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Corrigé des TD R2 et R3
Cinétique électrochimique

QCM DE COURS

1/ Faux: la contre-électrode doit étre constituée d'un matériau inerte, non électro-actif, ce qui n'est pas le cas du zinc (il
peut subir une oxydation si la contre-électrode joue le réle d'anode).

2/ Faux: c'est le signe d'une limitation par la vitesse de diffusion du réactif vers I'électrode.

3/ Faux: il s'agit d'une grandeur cinétique qui dépend des conditions expérimentales, notamment de la nature et de I'état
de I'électrode. 4/ Vrai 5/ Faux: elle est plus importante.

6/ Faux: ce n'est vrai que si aucune réaction parasite ne vient perturber I'électrolyse. 7/ Vrai.

COURBES DE POLARISATION : CARACTERISTIQUES ET UTILISATION

ExXERCICE 1 : PALIERS DE DIFFUSION

1/ Aucune surtension a vide anodique ou cathodique n'est repérable sur les vagues anodique et cathodique du systéme
(a), qui est donc rapide sur électrode d'argent. En revanche, la vague cathodique du systéme (b) ne semble intervenir
gu'a un potentiel notablement inférieur au potentiel d'équilibre : c’est un systéme lent sur électrode de platine.

2/ Pour le systéme (a), 'espéce oxydée a I'électrode est 'argent, qui est le matériau constitutif de I'électrode. [l n'y a
donc pas de problématique de diffusion de I'argent vers I'électrode pour cette vague anodigue.

3/ La premiére vague de réduction implique la réaction suivante, en partant des potentiels les plus élevés :
10; +3H,0{) +5¢e = :-Iz + 6 HO™
La seconde vague de réduction qui intervient a potentiel plus faibleest: 107 + 3H,0()+ 6e” =17 + 6 HO™

Or, on sait que les intensités cathodiques des paliers de diffusion correspondants sont proportionnelles au nombre
d'électrons échangés dans les réactions de réduction. On constate en effet expérimentalement que :

FE,[I;:!‘[(IU:_T—:IZ} f:,lim[lug—nl‘}
5 6
3/ On commence par lister les réactions possibles aux différentes électrodes:

- oxydation anodique : Fe?* — Fe®* + e~ (potentiel d’équilibre Euqy = E (Fe** JFe** 3 +
s B a3t
0,059 Iog{%}: 0,77 + 0,059 Iog[rz—] voisin de mais inférieur a 0,77 V : pas de mention de la concentration
o o
résiduelle en ions Fe?*, trés inférieure a Cy)
- réductions cathodique : Ag* +e” = Ag(s) (potentiel d'équilibre Eeqz = E (Ag* /Ag(s)) +

0,0591log[Ag*] = 0,80 + 0,059 log{2C,} = 0,70V) et Fe®* + 2e” — Fe(s) (potentiel d'équilibre E, 3 =
E°(Fe? [Fe(s)) + = log[Fe>* ] = —0,44 + = log(C,) = —0,50 V)

2

L'intensité limite de diffusion du palier de chacune de ces vagues redox est proportionnelle au nombre d'électrons
échangés, a la concentration en solution et au coefficient de diffusion de I'espéce transformée a I'électrode. Il en résulte, a
coefficients de diffusion de Ag* et de Fe** équivalents :

Iclimz _ 1%2Cg Ielim,z 1x2Cq
—_— =1 et —_—=— =-2
!c,limj 2x Ly J'El,lim,‘l 1xtyg

On en déduit I'allure de la courbe de polarisation enregistrée :

"l —_— JETT = A
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EXERCICE 2 : PREMIERE APPROCHE DE LA CORROSION DU FER EN MILIEU HUMIDE

1l.a/ D'une part, le fer n'est pas stable dans l'eau car les domaines de stabilité thermodynamique de ces deux espéces sont
disjoints. Le fer est oxydé, a pH = 8,2, en milieu quasi-neutre, en ions Fel* .

— 2+ -
ZEI_(IS};?_ zf =-;22(;) donne : Fe(s)+ 2H* = Fe?" + H,(g), et en milieu quasiment neutre:
Fe(s)+ 2 H,0{1) = Fe** + Hy{g) + 2HO"

D'autre part, il y a du dioxygéne dissout dans l'eau de mer, et cet oxydant n'est pas compatible thermodynamiquement avec
le fer métallique : 2 pH = 8,2, il 'oxyde en Fe{OH),;(s):

{Fe(s) +3H,00) = Fe(OHX{s)+3H" +3 e

0. {ag) +4H" +4e =2 H,0(])

1.b/ D'aprés la premiére équation de réaction, au voisinage de la surface métallique, en se corrodant en Fe (+II), il y a
libération d'ions HO™ : la solution devient plus basique, jusqu'a dépasser le pH de précipitation du fer (+II) en
Fe{OH).(s}. On peut donc affirmer que la rouille est, de facon possible, un mélange d’hydroxydes de fer (+II) et de fer
(+111).

