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Exercice 0 : 
1) Les branches anodiques, donc d’oxydation doivent avoir le courant qui 
augmente quand le potentiel augmente (la solution devient plus oxydante). 
A l’inverse, plus le potentiel diminue, plus la solution devient réductrice, donc 
plus le courant cathodique doit être grand en valeur absolue (car ic <0, par 
convention). 
En résumé les banches anodique et cathodique doivent être 
croissantes ! 
Donc les courbes a), c) et e) sont fausses. 
2) Seule la courbe d) présente une surtension à vide : donc le couple d) est 
un couple lent en cathode. 
3) puisque les concentrations sont égales à 1 mol/L EN=E° 
Il y a courant de saturation si le phénomène de diffusion devient limitant 
par rapport au transfert électronique. Ceci n’est possible qu’avec un 
réactif qui soit un soluté non lié au solvant.  

Courbe b d f 

EN=E° -1.2 2.1 0.8 

couple Mn2+/Mn HMnO4
-/MnO2 Ag+/Ag 

branche 
Cathodique   

réduction 
Cathodique   

réduction 
Anodique   

oxydation 

Demi 
équation 

Mn2+ + 2 e-  Mn 
HMnO4

− + 3 H+ + 2 e- 
 MnO2 + 2 H2O 

Ag  Ag+ + 1 e- 

réactif Mn2+ HMnO4
− Ag 

phase 
Soluté (non lié au 

solvant) 
Soluté (non lié au 

solvant) 
Solide : 

électrode 

saturation oui oui NON 

 
 
Exercice 1 : 
 
On fait toujours la réaction entre : 

• L’oxydant le plus fort : en bas à droite 

• Le réducteur le plus fort en haut à gauche 
 
 
 
 
 

a)    Userv      

          

          

          

   Uvide       

          

          

          
 
On a un oxydant dont la courbe est à gauche de celle du réducteur  

 pile  

Réaction de fonctionnement : Zn+2 H+ → Zn2+ + H2 
Uvide ≈ 0.9 V 
Userv(100 mA) ≈ 0.1 V 
 
b)          

          

          

          

      Useuil    

          

          

          
 
On a un oxydant (passable) dont la courbe est à droite de celle du 
réducteur  

 Électrolyse  

Réaction de fonctionnement : 2 H2O → O2 + 2 H2 
Useuil ≈ 1.7 V 
 
c)          

       Userv   

          

          

      Uvide    

          

          

          

H2  H+ 

Zn → Zn2+ 

Sur Pt 

H2  H+ 

H2O → O2 
Zn2+ 

Sur Pt 

i (A) 

E (V) 

i (A) 

E (V) 

H2  H+ 

H2O → O2 
Zn2+ 

Sur Pt 

Au  Au3+ 
Zn2+ 

Fe2+ → Fe3+ 

i (A) 

E (V) 

0.5 

0.100 

0.5 

0.100 

0.5 

0.100 



TD Chap Redox-2 : Cinétique des réactions redox 

PC  Page 2 sur 7        

 
On a un oxydant dont la courbe est à gauche de celle du réducteur  

 pile  

Réaction de fonctionnement : 3 Fe2+ + Au3+ → 3 Fe3+ + Au 
Uvide ≈ 0.7 V 
Userv(100 mA) ≈ 0.3 V 
 
Exercice 2 :  
  On donne à pH = 14 les courbes i-E de réduction de H2O en H2 sur le fer 
et sur le mercure. 

