible et moins la corrosion est thermodynamiguement favorable.
Un métal noble est un métal qui résiste a la corrosion (E° élevé — faible pouvoir réducteur).

4 E 0 +145 V
Aud I+ A I ) K
UB ’ Platine +1.2
Pouvoir Pt - Pt Mercure +0.850
oxydant Ag" T Ag Argent +0.794
croissant cu?t 4+ cu Cuivre +0.337
. Hydrogéne O
H T H Plomb -0.126
Pb?* —+ Pb Etain -0.14
Nickel -0.23
Sn** 4 S
r.1 n Cadmium -0.402
Ni#* 4 Ni Fer -0.440
Fe* - Fe Pouvoir Zinc_ ) -0.763
o L oor réducteur Alumlplym -1.66
croissant Magnésium  -2.371
Zn? - Zn
A Al i Potentiels standards des couples apparaissant dans I'échelle. !
i En toute rigueur, il faudrait comparer les potentiels de ‘!
Mg* -+ Mg ' '

i corrosion mais leurs valeurs ne sont pas tabulées... :

GENERALISATION : on parle de corrosion galvanique lorsqu’on a 2 métaux en contact, cf p.3 fig.@a :

- le métal le plus réducteur est corrodé : ce métal joue le role d’anode ;
- la réduction de I'agent oxydant a lieu sur le métal le moins réducteur qui joue le réle de cathode.

¢ Aspect cinétique : courbes i = f(E) = nature des électrodes
Une réaction d'oxydoréduction se produit spontanément entre I'oxydant le plus fort et le réducteur
le plus fort de couples redox mis en présence (constante d’équilibre la plus élevée), cf TP9.

i
1 ! I}
I !

i r
Zn——Zn* Fe—+sFe®
’ I

'cor, ZnFeencontact - -——------------ /
’ /
- s
f P - E,
fcor_ Fe seul -

- cor, Fe seul
Teor, Znseul F-=-5-25-2 1 - -

0

my

Er:nr, ZnFe en contact

< Interprétation a connaitre : Dans le cas d’un contact Fe/Zn, avec les courbes i = f(E) ci-dessus,
interpréter le phénomene de corrosion galvanique.
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4) Protection contre la corrosion

Pour lutter contre la corrosion, on peut faire en sorte :
- d’éviter le contact entre le métal a protéger et le milieu corrosif : protection par revétement ;
- de ralentir / éviter I'oxydation du métal : protection par anode sacrificielle ou par courant imposé.

a) Anode sacrificielle

On peut protéger un métal en le mettant en contact avec un métal plus réducteur.

Cette méthode de protection se justifie de la méme fagon que la corrosion galvanique (§ A.3.b) :
Le métal protecteur est nommé ANODE SACRIFICIELLE car il subit une oxydation alors que le métal a

protéger sert de cathode pour la réduction de H,0 ou de O, et ne subit alors pas d’oxydation.

Cette technique est particulierement utilisée

pour la protection des coques de bateaux.

des anodes sacrificielles en zinc.

b) Protection par revétement

Il faut remplacer régulierement les pieces de métal protecteur.

Dans le cas du fer, on utilise le plus souvent

On peut isoler le métal a protéger en I'entourant d’un film plastique, d’'un vernis ou d’une peinture.
Pour que la protection soit efficace, il faut que le revétement reste intact (absence de rayures). Afin
de rendre ce revétement plus résistant, on peut réaliser un REVETEMENT METALLIQUE avec un
métal moins réducteur (cf @) ou plus réducteur (cf @) que le métal a protéger.

Discussion a connaitre : conséquence d’une rayure du revétement métallique d’une piéce en fer

@® Si on recouvre le fer par un métal moins
réducteur (Nickel, Etain...) alors celui-ci
protegera le fer en I'absence de toute rayure.

Cependant dés qu’une rayure apparait a la
surface du métal, le fer sera oxydé et ce de fagon
accélérée (cf § A.3.b), on a corrosion par piqdres.

@ Si on recouvre le fer par un métal plus
réducteur (Zinc, Aluminium...) le fer sera protégé
de la corrosion méme lors de I'apparition d’une
rayure (cf § A.3.b).

Pour le zinc, on parle d’électro zingage (dépét par
électrolyse) ou de galvanisation (dépét par
immersion dans Zn)).