Z2.a/ En oxydation :
) 4 3 5 z e, DDB ||-'L~2+l o
* Fe(s) peuts'oxyderen Fe®" (qui précipite ensuite en Fe(OH),(5)) : Eeqy = E; + —logl—I S E; = 0,44V (ordre
de grandeur:-0,5 V), etle systéme est rapide.
) 3+ G ks ; o . D06 |Fu3+l .
* Fe(s) peut s'oxyderen Fe?* (qui précipite ensuite en Fe(OH)3(s)) : Eoqz = E2 + ——log*—'=< E, = —0,04V (ordre
de grandeur: -0,1 V), et le systéme est rapide.

donne : 4 Fefs}+ 3 0;(aq)+ 6 H,0(I) = 4 Fe(OH): {s).

En réduction :

e H,0{l) peut se réduire en H,(g) : E,,3 = —0,030 Iog:#— 0,060 pH = —0,060 pH = —0,49 V. Avec une surtension
cathodique avide de —0,2 V, I'eau est effectivement réduite en-dessous d'environ —0,49 - 0,2 = —-0,7 V.
e 0,{aq) peut se réduire en H,0(1): Eeqe = 1,28 + D,DISIGgFJ.—f]— 0,060 pH =0,72V. Avec une surtension
cathodique avide de —0,6 V, I'eau est effectivement réduite en-des;ous d'environ 0,72 — 0,6 = 0,1 V.
Le tracé des courbes intensité-potentiel montre que la reaction de Fe(s) avec l'eau est cinétiquement bloquée sur le fer, ce
quin'est pas le cas de celle avec le dioxygéne dissout. La rouille est donc principalement constituée d’hydroxyde de fer

(+110).
Al

Fe(s) Fe2+
-0,7
0,5
Ho(9) Tf— H,O(1)
2.b/
J,»“’oﬂ(g) }atmosphére
0,(aq) HO™ Fedt }eau salée
S Fe(OH)5(s) ‘\

I
e e(?/ }acier

2.c/ L'eau salée, conductrice de courant, permet un transport ionique plus rapide au sein de I'électrolyte (notamment celui
des contre-ions des ions indiqués sur la figure précédente) et accélére donc la corrosion.
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2.d/ Si [0;] diminue, E.,s diminue. La vague de réduction cathodique de 0, se déplace donc vers la droite, et & potentiel

donné, la vitesse de réduction diminue. Proche de la surface de l'eau, [0,] sera plus important qu'en profondeur. On aura
donc tendance a trouver des zones de réduction cathodique proches de la surface. Les zones d'oxydation anodique du fer
sont donc repoussées plus en profondeur. La corrosion a donc lieu préférentiellement sur le fond des cogues.

PILES, ACCUMULATEURS ET ELECTROLYSEURS

EXERCICE 3 : PILES SALINES ET PILES ALCALINES

1/ Le graphite est un bon conducteur, non électro-actif. Il permet donc de réduire considérablement la résistance interne
de la pile. Fonctionnellement, il permet de conduire les électrons du pdle positif (cathode) vers le lieu de réduction (MnO,
dispersé).

2/
Pile saline Pile alcaline

Anode Zn{s} = Zn** + 2 e” (milieu acide) Zn(s)+ 4 HO™ = Zn(0H);™ + 2 e (milieu basique)
Cathode Mn0,(s) + NH] + e~ = MnO{OH) (s} + NH, MnO,{s) + H,0(]) + e~ = MnO{OH){s) + HO™
Réaction de Zn{sy+ 2 MnO,(s) + 2 NH] Zn(s)}+ 2 MnO.{s) + 2H,0(1} + Z HO"
fonctionnement = Zn?* + 2 MnO{OH){s) + 2 NH, = Zn{OHY:™ + 2 MnO{OH) (s}

ma "[E\Ia'[ 0

ng, = —£& ~ 92 mmol > —=
3.a/ On recherche tout d'abord le réactant limitant: 2 0 . On en déduit que le dioxyde de
o _ MnOz
= = 92 1
MMno, e mmo
FLD

manganese est le réactif limitant dans la pile, et que &, = %:—* 46 mmol. A I'épuisement du dioxyde de manganése,

n,- = 2 &, = 92 mmol d'électrons ont été échangés, ce qui correspond a une capacité de la pile de @ = n,- xF soit § =
6,4 kC.

3.b/ L'énergie libérée par la pile au cours de sa vie est donc, sous une tension e = 1,5V supposée stable : E = @xe = 9,6 k].
Or,1]=1Ws =351TWh‘ Onadonc:E = 2,7 Wh, pour une massedepiledem =60+ 8,0+ 18 = 32 g.
Donc, I'énergie massique libérée est : E,= -n_E; =~ 84 Whkg

3¢/

B B
7

Sir est la résistance interne de la pile, la tension
- _ a ses bornes en cours de fonctionnement, quand
. C ¥ — | | elle débite un couranti, se met sous la forme :

! T/ U=AEQ)Y—r1-i soit:
i : : b= (Ecq,mn =5 Eu:q,.‘ﬂn) = (na(i) = nc(_i)) =it

EXERCICE 4 : PRODUCTION DE DICHLORE PAR DES PROCEDES ELECTROLYTIQUES ET APPLICATION Cla(g), 3y CIZ

A- Etude préliminaire

Il s'agit de déterminer la réaction la moins défavorable thermodynamiquement entre les espéces Os(g) +Hz0(l)
présentes dans le systéme, soulignées sur l'axe ci-contre, avec I'approximation que l'on se place dans 128 W
I'état standard (absence de données précises sur les concentrations, les pressions... des différents
constituants.