 
EN = -0.06pH = -0.0614 = -0.84 V 
ηc(Fe) = -1.2 - +0.84 = -0.36 V 
ηc(Fe) = -2.2 - +0.84 = -1.36 V 
 

Exercice 3 : préparation du manganèse 
 
a) calculons les potentiels de NERNST des 3 couples pour pH=5 et 
[Mn2+]=0.1 mo/L 
EN(H+/H2) = -0.06pH = -0.30 V  
EN(O2/H2O) = 1,23 – 0.06pH = 0.93V 

EN(Mn2+/Mn) = -1,17 +0.03-1 = -1.20 V 
 
 
 
 
La réaction la plus simple (que ce soit une pile ou une électrolyse) est celle 
entre : 

• L’oxydant le plus fort : en bas à droite 

• Le réducteur le plus fort en haut à gauche 

Donc ici c’est l’électrolyse de l’eau : 2 H2O → 2 H2 + O2 
Umin = 0.93 – (-0.30) = 1.23 V 
b) Il est possible de faire l’électrolyse de Mn2+ uniquement si la branche 
cathodique de réduction de l’eau passe derrière celle de Mn2+/Mn. Sinon 
Mn2+ restera une espèce électroinactive. 

Il faut donc que ηc,0(H+→H2) < -1.20 – (-0.30) = - 0.90V 
 : ηc  est négative. 

Dans ces conditions, on a Mn2+ + H2O → Mn + 2H+ + ½ O2 
 et (Vanode – Vcathode)i=0 = 0.93 – (1.20) = 2.13 V 
c)  
 
 
 
 
 
 
 
 

d) Ufonc = EN(O2/H2O) + ηa – EN(Mn2+/Mn) – ηc + ri 
Ufonc = 0.83 + 0.80 – -1.20 - -0.20  + 1.25 = 4.48 V = Ufonc 

e) 𝑖 = 2𝐹
𝑑𝜉

𝑑𝑡
=

2𝐹

𝑀(𝑀𝑛)

𝑑𝑚(𝑀𝑛)

𝑑𝑡
  𝑚(𝑀𝑛) =

𝑖𝑡𝑀(𝑀𝑛)

2𝐹
 

Loi de Faraday 𝒎(𝑴𝒏) =
𝟑𝟓 𝟏𝟎𝟑𝟔𝟎×𝟔𝟎×𝟐𝟒×𝟓𝟒.𝟗

𝟐×𝟗𝟔𝟓𝟎𝟎
= 𝟖. 𝟔𝟎

𝟏𝟎𝟓𝒈

𝒋
=   𝟖𝟔𝟎𝒌𝒈/𝒋   

f) L’autre réduction possible est celle de l’eau : H+ → H2 

g) 𝜌 =
𝑚𝑟é𝑒𝑙𝑙𝑒𝑚𝑒𝑛𝑡 𝑝𝑟𝑜𝑑𝑢𝑖𝑡𝑒

𝑚 𝑒𝑠𝑝é𝑟é𝑒
=

530

860
= 61.6% 

h) 𝐸 =
𝑈 𝐼𝑟é𝑒𝑙 𝑡

𝑚(𝑀𝑛)
=

𝑈 𝐼𝑡ℎé𝑜 𝑡

𝜌 𝑚(𝑀𝑛)
=

𝑈2𝐹

𝜌 𝑀(𝑀𝑛)
=

4.48×2×96500

0.616×54.9 10−3 = 2.56 107W.s.kg-1 

𝑆𝑜𝑖𝑡 𝑬 =  
𝟐. 𝟓𝟔 𝟏𝟎𝟕

𝟑𝟔𝟎𝟎 𝟏𝟎𝟑
= 𝟕. 𝟏𝟎 𝒌𝑾. 𝒉. 𝒌𝒈−𝟏 

 

Exercice 4 : Electrolyse à anode soluble : purification d’un métal  

a)  
 
 
 
 
 
 

EN=-0.84 V ηc,0(Hg) 

ηc,0(Fe) 

E (V) 
H+ 

H2 

Mn2+ 

Mn 

O2 

H2O 

H2O → O2 
Zn2+ 

Mn  Mn2+ 
Zn2+ 

-1.20 

-1.40 

1.83 

0.93 

j(A.m-2) 

E (V) 

500 

-500 

Cathode 
Cu2+ + 2 e- → Cu 
2H+ + 2 e- → H2 

Anode 
Cu → Cu2+ + 2 e-  

H2O → ½ O2 + 2 H+ + 2 e- 

- - - + 

CuSO4 à C° 
pH ≈ 0 
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Rmq : n’ayant aucune donnée sir SO4
2- on peut le supposer électro-inactif, 

ce qui raisonnable : cf. cours. 
b)          

          

          

          

      0.90    

          

          

          
L’électrolyse la plus simple entre les espèces entourées en traits pleins est 
celle entre Cu2+ meilleur oxydant et Cu meilleur réducteur. 
La tension minimale à appliquer est Useuil = 0.34 – 0.24 = 0.1 V. 

