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Preface 

Le livre intitule "Electrochimie", ecrit par le docteur Constantin Mihailciuc, s'adresse 
aux etudiants de 2eme ou 3eme annees qui etudient un cours d'electrochimie generale. II 
pourra sans doute etre utilise des etudiants qui suivent des cours des methodes 
electrochimiques et des methodes electroanalytiques ou des electrodes speciales pendant le 
cycle superieur en tenant compte que dans ce livre est presente le fondement theorique et 
experimental pour la plupart des methodes electroanalytiques usuelles. La raison est que, par 
son contenu, I' ouvrage offre la possibilite de comprendre plus profondement Ies phenomenes 
electrochimiques impliques. 

L'accent de cet ouvrage est mis, bien sur, sur Ies processus electrodiques, mais sans 
negii ger Ies aspects necessaires des processus ioniques; ce deplacement d' accent est 
caracteristique â }'electrochimie actuelle et Ies grands ouvrages d'electrochimie montrent 
qu'il faut changer l'enseignement d'electrochimie dans ce sens. 

Je veux souligner aussi que l'auteur utilise avec ingeniosite pedagogique des diverses 
strategies de presentation des sujets classiques traites, en faisant appel aux explications situees 
sur des niveaux de comprehension differents. C'est le cas des plusieurs sujets comme cellule 
electrochimique â deux electrodes sous polarisation electrique ou chimique, distribution des 
electrons en metal et en solution electrolytique, facteur de symetrie, dependances divers, etc. 

Un trait important et distinct de l'ouvrage est represente par Ies contributions 
originales que l'auteur utilise en abordant des divers sujet comme le modele d'Eyring, la 
signification du facteur de symetrie, la polarisation chimique et electrique d'une electrode, le 
titrage potentiometrique et amperometrique, la distribution des electrons en metal et en 
solution electrolytique etc. 

Dans I' ouvrage l' auteur pressente, dans une maniere personnelle et ingenieuse, sous le 
titre "Justification" des aspects mathematiques et/ou phenomenologiques regardant des 
notions, des concepts, des processus ou meme des relations et des equations consacrees dans 
le but de comprendre plus profondement et plus coherent Ies divers sujets traites. Ces 
justifications s'adressent, evidemment, aux lecteurs qui veulent comprendre l'intimite des 
phenomenes electrochimiques. 

Par Ies connexions faites dans cet ouvrage entre Ies aspects d'electrochimie 
fondamentale et d'electrochimie appliquee, plus precisement d'electrochimie analytique, je 
considere que I' ouvrage se prouvera utile pour I' etude des fondements electrochimiques des 
applications. 

Evidemment dans le cours "Electrochimie" professe par l'auteur ii n'existe qu'un 
noyau des connaissances demandees par la prograrnme analytique; ce noyau se trouve 
completement dans cet ouvrage. De toute fa~on, Ies demonstrations exposees sont justifiees 
par le fait que l'auteur a voulu offrir aux lecteurs passionnes une comprehension coherente et 
adequate de I' electrochimie qui est basee sur beaucoup de rigueur. 

Enfin, je considere que par Ies sujets choisis et par la propre maniere de presentation, 
par l'originalite des certaines demonstrations et par Ies justifications, l'ouvrage offre aux 
etudiants, et aussi aux autres lecteurs qui utilisent }'electrochimie, une perspective coherente 
et logique pour comprendre }'electrochimie de base, ou pour repenser quelques sujets d'un 
domaine obligatoire pour le developpement de chimie â l'avenir. 

Nicolae Bonciocat 
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Preface de l' auteur 

11 est remarquable que l'electrochimie est utilise non seulement par les 
electrochimistes mais aussi par les non-electrochimistes. Les demiers utilisent les techniques 
electrochimiques pour caracteriser les systemes chimiques. Par suite, îl existe un besoin pour 
un ouvrage d'enseignement qui a comme but principal de presenter systematiquement et 
logiquement l'electrochimie de base et aussi de repondre tant qualitativement que 
quantitativement aux possibles questions que le lecteur peut poser. 

Etant un livre d'enseignement, îl comprend obligatoirement les sujets principaux 
prevus par la programme analytique dans le domaine de l'ionique et, surtout, dans le domaine 
de l'electrodique. Dans ce dernier, l'offre est plus genereuse et, particulierement, la maniere 
de presentation veut montrer que l' electrochimie peut etre compris a la fois logiquement et 
coherent en partant d'un noyau de commencement situe a un niveau elementaire et tres bien 
defini. 

La presentation utilise des figures pour soutenir les explications donnees dans le texte. 
Ces figures sont tres claires et didactiques. 

La presentation utilise aussi largement des justifications mathematiques et 
phenomenologiques chaque fois qu'il est necessaire. Dans d'autres cas Ies applications sont 
inclus dans le texte proprement dit. 

Les demonstrations absolument necessaires pour comprendre les phenomenes 
electrochimiques sont faites mais aussi le contenu physique est souligne parce que une 
demonstration plausible est fondee sur une phenomenologie acceptee et claire. Le soin pour 
des demonstrations rigoureuses veut dire que l'electrochimie se base sur rigueur. 

Les liaisons avec Ies domaines connexes sont soulignes bien que, en general, les 
connaissances de base en chimie-physique sont supposees acquises, en consequence je 
n'insiste pas sur ces rappelees. 

Le but principal de cet ouvrage et celui de mettre en evidence une autre perspective 
qui, de toute evidence, doit offrir a l' etudiant le sentiment que ce domaine peut etre compris et 
apprecie. 

Au total, les questions et les reponses sont les resultats de la confrontation initiale de 
l'auteur avec ce domaine. La voie choisi pour presenter les sujets et la presentation meme est 
aussi le resultat d'un effort soutenu(fait au cours des annees) de comprendre dans une maniere· 
coherente l' electrochimie. 

Je veux remercier particulierement les Professeurs Elena Volanschi et Dumitru 
Oancea pour avoir lu cet ouvrage, pour avoir fait des critiques constructives et pour des 
conseils adresses. 

Je veux remercier avec reconnaissance dr. Nicolae Bonciocat pour l'aimable preface 
ecrite et surtout pour les excellents le9ons tenus au cours des annees devant ses collaborateurs. 
La profusion de talent, d'imagination et des connaissances a ete salutaire. 

Je veux aussi remercier dr. Ion Să ăgeanu pour son aide, pour des conseils et pour ses 
encouragements. 

Constantin Mihailciuc 
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L'objet d'etude de 

I' electrochimie 

L'electrochimie est la sc1ence qui etudie Ies lois regissant Ies transformations 

reciproques de }'energie chimique et de }'energie electrique. 

L'electrochimie a pour objet soit Ies reactions qui s'effectuent a la faveur d'une 

energie electrique venant de l'exterieur (c'est le cas d'une cel/ule d'electrolyse qui engendre 

l'energie chimique, c'est-a-dire la reaction d'electrode, a la faveur de l'energie electrique) 

soit, au contraire, celles qui constituent une source d'energie electrique (c'est le cas d'une pile 

galvanique qui engendre I' energie electrique a la faveur de la reaction d' electrode, c' est-a-dire 

de }'energie chimique). 

La reaction d' electrode se deroule sur I' electrode ou, autrement dit, a I' interface 

electrode/electrolyte. 
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I. INTERACTIONS ION-SOL V ANT 

1.1 Generalites 

La dissolution d'une substance dans un solvant conduit a l'apparition d'un effet 
thermique ayant des valeurs soit positives soit negatives, mais proche de zero(par rapport aux 
energies impliquees dans Ies ruptures des liaisons chimiques et dans Ies solvatations des ions ). 

A la suite de la dissolution Ies ions existent en solution comme entites 
individuelles(d'habitude solvates(hydrates)); -;:a signifie que Ies liaisons chimiques dans Ies 
molecules ou dans Ies reseaux cristallines des substances dissoutes se sont casse. Pour la 
rupture des liaisons chimiques on consume de l'energie qui a, d'habitude, des valeurs hautes. 
Ca signifie que Ies processus de dissolution offre l'energie necessaire a la rupture des liaisons 
chimiques, energie fournie par l'interaction des ions apparus avec Ies molecules du solvant, la 
soi-disant solvatation(hydratation). L'effet thermique de la dissolution, Afldiss, etant petit, -;:a 

conduit a la conclusion que l'effet thermique des interaction ion-solvant, AflseI,soiv, est 

approximativement egal a celui associe a la rupture des liaisons chimiques Aflnoseau . 

Evidemment, Ies interactions ion-ion sont negligeables parce que on suppose ici que Ies 
solutions electrolytiques sont diluees. 

Dans le cycle thermodynamique suivant: 

Les ions dans Ie 
I reseau cristallin 

1~reseau =-U reseau I diss 

Les cations 
solvates 

ţ 
i 
! 

Les anions 
solvates 

Les cations 
dans le gaz 

~+.solv 

~sel,solv= 
dH+,solv +~-,solv 

le principe de la conservation de I' energie conduit a la relation: 

~H reseau + ~H se! ,solv - ~H diss = O 
ou 

Les anions 
dans le gaz 

~-,solv 

(I. I) 

~Hsel,solv = ~Hdiss - ~Hreseau (1.2) 

I 

L'effet thermique de la dissolution, ~Hdiss, etant accessible experimentalement et l'effet 

thermique de la rupture des liaisons chimiques, ~Hreseau, pouvant etre calcule par le cycle 

thermodynamique de Haber-Bom, l'effet thermique MI devient accessible sel,solv 
experimentalement. 

Etant donne que: 

~Hsel,solv = ~H+,solv + ~H-,solv (1.3) 

12 
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on pose le probleme de l'evaluation quantitative des contributions de chaque type d'ions de la 
solution a la grandeur accessible "experimentalement" Af-lsel solv, c'est-ă.-dire de calculer 

theoriquement Ies contributions individuelles AH i,soiv . 

II existe deux types de modeles: 
• qui ne prennent pas en consideration la structure du solvant, celui-la etant traite 

comme un milieu continu(modele de Bom); 
• qui prennent en consideration la structure du solvant, celui-la etant traite d'une 

fa,;on plus subtile(modele de Bemal-Fowler, modele de Buckingham, ... ). 

1.2 Modele 
de Born 

1.2.1 Approximations 

Le modele de Bom, ou le modele de la "sphere chargee dans un milieu continu", 
emploi Ies approximations grossieres suivantes: 

• l'ion est considere une sphere rigide de rayon ri et de charge zie0 ; 

• le solvant est considere un milieu continu( sans structure) ayant la constante 
dielectrique E; 

• Ies interactions ion-solvant sont exclusivement de nature electrostatique 
(interactions ion-milieu continu). 

L2.2 Methodologie de 
calcul de AG;.so1v et le 

cycle thermodynamique 

La methodologie de calcul de AG;,soiv associe cette grandeur au passage du systeme 

d'un etat initial ou ,;a n'existe pas des interactions ion-solvant a un etat final ou ,;a existe des 
interactions ion-solvant ou, autrement dit, l'etat initial est decrit par l'ion dans le vide et l'etat 
final par l'ion en solution(ă. voir la figure 1). 

Tout d'abord, !'ion est decharge en vide en depensant le travail de dechargement W0ech
Puis, la sphere dechargee resultee est passee par l'interface en • depensant le travail de 

transfert WTr-
Finalement, la sphere rigide sans charge est rechargee a sa charge initiale dans le milieu 

continu, en depensant le travail de chargement W eh-

La variation d'enthalpie libre des interactions ion-solvant est egale mais de signe 
contraire au travail de transfert de la sphere rigide chargee du milieu continu au vide. 
La demonstration est immediate: 

G=H-TS=E+pV-TS 
d'ou on obtient tout d'abord par differentiation: 

dG=dE+pdV+ V dp-TdS-SdT 
et puis: 

(1.4) 

(1.5) 

AG=.1E+pAV+VAp-TAS-SAT (1.5') 
Si la pression et la temperature sont constantes alors Ap=O et aussi A T=O et evidemment: 

(AG)p,r.1E+pAV-TAS (1.6) 
Dans Ies processus reversibles la combinaison des principes I et II donne; 

AE=T AS-W (I. 7) 
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ou W est le travail, autre que celui de volume, ainsi que, en combinant Ies relations (1.6) et 
(I. 7), îl en resuite: 

(L1G)p,r=-(W-pL1V) (1.8) 
et si, en plus, ii n' existe pas de travail de volume on a alors la relation cherchee: 

(L1G)p,r-W (1.9) 

!vacuum I 

Figure 1. 