Plague de fer étamée : on applique une trés mince
couche d’Etain (Sn), métal moins réducteur que Fe.
Cette technique est utilisée dans l'industrie
alimentaire pour l'intérieur des boites de conserve qui
n'est guére soumis a des fissures ou a une
dégradation.

La couche de Zinc, métal plus réducteur que Fe, fait
office d'anode. Le fer sous la surface de zinc restera
protégé. On observe une attaque uniforme étendue
de Zn. Malgré la faible épaisseur de la couche, du fait
de sa grande superficie, Zn protége durablement Fe.
D’autant plus que Zn sera passivé par une couche
d’oxyde de zinc.
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c) Protection électrochimique par courant imposé — protection cathodique

Cf annexe 1 pour 'exemple du béton armé.

Pour empécher I'oxydation d’'un métal, on doit faire en t—:__,/‘ii%\\__
sorte qu’il s’agisse de la cathode (siege de la réduction). lignes électriques
[ aeriennes

x redresseur

Pour cela, on peut relier le métal a protéger a un générateur
et une électrode. Le métal est lié au pole négatif du
générateur. Le choix du potentiel permet de se placer dans
la zone d'immunité du métal a protéger.

Cette technique est particulierement utilisée pour les réseaux
enterrés de canalisations, notamment les pipelines. L’anode
utilisée est une électrode peu chére, en carbone par exemple.

glectrode en

en fonte graphite

d) Passivation — protection anodique

Elle concerne les métaux passivables qui forment un oxyde imperméable et résistant les protégeant

de la corrosion (cf § A.2.a).
On fait subir au métal un traitement oxydant pour accéder a la zone de passivation.

C’est le cas de I'aluminium anodisé (cf § B.3) utilisé dans la fabrication des volets roulants ou de
clétures.

En pratiqgue, peu de métaux purs se passivent réellement. C'est I'une des raisons de l'utilisation
d’alliages : ajouter un hétéro-élément (Chrome par exemple) au métal peut permettre une
passivation plus facile et/ou plus robuste en surface du métal.

Interprétation du phénomene de passivation sur une courbe i = f(E):

< Exercice classique : cas du fer

A pH = 4, a I'aide d’'un montage a trois électrodes (CE = Pt), on mesure l'intensité dans une anode
de fer en fonction du potentiel qui lui est imposé.

i Fe

D 0,77

pH

wQO:;(b)

C 0,62 —

E F‘E(S)

A

Justifier les variations du courant lors de I'augmentation du potentiel en précisant les réactions qui
ont lieuen A, B, Cet D.
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B) Energies chimique et électrique : conversion et stockage

1) Systémes électrochimiques - Rappels

* PILE : systeme permettant de convertir de I'énergie chimique en énergie électrique.
Son fonctionnement est basé sur une réaction d’oxydoréduction spontanée.

¢ ELECTROLYSEUR : systeme permettant de convertir de I'énergie électrique en énergie chimique.
Son fonctionnement est basé sur une réaction d’oxydoréduction non spontanée, ce qui explique la

nécessité d’un apport d’énergie pour forcer la réaction.

+ Un ACCUMULATEUR peut fonctionner en récepteur pour convertir I’énergie électrique fournie par
I’extérieur en énergie chimique (phase de charge) qui sera ensuite convertie en énergie électrique
dans le processus de décharge. Un accumulateur permet ainsi de stocker I’énergie, sous forme
chimique, pour l"utiliser ultérieurement.

2) Lien entre fonctionnement d’une pile / d’un électrolyseur et courbes i = f(E)

a) Position du probléme

+ On note (1) I'électrode correspondant au pole négatif du systeme électrochimique et on note (2)
I’électrode correspondant au poéle positif.

On note U la différence de potentiel aux bornes des électrodes (Up pour la pile et Ug pour
I’électrolyseur).

U=E+_E_=E2_E1
Vv U, d’aprés la loi des branches, ona:

i=i,=—i,

Circuit extérieur
. ™
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b) Cas d’un courant nul : tension a vide / tension de seuil

Pour décrire de facon compléete le fonctionnement d’une pile ou d’un électrolyseur, il faut compléter
I’étude thermodynamique par des considérations cinétiques.
¢ La tension a vide d’une pile est la tension maximale a ses bornes :

Uo = Enernstz — Enernst1 — No,a1 T No,c2
¢ La tension de seuil d’un électrolyseur est la tension minimale a appliquer entre ses bornes :

Us = Enernstz — Enernst1 + No,a2 —MNo,c1
avec 1), les surpotentiels a vide / de seuil avecny . < 0 et g, > 0.
Si les surpotentiels a vide sont nuls, on retrouve les prévisions thermodynamiques.
Les surpotentiels dépendent fortement de la nature des électrodes (cf ChC4 § C.1-3). Le choix des
électrodes’, en particulier pour une électrolyse, est donc important pour un industriel, cf TD.