 Une très faible ddp est suffisante pour  que la réaction ait lieu. 
La bilan est alors Cuanode + Cu2+

cathode → Cu2+
anode + Cucathode. 

L’anode « se solubilise » sous la forme de Cu2+ d’où le terme d’anode 
soluble. Et à l’inverse la cathode grossit grace au dépôt de Cu. 
c) On utilise la loi de Faraday :  

Ithéo=2FdnCu/dt, soit Ithéot=2Fncu=2Fmcu/Mcu. 

 mcu =IthéoΔtMCu/(2F) = 3.000120063.54/(296484)=1.185 g=ΔmCu 

Rmq : je vous vois grincer des dents, en réfléchissant aux CS… i=3A : 
1CS… oui mais on peut supposer que la mesure a été faite avec un 
multimètre au mA prés… 
d) cf. ci-dessus 
D’une part Ni est le réducteur le plus fort, il réagit quantitativement avec 
Cu2+, ceci spontanément (sans électrolyse) pour être oxydé en Ni2+. D’autre 
part, l’électrolyse la plus facile correspond à l’électrolyse de l’ox le plus fort 
avec le ou les red le plus forts : c’est donc l’oxydation de Ni et Cu et la 
réduction de Cu2+. On a vu précédemment que Useuil = 0.1 V.  
2 réactions globales ont alors lieu : 
     (1) Ni + Cu2+

 Ni2+ + Cu  (réaction favorisée thermodynamiquement) 
Et  (2) Cu + Cu2+

 Cu2+ + Cu (réaction provoquée par l’électrolyse) 
D’après (2) la quantité de Cu2+ reste constante dans la solution, d’après (1) 
elle va diminuer et la quantité de Cu augmente. Par contre Ag ne réagit ni 
spontanément, ni par électrolyse tant que VA<0.9V. 
Donc à la cathode Cu2+ + 2 e-  Cu 
à l’anode : Ni  Ni2+ + 2 e- et  Cu  Cu2+ + 2 e- 

L’anode, constituée du cuivre impur, se désagrège en Ni2+ et Cu2+, l’argent 
restant solide va former un dépôt au fond du bécher. Le Cu2+ ainsi formé 
va être réduit sur la cathode sous forme de Cu. Au bilan le Cu formé sur 
la cathode va donc être pur.  
e)U= (EA-EC) +ri= (EN,A + ηA – EN,C – ηC) +ri = = (EN,A– EN,C) + (ηA – ηC) +ri  
U=0+0.05-(-0.10)+0.10=0.25V 

Or E=UIréelt 
Déterminons Iréel grâce au rendement faradique ρF=Ithéo/Iréel 

Ithéo=2FdnCu/dt, soit Ithéot=2Fncu=2Fmcu/Mcu. 

D’où Iréelt=2Fmcu/(McuρF) 

D’où E/mcu=2FU /(McuρF)=(296.5 1030.25)/(63.5 10-30.96)=7.92 105 j 

Or 1 kWatt.h=1 1033600=3.6 106j 

D’où E/mcu=0.22 kWh.kg-1. 
 

Exercice 5 : accumulateur cadmium-nickel. 

