Courbes Intensité — Potentiel : Electrolyseur et Pile

) 1. PASSAGE DU COURANT DANS UNE SOLUTION

1.1 Transport de matiére dans une solution
) b s o g

Trois phénomenes participent au transport de matiére au sein d'une solution.
\ L1.1.1 La convection

’ 1 . . » . . . . s
Elle.est aSSl'.lil‘ee par laglFatlon mecanique de la solution et ne participe pas au passage du courant puisqu'elle
; ne contribue qu'a homogénéiser les concentrations de toutes les espéces.

1.1.2 La migration
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y\ ‘Sous l'action du.champ électrique créé par la différence de potentiel imposée entre les électrodes, les
especes chargées subissent une force électrique. Ainsi les anions et les cations migrent en sens inverses.

\
) 1.1.3 La diffusion
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Au voisinage immédiat de I'électrode se produit une réaction €lectrochimique par un transfert d'électrons

y entre ['€lectrode et les espéces électroactives en solution. Il se produit alors localement un appauvrissement en

réactifs et une accumulation en produits. Cela crée un gradient de concentration entre le coeur de la solution et
le voisinage immédiat de 1’électrode et donc un flux de diffusion.

C : On modélise le profil de concentration par un profil linéaire
: profil modélisé s’établissant dans une couche de diffusion d’épaisseur 5. Le flux de
: diffusion modélisé est donc constant a I'intérieur de la couche de
diffusion et s’exprime par :
J, = -D, oC,; =y Cz'(So/)iCi(E/ec)
Ox 0
L’épaisseur & est de 'ordre du micromeétre au millimetre, donc
trés supérieure aux dimensions atomiques,
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o g (D est de I’ordre de 10 m*.s™ pour les ions)
: d Dans la couche de diffusion, il y a superposition des flux de
: " migration et diffusion. Pour une espece électroactive, la somme des

) deux flux est égale au flux de matiére forme ou consommé a I’électrode. Pour une espece non électroactive, la
somme des deux flux est nulle puisqu’en régime stationnaire, les concentrations des espéces sont constantes

dans la couche de diffusion.
Généralement, on utilise un électrolyte support en plus forte concentration que les especes €lectroactives
afin d'étre en régime de diffusion pure.
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1.2 Relation entre intensité et cinétique
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Lors du transfert des électrons entre la solution et I'électrode se produit une réaction électrochimiq
correspondant a la demi-équation du couple rédox mis en jeu :

aOx + ne = BRed — ”“—f'—'f:‘xé‘i\k

Par convention, on considére que l'intensité est positive dans le sens de 1'oxydation et négative dans le
sens de Ia réduction.
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La quantit¢ d’¢lectrons mise en jeu pendant la durée dr au cours de laquelle I’avancement varie de d¢ est :
n d¢. 11 lui correspond une charge algébrique : dg = ndéNy(-¢) = -n Fdé

Lorsqu'une charge traverse ’interface électrode-solution, I'intensité est définie par :

I = iq— = —ani = —nkFv
dt dt

ou v désigne la vitesse globale de la réaction.

Or la réaction pouvant s'effectuer dans les deux sens, la vitesse globale est la somme des vitesses des
processus de réduction et d'oxydation :

-
- g
V=9 - v, [Montage  trois électrodes|

Donc : I'=SpFvy - v) = LT Ji\’ -
Sy —

en définissant les intensités anodique /, (oxydation : Z, > 0) et cathodique /. I v (: )
(réduction : 1. < 0). -
| | —

2. ALLURE DES COURBES INTENSITE — POTENTIEL

2.1 Montage expérimental 7 N -1 -

& (@apesTNg

Afin de tracer une courbe intensité-potentiel, il faut imposer un potentiel d’électrode stabilisé E et mesurer;—

I'intensité I qui traverse I'électrode. On utilise pour cela un potensiostat (générateur de courant continu
stabilisé) et un montage a trois €lectrodes :

-
A
— T : électrode de travail -
— R : électrode de référence .
*“T‘
— A : électrode auxiliaire .
2.2 Systéme rapide .

Un systéme est rapide lorsque le transfert électronique s'effectue ra

pidement pour les deux processus
d'oxydation et de réduction sur l'électrode, autrement dit lors

que l'équilibre est constamment réalisé a i:‘
1'électrode.