’ Rq : ce sont souvent des électrodes en graphite ou en métal inerte (Pt) qui sont utilisées mais il existe
des électrodes nettement plus élaborées.

Courbes i = f(E) associées :
Pile Electrolyseur

c) Cas d’un courant non nul

Dans le cas ou i = i, = —i. # 0, la tension aux bornes de la pile / de I'électrolyseur differe de la
tension a vide / de seuil du fait des aspects cinétique et ohmique :
- Lorsque la pile débite un courant, la tension a ses bornes est inférieure a la tension a vide du
fait des surpotentiels anodique et cathodique et de la chute ohmique.
- Pour qu’un courant circule dans I'électrolyseur, la tension a appliquer devra étre supérieure
a la tension de seuil afin de vaincre les surpotentiels anodique et cathodique et la chute
ohmique.

Les courbes i = f(E) rendent compte des termes thermodynamique et cinétique de la tension U
mais pas de la partie ohmique due a la résistance interne du systeme électrochimique.

On note R la résistance interne de la pile ou de I’électrolyseur provenant de sa constitution :
résistances des conducteurs ioniques (solution électrolytique) et électriques (électrodes).

BILAN :
Fonctionnement en pile :

Up = ENernstZ — Enernst1 + _ﬂcz —MNa1 — RI< U,

: I IR
Fonctionnement en électrolyseur :
UE = ENernstZ - ENernstl + Mgz —MNe1 + RI > US

\ y }\Y}\_Y_/

thermodynamique cinétique ohmique

avec 1 les surpotentiels avecn, <ng. < 0etng, >ny, > 0.
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Red1—s Oxi Electrolyseur

Redz —— Ox2

E Nernst2

ENernstl ENernstZ

nto

-—

Redz¢—— Oxz : Red1¢—— Ox1

Allure de la caractéristique d’une pile :
Vee[ V]

&
~1V Pertes d'activation

Pertes Ohmiques

Pertes de Concentration

/

I X SR

Zone de travail habituelle

Jre [Afem?]

Basse densit€ de courant Haute densité de courant

Courbe de polarisation de la pile & combustible monocellule.

* Plus la résistance de la pile est importante, plus la tension a ses bornes sera faible.
Plus la résistance de |'électrolyseur est importante, plus la tension appliquée devra étre élevée.

* Pour minimiser la chute ohmique, il faut utiliser des solutions électrolytiques* concentrées.

— Cela explique le choix de solutions électrolytiques trés concentrées en acide sulfurique dans les
batteries au plomb.

— L’eau distillée est trés peu conductrice ainsi I'électrolyse de I'eau est réalisée dans une solution
rendue conductrice par I'ajout d’additifs : potasse K',HO™ ou soude Na*, HO™ ou acide sulfurique 2 H,
S0,* (cf TP9). Ces additifs sont tels que K*, Na* et S0,* sont électro-inertes.

Le choix des additifs pour une électrolyse est donc important pour un industriel.

+ L'utilisation de ponts salins ou de membranes qui séparent les compartiments anodiques et
cathodiques augmentent la résistance interne du systeme.

NB: Les courants limites de diffusion, le domaine ‘ |
d’inertie électrochimique du solvant ou la présence de
plusieurs especes électroactives imposent une tension
Ue maximale pour un électrolyseur, cf graphique ci-
contre.

2 Quelle tension imposée a I'électrolyseur est la plus
judicieuse ?

ChC5. Exploitation des courbes i=f(E) 12 MP La Fayette




d) Rendement faradique
Pour comparer les performances d’un électrolyseur sur le plan chimique a sa consommation
électrique, on introduit le RENDEMENT FARADIQUE :

charge utile _Qy

= Charge totale consommée _ Q,

On considere une durée At de fonctionnement de I'électrolyseur.

Qu = nF

Avec n, la quantité de matiere d'électrons (en mol) consommée par la réaction utile et F la
constante de Faraday.
Q. = IAt
Avec I l'intensité du courant supposée constante.