1- A droite : NiOOH + H+ + 1 e- → Ni(OH)2 

Vd = E°(NiOOH/Ni(OH)2) - 0.06 pH = 1.54 -0.06 14 = 0.70 V 

A gauche : Cd(OH)2 + 2H+ + 2 e- → Cd + 2 H2O 

Vg = E°(Cd(OH)2/Cd) – 0.06 pH = - 0.0614 = - 0.84 V 

 Vd > Vg  

• A droite : pole positif 

Consommation d’e-  réduction  NiOOH + H+ + 1 e- → Ni(OH)2 

Soit à pH 14 : NiOOH + H2O + 1 e- → Ni(OH)2 + OH- 

• A gauche : pôle négatif 

Production d’e-  oxydation  Cd + 2 H2O → Cd(OH)2 + 2H+ + 2 e- 

Soit à pH = 14 : Cd + 2 OH- → Cd(OH)2 + 2 e- 
 
Réaction de fonctionnement :  

Cd + 2 NiOOH + 2 H2O → Cd(OH)2 + 2 Ni(OH)2 
Rmq : on a bien la réaction spontanée : 
 
. 
 
2- fem  = Vd – Vg  
            = E°(NiOOH/Ni(OH)2) - 0.06 pH – (E°(Cd(OH)2/Cd) – 0.06 pH) 

 = E°(NiOOH/Ni(OH)2) – (E°(Cd(OH)2/Cd) = 1.54 V  pH 
La fem est bien indépendante du pH 

E (V) 
Cd(OH)2 

Cd 

NiOOH 

Ni(OH)2 

 

0.24 

H2  H+ 

H2O → O2  

Cu   Cu2+ 
Zn2+ 

0.5 

i (A) 

E (V) -0.20 

1.73 

Cu  → Cu2+ 
Zn2+ 

Ag → Ag+ 
Zn2+ 

Ni  → Ni2+ 
Zn2+ 

Ox le + fort 

Red le + fort 
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3- N’ayant aucune donnée sur les η0, mais les ½ équations faisant 
apparaitre des modifications structurales importantes, nous considèrerons 
des couples lents. 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
4- Décharge : en mode pile (réaction spontanée) 

Cd + 2 NiOOH + 2 H2O → Cd(OH)2 + 2 Ni(OH)2 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
Charge : en mode électrolyseur (réaction forcée) 

Cd(OH)2 + 2 Ni(OH)2 → Cd + 2 NiOOH + 2 H2O  
 
 

 

 

 

 

 

 

 

 

Exercice n°6 : électrolyse de l’acide chlorhydrique 

 
 

1) C’est le tracé de iglobal qui correspond à la somme des courbes I-E de 
3 couples : 
A l’anode : 

2 Cl- → Cl2 + 2 e-  (1) 

H2O → 2 H+ + ½ O2 + 2 e- (2) 
A la cathode : 

2 H+ + 2 e- → H2  (3) 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
2) Calculons les EN 

EN1 = 1.26 +0.03log(p(Cl2)/(p°[Cl-]²) ≈ 1.26 V en considérant p(Cl2)=p 

Donc Cl2/Cl- est un couple lent et ηa,0(Cl- →Cl2) = 1.4-1.26 = 0.14 V 
EN2 = 1.23 V en considérant p(O2)=p 

Donc O2/H2O est un couple lent et ηa,0(H2O →O2) = 1.8-1.23 = 0.57 V 
EN3 = 0.00 V en considérant p(H2)=p 

Donc H2/H+ est un couple lent et ηc,0(H+ →H2) = 0 – 0.1 = - 0.1 V 
3) L’électrolyse la plus facile est celle d’action de Cl- sur H+ : 

2 Cl- + 2 H+ → Cl2 + H2  
Umin = 1.4 - -0.1 = 1.5 V 

Ni(OH)2 → NiOOH 
Zn2+ 

Cd  Cd(OH)2  

-0.84 0.70 

i 

E (V) 

Cd → Cd(OH)2  

Ni(OH)2  NiOOH 
Zn2+ 

Ni(OH)2 → NiOOH 
Zn2+ 

Cd  Cd(OH)2  

-0.84 0.70 

i 

E (V) 

