2. ELECTROLYSE

2.1 Condition de I’électrolyse

u>0
< =0
@ « O
V1 I= + VM2
i1 =i>0 pont salin jp=—i <0
v = v
Te— i>0 e—$
OX1 ‘ OXo
—P
b——"v] T
sy (1): anode (2): cathode e
électrode (1) : ox4/red; électrode (2) : oxo /reds
potentiel d'équilibre (i =0) : E; potentiel d'équilibre (i =0) : E5

Ey > E5> = réaction spontanée : 0x4 +red, — reds + 0x»

on veut la réaction INVERSE = on impose le sens du courant i > 0 avec un

générateur de tension délivrant : u= V1 — Vo >0
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@ o O
V|v|1 | = <+ VM2
ls =120 pont salin jp=—i <0
M —> ¢

Te— i>0 e

OX1 ,L OXy

—>
P v T
e (1): anode (2): cathode b

si />0, on a les réactions suivantes :
(1) anode (oxydation) red; - ox{+me 11 =i>0

(2) cathode (réduction) oxo + noe™ —reds io =—i<0

bilan : noreds + MoXos — No0X4 + Mreds
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on obtient a I'aide des courbes intensité-potentiel la condition sur u pour que la
réaction ait lieu, soit pour obtenir i> 0

A

u=(Vm1 -

i1>0

VMZ)r: 0

i1=i>0

A\

A\

OX4

y1 =(Vm1 - Vs),_,

Vo= (Vm2 - Vs),_,

iy =—i <0
e

i2<0

conservation de la charge : i{ =i =—i»

~

on lit donc pour i fixé les potentiels V, et V,

sur les courbes i, (V) et ir(V,)

(_onen déduit u=Wpy-WYWpp =V4—-VWo

)

[ = |'électrolyse n'a lieu que si U > Upin = [E1 +n0(ox1)}—[52 +’no(red2):
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surtensions a vide



iR
i1=i>0
iy =—i<0

re

A\

A\

\_

dans un contexte industriel, la résistance de la solution entre les électrodes peut ne
pas étre négligeable : il faut donc rajouter a la tension, lue sur le graphe, la chute de

/pour u = Uy, ON a encore i =0

on obtient / >0 en imposant :
u=[E;+mn(0xq)]-[Eo +n(reds)]
™ /

surtensions pour iy =i et i =—i

tension due a cette résistance (chute ohmique) :

>0, thermo

v= i_,é +TI(OX1)—Vn(red22+ . W, =0k
>0, cinétique >0, loi d'Ohm
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u= Ey—Ep +m(oxs)-n(redy)+ ri =e+1

H__/ ~ - )
>0, thermo >0, cinétique >0, loi d'Ohm
250 150
@ | <+ ©
VM1 A VM2
montage équivalent :
O | I
— r
e electrolyseur
< -
e+l

la force contre-électromotrice e est positive et augmente avec /, mais
peut souvent étre considérée constante dans le domaine de travalil




Psia.2l
=

2.2 Application : élaboration électrochimique des meétaux

hydrométallurgie : technique globale permettant d’obtenir les métaux par voie

électrochimique
plusieurs phases :
— lixiviation ou mise en solution des oxydes métalliques, souvent par action d'un

acide = solutions aqueuses contenant les ions métalliques
— purification qui permet de séparer les divers cations métalliques par

précipitation, cémentation ou autres techniques
— électrolyse : obtention des métaux a partir de leurs cations

cf. exercices...



3. PILES

3.1 Tension de fonctionnement

© [ &o
V1 e Vm2
i1=i<0y *@—4>o
ve o]
0X1 v E OXo
VT, v, <1
red1 7 cathode ). anode 1992

mémes électrodes que pour I'électrolyse (mémes couples, mémes activités) :
électrode (1) : 0x4/red; électrode (2) : oxo /reds
potentiel d'équilibre (i =0) : E; potentiel d'équilibre (i =0) : E5

Ey > E; = réaction spontanée : ox4 +red, — red; + 0x»



N
<29 P
® — ©
VM‘] ITI VM2
!1:’<OV ¢:2:—1>O
re” o]
0X1 ¢ > OXo
¢ B Vs Vs y [ T
e (1): cathode (2): anode red;
si i <0, on a les réactions suivantes :
(1) cathode (réduction) oxy+me —redy i1=i<0
(2) anode (oxydation) reds — oxo +noe ip =—i >0
bilan : No0Xq + Nreds — nored; + NjOXo
remarque :