Les charges Q,, et Q. peuvent ne pas étre égales a cause de réactions parasites qui consomment une
partie de la charge apportée a |'électrolyseur.

La maitrise de la composition de I'électrolyte pour une électrolyse est donc importante pour un
industriel afin de maximiser le rendement faradique.

< Exercice classique :
Un électrolyseur industriel de capacité moyenne peut produire par électrolyse de I’eau 1000 m>-h™*

de dihydrogene dans les conditions normales de température et de pression.

i) Calculer le courant électrique nécessaire a cette production dans I’hypothése d’un rendement
faradique de 100 %.

ii) En pratique, il faut imposer un courant de 2,9-10° A. Déterminer le rendement faradique de cet
électrolyseur.

3) Autres applications de I’électrolyse

Outre le stockage d’énergie, I’électrolyse est également utilisée dans I'industrie métallurgique pour la
purification de métaux (cf TD) ou pour réaliser un dépot (cf ci-aprés et TD).
Exemple de I'aluminium anodisé: On réalise un dépot

d’alumine Al,03(y sur une piéce en aluminium par e-1 . 6_ le-
électrolyse en provoquant, sur la piéce, la réaction suivante : U | Pt
2Al(5) + 3H,0 - Al,04(5) + 6~ + 6H* [ A
Sur la 2° électrode, on a :
2H™ +2e™ = Hy(y)
On réalise donc le montage ci-contre. s H+
Connaissant le rendement faradique, on peut déterminer la

masse de produit formé pour une durée donnée, cf TD.
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C) Méthode

g

Détermination
de la réaction
(spontanée /
forcée) au sein
d’un systeme

électrochimique

@ Faire I'inventaire des réducteurs et des oxydants présents dans le systéme.
@ Ecrire les % équations d’oxydation et de réduction correspondantes.
@ Ecrire les relations de Nernst correspondantes et calculer les potentiels de Nernst en
utilisant les données et / ou les conventions.
En I'absence de données suffisantes, on fait I'approximation Epepnse = E°.
@ Construire les courbes i = f(E) :

Placer les différents potentiels de Nernst sur I’axe des abscisses ;

Tenir compte des éventuels surpotentiels anodiques / cathodiques pour chaque %
équation ;

Tracer I'allure des branches anodiques et cathodiques pour chaque % équation.
® a) Sila réaction recherchée est spontanée (corrosion ou pile) :
Les % équations qui ont lieu correspondent aux branches telles que le courant de
corrosion ou de court-circuit est le plus élevé.

b) Si la réaction recherchée est forcée (électrolyseur ou recharge accumulateur) :

Pour une tension appliquée minimale, les % équations qui ont lieu correspondent aux
branches les plus proches.

ChCS5. Exploitation des courbes i=f(E) 14 MP La Fayette




Annexe n°1 : Exemple des ferraillages (acier) dans le béton

Pour protéger I'acier, il faut que son état soit situé dans la zone d'immunité ou de passivation.
Trois solutions envisageables :

- soit déplacer le point vers le bas jusqu’a la zone d’'immunité en abaissant le potentiel. On
parle de protection cathodique. Elle peut étre réalisée soit par protection cathodique par courant
imposé (utilisation des aciers comme électrodes négatives d’une source de courant continu — ex:
protection des pipelines), soit par couplage avec une anode sacrificielle en Zn ou Mg (— ex:
protection des coques de bateaux).

— Solution inadaptée dans le cas d’acier noyé dans le béton.

- soit déplacer le point significatif vers le haut dans la zone de passivation par protection
anodique. Le potentiel de I'acier est élevé par oxydation dans le domaine de passivation, dans lequel
le métal peut étre recouvert d’un film d’oxyde : protection anodique par potentiel imposé.
Inconvénients : corrosion accélérée si le film est poreux ou non continu, cf corrosion par pig(ires p.6.
— Solution inadaptée pour le béton car elle nécessite un désenrobage de |'acier par rapport au
béton.

- soit déplacer le point significatif vers la droite dans la zone de passivation, par
alcalinisation. Il faut donc placer I'acier dans un milieu basique. Quoi de mieux que le mortier de
ciment (présence de carbonate de calcium CaCOs) pour maintenir durablement un tel pH.