Cd → Cd(OH)2  

Ni(OH)2  NiOOH 
Zn2+ 

Udécharge  

 Ia 

 Ic = - Ia 

Ni(OH)2 → NiOOH 
Zn2+ 

Cd  Cd(OH)2  

-0.84 0.70 

i 

E (V) 

Cd → Cd(OH)2  

Ni(OH)2  NiOOH 
Zn2+ 

Ucharge  

 Ia 

 Ic = - Ia 

H2O → O2 
Zn2+ 

Cl- → Cl2 
Zn2+ -0.1 

1.8 1.4 

i(A.m-2) 

E (V) 

H2  H+ 
Zn2+ 

iglobal 

- i0 

Uservice 
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4) Uservice ≈ 1.75 V =(1.5 – (-0.25)) 
5) On ne doit pas dépasser Umax = 1.8 – (-0.1) = 1.9 V sinon on fait aussi 
l’électrolyse de l’eau ce qui baisse fortement le rendement faradique. 

 
Exercice 7 : inspiré de X PC 2007 
1)a) A l’aide d’un diagramme primitif, on peut attribuer les domaines 

+IV TiO2  D 

+III Ti3+  pas de domaine Ti2O3  E 

+II Ti2+  B TiO2  F 

0 Ti  A 

Tous les domaines sont d’existence sauf pour Ti2+. 
Rmq : Ti3+ se dismute en Ti2+ et en TiO2, il n’est jamais prédominent. 
b) TiO2 + 2 e- + 4H+ → Ti2+ + 2 H2O. ED/B = E°D/B –0.12 pH - 0.03log(10-6)  

 pD-B = - 0.12 V ( ne pas oublier l’unité) 
2 Ti2+ + 3 H2O → Ti2O3 + 2 e- + 6 H+, EE/B = E°E/B –0.18 pH – 0.06log(10-6)  

 pE/B = -0.18 V 
c) Dans les deux cas, Ti et Ti2+ sont instable dans l’eau aussi bien aérée 
(oxydant : O2) que dans l’eau desaérée (oxydant : H2O), l’espèce stable est 
TiO2 . Il y aura oxydation  de Ti en Ti2+ puis oxydation de Ti2+ en TiO2 . 
Solution aérée : bilan global : Ti + O2 = TiO2  . 
Solution non aérée : Ti + 2H2O  = TiO2 + 2 H2 .  
2)a) Réduction de H+en H2 : 2H+ + 2 e- → H2  
b) Il y a tout d’abord oxydation de Ti en Ti2+ (zone II ) : Ti → Ti2+ + 2 e- 
c) puis en phase III Ti2+ s’oxyde en TiO2. L’anode se recouvre au fiur et à 
mesure d’une couche de TiO2 qui la passive.  
d) L’électrode devient isolante et ne peut donc permettre l’oxydation de 
l’eau.  
e) On est dans le cas d’une micropile : on doit avoir ia= - ic et donc itot = 0A, 
on s’attend donc au départ à être à -0.44V. On a alors la réaction globale 

suivante : Ti + 2H+ ⎯→ Ti2++ H2. 
 
 
 
 
 
 
 
 

Exercice 8 : Centrale PC 2003 
1)a) Un système rapide est un système dont l'oxydation et la réduction est 
rapide dès qu'on s'écarte du potentiel de NERNST. A l'inverse un système 
est lent, si l'oxydation et la réduction sont bloquées cinétiquement sur une 
gamme de potentiel. Cette gamme est donnée par les surtensions anodique 
et cathodique de seuil (ou à vide) : ηa,0 et ηc,0. 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
b) La solution contient : H+, I-, I2, Sn4+ et H2O 
Réduction à la cathode   Oxydation à l'anode 
2 e- + I2 → 2 I-    2I- → I2 + 2 e- 

Sn4+ + 2 e- → Sn2+    H2O → ½ O2 + 2 H+ + 2 e- 
2H+ + 2 e- → H2 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
Itot est donc la somme des 3 courbes cathodiques et des 2 courbes 
anodiques représentées en trait non pleins. 
 