électrolyseur : I'anode est la borne +, la cathode la borne —
pile : la cathode est la borne +, 'anode la borne —

dans tous les cas : anode < oxydation ; cathode < réduction
8
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on obtient a l'aide des courbes intensité-potentiel la valeur de la tension u aux bornes

de la pile quand elle débite, soit i< 0

ip=—i>0

A

i2>0

-

conservation de la charge : io = —i = -/

~

on lit donc pour / fixé les potentiels V; et V,

sur les courbes /i (V) et i)(V))

i1=i<0

\_onen déduit u=Wpy -V =V4—-Wo

)

Vi=(Vm — Vs)

n:o(redﬂi
U= (\:/M1 - Vm2),_¢
......................................................................... (red )
red, OX4
i1 <0

[:> U< Unax = [E1 +n9\(red1)J — [Ez +/n0(ox2)J quand la pile débite]

surtensionsa vide



N
A >0 /POUr U = Uy, ON @ encore j =0 )
pour /i <0 la tension de la pile est :
o u=|[Eq+n(reds)]-[Ex +n(oxz)]
lo=—1>0 N
\_ surtensions pour iy =/ et i =—i
i1 =i<0

i1 <0
si la résistance de la solution entre les électrodes n'est pas négligeable : il faut
rajouter a la tension, lue sur le graphe, la chute de tension due a cette résistance :

u= 585 +mired)-moxp)t 0 =e+td
>0, thermo <0, cinétique <0, loi d'Ohm
10
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u= E— £ +nlred;)—m(oxs)+ n_ =etr
>0, thermo <0, cinétique <0, loi d'Ohm

montage équivalent :

u>0 i<0 u>0 i">0
@ ' <+ O — —>
VM1 L1 VM2
R R
@ ©
S—  +— o1 —
+— r +— r
e pile € pile
< . < =
e+ e—1ri
convention récepteur convention générateur

la force électromotrice e est positive et diminue avec |i, mais peut souvent étre

considérée constante dans le domaine de travail

3.2 Application : accumulateurs au plomb (cf.TD)




4. APPLICATIONS DES COURBES i (V)

4.1 Cémentation
cémentation :

[ réduction du cation métallique M"" en M(s) par action d'un autre métal M'(s) ]

exemple : réduction de Ag* en Ag(s) par I'action de Cu(s)

e aspect thermodynamique

0 0 0 0
E Ag+/Ag(S) = E 1 20,80 V et E CU2+/CU(S) = E 2 20,34 V

la constante de 2Ag* + Cu(s) = 2Ag(s) + Cu®* est :

LYY ™2 080-0,34)

K=10006" " " -100.06 =2,2-10"° >> 1
: réaction totale du fait de la grande différence de potentiels standard

12
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e aspect cinétique

étude cinétique de la réaction précédente a I'aide des courbes intensité — potentiel
tracées avec une électrode d’argent pour le couple Ag™ / Ag(s) et une électrode

de cuivre pour le couple Cu?*/ Cu(s)

Cu(s)

VCOI'I'.

-

corrosion ou potentiel mixte)

conservation de la charge : ij =—ip =—i
le systeme est une pile dont les électrodes se touchent : V, =V, =

\Je point de fonctionnement est tel que i(V,,, ) =— L(V,

OI’I‘.)

V

corr.

(potentiel de

~

/

13



le caractere rapide ou lent de la réaction depend de la valeur de i) (V,,,, )

corr.

la réaction 2Ag* + Cu(s) = 2Ag(s) + Cu>* est rapide
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4.2 Attaque acide des métaux
couples:H" /Ho(g) et M"* /M(s)
0 0 — 0 0
(potentiels d'électrode a I'équilibre E; = E%; et E, # EY, si les activités #1)

e aspect thermodynamique
2M(s) +2nH" = 2M™ + nH,(g)

thermodynamique : attaque du metal M(s) avec dégagement de H,(g) si ce métal
est un réducteur plus fort que H,(g) donc si E, < E,

plagons-nous dans I'état standard : les métaux susceptibles d’étre attaqués
en milieu acide sont les métaux dont le potentiel standard est négatif

e aspect cinéetique

étude cinétique de la réaction précédente a I'aide des courbes intensité — potentiel
tracées avec une électrode du métal M pour le couple M"*/ M(s) ET le couple H* / H,(g)