En I'absence de courant imposé, onadonc: v, = v, et I=0. —
L'électrode prend alors la valeur du potentiel d'équilibre thermodynamique donnée par la formule de
Nernst : —_

A

RT = ad. 0,06 -8
E = B+ —ln—t = E® 4 2 20g %0 o500 =
n aRed n aRed | —

Mais si on impose le passage d'une intensité, on déséquilibre le systéme en faveur de I'

un ou l'autre des
deux processus et on obtient la courbe suivante (exemple Fe*'/Fe?* sur Pt)

/7
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Les courbes en pomtillé correspondent aux cas ot Red et Ox sont seuls en solution. La courbe en trait gras
est la somme algébrique des deux processus rapides simultanés.

)

On peut noter que les courbes intensité-

01_1 con}'stat_e que pour obtenir le passage d'un courant i, il faut imposer un potentiel supérieur ou inférieur au
potentiel d'équilibre E,, . Cette différence de potentiel 1 est appelée surtension :

| N =E - Eq

| On définit les surtensions

- anodique : n, > 0

- cathodique : 1, < 0

| 2.3 Systeme lent

Un éystéme lent est un ensemble é€lectrode/couple redox pour lequel le transfert électronique a 1'électrode
~est lent. La vitesse de réaction prend une valeur appréciable uniquement lorsque 1’on s’€loigne suffisamment de
1’équilibre électrochimique.

L’allure de la courbe obtenue expérimentalement (exemple As(V)/As(III) sur Pt) est la suivante :

t1 HASO, — H,ASO,

HASO, <— H,AsO,

La surtension 1 minimum nécessaire pour obtenir le passage d'un courant est importante pour un systeme
lent et peut représenter plusieurs centaines de millivolts par rapport au potentiel d’équilibre.

2.4 Potentiel d'équilibre a intensité nulle

Le potentiel de 1’électrode & courant nul est fixé par le courant d’échange des deux especes du couple a
I'électrode. Compte tenu de sa trés faible valeur pour un couple lent, ce courant peut €tre perturbé par n’importe
quel phénoméne parasite (impuretés, état de surface, etc...). Il s’ensuit que le potentiel d'équilibre de 1’électrode
peut se fixer n'importe ot dans la plage de potentiel correspondanta / = 0 et ne peut donc pas étre mesuré de
fagon reproductible.

En potentiométrie a courant nul, il n'est donc pas possible d'utiliser un systeme lent de maniere fiable, les
seuls couples utilisables sont les systémes rapides ayant un potentiel d'équilibre unique pour 7 = 0.
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2.5 Palier de diffusion

R N r . X 1 i e
Dans le cas ol l'espéce électroactive X; est une espéce dissoute en solution, on p
processus €lectrochimique en deux étapes :

(1) X; (solution) — X, (électrode) étape de diffusion
) X; (électrode) — Produits (électrode) + ne”  échange d'électrons

Lorsque l'intensité est faible, le transfert électronique est ['étape cinéliquement Ii
l'intensité augmente, la concentration de X; a I'électrode diminue car il est consomme de

ut décomposer leg
i
!

mitante, mais lorsqueg
plus en plus vite et le ™

flux maximal de diffusion est atteint lorsque : C, gy = 0. ‘
Ci(sol
Onaalors: Jimax = —-D; ——’E—Sﬂ g
L'étape de diffusion devient alors l'étape cinétiquement limitante et -
impose une intensité maximale :
Ivae = £nF S Jipa S : surface de l'électrode -
& LIQLJ@:KM-- de b cour b
Loae-= £ ES DyCi/ 8o A chfr " B
D coef o deffumen O oy Fe® Fe* "-
Dans le cas d'un mélange d'ions Fe** et Fe**, on obtient une courbe e
présentant un palier de diffusion anodique et un palier de diffusion -
cathodique. "
;
ArI b
Cependant, lorsque le métal constituant 1'électrode joue le réle de Cu Ealt P
réducteur, il ne présente pas de palier de diffusion. —
Dans le cas d'une électrode de cuivre plongeant dans une solution -
d'ions Cu*, on obtient ainsi une courbe présentant un palier de diffusion Eeq E =
cathodique, mais pas de palier de diffusion anodique : —
.
Cu Cu2+ E_"
=
2.6 Domaine d'électroactivité du solvant -
Le solvant ne présente pas de palier de diffusion. Ainsi les courbes intensité-potentiel des deux couples de &
I'eau vont se comporter comme des barriéres de potentiel infranchissables : -
JrI
HO0 1> O, [
——
Emin E E:
Emax AT
-
=