Pour que le milieu reste alcalin, il faut mettre une épaisseur suffisante de mortier, de facon a ce que
la carbonatation (dioxyde de carbone de I'air diminue le pH du milieu) n’atteigne pas I'acier a bref
délai.

— Solution retenue pour la protection de I’acier dans le béton.

E F 5
Protection
anodique
o‘ 1 9 V ............ \‘[ SR .E
Passivation
0,03V Alcalinisation
oV - Corrosion
Protectiony Corrosion
cathodique
Immunité
—>
Diagramme approximatif pH
s o 8 10 14
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Annexe n°2 : Stockage d’énergie sous forme de dihydrogéne

La production de dihydrogéne par électrolyse de I'eau et sa consommation dans une pile a
combustible jouent un réle clé pour développer [I'utilisation du dihydrogéne comme vecteur
énergétique (moyen de stockage et transport).

o Electrolyte

2 ’ Cathode

Pile @ combustible

Anode

Eau (1,00 Electrolyse

Haga: HE

iy ¢ == === & anode

0,00V

0,00V

_____________________________

|

nnnnn

: T T R e
Electrolyseur Navibus des transports
en commun de I’Agglomération Nantaise
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Annexe n°3 : Comparatif d’accumulateurs

Les accumulateurs comme les piles fournissent une énergie électrique facilement transportable
(autonomie) et ont I’avantage de pouvoir fonctionner de facon réversible, c'est-a-dire d’étre rechargés
par électrolyse. Une batterie est constituée d’un ensemble d’accumulateurs associés en série ou en
paralléle.

Le schéma suivant présente, selon les gammes de puissance nécessaires, les domaines actuels ou

I’utilisation de batteries est un enjeu a la fois technologique, économique et de développement de notre
société.

Appareils Portables

Ph 7-1 D

1-100Wh

Mieux gérer Favoriser le
les ressources en énergies développement
renouvelables de notre planéte du transport électrique

Vent Soleil Marées Electrique

Les technologies ont évolué, prenant en compte les besoins croissants en énergie massique stockeée, la

sécurité, le coit, les aspects écologiques liés a la toxicité et au recyclage de certains matériaux
constituant les accumulateurs.

: 18003y
/% = Pile Volta \

o Piles Danigli, Leclanché
» [ 'électrochimie qui les sous-tend \
: T 900\\\

) Les batterles rechargeables \
. I La technologie plomb-acide \
+ Les technologies nickel (Nl-Cd Ni-MH,. ) 2000 \

* Les technologies Li-ion,..) \
\

N

Actuellement, les technologies les plus utilisées sont les accumulateurs au plomb, au nickel et au
lithium.
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Doc 1 — Caractéristiques des accumulateurs

Les caractéristiques des accumulateurs sont résumées dans le schéma ci-dessous :

Le POTENTIEL {AE, Volts) La CAFACITE {(Q, Coulomb,

- Nature des couplas radax Farad Ei'_',.l', Ah)
= Etat d'avancemant de la réaction

- Nature des couples redox
- Quanlité de maliere

i1
b

E 1
i,
POTENTIEL | §
i
! Mambre de charges electrigues echangées (Coulombs)
Energie spécifique Puissance sp&cifique
(Whilitre, Whikg) CAPACITE (Wilitre, Wikg)

On cherche a augmenter la densité d’énergie stockée dans une pile (maximum d’énergie dans un
minimum d’espace ou pour une masse minimale).

Suivant les technologies, les propriétés des accumulateurs différent :

e Une  premiére  classification peut se  faire suivant D’énergie  massique.
Pb/acide, NifCd, Ni/MH,
NiH
Accumulateurs ™ | oy icn Li

W —
3 —_— 400
a 14 = ]
= \ s
T L ~ 2
= — 300 °
s | 3 2
= on o g
a2 ; g g
o | < 200
E Anode : oxidation. Cathode : reduction. >
1 al
2 | | punng disnarge - cathode ==fand anode ==— 100
g | & |
) . A =
E ! Réactions reversibles w oL Plus legére
' - T I T I I I
MNombre de charges électriques 0 50 100 150 200 250
échangées (Coulombs) Energie massique (Wh/Kg)

Prenons ’exemple du vélo avec assistance électrique, trés développé en Chine (200 millions de VAE
environ). Pour parcourir 40 a 50 km, I’énergie électrique nécessaire varie de 300 a 360 Wh (36V,
8 4 10 Ah). Selon le type de batterie, la masse peut varier de 3-4kga 13-14 kg !