La relation (1.9) rend possible le calcul du L1Gi,so1v en employant le principe de la 

conservation de }'energie dans le cycle thermodynamique presente dans la figure 1, dont la loi 
de la conservation de }'energie conduită.: 

dG i,solv = W Dech + W Tr + W Ch (1.10) 
Comme ii n'existe pas du travail electrostatique au transfert de la sphere rigide dechargee du 
vide au milieu continu: 

WTr=Q 
la relation (1.10) s'ecrit dans la forme suivante: 

dGi,solv = WDech + Wch (1.10') 
ou W0ech et Wch sont calcules de la fai;;on suivante: on considere un processus de chargement 
dans un milieu avec la constante dielectrique e=e,:E0 , partant de la charge O et arrivant ă. la 
charge finale zieo en ajoutant des quantites infinitesimales de charge dq, quand on effectue la 
quantite infinitesimale du travail dw, parce que on ajoute une charge sur la charge existante 
deja, et donc le travail depend de la charge anterieure: 

%n %n 2 %n 

W = f dw = f 'I'dq = J _q_dq= _q_ 
q. . 41teri • 81teri 

m qm qm 

2 2 
Qrm - qm 

=---
81teri 

per ion de type i 

2 2 

= N A q rm - q in per niole d' ions de type i 
81ter; 

Evidemment, W0ech est le travail de dechargement en vide(er=l): 
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o 

WDedt = f dw = f \fdq 

= f q dq = ~o 

2,e0 4n:Eori ~z;e
0 

(zieo)2 
= per ion de type i 

(z e )2 
• • = - NA ' 0 per mole d' 10ns de type 1 

81tE 0 fi 

et WCh est le travail de chargement en milieu continu(e=a,e0): 
z;eo 

WrJ, = J dw = f \fdq 
o 

Zjeo 2 Zieo 

= f q dq = _q------1 
0 41tE,E 0 fi 81tE,E 0 fi 

0 

(zieJ2 
= per ion de type i 

=NA (zieJ
2 

permoles d'ionsdetypei 
81t:E,E 0 ri 

(1.11 ') 

(1.11 ") 

En utilisant Ies relations (1.11 ') et (1.11 '') dans la relation (1.1 O') on obtient I' enthalpie 
libre de solvatation: 

AG - - (zieJ2 (zieJ2 
LJ. i,solv - -'----'--- + -'---'--

81tE of 81tE,EJ 

=- (zieJ2 (1-_!_) 
81tE 0 f E, 

per ion de type i 

NA (z;eo )2 NA (z;eo )2 
=-----+----

(1.12) 

81tEof 81tE,E 0 f 

=- NA(zieJ2 (1--1) 
81tE 0 f E, 

per mole d' ions de type i 

et comrne ar> I ya donne AG i,so1v <O, c' est-â-dire le systeme tend vers un etat caracterise par 

une enthalpie libre minime(c'est-a-dire ]'ion dans le solvant est plus stable que celui dans le 
vide); evidemrnent, au valeurs E plus grandes et de ri plus petite la variation de l'enthalpie dans 
le sens negative est plus grande. Donc par solvatation l'ion devient plus stable. 

1.2.3 V erification 
du modele de Born 

Pour verifier le modele de Bom ii faut passer a la variation d'enthalpie des interaction 
ion-solvant, parce que Ies donnes calorimetrique conduisent aux enthalpies de dissolution. 
Conformement au equation de Gibbs-Helmholtz: 

~G i,solv = AH i,solv - T ~s i,solv (1.13) 

et a la relation: 
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BAG 1v 
AS- = -( l,SO ) 1,solv of p 

on obtient la relation cherchee entre l'enthalpie libre et l'enthalpie: 
8AGi solv 

AG i,solv = Af-1 i,solv + T( of ) P 

En consequence on a tout d'abord: 

.1S = (zieJ2 1 BEr 
1,solv S 2 :l'T' 

7t6 0 r Er UJ. 
per ion de type i 

NA(zieo)2 1 OEr 
= 

81teor e; of 
per mole d' ions de type i 

et finalement: 

MI i,solv = .1G i,solv + T .1S i,solv 

= _ (zieJ
2 
(l--1 _ _!_ OEr) 

81teor er e; of 
per ion de type i 

=- NA(zieJ
2 

(1--1 _ _!_ &r) permoled'ionsdetypei 
81teor er e; of 

(1.14) 

(1.15) 

(1.16) 

(1.17) 

qui reste encore une grandeur theorique, inaccessible experimentalement. Donc l'enthalpie de 
solvatation d'un ion est determinee par sa charge et par son rayon, ainsi que par la constante 
dielectrique du solvant pur(et non de la solution electrolytique). 

1.2.4 Interpretation 
de la MI i,so1v 

La relation (1.17): 

• decrit une dependance lineaire entre MI i,so1v et rt pour tous Ies ions de valence 

Z+=-z., etant insensible au fait que l'ion est un cation ou un anion; donc la seule 
mesure d'identification de l'ion est son rayon ri (figure 2a); 

• montre que si Z+=-z. est r+=r_ alors Ies enthalpies de solvatation des ions peuvent 
etre obtenues par un simple division par deux de l'enthalpie de solvatation du sel: 

AIJ AIJ = _!_ AIJ l.lll+,solv = l.lll __ solv Z nnsel,solv (1.18) 

ce qui a ete la base de la premiere hypothese utilisee pour la division/partition de la 
somme MI seI,soJv dans des composants individuels; le sel qui a permis cette 

procedure est KF( rK+ = rF_ =1,33 A, rayons cristallographiques); pour lequel 

MIKF 820 =-197,8 kcal/mole et donc MI + =MI_ =-98,9 kcal/mole pour 
' K ,H20 F ,H20 

25°C(l cal=4,18 J); 

-Af-l~solv 
-Af-l~solv 

memeri 

-1 z2 
ri I 

a. b. 
Figure 2. 
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• decrit une dependance lineaire du carre de charge de l'ion pour des ions aux rayons 
egaux, montrant que avec la croissance du module de la charge ionique 
I MI i,sotv lest plus grande(figure 2b ); 

• utilise comme rayons ioniques Ies rayons ioniques cristallographiques imposes par 
le modele thermodynamique utilise dans le calcul de Affsel,solv; 

• montre que la grandeur Aff;,so1v est negative parce que e>l et deJdT<0. 

1.2.5 Partition 
de la Aff sel,solv 

La grandeur accessible "experimentalement", conformement a la procedure decrite par 
la relation (1.2), est Aff se,,so1v qui contient Ies contributions des interactions ion-solvant de tous 

Ies ions qui sont en solution conformement a la relation (1.3). Mis a part le support theorique 
offert par le modele de Bom, pour diviser Aff se, sotv dans des contributions individuels on a 

besoin des observations experimentales supplementaires. 
En ce qui concerne Ies enthalpies de solvatation experimentales des paires de sels soit 

au cation commun soit au anion commun, on a observe que chaque type d'ion apporte une 
contribution pro pre, caracteristique pour Ies interactions ion-solvant, ce qui suggere l' additivite 
de ces contributions. 

au cation commun (1.19) 

Aff cA',sotv - Aff cA",sotv = cte A'A" au aruon commun (1.19') 

Le modele de Born offrant une hypothese en ce qui concerne la partition de la grandeur 
"experimentale", 1ra signifie que en associant K+ avec des anions differents et F avec des 
cations differents, est en mesurant la grandeur "experimentale" Affse,,sotv, on peut obtenir Ies 

grandeur MI; sotv, au caractere quasi experimental. 

Le graphique MI; so1v _ _!_ des donnees "experimentales" montre une significative 
' r; 

deviation de la linearite de l'equation de Born(ă. voir la figure 3). 

-AH~solv 

L'equation 
deBom 

cr 

Figure 3. 

• Les donnees 
"experimentales" 

-I r-1 

On peut entamer deux critiques du modele de Born sur la base de cette deviation 
numerique trop grande pour Ies donnees "experimentales" et calculees: 

• si Ies rayons ioniques seraient plus grands avec 0,85 A pour Ies cations et avec O, I O 
A pour Ies anions, la difference s'annulerait pratiquement et Ies donnees 

/- -~_::--~ 
17 r->, • \ 
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"experimentales" s'inscriraient sur la droite du modele de Bom; donc Ies rayons 
cristallographiques ne peuvent pas etre utilises; la question est ~a que justifie cette 
augmentation des rayons et la reponse pourrait etre l'hydratation, en sachant que 
Ies molecules d' eau se situent plus proches des ani o ns que des cations; 

* donc interaction ion-milieu continu n'est pas completement correcte pour 
l'evaluation des interactions ion-solvant, ceux-la etant plus compliquees; 

* le fait que Ies valeurs calculees sont, en module, plus grandes que celles 
"experimentales" montre que le modele de Bom surevalue, exagere ces 
interactions; 

* le fait que, quand-meme, l'ordre des grandeurs coîncide montre que la 
supposition que Ies interactions ont une nature electrostatique est correcte, 
rnais il doit etre detaillee; 

• si le milieu qui entoure l'ion sentirait la presence de l'ion, alors dans cette zone ii 
faudrait utiliser une constante dielectrique effective qui serait differente de celle du 
volume( dans la relation (1.17) ii faut utili ser une constante dielectrique effective Eelf, 

ainsi que Eet((E); dans la sphere prirnaire(l'ion et la sphere prirnaire de solvatation 
etant une unite cinetique, c'est le cas du modele de Bemal-Fowler) intervient la 
variation la plus importante de la constante dielectrique; donc le milieu ne peut pas 
etre regarde comme un continu, sans structure, mais ii faut detaillee sa structure 
generalement et specifiquement dans l'entourage de l'ion. 

1.3 Modele de 
Bernal-Fowler 

Le modele de Bemal-Fowler ou le modele ion-dipole est base sur Ies hypotheses 
suivantes: 

• l'ion est considere une sphere rigide de rayon ri et de charge 2;.eo; 
• le solvant est considere un milieu structure ayant la constante dielectrique es( en 

volume) et constitue par des molecules ayant le rayon rs et le moment de dipole JJ.s; 
• Ies interaction ion-solvant sont des interactions ion-dipole. 

1.3.1 Cas de 
l'eau 

Dans Ies conditions habituels ou on detennine l'effet thennique des interactions ion-· 
solvant, l' eau a une structure quasi cristalline ayant des grandes consequences sur l' energetique 
de l'hydratation. 

En etat gazeux la molecule de l'eau a une structure qui peut etre expliquee par une 
hybridisation sp

3
(tetraedrique), elle etant assimilee a un dipole parce que le centre de charges 

positives et le centre de charges negatives ne coîncident pas. 
En etat liquide la structure de la molecule d'eau favorise la structuration du liquide du a la 
possibilite de l'apparition de liaison de H(une molecule d'eau sera tetracoordinee avec Ies 
molecules d'eau parce que Ies deux atomes de H et Ies deux paires d'electrons non participants 
de !'atome d'oxygene peuvent former des liaisons de H, etant orientes d'une fa~on quasi 
tetraedrique). Donc, l'eau liquide a un degre considerable d'ordre aux petites distances et entre 
Ies molecules associees par des liaisons de H et celles non associees il existe un equilibre 
dynamique. 

En etat solide(glace) le nornbre de liaisons de H est double par rapport a l'etat liquide 
et le degre d'ordre croit, Ies ions O se disposent dans des cycles hexagonaux, Ies molecules 
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d'eau ayant une structure cristalline avec des regions interstitielles plus grandes que la 
dimension d'une molecule d'eau. 

L'idee centrale du modele c'est que Ies ions, par leur champs de symetrie centrale cree, 
enlevent Ies dipoles d'eau du reseau de l'eau et Ies orientent(les ions positifs orientent le dipole 
de l'eau avec la partie negative vers eux; Ies ions negatifs orientent le dipole de l'eau avec la 
partie positive vers eux). 

Du aux interactions ion-dipole et a la mobilite structurelle de l'eau apparaissent trois 
regions differentes: 

• la sphere primaire d'hydratation(l'ion et sa sphere primaire de solvatation forment 
une unite cinetique ); 

* pres d'ions; 
* structuree; 
* se deplace solidaire avec l'ion; 
* bien delimitee; 

• la sphere secondaire d'hydratation; 
* depourvue de structure; 
* zone de compromis entre la premiere zone et le volume 
* ne se deplace pas solidaire avec l'ion; 
* limite diffuse avec le volume; 

• le volume; 
* avec la structure de l'eau liquide parce que Ies molecules d'eau du volume 

ne sentent pas le champ cree par l'ion. 
Donc, la nature polaire de la molecule d'eau et sa structure quasi tetraedrique font que 

toute molecule exerce un effet d' orientation sur ses voisins immediats. 

1.3.2 Cycle 
thermodynamique 

Le cycle thermodynamique propose est le suivant(a voir la figure 4)(1es travaux 
necessaires sont aussi indiques): 

• Wcr 
• Wn 
• wi-o 

• WBc 
• WsR 
• Wc 
• m. 1v 1,so 

le travail de formation de la cavite; 
le travail de dissociation du cluster; 
le travail de formation de la premiere sphere de hydratation par 
l'interaction ion-dip61e; 
le travail de chargement de Bom; 
le travail de formation de la sphere secondaire de hydratation; 
le travail de condensation d'un mole de molecules d'eau; 
la variation de l'enthalpie interaction ion-solvant(enthalpie de 

solvatation). 

Une cavite est formee dans Ie solvant par l'elimination d'une association de 5 molecules 
d'eau(l'une centrale et Ies autres disposees tetraedriquement autour de la molecule centrale par 
4 liaisons de H). Le travail necessaire est WcF-

Le tetraedre est transporte dans le vacuum et puis est scinde en 5 molecules libres 
d'eau. Le travail necessaire est Wo. 

L'ion et 4 molecules d'eau forment par des interactions ion-dipole I'ion solvate. Le 
travail necessaire est Wi-D-
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La cinquieme molecule d'eau est donc remplacee par un ion(c'est pour ~a que 
l'association des molecules d'eau contient une molecule d'eau en plus). cette molecule d'eau 
est condensee. Le travail necessaire est Wc. 

L'ion solvate est soumis au cycle thermodynamique de dechargement-transfert
chargement de Bom. Le travail necessaire est WBc- 11 arrive dans la cavite formee. 

L' ion solvate dans le solvant participe ă. la formation de la sphere secondaire de 
solvatation parce que Ies molecules coordinees ne peuvent pas former le nombre initial des 
liaisons de H. La cause est que autour de l'ion Ies molecules d'eau se reorientent dans une 
maniere differente de l'orientation du tetraedre d'eau. Le travail necessaire est WsB- • 

Figure 4. 