La plage de potentiel accessible expérimentalement est donc limitée par les deux valeurs extrémes E.;, et
Emax.
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2.7 Influence de la nature de I'électrode

La valeur des surtensions anodique et cathodique dépend de la nature rapide ou lente du couple rédox mis
€N Jeu mais aussi de la nature du matériau utilisé pour 1'électrode.

Ceci est particulierement spectaculaire lorsqu'on réalise la réduction de I'eau sur diverses cathodes.

Les courbes cathodiques expérimentales de la réduction d'une solution aqueuse de pH = 0 donc de potentiel
d'équilibre Ey = 0 pourle couple H'/H, sont représentées ci-dessous :

I (mA)

2,00

T
¥ 17

4,00 [ —
6,00
Bl L
*/Hg F[ fl{at
-10,00 e
-1400 -1200 -1000 -800 -600 400  -200 0
E (mV)
+
H,—H

On constate que sur Pt, I'intensité cathodique décroit dés que 1'on impose un potentiel 1égérement inférieur a
E.; = 0 :le couple H'/H, est un couple rapide sur Pt.

En revanche, sur Fe, on constate qu'il faut imposer une surtension cathodique d'environ 7. = -300 mV afin
de commencer le processus de réduction : le couple H'/H, est un couple lent sur Fe.

Enfin, le couple H/H, est un couple extrémement lent sur Hg puisque 1. = -850 mV.

3. ELECTROLYSE D'UNE SOLUTION AQUEUSE DE SULFATE DE ZINC

3.1 Espéces susceptibles de réagir

L'électrolyse est réalisée dans une cellule unique dans laquelle plongent deux électrodes :

Cathode Al E_l ]‘e‘ Anode Pb

/

', SO%

H*, H,0 0,76 }_E /Za

La solution est constituée d'un mélange de sulfate de zinc ZnSO4 a 1 mol.L™" et d'acide sulfurique H,SO, a
2 mol.L.

Les électrodes sont inattaquables car elles sont recouvertes d'un oxyde passivant, alumine Al,O; ou oxyde
de plomb PbO,.

3.2 Previsions thermodynamiques

Les concentrations des différentes espéces dissoutes étant de l'ordre de 1 mol.L"', les potentiels
thermodynamiques des différents couples rédox calculés d'apres la relation de Nernst sont voisins de leurs
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potentiels standard et on constate alors que la solution acide de sulfate de zinc est thermodynamiquement stable
car les réducteurs ont des potentiels supérieurs aux oxydants. -

N

3.2.1 A l'anode : oxydation
L'espece la plus facile a oxyder est le réducteur qui a le potentiel le plus bas. Dans le cas présent, on dolté
donc observer l'oxydation de l'eau en O, .
3.2.2 A la cathode : réduction ‘

L'espece la plus facile a réduire est l'oxydant qui a le potentiel le plus haut. Dans le cas présent, on doit
donc observer la réduction de I'eau en H, . e
£

3.2.3 Conclusion

Thermodynamiquement, 'électrolyse de la solution acide de sulfate de zinc doit conduire a un dégagemen
de O, a l'anode et de H; a la cathode, c'est-a-dire a I'oxydation et & la réduction de I'eau.

é
3.3 Courbes intensité — potentiel expérimentales
.
1
H,0}50, é
s0355,05 :
Ne 4
-— Ia ; I/ ‘
=17 Ee 076 F i ¥ =
s i 123 E‘llz E (V)
o é
| é
|
I3
-
A l'anode, malgré la forte surtension cinétique 7., on observe un dégagement de O, comme prévu par la
thermodynamique. -

u

A la cathode en revanche, la forte surtension cathodique m. de dégagement de H, sur le zinc conduit &
inverser cinétiquement les processus de réduction et on observe un dépot de zinc métallique.