ic 

ia 

E 

EN 

EN 

ηa,0 ηc,0 

Système lent Système rapide 

i 

E 0.15 

H2O → O2 

0.62 1.23 Sn4+ → Sn2+ 

     I2 → I- 

H+ → H2 

itot 

I- → I2 
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b) La solution contient : H+, I-, Sn2+, Sn4+ et H2O 
Réduction à la cathode   Oxydation à l'anode 
Sn4+ + 2 e- → Sn2+   2I- → I2 + 2 e- 

 2H+ + 2 e- → H2   H2O → ½ O2 + 2 H+ + 2 e- 
Sn2+ → Sn4+ + 2 e- 

 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
c) La solution contient : H+, I-, Sn4+ et H2O 
Réduction à la cathode   Oxydation à l'anode 
Sn4+ + 2 e- → Sn2+   2I- → I2 + 2 e- 

2H+ + 2 e- → H2   H2O → ½ O2 + 2 H+ + 2 e- 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 

2) a) Réaction de dosage 

 Sn2+  + I2 → Sn4+ +  2 I- 

EI C0V0  CV  0  0 

EFav 

eq 

C0V0 – CV 
=C0V0(1-x) 

 ε  CV 
= xC0V0 

 2 CV 
=2xC0V0 

EFeq ε  ε  CVeq=C0V0  2C0V0 

EFap 

eq 

ε  CV – C0V0
 

=C0V0(x-1) 

 C0V0  2C0V0 

V, la solution contient I-, I2, Sn4+ et Sn2+, certaines espèces seront en 
quantité epsilonesque selon que l'on se trouve avant ou après l'équivalence.  
A l'équilibre, on a égalité des potentiels, donc Esol=E(I2/I-)=E(Sn4+/Sn2+) 

• x < 1 : avant l'équivalence, on choisit E=E(Sn4+/Sn2+) (car on n'a 
pas envie de calculer ε…)  

 Eav eq= E°(Sn4+/Sn2+) +0.03 log(x/(1-x)) 
Pour x=0.5, on trouve E= E°(Sn4+/Sn2+) = 0.15V 

• x > 1, après l'équivalence, on choisit E=E(I2/I-) (car on n'a toujours 
pas envie de calculer ε…)  

 Eav eq= E°( I2/I-) +0.03 log(C0V0(x-1)Vtot/(2C0V0)²) et Vtot=V0+V=V0+xVeq 

 Eav eq= E°( I2/I-) +0.03 log((x-1)(V0+xVeq)/(4C0V0)) 
 
 
 
 
 
 
b) Avant l'équivalence, la solution contient principalement Sn2+, Sn4+, I-, H+ 
et H2O. On est donc dans le cas c). Or on voit que pour i=0, le potentiel est 
mal défini puisque le couple Sn4+/Sn2+ est lent, le potentiel oscille donc entre 
+0.05 et +0.25V : il n'est pas stable. 
Après l'équivalence, il reste Sn4+, I-, I2, H+ et H2O. On est dans le cas a). Le 
potentiel à courant nul est bien défini comme EN(I2/I-) qi est rapide. 
A l'équivalence, il reste Sn4+, I-, H+, H2O. On est dans le cas c). Le potentiel 
à courant nul est TRES instable puisqu'il oscille entre 0.05V et 0.62V. 
 