15
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exemple du zinc : Zn®*"/ Zn(s) E%» =-0,76 V

Zn(s)

forte surtension cathodique n° |[Ho(g)] sur électrode de Zn(s)

— Zn(s)+ 2H" = Zn®" +H,(g) est lente

c'est le cas pour beaucoup de métaux pourtant plus réducteurs que H,(g), comme le
plomb ou le fer
en revanche, les attaques acides du sodium Na et du magnésium Mg sont rapides

16
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si on touche un morceau de Zn(s) placé dans une solution acide avec une tige
en platine, on constate que la réaction :

Zn(s)+2H" = Zn?" +H,(g) est beaucoup plus rapide

Pt(s)

Zn(s)

les transferts électroniques entre H* et H,(g) peuvent maintenant se faire également sur
I'’électrode de platine ou ils sont beaucoup plus rapides que sur I'électrode de zinc

= surtension nO [Ho(g)] beaucoup plus faible sur électrode Pt que Zn

17



5. CORROSION HUMIDE DES METAUX

5.1 Corrosion / passivation

les métaux purs sont des réducteurs , par exemple : Zn(s)
selon le domaine de pH et de potentiel, les oxydants associés peuvent étre :

— des cations métalliques (espéces dissoutes), par exemple : Zn%+
— des complexes (espéeces dissoutes), par exemple Zn(OH) 42'

— des oxydes (espéeces solides), par exemple ZnO(s).

— des hydroxydes (espéces solides), par exemple Zn(OH),(S)

pour le couple M™* /M(s), la 1/2 équation rédox est M + ne™ = M(s)
le potentiel d'électrode a I'équilibre est donné par la loi de Nernst :

0 0,06
EMn+/M(S) = E Mn+/M(S) + n |Og |:Mn+:|

e cations métalliques
méme s’il elle n'est pas attaquée, certains atomes d’une tige métallique placée dans
de I'eau pure passent en solution sous forme ionique
— excedent d’électrons a la surface du métal et couche mince d’'ions positifs autour

du métal
18
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convention : métal non corrodé si [M”q <y =107° mol-L"

~

en conséquence, dans un diagramme potentiel - pH, le domaine dans lequel un
métal n’est pas corrodé, appelé domaine d'immunité, est le domaine d’existence

Kde M(s) si on a choisi une concentration de travail ¢ =107° mol-L" -

e hydroxydes et oxydes

a pH suffisamment éleveé, [OH_J est suffisamment grande pour qu'apparaissent des

hydroxydes M(OH),(s), généralement tres stables :

M™ + nOH™ = M(OH) ,(s)

la réaction inverse a pour constante le produit de solubilité K, et si I'hydroxyde
existe, la loi de Gulberg et Waage fournit :

Ky =[mm fon~ "

19
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les oxydes M,O(s), encore plus stables, peuvent se former mais sont longs
2
. . L _ on
3 obtenir (blocages cinétiques) : aM"" +anOH™ =M,0,(s) +?H20
2

la réaction inverse a pour constante le produit de solubilité K'S, et si 'hydroxyde
existe, la loi de Gulberg et Waage fournit :

n
K, = [M”*Ja OH| ”
exemple de formation d'un oxyde a partir d'un hydroxyde : Zn(OH)»(s) = ZnO(s) + H>0O

la couche d’hydroxyde ou d’oxyde protege plus ou moins le métal d’'une oxydation
en profondeur (phénomene de passivation, tres complexe et qui dépend
beaucoup des conditions expérimentales, du pH notamment).

la qualité passivante de cette couche est liée au fait qu’elle recouvre uniformément
le métal, a sa résistance mécanique...

par defaut on appelle domaine de passivation le domaine d’existence des
hydroxydes et oxydes (especes solides) dans un diagramme potentiel-pH

20
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e complexes
a pH suffisamment élevé les complexes du métal prédominent :
M + pOH™ = M(OH) ,{P~")~

la constante de formation a partir du cation métallique et de p ligands est notée Bp

[M(OH) 5

o |

(p—n)—]

la loi de Guldberg et Waage fournit : Bp =

pas plus que les cations métalliques, ces especes dissoutes ne peuvent protéger le
métal de la corrosion
leurs domaines de prédominance sont des domaines de corrosion

21
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exemple du zinc :