Les réactions qui se déroulent aux électrodes sont donc : S
- Ala cathode (en aluminium/zinc) : In** + 2e = Zng .
- Al'anode (en plomb) : HO = 120, + 2H" + 2¢ )
Les caractéristiques de 1'électrolyse sont alors : F
- Egquation-bilan de I'électrolyse, pour le passage de deux €lectrons :

Zn* + H,0 = Zng + 2H' + 1/2 Oy £
- Intensité d'électrolyse : I=1a=-1Ic 4
—  Tension a appliquer . U = Ea - Ec + RI R : résistance de la solution {

soit U =¢e+ RI e : force contre-électromotrice

_  Puissance consommeée : P=Ul=c¢el + RI? :

Pour diminuer la puissance €lectrique consommeée, il faut donc diminuer e en minimisant les surtensions
par un choix judicieux d'¢lectrodes et diminuer R en utilisant une solution trés conductrice et en rapprochant au

maximum les électrodes.

[F]
5]



3.4 Electrolyse industrielle

. L'électrolyte est une solution acide de sulfate de zinc dont la composition est proche de 150 a 190 g.L™
d’acide sulfurique et de 50 a 70 g.L™' de zinc sous forme de ZnSOs.

La tension d’électrolyse thermodynamique minimum est U = 2,0 V. Les surtensions nécessaires pour

" obtenir la densité de courant recherchée de 400 A.m2, sont de 750 mV pour la réaction anodique H,O/O; et de

110 mV pour la réaction cathodique Zn?"/Zn. La chute de tension due a la résistance du bain électrolytique, pour

> une distance inter-électrode de 3 cm et une densité de courant de 400 A.m, est voisine de 240 mV. La tension
" totale a appliquer est donc de 3,2 V.

n) Le rendement du courant cathodique est de I’ordre de 90 % , par suite du dégagement de dihydrogene qui
* se produit simultanément au dépét de zinc en raison du palier de diffusion des ions Zn*.

La consommation d’énergie par tonne de zinc produite est de ’ordre de 3.000 kWh.

‘e

Les cellules sont constituées de batteries d’anodes et de cathodes, jusqu’a 86 cathodes de superﬁcje 1,6 m*.
Le dépdt se produit sur les deux faces. L’intensité par cellule varie de 50.000 a 115.000 amperes et la
-~ production par cellule de 1,25 a 3 tonnes par jour.

&/

La durée du dépdt avant extraction des cathodes est de 48 heures. La couche d'alumine qui recouvre la
; cathode évite une adhérence trop grande du zinc sur le support, ce qui permet de décoller assez facilement le
dépat de zinc.

~] Apres I'épuisement aux 2/3 de la solution en Zn*", la solution est recyclée.

La production mondiale de zinc en 2011 a été de 13 million de tonnes. L'épuisement des réserves mondiales
o de minerai est programmé pour 2025.

= 4. ACCUMULATEUR

4.1 Définition

Un accumulateur est un systéme €lectrochimique susceptible :

W

— - d'étre chargé c'est-a-dire de stocker de l'énergie électrique sous forme d'énergie chimique en fonctionnant
— en mode récepteur comme un électrolyseur.

- d'étre déchargé c'est-a-dire de restituer I'énergie chimique sous forme d'énergie €lectrique en fonctionnant
% en mode générateur comme une pile.

Un accumulateur (ou batterie) se différencie d'une pile car celle-ci ne peut pas étre rechargée a cause de sa
™ conception technologique qui ne permet pas a la réaction €lectrochimique d'étre renversable.

4.2 Fonctionnement

4.2.1 Les couples rédox
- Prenons l'exemple de 1’accumulateur au plomb qui constitue les éléments des batteries de voitures.

—

_ Les demi-équations redox font intervenir le couple Pb(IV)/Pb(Il) a la borne positive et le couple
8 Pb(II)/Pb(0) a la borne négative :

(+) PbO, + 3H" + HSOs + 2¢ = PbSOs + 2H,0O
) Pb + HSOs = PbSO, + H" + 2 ¢
Bilan de décharge : PbO, + Pb + 2H" + 2HSOs = 2PbSO, + 2 H;0

W

La réaction renversable opposée a lieu au cours de sa recharge :
Bilan de recharge : 2 PbSO, + 2H,O = PbO; + Pb + 2H" + 2 HSO,

>
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4.2.2 Courbes intensité — potentiel e J : T Loy ,;'[ &
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On constate sur ces schémas que la ddp a imposer lors de la recharge est beaucoup plus €levée que celle qul g

sera fournie lors de la décharge. La cinétique des systémes électrochimique entraine donc une perte énergétique
notable. La recherche d'accumulateurs performants nécessite donc de mettre en ceuvre des couples rédox les e
plus rapides possibles avec des réactions renversables sur plusieurs centaines de cycles charge-décharge.