3)  Si on impose un léger courant anodique, alors le potentiel de l'anode est 
parfaitement défini (cf. courbe b) et c)). 
Av eq, Esol=EN(Sn4+/Sn2+)+ηa,i 
A l'équivalence et après Esol=EN(I2/I-)+η'a,i≈ EN(I2/I-) 

0.15 

1 

x 

E 

i 

E 0.15 

H2O → O2 

0.62 1.23 Sn4+ → Sn2+ 

I- → I2 

H+ → H2 

itot 

Sn2+ → Sn4+ 

i 
ηa,i 

I- → I2 

i 
η'a,i 

i 

E 0.15 

H2O → O2 

0.62 1.23 Sn4+ → Sn2+ 

H+ → H2 

itot 
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Exercice 9 : inspiré de CCP PC 1998 
1.a. Pour la branche anodique, ia = io (exp[(2- ε )Fηa/RT] - exp[- εFηa/RT]).  
Si ηa >>0, exp[- εFηa/RT] << exp[(2- ε )Fηa/RT] 
D'où ia ≈ io exp[(2- ε )Fηa/RT] 

 ln(𝑖𝑎) = ln(𝑖0) + (2 − 𝜀)𝐹𝜂𝑎/𝑅𝑇 

Soit 𝜼𝒂 = −
𝑹𝑻

𝑭(𝟐−𝜺)
𝐥𝐧(𝒊𝟎) +

𝑹𝑻

𝑭(𝟐−𝜺)
𝐥𝐧(𝒊𝒂) == −

𝑹𝑻

𝑭(𝟐−𝜺)
𝐥𝐧(𝒊𝟎) +

𝑹𝑻𝒍𝒐𝒈(𝟏𝟎)

𝑭(𝟐−𝜺)
𝐥𝐨𝐠(𝒊𝒂) 

D'où αa +βa log(ia) 

b. Par identification, 𝜶𝒂 = −
𝑹𝑻

𝑭(𝟐−𝜺)
𝐥𝐧(𝒊𝟎) et 𝜷𝒂 =

𝑹𝑻𝒍𝒏(𝟏𝟎)

𝑭(𝟐−𝜺)
𝐥𝐧(𝒊𝒂) =

𝟎.𝟎𝟔

(𝟐−𝜺)
𝐥𝐧(𝒊𝒂) 

Pour T=298K 
 
2.a. Sur les zones cathodiques, on a 2H+ + 2 e- → H2(g). 
Sur les zones anodiques, on a  Fe(s) → Fe2+ + 2 e- 
b. Une réaction d’oxydoréduction est une réaction d’échange d’électrons. 
Les électrons cédés par le métal lors de son oxydation doivent être 
aussitôt captés par le réducteur car les électrons ne peuvent passer en 
solution dans l’eau. Ceci implique que oxydation et réduction doivent se 
faire à la même vitesse. 

Or Vox = ia/(2FVsol) et vred = |ic|/(2FVsol) = -ic/(2FVsol)  ia= - ic. 
3.a.  ne pas oublier le Eeq. 
Ea=Eeq + αa +βa log(ia) et Ec=E'eq + αc +βc log(|ic|) 

 
b. On est dans le cas d'une micropile où Ea = Ec = Ecor et ia = -ic =icor car 
l’intensité du courant global qui traverse le conducteur métallique 

i = ia + ic doit être nulle puisque le métal est isolé. 
Le potentiel de corrosion et l’intensité du courant de corrosion sont donnés 
par les coordonnées du point d’intersection des droites. 
On trouve logi=-3.68, cad icorr=2.1 10-4 A et Ecorr= - 0.25V. 
c. Le potentiel d’équilibre correspond à la frontière entre le domaine 
d’existence de Fe(s) et le domaine de prédominance de Fe2+. Le fer est 
protégé s’il est maintenu dans son domaine d’existence, cad son domaine 
d'immunité : il faut que E < Eeq. La protection cathodique du fer est 
assurée lorsque le fer est thermodynamiquement stable dans le milieu 
considéré, son rôle est alors celui de cathode siège de la réduction. Il n'est 
donc pas oxydé.  
On veut Esol < Eeq, or E'=Esol= E'eq + α'c +β'c log(|i|) < Eeq 
Soit log|i| > -2, soit |i| > 10-2 A. 
4. On peut utiliser une anode sacrificielle ou relier la pièce à protéger au 
pôle négatif d’un générateur afin qu’elle se comporte en cathode. 
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