E (V)
A
5 2 4 6 8 |10 2 14,
CORROSION
02}
N
=
04 Zn2* 5 2 |zn(OH),>
0,6 O
co =10 mol - L _§|
_0,8 —
o
=

diagramme potentiel-pH du zinc

22
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5.2 Corrosion humide
e aspect thermodynamique

il suffit de superposer au diagramme E - pH du métal celui de I'eau pour conclure
sur la stabilité du métal dans 'eau

- e E
considerons pour simplifier un §
seul oxydant ox(M) associé a (

3)
M(s) 02(9) ox(M)
plusieurs cas :
cas (1) : le domaine d’existence s M(s)
de M(s) n’a pas de partie 2 @)

commune avec le domaine de

» pH
stabilité de I'eau (o) ox(M) \
I M(s)

"~ M(s) est corrodé par de I'eau) | *

el . . 1
désaeree, et a plus forte raison L
par de I'eau aérée (qui contient ox(M)
O, dissout) ) M(S)
exemple : Na(s)

23
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»m

cas (2) : M(s) possede un domaine
commun avec I'eau mais pas

avec O,
\

= il n’est pas oxydé par de I'eau
désaérée, mais par de l'eau en
contact prolongé avec de l'air

on empéche ce phénomene en
déposant a la surface de I'eau une
couche de paraffine imperméable
a O, ou au contraire on le favorise
en agitant la solution

exemple : métaux nobles comme
Ag ou Cu

24
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{cas (3) : M(s) n'est pas oxydé} E
méme par de I'eau aérée
\(3)

exemple : I'or (Au) 02(9) ox(M)
M(s)
H,O
(2)
~. » pH
M
Hy(9) M) \
IM(

(1)

s)
ox(M)
(

M(s)

ces conclusions dépendent du pH :
— le domaine d’existence de M(s) et le domaine stabilité de I'eau peuvent étre

communs a certains pH, et disjoints a d’autres si les frontieres se coupent
— d’autres oxydants de M(s) peuvent apparaitre selon le pH, et notamment des

solides (hydroxydes ou oxydes) qui peuvent passiver le métal
25
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e aspect cinétique

bien que thermodynamiquement instable, le métal peut ne se corroder que tres
lentement

la vitesse de la réaction de corrosion peut étre discutée a I'aide de courbes (V') ou les
electrodes sont constituées du métal M (ox est H,O ou O, en milieu aére)

I M /
A A M
M — M
Vcorr.
| — > \/
re (0)4
M

V-| > V2

[Ia vitesse de réaction est plus faible dans le cas ou les surtensions sont plus grandes ]

26
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un autre blocage cinétique peut se produire : la passivation
exemple : on atteint des potentiels tels qu’'un oxyde métallique se forme et recouvre

I'électrode métallique

dans ce cas, la couche d'oxyde formée peut :
— empécher les atomes du métal de réagir donc I'oxydation de M(s)
— empécher également d’'autres oxydations, comme celle de H,O en O, si elle est

peu conductrice (les transferts électroniques sont alors trés lents)

>V

27
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5.3 Corrosion différentielle

soit une pile constituée par deux tiges métalliques formées de métaux distincts, par
exemple Fe(s) et Cu(s), plongeant dans de I'eau, a pH=7

couples intervenant : Fez+/et cu?t/ @ O : especes introduites

/ \
E% e po =044V  E% oo, =+0,34 V

autres couples : ceux de l'eau : O»(g) /et / Hx(9)
/V

£0 _123v B T~ osaV
o,H0 =T, H.oM, =0,

W]

W%

’
PH, /,oO -[OH‘J2

E = EO|_|2C)/H2 +0,03log = EOHZO/HZ +0,03log

2H,0 + 26 = Hy(g) + 20H

aussi

N\

2H" +2e” =Hy(9)

2
L
sz /p 2 2 2
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1
i i>0
Fe Cu
§ |
anode }_| cathode
r~¥ Fe?t OH*~

le seul oxydant introduit est H,O donc la seule réaction possible a la cathode est :
2H,O0+2e™ —» Hy(g)+20H

on a compétition a I'anode, mais la réaction prépondérante est celle entre 'oxydant
le plus fort (H,O) et le réducteur le plus fort (Fe) donc la réaction a I'anode est :

Fe(s) — Fe? +2e~
bilan : Fe(s) + 2H,0O — Fe" +Hy(g) + 20H™

le cuivre constitue donc la cathode : il n'est pas oxydé ; 'anode est en fer qui est oxydé