Lead -Cd Ni-MH ( Li-ion
13 - 16 kg a8 = 8.7 kg . 3.4 kg
5 =W re \EITE T

DY A=
\
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e Une autre classification peut prendre en compte les performances en puissance ou en énergie :
Super-

100004

1 000

100

-
(=]
1

: L] L}
10 100 1 000
ENERGIE SPECIFIQUE (Wh/kg) == AUTONOMIE

PUISSANCE SPECIFIQUE (W/kg) === ACCELERATION

Tout dépend si on privilégie I’autonomie ou une puissance €levée (pendant un temps plus court).

* On peut encore classer les différents types d’accumulateurs en prenant en compte leur
cyclabilité (nombre de cycles charge-décharge admissibles), si le parameétre important est la
durée de vie de la batterie.

e On peut enfin distinguer les accumulateurs par leur capacité d’autodécharge (décharge
spontanée en cas de non utilisation par réaction du solvant avec les matériaux des électrodes).

Doc 2 - L’accumulateur au Plomb
C’est le plus ancien et le plus commun des accumulateurs, inventé par Gaston Planté en 1859, grice
auquel démarrent tous les moteurs thermiques. Il utilise deux couples électrochimiques du plomb, qui

est présent a trois nombres d’oxydation.
Ses caractéristiques sont résumées sur le schéma suivant :

)

+ VA~ -

PbO, — Pb

— T\ 507

PBSO, |~y SO PbSO,

H,S0,/H,0
PbO,(s) + 4H™ +50 D+ 2e- AE=20V Pb(s) +§0D
S PLSO,(s) + 2H,0 - S PbSO,+ 26

e Batteries de service pour vehicules thermiques
e Batteries industrielles (support au réseau, traction lourde)

@ son codt (100 €/kWh)

O Energies et puissances spécifiques faibles (25-35 WhiKg; 60-120Wh/l)
Cyclabilité réduite et vie calendaire faible en température (1000  cycles
durée de vie réduite de moitié lors d'une é&lévation de température de

10°C)
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L’acide sulfurique utilisé comme électrolyte (appelé communément vitriol), est un composé chimique
de formule H,S0,. C'est un acide minéral dont la force est seulement dépassée par quelques
superacides. Il est trés corrosif, dangereux par contact.

Le plomb est un métal toxique, donc doit &tre impérativement recyclé.

L’autodécharge de cet accumulateur est due aux réactions chimiques du solvant avec les matériaux des
électrodes .

Doc 3 - L’accumulateur Nickel métal hydrure : NMH

Cet accumulateur a remplacé, dans les années 1980, I’accumulateur cadmium nickel interdit a cause du
caractére trés polluant du cadmium (sauf dans les applications ferroviaire et aéronautique ou sa forte
puissance spécifique le rend indispensable).

Ses caractéristiques sont résumées sur le schéma suivant :

Ni(OH), ﬁ@‘- MH,
1l
NiOOH M
q Electrolyte aqueux (KOH)
Ni(OH),(s) + OH" 5 NiOOH() +H,0+¢ A\ o+xe & MH, +xOH

Energie volumigque (310WhiL)
Cyclabilité
Performances

Forte puissance
80 thkg
; ) 200-1350 W/kg
L_':outs des matériaux 600 |
Energie massique (80Wh/kg) R

A T’électrode positive, les protons s’intercalent progressivement entre des feuillets d’oxyde de nickel.
Il n’y a pas de rupture de liaisons de valence.

1997, Toyota Prius

A D’électrode négative, le couple est constitué d’eau solvant comme oxydant et pour le réducteur
d’hydrogéne au nombre d’oxydation —I (hydrure) fixé dans un métal adéquat. Il n’y a qu’une phase
solide qui contient plus ou moins d’hydrogéne qui s’ intercale dans la structure métallique.

De nos jours, les batteries d’accumulateurs NiMH équipent les voitures hybrides (moteur a combustion +
moteur électrique) car elles supportent de forts courants de charge et de décharge. Ces accumulateurs
alimentent également les appareils portatifs car ils sont légers et sans « effet mémoire ».

Si ces accumulateurs présentent des avantages écologiques par rapport aux accumulateurs Ni-Cd,
I"utilisation de la potasse (KOH) nécessite encore un traitement spécifique.

Accumulateurs au Lithium
CfChC3 §C4.d
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