L'oxydant le plus fort, parmi H,0(l) et Na*, est H,0(l). Parmi les réducteurs H,0(l) et CI7, le
réducteur le plus fort est aussi H,0(1). La réaction d'électrolyse de I'eau est donc la plus favorable

thermodynamiquement :
¥ a MNat —TVNEI{S)
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Corrigé du TD R2/R3- Cinétique électrochimique +

2H,0()+2e = H,(g) + 2 HO x2
0,(2)+ 2H,0() +4e” = 4HO x(—1)

ZH,0() = 2H,(g) + 0:(g)

B- Procédé a cellules 3 membranes

B1/ Al'anode, la réaction la plus rapide et facile est I'oxydation de Cl- : 2CI = Clafagqy+2e
A la cathode, il s'agit de la réduction de 'eau : ZH, 0+ 2e = H,(g) + 2HO"
La réaction d'électrolyse effective est donc : 2H0{) +2Cl- = H,(g) + Cl;{aq) + 2HO"

B2/ Compartiment anodigue (péle +, [ > 0] :

2 : anode de Ti (recouverte de TiO: et de Ru0:z) 7:CI° 5:Cl{aq) 1:Cl;(g)
Compartiment cathodique (pdle - I < 0] :

3 : cathode de nickel 4:H,(g) 8:soude (Na*,HO )(aq)
6:Na™(aq) [migration via la jonction électrolytique, permet de maintenir I'électroneutralité des deux cellules)

B3/ La densité de courant j = [/5 est une grandeur intensive par rapport a la surface de chacune des électrodes : les
courbes j = f(E) présentées sont donc transposables d'un électrolyseur a I'autre méme si ces surfaces d'électrodes ne
sont pas les mémes.

Point de fonctionnement :

v pour j, =4 kAm™2, on lit sur la vague d'oxydation de Cl- la valeur du potentiel de l'anode: £, = 1,6 V. A ce
potentiel, on vérifie qu'il n'y a pas d'oxydation notable du solvant;
¥ pourj. = —4kA m~?, on lit sur la vague de réduction de l'eau: E, = —1,3 V. La aussi, a ce potentiel, la réduction de
Na* n'a pas démarré.
Au final, la tension d'électrolyse est (si on néglige la chute ohmique au sein de la cellule): U, =E, —E, =2,9V.

B4/ On veut produire n = %: %— 14,1%10% mol de dichlore. Pour cela, avec un rendement faradique de 100 %, il faut

transférer 2n = 28,2x10% mol d'électrons, soit une charge |@| = 2nxF = 2,72x10° C. L'énergie transférée pendant la
durée de I'électrolyse a I'électrolyseur est donc :

W =Uy 1 At =Uy-Q soit : W =~ 7,89x10° ] = 7,89 GJ

C- Procédé a cellules a cathodes de mercure

C1/ On cherche ici 2 augmenter la surtension cathodique de réduction de I'eau et diminuer celle de réduction de
Na®, afin de favoriser cinétiguement la réduction de Na™ et défavoriser celle de I'eau.

C2/ Al'anode, la réaction unique, sij < 7 kA m™2, est toujours l'oxydationde Cl":  2ClI" = Cly{g)+ 2 e
A la cathode, cette fois-ci, il s’agit de la réduction de Na* en amalgame de sodium: Na® +e” = Na(Hg)
La réaction d'électrolyse effective est donc: ZNa* +2Cl" = Cl,(g) + Na(Hg)

C3/ Toutd'abord, on recherche I, =-1, soit j, =-j. (car la surface des anodes et de la cathode sont supposées égales), tels
que E, — E. = 3,6 V. Graphiquement, en « scannant », on trouve j, =-j. = 3,2 kA m~? (on vérifie que la seule oxydation qui
a lieu 4 'anode est bien celle de CI). Ainsi, |I.| = ljc|xS.; = 57, (6} kA. Pendant At = 1 h = 3600 s, on a donc transféré Q' =
Jl:]At = 2,0(73x 108 C soitn' = % = 2,1({5)kmol d'électrons a la cathode. On a donc réduit la méme quantité de matiére de
Na* en sodium, soit une masse m' = n'xM(Na) = 49 kg de sodium produits en 1h.

ca/ Na(Hg) + H,0() = (Na*,Hn-)+§ H,(g)

D- Application : I'eau de Javel
ClL(g) +2(Na*,HO'} = {Na*,Cl')+ (Na*, 10"} + H,0(l)
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EXERCICES : L'ACCUMULATEUR AU PLOMB

) Phde Nunadiyromi b en dablladod 1T W
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