[ c’est le métal le plus réducteur qui est oxydé ]
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5.4 Oxygeénation différentielle

soit une pile avec deux électrodes du méme métal

exemple : deux tiges en fer plongeant dans une solution d’eau de pH neutre :

— d'un c6té, I'eau est bouillie afin d’éliminer O, dissout, et une couche de paraffine
empéche le dioxygene de I'air de diffuser dans la solution

— de l'autre c6té, on fait barboter de I'air autour de I'électrode

Fe Fe
\ .
paraffine —» et
eau bouillie— %
S F32+ OH <«
anode cathode

I'espece la plus oxydante est O,(g) : elle est réeduite en H,O et la cathode est

nécessairement du coté ou O,(g) est introduit
I'autre électrode est donc une anode, et c’est la que le fer, espece la plus réductrice, est

corrodé
30
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on a donc :
O5(9)+2H,0+4e — 40H a la cathode

Fe(s) — Fe®* +2e~ 4 I'anode

bilan : 2Fe(s) + O (g) + 2H,O — 2Fe®t + 40H"

[Ie meétal est donc oxydé dans les zones les moins oxygénées]

lorsqu’un objet en fer présente une fissure dans
laquelle le dioxygéne diffuse trés lentement, la
corrosion se produit dans la fissure et dégrade
I'objet

<+—— eau

une micro-pile s’est constituée
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5.5 Protection du fer contre la corrosion

'environnement terrestre est oxydant
(O5(g) de Tlair, eau liquide) : a part
quelgques métaux qu’on peut trouver purs
dans le sol, dont l'or, c’est sous forme
d’oxydes qu’on les trouve

on élabore les métaux en réduisant leurs
oxydes dans les hauts-fourneaux, ou leurs
cations métalliques par électrolyse

[

sans protection particuliére, les métaux  Sisu, de l'or et du sang (Finlande, 2022)
, , : de l'or pour le moment ....
sont de nouveau oxydés par l'air (corrosion
seche) ou l'eau (corrosion humide), et le
cout économique de cette corrosion est
énorme
= nombreuses techniques pour protéger les metaux
on prend I'exemple du fer : fer et acier (alliage Fe / C en faible proportion) n'ont pas

de passivation notable dans les conditions usuelles
32
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e dépots minces

dépbts minces : couche protectrice (peinture, laque,
vernis) d’épaisseur inférieure a 200 pm

méthode souvent utilisée pour protéger les constructions
métalliques, mais a renouveler régulierement, et ne
protége pas en cas de rayures

la tour Eiffel est repeinte en moyenne tous les 7 ans avec
60 tonnes de peinture...

e dépots épais, métallisation

dépbt métallique sur Fe, 200 um < épaisseur <5 mm, avec 2 cas :

— métal moins réducteur que le fer (nickel Ni), donc plus résistant a la corrosion :
Fe est protégé, mais une micro-pile apparait en cas de rayure profonde, dont Ni est la
cathode et Fe I'anode, qui peut rapidement s’oxyder

— métal plus réducteur que le fer, mais qui se passive a lI'air comme le zinc (couche
passivante de carbonate de zinc), il assure son rble de protecteur et en cas de rayure
profonde, Fe est la cathode, Zn 'anode, et Fe est toujours protégé

méthode colteuse : trempe de Fe dans Zn fusion (galvanisation) ou dépoét
electrolytique de Zn sur Fe (électro zingage)
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e anodes sacrificielles

on utilise la corrosion différentielle par exemple pour protéger une cuve en acier
enterrée, en la reliant électriquement a une électrode de zinc

Zn, plus réducteur que Fe, est corrodé par I'eau que contient la terre, et pas Fe
. I'électrode de Zn est donc une anode sacrificielle qu'il faut penser a renouveler
avant sa destruction totale

terre

{0 cathode
<«
Fe
anode ‘ "5:" \o SR
oW 42 o0 £D°§¢°°o

a0
o0
I -

~~»7nt OH 4+~
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e protection electrochimique

on peut imposer le sens du courant a l'aide d’'un générateur pour protéger une
structure en fer en lui donnant le role de cathode (protection cathodique)

pour ne pas réaliser I'électrolyse de I'eau et dépenser peu d’énergie, la tension

appliguée est telle que le courant soit quasi-nul (on profite ainsi des surtensions a
vide)

anode

inoxydable— - cathode

Fe

eau