En utilisant le principe de la conservation de }'energie, on obtient: 

ou: 
• WcF 

• Wo 

(1.20) 

est le travail de formation de la cavite(n molecules d'eau formeront la 
premiere sphere de hydratation et la (n+l)eme molecule d'eau cede sa place ă. 
l' ion); si l'ion, positif ou negatif, se tetrahydrate le cluster contient 5 molecules 
d' eau dont une centrale et Ies 4 autres liees par des liaisons de H dans une 
structure quasi tetraedrique; Ies 4 molecules d'eau sont liees au voisinage, ce 
veut dire des molecules d'eau autours du cluster par 4*3=12 liaisons de H, par 
consequence, la formation de la cavite necessite la rupture de 12 liaisons de H; 

WcF =12*5=60 kcal/mole 

est le travail de dissociation du cluster forme par ( n+ 1) molecules d' eau pour 
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• WsB 

donner (n+l) molecules libres dont n s'orientent autours de-I'ion et la (n+l) 
eme cede sa place a l'ion; 
pour une chiffre de hydratation 4, n'importe si l'ion est un cation ou un anion, 
dans le cluster se cassent 4 liaisons de H et donc on a: 

W n =4* 5=20 kcal/mole 

est le travail de formation de la premiere sphere de hydratation du aux 
interactions ion-dipole; 

per mole d' ions de type i et n molecules de H 2 O (T.21) 

est le travail de chargement de Bom(l'ion hydrate en phase gazeux se decharge 
en gardant la premiere sphere d'hydratation puis il est introduit dans le solvant 
dans la cavite formee et puis se charge a la valeur initiale ); ce differe du 
modele de Bom et precise Ies ambiguîtes de celui-la: 
* le rayon de l'ion solvate est bien defini; 
* l' eau d' en dehors de la ca vite est non perturbee ainsi que dans le processus 

de chargement de Bom on utilise la constante dielectrique de volume; 
parce que au processus du type Bom est soumis un ion a qui la premiere sphere 
d'hydratation reste solidaire avec ]'ion apres sa dechargement; 

est le travail de formation de la sphere secondaire de hydratation et s' explique 
par le fait que l'introduction de )'ion primaire solvate perturbe la structure de 
l' eau aux alentours de la cavi te; 
* pour un cation tetrahydrate, du a la reorientation des molecules d'eau 

autours du cation, ne puissent passe former 12 liaisons de H mais seulement 
10 liaisons de H avec Ies molecules d'eau non perturbees autours de la 
cavite, est donc: 

* pour un anion tetrahydrate, du a la reorientation des molecules d'eau 
autours de l'anion, ne puissent passe former 12 liaisons de H mais 
seulement 8 liaisons de H avec Ies molecules d' eau non perturbees auto urs 
de la cavite, est donc: 

W =-8*5=-40 kcal/mole SR 

est le travail de condensation d'un mole de molecules d'eau, c'est-ă.-dire la 
chaleur latente de condensation. 

Wc =-1 O kcal/mole 
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1.3.3 Interpretation 
de la .Mli,sotv 

En tenant compte de la relation (1.20) et des significations des travaux necessaires on a: 
• pour une mole d'ions positifs tetrahydrates: 

• pour une mole d'ions negatifs tetrahydrates: 

et donc Ies conclusions suivantes peuvent etre ecrites: 
• Comparant Ies valeurs calculees par le modele de Bemal-Fowler avec Ies valeurs 

"experimentales" du modele de Bom on constate une amelioration considerable de la 
concordance(±IO¾), ce qui montre que le terme de chargement de Bom (1.22) est le terme 
ion-dipole (T.21) sont importants, ~a veut dire que Ies interactions sont essentiellement 
electrostatiques. 

• Les relations (T.23) et (T.23') montrent que la difference d'entre Ies enthalpies de 
solvatations de certains ions au rayons egaux, positifs ou negatifs, est constante parce que 
ni le terme de chargement de Born ni le terme interaction ion-dipole ne dependent du signe 
de la charge de l'ion. 

.MI+,sotv -.MI __ sotv =-10 kcal/mole 

Cet donne theorique n' est pas verifie experimentalement parce que cette difference depend 
du rayon de l'ion, ri. 

• Les relations (1.23) et (1.23') montrent que le terme equivalent de Bom (1.22) est, en 
valeur absolue, plus petit du a la correction du rayon de ri a ri+2rs et le terme du type 
interaction ion-dipole (1.21) est petit en valeur absolue ce qui mene a la diminution de la 
contribution electrostatique par ensemble. 

• Tenant compte de la structure du solvant on a obtenu une baisse supplementaire de .Mli.sotv 

par le bilan de formation et de rupture des liaisons de H. 

https://biblioteca-digitala.ro / https://unibuc.ro



II. INTERACTIONS ION-ION 

11.1 Generalites 

Dans un systeme ideal(hypothetigue) Ies particules n'ont pas des interactions entre 
elles est le potentiel chimigue est donne par la relation: 

µ;deal=µ~+ RTlnci (II.I) 

ou ci est la concentration molaire du composant i. Un cas pareil est represente par Ies 
solutions des non electrolytes dans lesguelles Ies particules, n'etant pas chargees, ne sont pas 
engagees dans des interactions coulombiennes de longue distance mais seulement dans celles 
de courte distance du aux forces dipole-dipole ou de dispersion. Ces forces augmentent guand 
la distance moyenne entre Ies particules est petite, 1ya veut <lire dans Ies solutions concentrees. 

Les solutions des electrolytes, meme diluees, ne sont pas decrites par la relation (II.I) 
mais par la relation suivante: 

µ~ = µ~ + RT ln ai (II.2) 
Ce genre de solutions portent le nom de "solutions reelles" etant composees des particules 
chargees du point de vue electrigue( evidemment la solution est, par ensemble, neutre) gui ont 
des interactions entre elles. 

Pour decrire le comportement des solutions reelles on a introduit la notion d'activite 
ou de concentration effective ai gui, par difference de la concentration, tient compte des forces 
d'interaction entre Ies particules. 
Du â ce fait, l'activite est ecrite comme le produit de la concentration et d'un facteur variable 
nomme coefficient d'activite. Les coefficients d'activite caracterisent les forces d'interaction 
â l'eguilibre des solutions reelles. Donc pour Ies solutions reelles: 

µ~al=µ~+ RTlnai = µ~ + RTlnc/i 

=µ 0 +RTlnc +RTlnf. =µideal +RTlnf. 
I I I I I 

(II.3) 

et, en conseguence, il en resulte gue: 

real ideal A RT 1 f µ . - µ- = Llµ· I = n . I I I, I (II.4) 

~µi.I etant la variation du potentiel chimigue associee â l'interaction d'entre Ies ions du type i 

et l'ensemble ionigue l(la totalite des autres ions). Evidemment elle a le caractere d'une 
grandeur molaire partielle: 

et la methodologie du calcul est suggeree par le processus hypothetigue suivant: 

ion de reference 
(choisi arbitrairement) de type 

i decharge 

Ies autres ions charges, I 

11~, 

travail de 
chargement 
d'une mole 
d'ions de 
reference 

23 

ion de reference 
(arbitrairement choisi) de type 

- i charge -
Ies autres ions charges, I 

(II.5) 

https://biblioteca-digitala.ro / https://unibuc.ro



Le travail de chargement d'une mole d'ions est calcule en imaginant un processus de 
chargement d'un ion de Ia charge initiale O a la charge finale Zieo avec des quantites 
infinitesimale de charge dq pour lequel est effectue le travail elementaire dw. On a donc: 

z;e0 z;e0 z;e0 

Winc = Jdro = f 'I'dq = f _q_dq 
o o o 4m:r 

2 z;eo 2 
q = (zie0 ) = zieo zieo 

81tEr 
O 

81tEr 2 41tEr 
(II.6) 

= zieo 'I' 
2 

et, puis, on obtient la relation entre Aµ;,, et 'I': 

(II.7) 

ou la nature du potentiel electrique 'I' est donnee par la theorie de Debye-Hilckel. 
Evidemment on a neglige Ies interactions ion-solvant et solvant-solvant face aux interactions 
ion-ion, Ies dernieres etant Ies seules responsables de la dissociation de l'idealite des solutions 
des electrolytes. 

11.2 Theorie de 
Debye-Hiickel 

11.2.1 Premiere 
approximation 

11.2.1.1 Hypotheses 

Dans la theorie de Debye-Hilckel, connu aussi comme la "theorie de l'atmosphere 
ionique" on fait Ies hypotheses suivantes: 

• 

• 

• 

• 

• 

• 

la solution electrolytique est tres diluee, contenant des ions hydrates et des 
molecules d'eau(dans Ies solutions tres diluees Ies electrolytes forts sont. 
completement dissocies); 
le solvant(l'eau) est considere un milieu dielectrique continu qui manque de 
structure, ayant la constante dielectrique E(ainsi que la solution tres diluee); 
Ies interactions parmi Ies ions sont des interactions de longue distance, 
coulombiennes, du type charge-charge(d'autres interactions ne sont pas 
consideres: charge-dipole, charge-dipole induit, ... ); 
on choisi d'une fa~on arbitraire un ion de l'ensemble qui est nommee ion central 
ou ion de reference; on associe a cet ion une charge discrete; la charge de cet ion 
est ponctuelle; 
Ies autres ions de la solution(a l'exception faite par l'ion central) se perdent dans 
l'anonymat et leur charges perdent leur individualite en forment une distribution 
spatiale continu de charge(fait plausible dans Ies solutions diluees); ces ions 
forment l'atmosphere ionique; 
dans le modele considere tous Ies ions de la solution sont equivalents: chaque ion 
est en meme temps ion central pour une atmosphere ionique et ion d 'une 
atmosphere ionique; pour Ies ions on accepte le mouvement de translation. 
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11.2.1.2 Equation de 
Poisson-Boltzmann lineaire 

Conformement â la theorie de Debye-Hiickel l'existence de l'atmosphere ionique fait 
la distinction entre Ies solutions reelles et Ies solutions ideales. L'energie d'interaction 
supplementaire dans Ies solutions reelles traduit I' effet de I' action globale des atmosphere 
ioniques sur Ies ions centraux. 

L' energie du â I' atmosphere ionique est de nature electrostatique; elle est fonction de 
la densite de la charge electrique en volume, Pr, est du potentiel electrique \J'r produit par 
l'atmosphere ionique. La relation entre \J'r et Pr est donnee par l'equation de Poisson: 

1 
~\J'r = --Pr (11.8) 

E 

qui decrit donc la liaison entre le potentiel \J'r et la densite de charge Pr â la distance r de l'ion 
central. 

La dem;ite de charge â la distance r de I' ion central est decrite aussi par la loi de 
distribution classique de Boltzmann considerant que Ies interactions entre Ies ions sont de 
longue distance( coulombiennes ): 

(II.9) 

On peut obtenir l'equation de Boltzmann lineaire si zie0<<kT(c'est-â-dire }'energie de 
l'interaction electrostatique est petite par rapport â }'energie de l'agitation thermique; cette 
condition s'oppose â la separation des charges dans l'atmosphere ionique). Developpent en 
serie et retenant Ies deux premiers termes: 

""" o (1 zieo u1) Pr = ~ni zieo - kT r 
I 

L 
o L o zieo u, = n • z-e - n • z-e -- r 

. I I o . I I o kT 
I I 

(II.10) 

L 
o 2 ieo = - n- z-e --\J' 

. I I o kT 
I 

( ou a ete utilisee la condition d' electroneutralite de la solution electrolytique L n~ z; e O =O). 

L'equation de Poisson et l'equation de Poisson-Boltzmann donnent: 

ou: 

11.2.1.3 Solution de l'equation 

2 
~\J'r = X \J'r 

de Poisson-Boltzmann lineaire 

(II.11) 

(II.12) 

L'operateur de Laplace, du â la symetrie spherique du champ electrique cree par l'ion, 
a la forme suivante: 

En notant: 

1 d 2 d 
~=--(r -) 

r2 dr dr 

\J' = µ r r 
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on peut ecrire: 
d2µ 

~\}Ir= -2-
dr 

Justification 1. La demonstration de la relation (11.15). La demonstration est immediate: 

~'I' = ~!: = -~+.!_ dµ 
dr r dr r r2 r dr 

I d 2 d'f'r I d dµ I dµ d 2µ dµ I d 2µ 
--(r -)=--(-µ+r-)=-(--+r-+-)=--
r2 dr dr r 2 dr dr r 2 dr dr 2 dr r2 dr 2 

I d2µ 2 µ --=x 
r2 dr2 r 

En consequence I' equation (11.11) devient: 
d2 
~ = x2µ 
dr2 

qui admit une solution de la forme: 
µ = Ae-xr + Be+xr 

ou, en revenant ă. la notation utilisee on a: 
Ae-xr Be+xr 

\}Ir=--+--
r r 

ou Ies constantes A et B s'evaluent en partant des conditions a la limite: 
A -xr 

• si r➔co alors \J"r➔O et donc B=O; donc \fr = _e_ 
r 

(11.15) 

(11.16) 

(11.17) 

(11.18) 

• si r➔O alors \J"r➔\J"ion=----9.i._ = zieo et sila solution est tres diluee, c'est-ă.-dire 
4m:r 41ter 

A 
n~ ➔ O alors x2 ➔O, et evidemment x➔O, donc e-xr ➔ 1 et donc \f r = - et 

r 
z.e 

finalement on a A = -' -0 
; 

41tE 
par consequent la solution cherchee est la suivante: 

11.2.1.4 Calcul de la charge 
de l'atmosphere ionique 

• -xr 
\J1 = zieo _e_ 

r 41t r 
(11.19) 

La liaison entre \J"r et Pr est obtenu tenant compte de l'equation de Poisson et de 
l'equation de Poisson-Boltzmann lineaire(on egalent Ies membres droits de ceux-lă.): 

Pr = -ex
2
\fr 

-xr zieo 2 e 
=--x-

41t r 

(11.20) 

c'est-ă.-dire la densite de charge en exces depend d'une maniere exponentielle de la distance 
r(pr decroît quand r croit). 
Le calcul de la charge de l'atmosphere ionique tient compte de la charge dq contenue dans un 
anneau d' epaisseur dr situe ă. la distance r du centre de la sphere( entre la sphere de rayon r et 
celle du rayon r+dr): 

dq = Pr4m 2dr 

= -z.e -v 2re-xrdr 
I Q/\, 
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La charge de l'atmosphere ionique est calculee en choisissant Ies limites d'integration 
pour que l'entiere atmosphere ionique soit inclue(en plus, Ia limite inferieure montre qu'on 
emploie Ie modele de Ia charge ponctuelle ): 

r➔ o::i r➔oo 

qnuage = fdq =- fz;e
0
(xr)(e-xrd(xr)) 

r=O r=O 
(11.22) 

=-zieo 

on obtient donc un resultat coherent et attendu: 

qion = qnuage (11.23) 
qui reflete que Ie principe de l'electroneutralite est respecte dans l'ensemble ion central
atmosphere ionique. 

