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Correction du devoir maison d'électrochimie

CCP MP 2015

I.1 On rappelle les règles essentielles permettant de déterminer la con�guration électronique d'un élément :
• Règle de Klechkowsli : L'ordre de remplissage des sous couches (caractérisées par les nombres n et ℓ
) est celui pour lequel n+ ℓ croit. En cas d'égalité de cette somme, la sous couche de nombre n le plus
petit est occupée en premier.

• Règle de Hund : si un niveau d'énergie est dégénéré et que le nombre d'électrons n'est pas su�sant
pour remplir ce niveau, l'état de plus basse énergie est obtenu en utilsant un nombre maximale d'OA,
les spins des électrons non appariés étant parallèles.

• Principe de Pauli : deux électrons d'un atome ne peuvent pas être dans le même état. Les quadruplets
(n, l,ml,ms) ne peuvent pas être égaux. Chaque orbitale atomique contient donc au maximum deux
électrons de spin opposés.

I.2 Z(Cr)=42-18=24
On en déduit la con�guration du chrome :

1s2 2s2 2p6 3s2 3p64s23d4

Cr est sur la 4ième ligne et la 6 ième colonne (il possède 6 électrons de valence).

I.3 Les 5 OA 3d vont avoir tendance à être remplies par des électrons de même spîn (règle de Hund) et
l'état 4s13d5 sera plus stable.

I.4 Un isotope du Cr possède le même nombre de protons (Z identique) mais un nombre de neutrons
di�érents ( nombre de masse A di�érent).

Le nombre de neutrons pour les di�érents isotopes est : N(50Cr) = 26 N(52Cr) = 28 N(53Cr) = 29
N(54Cr) = 30

I.5 On sait que si xi est la proportion de l'isotope i du chrome de masse molaire M(i),

M =
∑
i

xiM(i)

On a donc

M = 51, 996g.mol−1 = 51, 996u.m.a

Puisque d'après la dé�nition, 1u.m.a = 1g.mol−1

I.6 Il faut déterminer d'abord les nombres d'oxydation puis savoir quelle est l'espèce présente à haut pH.
Il su�t pour cela d'écrire les équilibres acido-basiques :

2Cr3+ + 6HO− = Cr2O3 + 3H2O

On constate que Cr2O3 sera présent à pH basique.

Cr2O
2−
7 + 2HO− = 2CrO2−

4 +H2O

CrO2−
4 sera présent à pH basique. On obtient alors :

Espèce Cr Cr2+ Cr3+ Cr2O3 Cr2O
2−
7 CrO2−

4

NO 0 +II +III +III +VI +VI
F E C D A B
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I.7 Les droites correspondanst aux couples de l'eau ont été rappelées en cours :
E = −0, 06pH pour la droite du bas concernant le couple H+/H2

E = 1, 23− 0, 06pH pour la droite du bhaut concernant le couple O2/H2O

I.8 Le chrome n'a pas de domaine commun avec celui de l'eau ni avec celui de O2. Il est donc oxydé par
l'eau désaérée et par l'eau aérée (qui contient O2 et H2O).

I.9 L'oxyde responsable de la passivation est Cr2O3. La couche de Cr2O3 recouvre l'acier forme un �lm
stable et protecteur de la corrosion.

I.10 On réalise un montage à trois électrodes :

mV mA

(T) (A)EC

i

EC sert à mesurer le potentiel de l'électrode de travail (T) en acier.
La contre électrode (A) permet simplement le passage du courant.
On mesure à l'ampèremètre i = jaS où S est la surface immergée de (T).

I.11 La zone de passivation correspond à E ∈ [0; 1, 2V] zone dans laquelle Cr2O3 est stable et se forme par
la réaction

2Cr + 3H2O = Cr2O3 + 6H+6e−

I.12 Pour E > 1, 2 V, Cr2O3 est oxydé en Cr2O
2−
7 et H2O est oxydé en O2 ; c'est le dégagement gazeux

observé(cela se fait presque simultanément d'après le diagramme E-pH).

I.13

acier inoxydable

couche de Cr2O3 = cathode

joint de grain

acier oxydable (faible teneur en chrome)

oxydation du fer (anode)
Fe → Fe2+ + 2e−

B C
A

I.14 En comparant les documents 1 et 2 on a I = zoneA (coeur de l'acier), III=zone B (joint de grain) et
II=zone C (voisinage du joint à faible teneur en chrome).