4.2.3 Processus d'autodécharge e

Pour I'accumulateur au plomb, le potentiel thermodynamique de la cellule est bien supérieur a 1,23 V, écart
de potentiel correspondant a la stabilité thermodynamique de l'eau. Il est en fait de :

AE = E(Pb(IV)/Pb(l)) — E ((PbIl)/Pb(0)) = 2V.

Cette valeur tres élevée laisse présager qu’au moins 1’unie des masses actives est instable dans le solvant. En s
réalité, a la fois la masse active négative (le plomb) et la masse active positive (le dioxyde de plomb) sont
instables dans 1’électrolyte (solution aqueuse d’acide sulfurique).

h

-

u

A la borne positive, il peut se produire en effet une oxydation de 1'eau : g
PbO, + H.SO;, — H,O + %0, + PbSO, —

et a la borne négative, une réduction de l'eau : -

Pb + H,SO;s — H; + PbSO, p—

Ces deux phénomenes parasites sont responsables de 1’autodécharge de I’accumulateur car ils consomment =

les matériaux des électrodes sans produire de courant. —
4.2.4 Dégagements gazeux aux électrodes — =

En fin de charge d’un accumulateur au plomb, on m I [ -
observe une électrolyse de I’eau avec dégagement de Ly | / od | ™=

dioxygeéne a I’électrode positive et de dihydrogéne a
I’électrode négative. Surtension s

\-
1)

0 1,

VL)
Ly

Ces dégagements se produisent a tout moment : .

repos, charge et décharge, mais de fagon trés lente.

to

3 X 1,70

<
/ Surtension O

h

Un dégagement gazeux sensible est cependant F 4

observé, en fin de charge, lorsque la tension dépasse un ," 1, E
seuil de I’ordre de 2,40 V. Cela peut étre dangereux si | R O ) B e il |
l'accumulateur est scellé car la pression interne peut alors i A YD el v e odision -
augmenter jusqu'a provoquer une explosion. s

=



3.3 Expression du travail ¢lectrique

e o - ; tné laquelle Iz
Considérons une pile électrochimique de f.e.m. E fonctionnant en tant que generateur et pour lag E
réaction rédox met en jeu le transfert de » mol d'électrons.

Lorsque l'avancement évolue de d¢ , une charge électrique dg circule du pble négatif vers le pdle positi e
dans le circuit extérieur. Cette charge a pour expression : dg = n F d¢.

Le travail €lectrique fourni par la pile au milieu extérieur est alors :

OW'=-Edg = -nFEd¢ (< 0 carcédé parle systéme)

3.4 Irréversibilité - Travail électrique maximum récupérable

. . . r . ’ . 1 U 111 AT
Une pile en fonctionnement fournit de I'énergie électrique sous forme d'un travail W' au milieu exterieur ce
qui se traduit par une diminution de son enthalpie libre.

L .Y B L ) A o

Cette évolution se poursuit spontanément jusqu'a atteindre I'état d'équilibre correspondant a I'égalité des
potentiels rédox des deux couples mis en jeu.

4

7)

La décharge d'une pile correspond donc a une transformation spontanée irréversible. e
Considérons alors la pile comme un systéme fermé subissant une transformation monotherme et monobare :‘
-

dW = -PndV + §W' donc: W = -P, AV + W p-

et AS = AS +AS = Q/To + AS avec AS >0 &
-

Or G=H-TS=U+PV-TS &
d'ou AG = AU + A(PV) - A(TS) = -PeyAV + W' + Q + PoAV - Tp (Q/ T, + AS) é
AG = W' - TeAS donc AG < W E

s

Ainsi lors de la transformation monotherme et monobare W' < 0 (cédé) alors : |AG| > W'l

Conclusion : le travail €lectrique récupérable W' est inférieur ou égal 4 la diminution de G. ¢

11y a égalité uniquement dans le cas idéal d'une transformation réversible ou AS = 0.

-
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