11.2.1.5 Calcul du rayon 
de l'atmosphere ionique 

Le rayon de l'atmosphere ionique(en fait le rayon du plus petit volume macroscopique 
ou est respecte l'electroneutralite) est x-1 et peut etre obtenu par la condition: 

quand il en resuite: 

dq =i_(-z.e x2re-xr) 
dr dr I O 

= -zieox2(e-xr -rxe-xr) 

=0 

-1 ( ekT )112 r=x = "noz2e2 
L...J110 

i 

(11.24) 

(Il.25) 

ou x-1 est nomme longueur reciproque de Debye-Hilckel et ales dimensions d'une longueur. 
Dans les solutions diluees n~ ➔ O alors x2 ➔O, evidemment x➔O et donc 
X-l➔oo. 

11.2.1.6 Potentiel de 
l'atmosphere ionique 

Du au principe de Ia superposition, le potentiel electrique a la distance r de l'ion 
central est: 

(11.26) 

ou \J'ion est le potentiel donne par la charge de l'ion a la distance r du ion central et \J'nuage et le 
potentiel donne par Ia charge de l'atmosphere ionique a la distance r du ion central. La 
relation (11.26) devient: 

(11.27) 
= Z;eo (e-xr -1) 

41tE:r 

Dans Ies solutions tres diluees quand, n~ ➔ O, la grandeur x peut etre faite tres petite ainsi 

que xr<<l et donc e-xr ~ 1-xr. En consequence on a: 

(11.28) 
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l'effet de l'atmosphere ionique etant equivalent a celui d'une seule charge, egale mais ayant le 
signe oppose avec celle de l'ion central et situe a la distance x.-1 de l'ion central(on souligne 

ainsi la signification de la grandeur x,-1 
). 

11.2.1.7 Expression du coefficient 
d'activite de l'ion et du coefficient 
d'activite ionique moyen 

En revenant a la variation du potentiel chimique associee a l'interaction entre Ies ions 
de type i et I' ensemble ionique I on a la relation: 

N Azieo q, 
dµi,I = 

2 
nuage 

NA (zieo)2 
= 

81t EX,-! 

_ (II.29) 
parce que on peut montrer que lJ' = \J'

0
uage (le processus hypothetique de chargement de l'ion 

central(de reference) est fait dans la presence de l'atmosphere ionique, plus precisement, du 
potentiel cree par celle-la dans le point ou se trouve l'ion central). 

En tenant compte que: 
(II.30) 

ii en resuite la possibilite du calcul theorique du coefficient d'activite de l'ion i(ya n'existe 
aucun moyen experimental pour determiner l'activite d'une espece ionique quelconque et, par 
consequent, son coefficient d'activite, parce que Ies equations utilisees contiennent le produit 
des activites des tous Ies ions de l'electrolyte; ainsi on a introduit la notion d'activite moyenne 

a =(aY+aY_)l/v V=V +v (II.31) 
± + - + -

ou la liaison entre l'activite moyen et l'activite de l'electrolyte est donnee par la formule: 

a: = ae1 (II.32) 
et aussi la notion de coefficient d'activite moyenne: 

f = (fY+fY- )J/y 
± + - (II.33) 

Justification 2. La deduction des relations (11.31)-(11.33). Ces relations peuvent etre deduites en ecrivant la 
condition d'equilibre thermodynarnique dans Ies potentiels electrochirniques pour une reaction du type: 

CY+AY_ <=>v+cz+ +v_Az_ (11.34) 

ou on suppose le degre de dissociation a= I. 

En utilisant Ies relations (II.29) et (II.30) on obtient I' expression du logarithme naturel du 
coefficient d'activite de l'ion i: 

lnf. =-~ (zieo)2 
I 81tRT EX,-! 

(II.35) 

Pour verifier la theorie de Debye-Htickel on exploit l'expression theorique des coefficients 
d' activi te donnee par la relation (II.31) tout d' abord en passant au logarithme naturel cette 
derniere relation et puis en utilisant la relation (II.35) quand ii en resuite 

I 
lnf± =-(v+ ln( +v_ lnf_) 

V 

I N e2 

=--[ A o x,(v z2 +v z2)] 
v 81tERT + + - -

=- NAJz+z_Je! X. 
81tERT 
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Justification 3. Pour obtenir la relation v +z! + v _z: = vJz+z_J il faut utiliser Ia condition d'electroneutralite. 

On a donc: 

• tout d'abord: v +Z+ + v _z_ = O (11.37) 

• et puis: v +Z~ + v _z: = Jv_z_Jz+ + lz-lv+z+ = Jz+z_J(v + + v _) = vJz+z_J (11.38) 

En tenant compte que x=(-1-"n°z2e2
)

112 et n° = ciNA 
EkT LJ ' ' 0 

' 1000 
I 

ou 0 mole 
et C- =--

I I 

no = particule alors = ( 2N A e! )1121112 1 " 2 , cm 3 X 
1 

OOOEkT ou I = 2 LJ ci zi est la force ionique de la solution 
I 

electrolytique. En consequence, on a 

lnf = ± 

ou: 

N AJz+z_Je! B1112 

81rnRT 
(11.39) 

B = ( 2N A e! )112 (II.40) 
1000EkT 

La relation (11.39) peut etre transformee de fa~on ă. passer de logarithme naturel au logarithme 
decimale: 

ou: 

(11.42) 

ou le coefficient d' activi te ionique moyen est donne dans une forme comparable ă. 
I' experimente. 

Evidemment, on a aussi la relation suivante pour l'ion i: 

lgf. = -Az 2l 112 
I I 

(11.41 ') 

11.2.1.8 Interpretation de la relation entre 
le coefficient d'activite et la force ionique 

L'expression theorique (11.41) montre que: 
• lgf± decroît en maniere lineaire avec la croissance de 1112 (la figure 1); 

* si c➔O alors l➔O, 1
112 ➔O et donc lgf± ➔O c'est-ă.-dire f± ➔I, ce qu'on 

supposait dans tous Ies solutions infiniment diluees ou Ies forces 
interioniques sont negligeables; 

• la pente de la droite lgf± en fonction de 1
112 est depend des constantes 

fondamentales est de IZ+z..l, donc elle ne depend pas de I' electrolyte particulier 
mais seulement du type de valence de l'electrolyte(ă. voir la figure 2). 

✓I ✓I 

I: l 

2:1 ou 1:2 

lgf, 
Figure 1. 

lgf, Figure 2. 
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L'expression theorique est en excellente concordance avec l'experimente ( ± 0,5%) 
dans des solutions ayant 1~2 * 10-2 et c' est pour 1ya qu' elle se nomme "la loi limite" de Debye
Hiickel et, en meme temps, elle s'applique aux electrolytes totalement dissocies(cx.=1) en la 
nommant aussi "la theorie de la dissociation totale". 

11.2.2 Deuxieme 
approximation 

(11.43) 

montre que le rayon de l'atmosphere ionique depend de la concentration. Pour un electrolyte 
de type 1 : 1 valent on a: 

lr---c---.-------O,-O-Ol_N_---r-1-0-,o-1-N---,--O-, 1-N----, 

?C' 100 A 30 A 10 A 
et donc aux concentration elevees le modele de la charge ponctuelle de l'ion(la premiere 
approximation) n'est plus valable car Ies ions, dans Ies solution concentrees, se trouvent â des 
distances beaucoup plus petites et chaque ion "voit" Ies ions proches comme des charges 
discretes et non ponctuelles et pas comme des charge diffuses, perdues dans un continu, dans 
l' anonymat. 

11.2.2.1 Hypotheses 

Donc Ies ions ont des dimensions finies(la deuxieme approximation) et donc on a 
introduit le soit disant "parametre dimension de l'ion" note "a" qui est plus petit que la 
somme des rayons des ions solvates si Ies spheres de solvatation sont tangentes est plus 
grande si Ies spheres de solvatation se penetrent. Donc "a" n'est pas clairement defini etil est 
un parametre experimental. 

L'introduction de la dimension finie des ions met sous question aussi l'hypothese de 
l'existence unique des forces d'interaction coulombiennes et la notion d'atmosphere 
ionique( qui est une distribution statistique du â la superposition des forces electrostatiques et 
des forces thermiques) et qui a des dimensions comparables comme ordre de grandeur â celles. 
des ions. 

11.2.2.2 Calcul de la charge 
de l'atmosphere ionique 

Dans la premiere approximation, pour l'equation de Poisson-Boltzmann lineaire on a 
trouve la solution suivante pour le potentiel electrique â la distance r: 

-xr 
lJJ =A-e-

r r 
et, evidemment, pour la densite de charge â la distance r on a trouve: 

Pr = -Ex
2
lJJr 

A -xr z e 
=-EX --

r 

(11.44) 

(11.45) 

En tenant compte que la charge de l'atmosphere ionique d'un ion central de charge 
zieo est, evidemment -zieo, ii est possible de determiner la constante d'integration: 
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r➔c:o r➔c:o 

qnuage =-zieo = f dq = -A4m: Jxre-xrd(xr) 
r=a 

quand il resulte l'expression suivante: 
xa 

A= zieo _e_ 
4m: 1 +xa 

ou "a" est la distance ă. laquelle commence l'atmosphere ionique de l'ion i. 

11.2.2.3. Potentiel 
de l'atmosphere ionique 

En consequence, on obtient l' expression du potentiel 'l'r : 

z.e exa e-xr 
'I'=-' _o----

r 4m:; 1 + xa r 

z.e ex(a-r) 
=-' _o --

41tEr 1 +xa 

(II.46) 

(II.47) 

(II.48) 

et puis, en considerant le principe de superposition des potentiels electriques il en resulte: 

z.e ex(a-r) 
=-'-0 (---1) 

4m:;r 1 + xa 

(Il.49) 

En tenant compte que le potentiel d'interet et celui de l'atmosphere ionique ă. la distance "a" 
on alors: 

'I'= 'l'nuage (r = a) 

zieo 1 
= 

47tEX-I 1 + xa 

11.2.2.4 Expression du coefficient 
d'activite de l'ion et moyen 

(II.50) 

En consequence, la variation du potentiel chimique associee ă. l'interaction d'entre Ies 
ions du type i et l'ensemble ionique I(la totalite des autres ions) est donnee par la relation: 

A - N Azieo \TJ 
L.lµ-1- T 

'· 2 

N Azieo zieo 1 
= 

(II.51) 

2 EX-I 1 + xa 

En comparant le membre droite de l' equation (II.51) avec le membre droite de l' equation 
(II.30) ii en resulte l'expression suivante: 

lnf =-NA(zieo)2 1 
' 81teRTx-l 1 + xa 

(II.52) 

Et donc toutes Ies formules verifiables obtenues pour Ies coefficients d'activite par la 
theorie de la premiere approximation passent dans des formules correspondantes de la theorie 
de la deuxieme approximation) utilisant un "principe de la correspondance"(multiplication par 

-
1
- ). De cette maniere on obtient aussi l' expression du coefficient d' activi te moyen: 

l+xa 

lgf± =-Alz+z-11 112
-

1
- (II.53) 

1 +xa 
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• si la solution est tres diluee x-1 croît beaucoup en comparaison au dimension de 

1 
l'ion et xa➔O donc --➔1 retrouvant la formule de la premiere 

1 +xa ' 
approximation. 

Le parametre dimension de l'ion a est determine apres l'analyse de la formule: 

lgf. = -Alz z 11112 _I_ 
I + - 1 + xa 

I 1
1/2 1 

= -A z+z- I 1 + Bal112 
(II.54) 

= -Alz+z-lI 112
(1-Bal

112
) 

qui est supposee correcte ă. une certaine concentration; ă. cette concentration on trouve "a"( en 
egalant le membre droite avec la valeur experimentale lg f ± pour cette concentration); la 

valeur de "a" ainsi determinee est utilisee pour calculer lg f ± sur un domaine de 
concentrations pour lequel "a" est suppose valable. 

Les valeurs de confiance pour "a" sont contenues dans un domaine de 3-6 A et la 
deuxieme approximation de la theorie de Debye-Hilckel peut etre appliquee pour I~0,1. 
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III. CONDUCTIVITE ELECTRIQUE DANS 
LESSOLUTIONSDESELECTROLYTES 

111.1 Conduction electrique dans 
Ies solutions des electrolytes 

111.1.1 Conductivite 

Dans les solutions d'electrolytes, le transport du courant electrique est realise par 
migration (conduction). La cause de la migration est representee par l'existence d'un gradient 
de potentiel electrique dans la solution d'electrolyte. La solution d'electrolyte oppose une 
resistance electrique au passage du courant electrique, l'inverse de la resistance electrique 
etant la conductance: 

1 
R=p-

S 
[L]=Q-1(Ohm reciproque) ou S(Siemens) 

L'inverse de la resistivite est la conductance specifique ou la conductivite 

1 1 [ ] n-1 -1 S -1 cr = - = - cr =.:!,~ m ou m 
p SR 

(III. I) 

(IIl.2) 

Donc, si la resistance caracterise la maniere dans laquelle la solution d'electrolyte s'oppose au 
passage du courant, alors la conductance caracterise la maniere dans laquelle la solution 
permet le passage du courant. 