I.15 Le nombre de moles de fer dissous est mFe/MFe = ρacierV/MFe. La charge transferrée est donc

Q = 2ρacierV/MFeF = ia∆t
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Avec V = Sδ, il vient

δ =
ja∆tMFe

2Fρacier

I.16 Pour E = 750mV et un acier à 16,1% en chrome le doc 3 donne ja ≈ 1µA.cm−2 = 10−2A.m−2.
On a alors δ = 5, 2.10−6m

I.17 Pour δ = 100µm, on a ja = 20µA.cm−2. Pour E = 750mV, on lit sur le document 3 un pourcentage
de 11,7% e�ectivement inférieur à 12% (mais de très peu !).

I.18

C

Ti

Il y a 8/8 (sommets) + 6/2 (centres de faces) = 4 atomes de Ti par maille
Il y a 12/4 (arrêtes)+1 (centre du cube) = 4 atomes de C par maille.
Le composé a donc pour formule TiC

I.19 Si le contact était entre deux atomes de Ti le long d'une diagonale d'une face on aurait
√
2a = 4RTi

d'où a = 410pm.
Si le contact se fait sur une arrête entre Ti et C 2(RTi + RC) = a implique a = 444pm qui est la valeur

qu'il faut donc retenir.

I.20 ρ =
4(MTi +MC)

N 3
A

= 4550kg.m−3

Analyse documentaire - accumulateurs

1 Lors de la décharge, l'énergie chimique est transformée en énergie électrique. C'est l'inverse pour une
charge.

2 On a vu en cours que la tension aux bornes du générateur est

U(i) = E2 − E1 − ηA(i)− |ηC(i)| − Rcellulei

où E2 et E1 sont les potentiels de Nernst à l'équilibre.
On a aussi montré la relation à l'équilibre ∆rG = −nFE2 − E1. On a �nalement

U(i) =
−∆rG

nF
− ηA(i)− |ηC(i)| − Rcellulei

3 1A.h=3600 C
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4

NO(Pb) = 0 NO(PbSO4) = II NO(PbO2) = IV

5 Il faut 6 cellules en série (2*6=12 !).

6 La règle du gamma permet de comprendre que PbSO4 est l'espèce qui médiamute lors de la décharge
alors qu'il se dismute lors de la charge :

E0

PbO2 PbSO4

PbSO4 Pb

1,69V

-0,86V

7 La réaction de décharge est

PbO2 + Pb+ 4H+ + 2SO2−
4 = 2PbSO4 + 2H2O

La fem standard est e0 = 1, 69− (−0, 36) = 2, 05V
On a ∆rG = −2Fe où e = E2−E1 est la fem. Elle dépend de la concentration en acide sulfurique d'après

la formule de Nernst :
∆rG = −2F

(
e0 + 0, 03 log[H+]4[SO2−

4 ]2
)

La concentration en acide sulfurique in�uence les concentrations en H+ et SO2−
4 .

Si E=2V, ∆rG = −4F = −386 kJ.mol−1

8 On a vu en cours que le travail fourni était au maximum la variation d'éenthalpie libre :

δWe = dG =
dn

2
∆rG

où dn est le nombre de moles d'acide sulfurique consommé (le �2� est dû au fait que H2SO4 = 2H+ +SO2−
4 ).

Une mole d'acide sulfurique libère 2moles de H+ et une de SO2−
4 (et il en faut le double dans la réaction de

décharge).

9 Le tableau montre que la concentration en acide sulfurique passe de 4,3 mol.L−1 à 1,5 mol.L−1 soit une
consommation de 2,8 mol.L−1. Or l'électrlyte (acide sulfurique) contient 30% de la masse de l'accumulateur
c'est à dire qu'il y a 0,37 L dans 1 kg.

La consommation d'acide sulfurique est donc de 2, 8 ∗ 0.37 = 1, 03mol.kg−1

10 En utilsant les deux dernières questions on voit que le travail électrique fourni par kg est

Wm = 386/2 = 193kJ.kg−1 = 53W.kg−1.h

La di�érence assez importante est sans doute due aux surtensions et à la résistance interne.

11 P = UI donc rI = r
P

U
. On trouve une chute ohmique de 75 mV pour une puissance de 300 W et de

0,375 V pour une puissance de 1200W ce qui représente 3% de la tension délivrée (ce qui est acceptable).
On travaille à ces concentrations justement pour limiter la resistance comme le montre le document 5

(cela correspond à des concentrations entre 30 et 40%).

12 Si la tension de charge est trop importante, se déroule l'électrolyse de l'eau :

H2O → 1

2
O2 +H2

Les dégagements gazeux sont ceux de H2 et O2.
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