En principe, la conductivite depend qualitativement et quantitativement de la solution 
d'electrolyte. Les principales dependances sont liees a: 

• la concentration molaire de l'electrolyte; 
• le degre de dissociation de celui-ci; 
• les charges des ions formes; 
• les mobilites des ions respectifs ( donc sont liees d'une maniere implicite aux 

interactions ion-solvant et ion-ion). 
Pour pouvoir comparer les aptitudes des solutions de divers electrolytes envers le 

transport du courant electrique, il faut qu'on assure certaines conditions. Ainsi, les solutions 
doivent avoir la meme concentration molaire et les electrolytes doivent avoir la meme valence 
(doivent etre Z+:z_-valent). . 

Si les electrolytes du type Z+:Z_-valent ont des concentrations molaires differentes, 
alors, au lieu de la conductivite on compare leur conductivite molaire 

Am=~ [Am]=n-1m2mor1 (111.3) 
cm 

ce qui represente la conductivite d'une solution contenant 1 mole d'electrolyte en 10-3 m3 de 
solution. 

Si les electrolytes sont de types differents de valence, les grandeurs Am ne sont plus 
relevantes, car les ions du meme signe peuvent avoir des charges differentes et donc peuvent 
participer de fal;on differente au transport du courant electrique. Pour comparer leurs aptitudes 
envers le transport du courant electrique on utilise la conductivite equivalente 

Am =~=Am [Ae]=Q-1m2eq-1 (111.4) 
CD z 

ce qui represente la conductivite d'une solution qui contient 1 equivalent-gramme (1/z moles) 
d'electrolyte dans 10-3 m3 de solution. 

Dans la relation (IIl.3) on a elevee la dependance de la conductivite de la concentration 
molaire et dans la relation (IIl.4) on a elevee la dependance de la conductivite de la 
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concentration normale. Ces elevation de dependances sont apparentes, parce qu'en realite les 
mobilites des ions dependent de la concentration. 

111.1.2 Lois empiriques 
de Kohlrausch 

111.1.2.1 Premiere loi empirique 
de Kohlrausch 

A partir des donnees experimentales, Kohlrausch a etabli, pour les electrolytes forts, 
une relation empirique lineaire entre Am et (cm) 112

, relation qui est appelee la loi empirique de 
Kohlrausch 

Am = A0m - A,Jc: (III.5) 

ou A°m represente la conductivi te molaire a dilution infinie ( cm➔O) et A est une constante 
positive. Les deux grandeurs dependent du type de valence de l'electrolyte et de la nature de 
l'electrolyte, la dependance du type de valence ayant un poids plus important que la 
dependance de la nature de l'electrolyte. 
La relation (III.5) montre que Am augmente lorsque Cm diminue et atteint une valeur limite 
A°m lorsque cm➔O. La valeur A°m est extremement significative, parce qu'~lle caracterise l'etat 
de dilution infinie, c'est a <lire l'etat dans lequel les forces interioniques sont pratiquement 
nulles ( ce qui explique la faible dependance des valeurs A°m des valeurs des charges ioniques 

dans le cadre du meme type de valence ). 

111.1.2.2 Deuxieme Joi empirique 
de Kohlrausch 

Toujours a partir des donnees experimentales, en representant les conductivites 
molaires a la dilution infinie des certains sels a cation ou a anion commun, Kohlrausch a 
observe que les differences 

(III.6) 

~~A°m = A°m,ck -A°m,c, =constkl, c variable (III.6') 

(a: anion, c: cation) sont constantes pour la meme paire de cations mais des anions differents
et pour la meme paire d'anions mais de cations differents toujours dans le cadre du meme type 
de valence. 

C'est cette observation qui a conduit Kohlrausch a la conclusion que chaque ion 
apporte sa contribution caracteristique a la valeur de la conductivite molaire a la dilution 
infinie de l'electrolyte generateur. Le point essentiel de cette conclusion est la loi de la 
migration independante des ions a la dilution infinie 

(IIl.7) 

ou, evidemment, V+ et v_ representent les nombres de moles de C'· et A'- formes par 1 mole 
d'electrolyte ev. Av_ et )..':.,. et )..':.,_ sont les conductivites molaires a la dilution infinie des ions 

C'• et A'- . Dans l'intervalle des basses concentrations, dans lequel existent seulement des 
interactions interioniques tres faibles elle est valable la loi 

(III.8) 

L'importance de la deuxieme loi de Kohlrausch consiste dans le fait qu'elle considere 
la conductivite molaire d'un electrolyte comme etant une propriete coligative, en permettant 
son application aux ions generes par la dissociation de l'electrolyte. 
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Evidemment, Ies deux lois de Kohlrausch peuvent etre ecrites auss1 pour Ies 
conductivites equivalentes 

111.1.3 Mobilite 
electrochimique 

A. = A: - BF. 

Ao = Â,o + Â,o 
e e+ e_ 

(III.9) 

(III. I O) 

(III.11) 

Dans une solution d'electrolyte dans laquelle aucun champ n'agit ( c'est a <lire en se 
trouvant en etat d'equilibre thermodynamique ), Ies particules (Ies ions ou Ies molecules de 
l'electrolyte et du solvant) sont engagees dans le mouvement brownien. Ce mouvement est 
assez violent et il demeure en tant que mouvement de fond des particules meme dans le cas ou 
dans la solution d'electrolyte agit, par exemple, un champ electrique qui provoque, pour des 
especes chargees, un mouvement moins desordonne sur la direction du champ, ou, autrement 
dit, un mouvement ordonne sur la direction du champ, superpose au mouvement chaotique 
qui se deroule sur toutes Ies directions possibles. 

La cause du mouvement est representee par l'existence d'un gradient de potentiel 
electrique ( ou d'un champ electrique) 

E=-grad<l> (III.12) 
A l'action de ce champ Ies ions repondent differemment, en fonction de leur charge 

electrique, de leur concentration, de leur masse, de la viscosite du solvant et ainsi de suite, en 
se mouvant avec une vitesse qui depend aussi de la force du champ electrique applique. 

La vitesse de l'ion en champ electrique unitaire (cree par une force electrique ayant 
une certaine valeur) porte le nom de mobilite electrochimique 

V 

U= IEI 
(III.13) 

et elle est caracteristique pour l'ion respectif et pour son interaction avec le solvant. 
Normalement, entre Ies mobilites electrochimiques determinees experimentalement ii 

faut exister des differences determinees, dans un meme solvant, par la nature de l'ion et aussi 
par Ies interactions de l'ion avec le solvant et avec Ies autres ions; ces differences ne doivent 
pas etre grandes a cause du fait que la modalite de transport des ions est la meme, ayant un 
substrat purement physique. L'apparition des grandes differences entre Ies mobilites des ions 
formes par la reaction d'autoprotolyse a laquelle participe le solvant et Ies mobilites des autres 
ions suggere le fait que, pour Ies ions du solvant, apparaisse une modalite de transport, au 
moins en partie, differente de celle purement physique, une modalite dans laquelle la structure 
ordonnee a petite distance du solvantjoue un role important par la dynamique a laquelle celle
ci est participante. 

111.1.3.1 Loi d'Ohm pour des 
champs electriques faibles 

En champ electrique faible, le flux d'ions de type j est proportionnel a la grandeur du 
champ electrique 

Jj = kjlEI 
et la densite de courant associee aux ions j est 

ij=ZiFJj 
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La densite totale de courant est, dans l'approximation du champ faible 

i = ~),I =(F~),lk,)EI 
ou la grandeur de la parenthese a la dimension de la conductivite, donc 

cr = F~:Jzjlkj 
J 

Donc, la densite totale de courant sera ecrite sous la forme 

i = crlEI 

(III.16) 

(Ill.17) 

(IIl.18) 

Tenant compte que, dans l'approximation du champ faible, dans un milieu homogene 

IEI= ~7 (III.19) 

ou ~ 'I' est la difference de potentiel electrique le long de la distance 1 sur laquelle on reali se le 
deplacement des ions, et la densite de courant est 

i = _!_ (III.20) 
s 

ou S est l'aire de la surface par laquelle passent Ies ions, il resuite, en utilisant Ies relations 
(IIl.19), (III.20) et (IIl.2) dans la relation (III.18), la loi classique d'Ohm pour Ies champs 
faibles 

~'I'= RI (IIl.21) 
ce qui justifie pourquoi la solution d'electrolyte peut etre regardee comme une resistance 

111.1.3.2 Relation entre 
la conductivite et 
Ies mobilites electrochimiques 

L'equivalent de la loi d'Ohm dans Ies solutions d'electrolyte est la relation (III.18) qui 
exprime la liaison entre la conductivite et Ies mobilites electrochimiques. 

Le flux d'ions j est donne aussi par la relation 

J - = c .v. = c -u-lEI (III.22) J m,J J m,J J 

Par consequent, a partir de la relation (IIl.18), ecrite en tenant compte des relations 
(Ill.16), (IIl.15) et (Ill.22) on obtient la liaison entre la conductivi te et Ies mobilites, Ies. 
concentrations molaires ou normales, Ies charges ioniques 

cr = Filzjlcm,juj =FI vjlzjlcmuj = L crj (Ill.23) 
j j j 

cr = FLcn,Pj = FLcnuj = Icrj (III.23') 
j j j 

La conductivite molaire, definie par la relation (IIl.3), est 

Am= Fivjlzjluj =Iv/1-m,j (IIl.24) 
j j 

et la conductivite equivalente, definie par la relation (IIl.4), est 

A = F°"u- = °"A . 
e L...i J L.i e,J (IIl.24') 

j j 

dans laquelle la dependance explicite de Cm et Cn n'apparaît pas, mais ii existe une dependance 
implicite de la concentration, par l'intermediaire des mobilites electrochimiques. 

A la dilution infinie, lorsque 

(IIl.25) 
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et 

1; = cm,jurlEI 

Ies conductivites molaire et equivalente seront: 

A° = F~v-lz-lu0 
=~v)..,

0 
• m L,. J J J L,. J m,J Ao . = lz-lFuo m,J J J . . 

J J 

A°= F~u0 =~A0
. e L,. J L,. e,J A0

• = Fu0 

e,J J 
j j 

dans lesquelles la dependance implicite de la conce11:tration disparaît. 

111.1.3.3 Relations de la mobilite electrochimique 
avec d'autres grandeurs de transport 

111.1.3.3.:i Relation 
d'Einstein 

(III.26) 

(III.27) 

(III.27') 

La mobilite electrochimique, une grandeur ayant des dependances multiples et 
complexes, est associee â une particule materielle qui, en tant que ion, repondant â l'action du 
champ electrique, se deplace dans l'espace, et en tant que particule ayant une masse propre, 
realise par ce deplacement un transport de masse. Par consequent, ii doit exister une liaison 
entre la mobilite electrochimique et le coefficient de diffusion. Certe-ci est la relation 
d'Einstein. 

Supposons un etat stationnaire, dans lequel le flux de migration est contrebalance par 
le flux de diffusion, c'est â <lire: 

(J.) +(J.) =0 
J dif J migr 

(111.28) 

ou(en considerant seulement la direction x): 

(1Jdif = -Dj:: (J.). = c-u-lEI J 1111gr J J (III.29) 

donc: 
ac. 

1

_

1 
-D.-J + c.u. E =O 

J ax J J 
(III.30) 

Du â l'annulation reciproque des deux flux, cet etat stationnaire peut etre assimile â un 
etat d'equilibre et, par consequent, on peut appliquer la loi de distribution de Boltzmann pour 
exprimer la concentration des ions j dans un point x situe sur la direction d'application du 
champ electrique ou le potentiel electrique est \J'(x) en fonction de la concentration 
nonperturbee c; du point ou \J'(x)=O: 

Le calcul de 8c/ax conduit â: 

z·F 
_...l._'l'(x) 

c/x) = c;e RT 

_ac-'--/x_) = c (x)-zl( __ a\J'_(x_)) = c.(x)-zllEI 
ax J RT ax J RT 

(III.31) 

(III.32) 

et, en introduisant Ia relation (IIl.32) dans la relation (111.3_0), on obtient la relation Einstein: 

zl Zfo 
U- =-D. = -D (111.33) 

J RT J kT J 

qui montre la liaison entre la migration et la diffusion. 
La mobilite electrochimique est reliee aussi â la viscosite du milieu (11) dans lequel ii 

se meut, l'ion possedant une charge electrique et un volume propre aussi. 
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111.1.3.3.2 Relation de 
Stokes-Einstein 

Si l' on suppose que Ies ions j diffusent en absence d'un champ electrique, alors la liaison avec 
la mobilite electrochimique apparaît ă. cause du fait que l'ion, ayant une charge electrique 
aussi, transporte un courant electrique pendant la diffusion. 

L'ion j diffuse sous l'action d'une "force" diffusionnelle individuelle: 

(F.) = __ I_dµi (III.34) 
i 

O 
NA dx 

et pendant son mouvement il subit l'action de la force visqueuse dont l'expression est donnee 
par l'equation Stokes: 

(F.) . = 67tr.nv. 
JVIS j"IJ 

Lorsqu'on atteint l'etat stationnaire l'ion re9oit une vitesse constante Vf 
1 dµi 

- --= 61tr-T}V · 
N dx i i 

A 

La vitesse de l'ion est: 

(III.35) 

(111.36) 

D. dµ. 
V-= __ J _J (111.37) 

i RT dx 
et en introduisant la relation (III.37) dans (III.36), on obtient la relation Stokes-Einstein qui 
relie le coefficient de diffusion ă. la v'iscosite du milieu et au rayon de l'ion solvate: 

D. = RT 
i 61tririN A 

kT 
= (IIl.38) 

relation qui suggere l'inexistence d'une independance du coefficient de diffusion de la 
concentration. 

111.1.3.3.3 Relation entre 
mobilite et viscosite 

A partir des relations Stokes-Einstein et Einstein il resuite la dependance cherchee 
entre la mobilite electrochimique et la viscosite du milieu, le rayon de l'ion solvate et la charge 
de l'ion: 

2 l 2 fo u. = --- = (III.39) 
i 61tri riN A 6mi ri 

dans laquelle on suggere aussi l'inexistence de l'independance de la mobilite electrochimique 
de la concentration. 

111.1.3.3.4 Regie 
de Walden 

Si dans la relation (III.39) on introduit la mobilite electrochimique donnee par la 
seconde relation (IIl.27) on obtient: 

2 2p2 

'A,
0 

-T} = J =const. (III.40) 
m,J 6mj riN A J 

une relation qui montre que le produit 'A. 0 
mj ri est constant pour le meme ion j dans de divers 

solvants. Cette relation constitue une justification theorique de la regie empirique de Walden. 
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Cette regle serait respectee seulement si, evidemment, le rayon de l'ion j solvate se gardait 
constant dans Ies differents solvants, ce qui est tres improbable. Le rayon de l'ion solvate est 
dependant du degre de solvatation et des dimensions de la molecule du solvant. La relation 
(IIl.40) montre qu'il est plus probable que le produit Â 

O 
mj îl rj soit constant. 

111.1.4 Relations de la conductivite 
avec d'autres grandeurs de transport 

La meme double qualite de l'ion j, celle d'etre doue simultanement avec une charge 
electrique et avec une masse, permet de connecter la migration a la diffusion. 
Ainsi, en introduisant dans la relation (111.27) l'expression de la mobilite electrochimique 
donnee par la relation Einstein (III.33), on obtient la relation Nernst-Einstein~ 

p2 n 
2 A =-"v-z.D. 

m RT~ J J J 
J=I 

(III.41) 

p2 n 

A =-"Iz-ID-• RT~ J J 
J=I 

(III.41 ') 

qui permet le calcul de la conductivite molaire d'un ion j a partir de son coefficient de 
diffusion: 

Â -=F2 z2D.=eoFz2D.=lz-lFu. 
m,J RT J J kT J J J J 

(IIl.42) 

pi eoF 
"J... . =-z.D- =-z.D- =Fu. 

e,J R T J J kT J J J 
(IIl.42') 

En ce qui concerne l'equation Nernst-Einstein ii faut <lire que son application constitue plutot 
un probleme parce que le coefficient de diffusion et la conductivite molaire de l'ion j ont des 
dependances differentes de la concentration molaire et, en consequence, si l'equation Nernst- • 
Einstein est valable pour une certaine concentration, elle n'est plus valable pour une autre 
concentration. Parce que Ies differences de comportement en fonction de la concentration de 
Dj et Âmj se reduisent lorsque la concentration molaire devient de plus en plus petite, alors ii 
en resuite que l'equation Nernst-Einstein s'applique mieux dans des solutions diluees. 

111.1.5 Nombres de 
transport de Hittorff 

L'existence dans une solution d'electrolyte seulement d'un champ electrique a comme 
consequence le deplacement des cations dans le sens du champ et des anions en sens contraire. 
En se deplas:ant, l'ion doue d'une charge electrique, transporte du courant electrique dont Ies 
dependances resultent de la relation: 

i=z-Fc .u-lEI J J m,J J 

i. = Fc .u-lEI J D,J J 

(IIl.43) 

(IIl.43') 

Par consequent, n'importe quel ion repond a l'action du champ, mais dans sa propre maniere. 
Soit la situation presentee dans la figure suivante: 
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E 
-+-

+ 
sens arbitrairement choisi pour 
le courant electrique positive 

sens du champ electrique 

sens du deplacement de la charge positive 

ic= ic= ZcFc m,cuclEI> O 

sens du deplacement de la charge negative 

Figure 1. 

dans laquelle on a choisi un champ electrique oriente de gauche a droite, ce sens 
correspondant aussi au sens positif du courant electrique. En consequence, on aura Ies 
conventions 

ic > O, ic< O (III.44) 

iA =TA+ IA TA < O, IA> O (IIl.44') 
Revenant au modele propose, la densite totale de courant transporte par Ies ions sous l'action 
du champ E est: 

= ~z- Fc . u. JEJ+ {=,Iz- !Fc . u. JEJ (III.45) ~ J+ m,J+ J+ ~ J- m,J- J-
j+ =I j_=I 

=FJEJ~lz-lc .u. =FJEJ~c .u. ~ J m,J J ~ n,J J 
j=I j=I 

On peut definir le nombre de transport Hittorff de telle maniere qu'il decrive quelle 
fraction du courant total est transportee par l'ion j . 

_ ij _ lzJm.juj cn.juj 
t. - - - ---'---'---- _c.:........:.__ (III.46) 

J • n n 

1 IlzJm,juj Lcn,juj 
j=I j=I 

qui montre l'independance du nombre de transport de la valeur du champ electrique; cette • 
independance provient du fait qu'on l'a exprime comme rapport 

Proprietes du nombre de transport Hittorff: 
0<tj<l 

n n i. 
Itj =I-n-J = 1 
j=l j=I Ii j 

j=I 
Une definition plus rigoureuse du nombre de transport Hittorff resulte du modele 

propose ci-dessus. Supposons que l'ion j soit transporte par un flux de migration determine par 
l'existence d'un champ electrique et par un flux de diffusion determine par l'existence d'un 
flux de diffusion aussi 

Parce que 
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il resuite que 
it. de. 

( J j) 1ota1 = _J - D j _J (III.48) 
zl ctx 

qui montre que, meme si tj etait egal â zero, il existerait un flux des ions j qui serait un flux de 
diffusion 

(III.49) 

s'il existait un flux de diffusion 
Dans le cadre du modele presente initialement, la relation (III.47) etait reduite 

seulement â 
(III.SO) 

Si dans la relation (lli.48) le gradient de potentiel chimique est nul ( ce qui signifie que 
le gradient de concentration est nul aussi) alors on obtient la relation de definition du nombre 
de transport Hittorff 

zl(Jj)total ij 

tj =( . )dµj/_dcj/_ =(--:-)dµj/_dcj/_ 
1 /dl<- /dl<-0 I /dl<- /dl<-0 

(lli.51) 

qui fait allouer le nombre de transport Hittorff seulement au flux de migration, c'est â dire â la 
partie du flux total qui est cree par le champ electrique ( dans Ies termes de la 
thermodynamique aux processus irreversibles le flux de migration est conjugue au champ 
electrique ). 

Pour un electrolyte Cv+z+ Av_z- on a successivement 

Iz-Ic .u. lz-lv-c u. t _ = J m,J J = J J m J 
J o o 

IlzJm,juj IlzjlVfmUj 

j=I j=I (IIl.51 ') 

Iz jlv ju j V )1.m,j 
=----=----

o 

"v-Â. . ~ J m,J 
j=I 

Iz j lcm,j u j 
t.=-----= 

J o 

IlzJm,juj 
j=I 

= = 

o 

IlzjlVfmUj 
j=I (III.51 ") 

= = o 

IÂ.e.j 
j=I j=I 

et, parce que Amj dependent de la concentration par la premiere loi de Kohlrausch, en 
augmentant leurs valeurs lorsque la dilution augmente, cela signifie que, en realite, le nombre 
de transport Hittorff depend implicitement de la concentration. 

111.2 Determination experimentale 
de la conductivite 

111.2.1 Signification des 
donnes de conductivite 

Les donnes de conductivite permettent: 

• 

• 

• 

l 'etude quantitatif des effets des forces interioniques dont la manifestation se fait 
sentie par Ies valeurs du degre de dissociation et du degre deformation des paires 
des ions; 
la determination des certaines constantes physiques importantes comme la 
constante produit de solubilite, la constante produit ionique d'un solvant qui 
s'autoionise, la constante de dissociation d'un acide faible ou d'une base faible(ces 
sont Ies methodes conductometriques directes); 
la determination de la quantite d'un certain electrolyte ou ion par le titrage 
conductometrique( donc Ies methodes conductometriques indirectes ). 
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111.2.2 Arrangement experimental 
et determination de la conductivite 

Le mesurage de la conductivite se realise experimentalement a l'aide d'un 
conductometre et d'une cellule conductometrigue, la grandeur accessible etant la conductance. 

Cornme l'acces a la conductivite necessite la connaissance de la surface, A, des 
electrodes et de la distance, 1, entre eux(et avec grande precision), Ies incertitudes liees a la 
determination de ces grandeurs sont eliminees par le mesurage de la constante de la cellule gui 
est le rapport entre 1 et A: 

k=_!_ 
A 

(III.52) 

en utilisant guelgues solutions standard de concentrations precisement connues et pour 
lesguelles on connaît exacte Ies conductivites aux certaines temperatures(parce gue Ies 
mobilites electrochimigues dependent de la temperature) et pour lesguelles on mesure Ies 
conductances respectives. Le rapport entre la conductivite, cr , et la conductance, L, fournit la 
constante de la cellule: 

(III.53) 
I 

gui permet puis le calcul de la conductivite des solutions electrolytigues dont on mesure la 
conductance. 

Pour Ies solutions ayant des grandes conductivites on a besoin d'une k grande (donc 1 
grand, A petit) et pour Ies solutions ayant des faibles conductivites on a besoin d'une k 
grande( donc 1 petit, A grand). 

Les mesurages sont faits en courant alternatif, de maniere gue dans une demicycle Ies 
electrodes soient polarisees dans un sens et dans l'autre demicycle Ies electrodes soient 
polarisees dans le sens contraire(les modifications produites aux electrodes dans un demicycle 
sont annihilees dans l'autre demicycle de sorte gue la solution electrolytigue ne se modifie 
pas). Pour Ies solutions concentrees on utilise des grandes freguences et pour celles diluees 
des petites freguences. 

Les electrodes utilisees sont en platine noir gui a des proprietes catalytigues 
remarguables gui font gue Ies reactions d' electrode se produisent avec la rapidite adeguate, 
ainsi gue la tension alternative soit suivie en phase par Ies concentrations electrolytigues. 

111.3 Determination experimentale 
des nombres de transport 

111.3.1 Methode de Hittorff 

L'anode, la cathode et le volume de la solution electrolytigue sont separes entre eux de 
point de vue physigue, et Ies solutions autour de l'anode(anolyte), de la cathode(catholyte) et 
de la zone centrale(le volume) sont analysees apres avoir effectuer une electrolyse contrâlee 
du point de vue de l'intensite du courant et du temps. 

111.3.1.1 Aux electrodes a lieu 
la meme reaction d' electrode 

Soit gue Ies electrodes sont construites d'un meme metal dont Ies cations participent 
aux reactions d' electrode et soit gue l' electrolyte est M z+ A z_ • 

V+ V_ 
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Lorsque par la cellule d'electrolyse passent Q coulombs d'electricite une electrode 
devient anode et ă. cette electrode a lieu de preference la reaction anodique pendant que l'autre 
electrode devient cathode et ă. cette electrode a lieu de preference la reaction cathodique: 

anode: 
cathode: 

M ➔ M2
+ +ze

M2
+ +ze- ➔ M 

(111.54) 
(111.54') 

ă. l'anode se dissolvant QIZ+F moles de M qui passent dans l'anolyte dans le meme nombre de 
moles de M z+ , pendant que ă. la cathode se deposent QIZ+F moles de M z+ qui passent dans le 
metal(venant du cote du catholyte) dans le meme nombre de moles de M. 

La quantite d'electricite Q doit etre transportee par l'anolyte, par le catholyte et, aussi, 
par le volume. 

Soit qu'on a realise un etat stationnaire dans la cellule. 
Dans le volume existe seulement un champ electrique et, en consequence, le courant 

electrique est transporte par Ies deux ions existants dans la solution electrolytique, c'est-ă.-dire 
le cation M z+ et l' anion A z_ . Alors on a: 

■ 
t+Q 1 z -- mo es M + se deplacent dans le sens: anode➔cathode; 
z+F 

(111.55) 

■ 
t Q 
--- moles A z_ se deplacent dans le sens: cathode➔anode. 
lz-lF 

(ill.55') 

Dans l'anolyte et dans le catholyte, dans tous Ies moments ulterieurs au declenchement 
des reactions d'electrode, existe le champ electrique qui determine la migration et existe aussi 
le "champ de diffusion"(gradient de concentration) qui determine la diffusion. 

Pour le cation Mz+, qui participe aux reactions d'electrode, la diffusion complete la 
migration dans le but d'assurer, dans l'etat stationnaire, soit le processus de prendre en totalite 
la quantite de M 2 + apparue ă. l'anode, soit le processus d'apporter en totalite la quantite de 
M 2 + consommee ă. la cathode, de sorte que par la cellule passe la quantite d'electricite Q. 

Pour l'anion, A z_ qui ne participe pas aux reactions d'electrode, la diffusion 
compense la migration, de telle maniere qu'en realite, il se trouve dans l'anolyte et dans le 
catholyte, dans la situation "d'equilibre" thermodynamique dans l'etat stationnaire. 

A l'anode, ou a lieu la reaction (111.54), apparaissent QIZ+F moles de Mz+ . Dans 
l'anolyte le champ electrique entraîne en migration t+QIZ+F moles de Mz+ qui se deplacent 
dans le sens anode ➔cathode et aussi tQ/Jz..JF moles de A z_ qui se deplacent dans le sens 
cathode➔anode. Ainsi, il en resuite un "gain net" de: 

■ moles de Mz+ dans l'anolyte; (III.56) 
z+F z+F 

■ 

tQ tQ tQ 
---(moles Mz+ )+-

1 
--

1
-(moles A z_ )=---(moles Mv Av dans l'anolyte)(III.56') 

z+ F z_ F z+ F + -

L'existence de ce "gain net" explique l'installation des flux de diffusion qui sont 
determines par la creation des gradients de concentration dans l'anolyte. 

Evidemment, le meme nombre de Mv+ Av_ se deplace de l'anolyte dans le volume. 
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Ăla cathode, ou a lieu la reaction (IIl.54'), disparaissent QIZ+F moles de Mz+ . Dans le 
catholyte le champ electrique entraîne en migration 4Q/Z+F moles de M z+ qui se deplacent 
dans le sens anode ➔cathode et aussi t..Q/lz..lF moles de A z_ qui se deplacent dans le sens 
cathode➔anode. Ainsi, il en resuite un "perte nette" de: 

■ 

(1- t )Q t Q 
------'+-=_-_ moles de Mz+ dans le catholyte; (IIl.57) 

z+F z+F 
tQ tQ tQ ' 

■ z~F (moles Mz+ )+ lz~IF (moles A z_ )= z~F (moles Mv+ Av_ dans le catholyte)(IIl.57) 

L'existence de ce "perte nerte" explique l'installation des flux de diffusion qui sont 
determines par la creation des gradients de concentration dans le catholyte. 

Evidemment, le meme nombre de M A se deplace du volume dans le catholyte. V+ V_ 

Justification 1. A la deduction des relations (111.56') et (III.57') on a utilisee la condition d'electroneutralite: 

V +Z+ + V _Z_ = 0 (III.58) 

d'ou en resuite: 

Jz_J=-z_ =~z+ 
V_ 

Le tableau synthetique est le suivant(la figure 2): 

anode{+) 
~ 

~::;: !::_ 
~(J.)M 

(J.)o➔ 

"gain net" 

de M A 
V+ V_ 

t Q 
---moles 
Z+F 

volume 

--4 
Passent Q F 

ni "gain net" 
ni "perte nette" 

de M A 
V+ V 

Figure 2. 

jcatholyte 

!:. (J+)M➔ 
(J+)o➔ 

I ~(J.)M 

~~ 

(III.58') 

cathode(-) 

0+1,➔ 
"perte nette" • 

de M A 
V+ V_ 

Certe discussion est valable seulement pour le cas de la microelectrolyse quand Ies 
zones anolyte, catholyte et volume ne perd pas leur sens. C'est-a-dire quand Ies gradients de 
concentration ne s'elargissent pas trop de la surface des electrodes' ainsi que l'approximation 
d'etat stationnaire ne soit pas plus valable. 

De certe analyse est directement accessible t.. parce que aux reactions d'electrode ne 
participe que le cation Mz+ . Si aux reactions d'electrode ne participe que le anion A z_ alors 
est directement accessible 4. L'autre nombre de transport est determine de la relation: 

(111.59) 
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Si la concentration initiale en M A a ete c0, le volume de I' anolyte V a et le volume 
V+ V_ 

du catholyte Vc et si â la fin d'electrolyse Ies concentration finales sont dans l'anolyte Ca et 
dans le catholyte Cc â la suite du passage de Q F coulombs, alors Ies relations entre ces 
concentrations finales et la concentration initiale sont: 

t_Q 1 
Ca =Co+----

z+f Va 
(III.60) 

d'ou on obtient le nombre de transport recherche: 

(III.61) 

Pour determine le nombre de transport des ions selon la methode de Hittorff, ii faut 
donc connaître la guantite d'electricite passee(Q F coulombs) et Ies concentrations initiales et 
finales dans Ies regions anodigue et cathodigue et aussi Ies volumes de ces regions. 

111.3.1.2 Aux electrodes ont lieu des 
reactions d' electrode diff erentes 

Soit gue â l'anode l'anion est celui gui donne la reaction d'electrode(reaction 
anodigue) et â la cathode le cation est celui gui donne la reaction d'electrode(reaction 
cathodigue ), Ies electrodes etant choisies en mode correspondante est soit, aussi, gue 
l'electrolyte est MZ+ A z_ . 

V+ V_ 

Lorsgue par la cellule d'electrolyse passent Q F coulombs d'electricite la reaction 
anodigue et la reaction cathodigue sont: 

anode: A z_ ➔ A+ Jz_ Je- (III.62) 

cathode: Mz+ +z+e- ➔ M (III.62') 

et â l'anode s'oxyde Q/lz.lF moles de A z_ et â la cathode se reduisent QIZ+F moles de Mz+. 

Le meme type de raisonnement, anterieurement expose, conduit au tableau synthetigue 
suivant(figure 3.): 

anolyte 

~o+)o 

~(J.)M 

~(J_)D 

anode(+) 

~pertenettede 

volume 

E -Passent Q F 

ţ 
ni gain net 

ni perte nette 

de MV Av 
+ -

Figure 3. 

catholvte 
(1+).,,➔ 

cathode(-) 

pertenettede~ 
M A 

Y+ V_ 

t_Q 
TTmoles 

Dans l'anolyte la perte nette depende de t, parce gu'â la reaction d'electrode participe 
l'anion et dans le catolyte Ia perte nette depend de f, parce gu'â la reaction d'electrode 
participe le cation. 
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Dans ce cas Ies concentration des ions decroît aussi bien dans l'anolyte que dans le 
catholyte. A vec les notations anterieures on peut ecrire: 

t+ Q 1 t_ Q 1 
C3 = c0 - -- (III.63) Cc = C0 - -, -, -

z+F Va z_ F Vc 

d'ou on obtient les nombres de transport cherches: 

t = _ z+F(ca -c0 )V3 (III_64) t = _lz-lF(cc -Co)Vc 
+ Q - Q 

Etant donne que: 
t++t_=l 

on peut deduire des expressions (III.64) et (III.64') que: 

-(z+F(ca -c0 )Va )z-lF(cc -c0 )Vc) = l 
Q Q 

d'ou il en resuite: 

(III.63') 

(lll.64') 

(III.59) 

(11165) 

(III.65') 

En consequence Ies nombres de transport pour ce cas peuvent etre determines sans avoir a 
recourir au coulometre, mais en partant de donnees experimentales relatives a la variation de 
la concentration en electrolytes dans l'anolyte et dans le catholyte: 

t = z+(cc -co)Va (III.66) 
+ z+Cca -co)Va +lz-i(cc -co)Vc 

Iz_ I( cc - c 0) V c 
t = --------- (III.66') 
- z+Cca -Co)Va +lz-i(cc -Co)Vc 

La determination experimentale des nombres de transport par la methode de Hittorff 
suppose une cellule electrochimique a trois compartiments et un circuit de mesure specifique 
a la coulometrie. Par le circuit on fait passer un courant d'environ 10-20 mA pendant un 
temps d'environ 1-2 heures. Apres l'arret de l'electrolyse on preleve des echantillons de 
l'analyte ou/et du catholyte qui sont etudiees par des methodes d'analyse chimique. 

ill.3.2 Methode de 
la frontiere mobile 

Evidemment le nombre de transport peut etre ecrit aussi par l'intermediaire des· 
vitesses de deplacement des ions dans le champ electrique cree: 

t. = __i_ = Iz i ic m.i u i = Iz i ic m,i Vi 

i ±i. ±iz-ic .u. ±iz-Ic v. 
j=l J j=l J m,J J j=l J m,J J 

(III.51') 

La methode de la frontiere mobile est basee sur les vitesses de deplacement observees 
des ions dans le champ electrique cree par une difference de potentiel appliquee entre Ies 
deux electrodes utilises. Cette vitesse de deplacement est substituee par la vitesse de 
deplacement d'une frontiere mobile et nette qui existe entre Ies deux solutions electrolytiques 
differentes ayant soit un anion commun soit un cation commun. L'existence de la frontiere 
nette resuite soit du fait que Ies deux solutions electrolytiques sont differemment colorees, 
soit du fait que leurs indices de refraction sont sensiblement differents(au cas ou Ies deux 
solutions sont incolores), mais dans les deux cas il faut exister une difference de densite entre 
Ies deux solutions. Pour que la frontiere reste nette il est necessaire que le rapport des deme 
concentrations soit environ d'une certaine valeur(relation regulatrice de Kohlrausch). 
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La condition d'avoir l'effet de deplacement d'une frontiere nette est que les mobilites 
des ions non communs soient differentes, ce qui fait que leurs vitesses soient aussi differentes. 
L'ion qui se deplace dans le sens de deplacement de la frontiere mobile et qui se trouve devant 
la frontiere doit avoir une mobilite plus grande que la mobilite de l'ion qui se deplace dans le 
sens de deplacement de la frontiere mobile mais qui se trouve derriere la frontiere mobile. 

Le principe experimental est illustre plus bas(la figure 4): 

aireA 
cathode 

solution a etudier 

densite plus petite 

position finale 
de la frontiere 

position initiale + 
de la frontiere 

densite plus grande 

!-..I! ...... ~ ....... 

anode . 

Figure 4. 

L'anion est commun et, en consequence, le nombre de transport recherche est celui d'un 
cation qui ici est Mt, l'electrolyte Mt A etant considere comme electrolyte indicateur. Il est 
necessaire d'avoir accomplie la condition suivante pour les mobilites des cations: 

UM; < UMt 

pour determiner en effet le nombre de transport tMt. 

(III.67) 

Sous le champ E applique(les cations se deplacent vers la cathode et l' anions vers 
l'anode) on fait passer une quantite d'electricite It C qui est transportee dans la solution de 
Mt A par le cation Mt et par l'anion A- et dans la solution de M; A par le cation M; et 

par l'anion A - . Pour que la frontiere reste nette il est necessaire que l'ion indicateur M; se 

deplace plus lentement que l'ion etudie Mt (ou, autrement dit, il faut que l'electrolyte 

indicateur M;A substitue totale l'electrolyte etudie Mt A dans le volume Sl(t); îl est 

essentiel que dans ce volume n'existe que M; et pas du tout Mt ). 
Comme au passage de lt C, le nombre de moles d'ions Mt deplaces du volume Sl(t) 

est c1Sl(t) et la quantite d'electricite transportee par les ions Mt est c1Sl(t)F(parce que 

(III.68) 

Le rapport optimale des concentrations peut etre determine dans la maniere suivante: 
• evidemment pour l'ion M; on a aussi: 

• donc 

c2Sl(t) 
t =---
M! It 
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(III.69) 
C2 t + M2 

qui s'appelle Ia relation regulatrice de Kohlrausch montrant que le rapport des 
concentrations est fortement liee a celui des nombres de transport. 

Comme la densite de courant depende de l'intensite du champ electrique: 

i = crlEI (III.70) IEI=: i (IIl.70') 

ou, en tenant compte de la signification de la densite de courant: 

IEI=_!_]_ 
cr A 

(IIl.71) 

on peut ecrire pour chacune des Ies deux solutions electrolytiques la relation propre entre 
l'intensite de son champ electrique et sa conductivite: 

1
_

1 
1 I 

E ----
M,A cr A 

M1A 

(111.71 ') (III.71 ") 

d'ou en resuite: 

IEIM,A cr M2A 

IEIM2A = cr M,A 
(111.72) 

En tenant compte que la conductivite de I' electrolyte est la somme des conductivites 
ioniques des ions composantes: 

on obtient: 

cr M,A = cr Mf + cr A -

(î M2A = (î M; + (î A -

IEIM,A 

IEIM2A = crMt + cr A-

(IIl.73) 

(III.73') 

(III.74) 

et, en considerant la condition (111.67), il en resuite que le champ electrique cree dans la 
solution a etudier est plus faible que le champ electrique cree dans la solution indicatrice: 

IEI < IEI (IIl.75) 
M1A M2A 

( autrement dit, le gradient de potentiel dans la solution d' electrolyte etudie est plus petit que. 
celui dans la solution d'electrolyte indicateur. 

En conclusion(â voir la figure 5): 
• dans la solution indicatrice, M; (avec une mobilite plus petite) se deplace sous son 

propre gradient de potentiel et M 7 ( avec une mobili te plus grande), s' il existe 

encore dans le volume Sl(t) apres l'application du gradient de potentiel, est 
accelere etant pousse de l'autre cote de la frontiere(pour lui E est plus grande ici 
que celui propre qui agit dans la solution etudiee ); 

• d'une maniere analogue, dans la solution etudiee, M7 ( avec une mobilite plus 

grande) se deplace sous son propre gradient de potentiel, Mi (avec une mobilite 

plus petite) se deplace sous son propre gradient de potentiel et M7 ( avec une 
mobilite plus grande), s'il existe dejâ(est deja arrive)dans le volume Sl(t) apres 
l'application du gradient de potentiel, est decelere etant pousse de ce cote-ci de la 
frontiere(pour lui E est plus petit ici que celui propre qui agit dans la solution 
indicatrice ); 

C' est ainsi que la frontiere est maintenue nette. 
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frontiere nette 

gauche/bas droite/haut 
~'I' 

solution solution 
indicatrice etudiee 

M!A M:A 

M; decelere 

Mt vitesse 

constante 
M~ accelere 

M; vitesse 

constante 

Figure 5. 

Evidemment, l' anode et la cathode sont choisies en materiaux correspondants, l' anode en 
fonction de l'electrolyte M!A et la cathode en fonction de l'electrolyte Mt A. D'habitude 

l'anode est en Cu ou en Cd et la cathode en metal M1. 

111.3.3 Methode de mesurage 
de la tension des piles de 
concentration avec et sans transport 

Pour une pile de concentration a transport(t) et ajonction liquide de type cationique: 

(+) 
Electrode 
reversible 

â MZ+ 

la tension electromotrice est donne par la relation: 

et elle depend du nombre de transport de l' anion. 

Electrode 
reversible 
â MZ+ 

(-) (111.76) 

(111.77) 

Pour une pile de concentration sans transport( t) et sans jonction liquide de type 
cationique: 

Electrode Electrode Electrode 

(+) reversible Mz• A z_ reversible Mz+ A z_ reversible (-) 
a Mz· 

V.+ V_ a Az_ 
Y+ V_ â MZ+ 

(III. 78) 

al < a II 

la tension electromotrice est donne par la relation: 
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(III.79) 

et elle ne depend pas du nombre de transport de l'anion ou du cation. 
Si dans Ies deme cellules (III.76) et (IIl.78) on utilise des concentrations 

correspondantes egales, alors le rapport des relations (III.77) et (III.79) donne le nombre de 
transport de }'anion: 

t = 
Ecat,t 

pile 

Eca1,1 
pile 

(III.80) 

evidemment, le nombre de transport du cation s'obtient de relation: 
t+ = 1- t_ (III.59') 

D'une maniere analogue on fait la comparaison des tensions electromotrice E;~1 et 

E;1; d'une pile anionique â transport et â jonction liquide et d'une pile anionique sans 

transport, avec le meme electrolyte et avec des concentrations correspondantes egales. 
Les nombres de transport sont en fait des valeurs moyennes et sont obtenus etablissant 

Ies activites a1 et i 1
• Ies plus proches possible pour que la valeur de la tension electromotrice de 

la cellule soit encore valable pour Ies deme types de cellules. 
Justification 2. Deduction des eguations generales pour Ies piles de concentration sans et avec transport. 
Pile cationique sans transport 

Pour obtenir l'equation generale de la fem de la pile cationique sans transport on doit considere le 
schema de la pile suivante: 

ou: 

Electrode( M z+ )/ M z+ A z_ ( a1)/Electrode( A z_ )/ M z+ A z_ ( a0)/Electrode( M z+ ) 
V+ V_ V+ V_ (IIl.81) 

M ➔ Mz+ + me- m = z+ 

A+ne- ➔ Az_ n=lz-1 

(III.82) 

(IIl.82') 

Mz+ +me- ➔ M m=z+ 

Az_ ➔ A+ne- n=lz-1 

(IIl.82") 

(IIl.82" ') 

Ici on utilise une autre maniere pour deduire la fem, en utilisant la notion du potentiel d'electrode et, aussi la liaison 
entre l'expression de la fem et Ies potentiels d'electrodes. 0n a alors l'equation (IIl.83): 

Ecat,! _ m m 
pile - -vdr --vga 

= <l> dr - <l>s,n + <l>s,n - <l> dr,b + <l> dr ,b - <l>s,1 + <l>s,1 - <l> ga 

= Edr - Edr,b + Ega,b - Ega 

Eo RT 1n· (Eo RT 1n ) 0 RT O RT = dr+- a Z+ - drb +- a z_ +Ega b +-Ina -(E +-Ina ) 
z+F Ma ' z F An ' z_F Af- ga z+F Mf+ 

. RT RT RT RT 
=-Ina --Ina +-Ina --Ina 

z+F M;+ z_F A~- z_F Af- z+F Mf+ 

RT V RT RT RT 
= --ln(a z ) + ---ln(a z r- +--ln(a r- --ln(a r+ 

z+v+F Ma+ z_v_F Aa- z_v_F Af- z+F Mf+ 

RT RT RT RT 
= --ln(a Z+ r+ + --ln(a z_ r- - --ln(a z r- - --ln(a z r + 

Z+Y+F Ma z+v+F An z+v+F A1- z+v+F M1+ 

RT RT 
=--ln(a r+(a r- ---ln(a )V+(a )V_ 

Z V F Mz+ Az_ F Mz+ A'-+ + ll D Z+ Y+ I I 

= ____!!_ ln an - ____!!_ 1n a 1 

Z+ V +F Mv+Av_ Z+ V +F Mv+Av_ 
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(parce que on a Ies egalites suivantes entre Ies potentiels standard d'electrode: Edi- = E~ ; Edi-,b = E~.b, le 

solvant etant la meme ). 
Donc la fem de la pile cationique sans transport est donnee par l'equation generale(IIl.79): 

au 
Ecal,t= vRT 1n ±Mv+Av_ >0·, 

pde f I 
z+v+ a 

±Mv+Av_ 

(III.79) 

Pile anionique sans transport 
En procedant de la meme maniere pour la pile anionique sans transport on obtient aussi l'equation 

generale de la fem. 

M ➔ M2+ +me- m=z+ 

A+ne- ➔ A2- n=lz-1 

Pile cationique avec transport 

(III.85) 

(IIl.85') 

M 2
+ +me- ➔ M m=z+ 

A 2
- ➔ A+ne- n=lz-1 

(III.85") 

(III.85'") 

(III.86) 

Pour obtenir l'equation generale de la fem de la pile cationique avec transport on doit considere Ie 
schema de la pile suivante: 

(111.87) 

ou: 

M ➔ M2
+ + me- m = z+ (111.88) M 2

+ + me- ➔ M m = z+ (III.88') 

Ici on utilise une autre maniere pour deduire la fem, en utilisant la notion du potentiel d'electrode et la 
notion du potentiel de jonction liquide(mais ecrit dans une maniere simplifice; a voir la justification 8 de "Piles 
de concentration"). 0n utilise aussi la liaison entre l'expression de la fem et Ies potentiels d'electrodes. 0n a 
alors l'equation (III.89): 

Ecat,t _ ,h _ ,h 

pile - -v dr -v ga 

= <l>dr -<l>u +<l>u -<l>1 +<l>1 -<l>ga 

=Edr-Eo-Ega 
2 

o RT I L t; ( o RT ln ) =Edr +--Ina -- -µ- - E +-- a Z+ I ga F Z+ 
Z+F Mu F i=I Z; Z+ M1 

(lll.89) 

(parce que on a l'egalite suivante entre Ies potentiels standard d'electrode: Edi- = E~ ;, le solvant etant la meme). 
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Donc Ia fem de la pile cationique sans transport est donnee par l'equation generale(IIl.77): 
an 

Eâi"' =~RT 1n ±Mv+Av_ >0; V=V++v_; cl>dr <cl>ga (IIl.77) 
e Z+ v+ F a1 

±Mv+Av_ 

Pile anionique avec transport 
En procedant de la meme maniere pour la pile anionique avec transport on obtient aussi l'equation 

generale de Ia fem. 

(IIl.90) 

(111.91 ') 

(IIl.92) 
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IV. LA REACTION D'ELECTRODE 
ET L'ELECTRODE 

IV.1 La reaction chimique redox 
et la reaction d'electrode 

IV.1.1 Comparaison 

La reaction chimique redox(ou d'oxydo-reduction): 
z2R1+z102<::::>z201+z1R2 (IV.I) 

qui se deroule dans le volume d'une phase electrolytique et la reaction d'electrode: 

o+ze-
1111 
„ R (IV.2) 

Figurel. 

qui se deroule â l'interface electrode/electrolyte(sur le metal inerte, le platine) entre l'oxydant 
ou la forme oxydee, O, et le reducteur ou la forme reduite, R,(toujours la reaction d'electrode 
doit etre ecrite dans le sens de la reduction) ont Ies caracteres distinctifs suivants: 

-du point de vue thermodynamigue: 
l 'effet energetique de la reaction chimique redox (IV .1) se manifeste preponderant 

sous la forme d'effet thermique(de chaleur) et non d'energie electrique tandis que pour la 
reaction d'electrode (IV.2) se manifeste en fonction de la nature de la cellule electrochimique 
en question; 

-du point de vue cinetique: 
!'energie d'activation de la reaction chimique redox (IV.I) est fonction de la nature 

des particules reagissantes et de la temperature tandis que pour la reaction d'electrode (IV.2) 
est fonction non seulement de la nature des particules reagissantes et de la temperature mais 
aussi de la nature de l'electrode(en raison des ses proprietes catalytiques) et du champ 
electrique engendre â l'interface electrode/electrolyte(qui â son tour est fonction du potentiel 
d'electrode). 

La reaction chimique redox (IV.I) a Ies caracteristiques ou particularites suivantes: 
• ii est necessaire qu'il existe une "collision" entre Ies particules reagissantes(elles 

s'approchent l'une de l'autre de tres pres pour apparaître la possibilite d'un 
transfert d'electrons d'une particule â l'autre); 

• le parco urs de I' electron est tres court; 
• Ies collisions(par consequent Ies transferts d'electrons) se produisent dans toutes 

Ies directions de l'espace ayant un caractere chaotique, desordonne. 
Les particularites decrites sont â I' origine du fait que Ies effets energetiques des processus 
chimiques se manifestent sous forme de chaleur. 

La reaction d'electrode (IV.2) a Ies caracteristiques ou particularites suivantes: 
• Ies collisions entre Ies particules reagissantes se voit remplacer par la "collision" 

de l'une des especes participantes â certe reaction avec I' electrode; le parcours de 
}'electron est suffisarnment long et, en consequence, dans Ies processus d'electrode 
le transfert des electrons d'une entite a une autre s'effectue suivant un trajet 
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suffisamment long(les particules reagissantes ne doivent pas etre en contact I 'une 
avec l'autre); 

• le transfert d'eiectron doit etre unidirectionnel, c'est-â-dire Ies electrons doivent 
etre perdus par R1 pour etre cedes, suivant un trajet qui est le meme pour tous, â 
02. 

IV.1.2 Transformation de la 
reaction chimique redox 
en une reaction d'electrode 

Pour realiser cette transformation(â voir la figure 2): 
• Ies entites reagissantes R1 et 0 2 sont separees du point de vue spatial; chaque 

systeme redox 0 1/R1 et 0 2/R2 se trouve dans des compartiments differents; 
• entre Ies deux solutions, la solution de R1 et la soiution de 02 est interpose un pont 

salin; Ies ions resultes par la dissociation electrolytique assurent la circulation du 
courant eiectrique; le pont salin contient une solution concentree d'un electroiyte 
dont Ies cations et Ies anions ont des mobilites proches: d'une part l'eiectroiyte, par 
ses ions, assure la circulation du courant electrique et, d'autre part, par la condition 
des mobilites peu differentes Ies unes des autres, assure un potentiel de diffusion 
m1rume; 

• dans chaque compartiment est introduite une eiectrode adequate qui ensembie avec 
la solution electrolytique engendre I'interface electrodique; la solution 
electrolytique contient l'espece electroactive, c'est-â-dire l'espece qui reagit â 
I' interface electrodique; 

• entre Ies deux eiectrodes des conducteurs metalliques assurent la circulation du 
courant entre celles-ci; ii existe aussi des appareils electroniques adequats â la 
technique electrochimique utilise pour l'etude; c'est le circuit exterieur. 

Pt 

circuit exterieur 

solution 
O/R1 

Figure 2. 

solution 
Oz/R2 

Le passage d'un courant d'intensite I est assure: 

Pt 

• par le deplacement des electrons dans Ies conducteurs metalliques; 
• par le deplacement des ions dans la solution electrolytique: Ies anions cr circulent 

dans le meme sens que Ies electrons e-(les deux particules ayant le meme charge 
electrique ), et Ies cations K+ circulent dans le sens inverse(phenomene de 
migration des ions qui se produit sous l'action du champ electrique);par l'echange, 
â I'interface metal/electrolyte, des electrons e--libres dans Ies conducteurs- entre le 
metal et certaines especes en solution electrolytique: cet echange caracterise ce que 
l'on appelle une reaction d'electrode: 

O+ze - ~ R (IV.2) 
* reduction dans le sens direct; 
* oxydation dans le sens inverse. 
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Ces reactions d' electrode consistent donc en I' echange d' electro ns entre deux especes 
O et R(existant dans la solution electrolytique) grâce a l'electrode de Pt. L'electron ne 
peut pas etre echange directement entre Ies especes appartenant au meme couple 
redox. II doit exister un autre systeme qui puisse ceder ou accepter des electrons. Pour 
la reaction chimique redox cet autre systeme est aussi un autre couple redox mai pour 
la reaction d'electrode cet autre systeme est l'electrode. 

IV.1.3 Thermodynamique de la 
reaction globale R1+02<=>R1+02 

La reaction(chimique redox) globale, totale: 
z2R1+z1O2<=>z2O1+z1R2 (IV.I) 

peut se derouler soit dans le volume d'une phase electrolytique comme une reaction chimique 
redox usuelle, soit dans une cellule electrochimique qui est le siege de cette reaction. 

II est possible d'ecrire cette reaction(IV.1) comme la somme algebrique de deux 
reactions individuelles, partielles(IV. I') et (IV.I") (a condition que leur somme satisfait a 
l'equation de la reaction(chimique redox) globale): 

O1+z1e-<=>R1 dG 1 = -z1FE1 (IV.I') 

O2+z2e-<=>R2 dG2 = -z2FE2 (IV.I") 
caracterisees par Ies enthalpies libres respectives et par Ies tensions(potentiels) d'electrode 
respectives si ces deux couples redox peuvent reagir l'un sur l'autre. 

On a donc pour la reaction(chimique redox) globale qui se deroule dans le sens 
direct(de gauche a droite) l'enthalpie libre Gibbs: 

dG=-Z2dG1 +Z1dG2 =-Z1Z2FCE2 -El) 
(IV.3) 

ou: 
dEcell = E2 -E1 (IV.4) 

et elle correspond a la reduction de 0 2 et a l'oxydation de R1 si dG<0 ou Ecen>0(donc E2>E1)
On voit que le couple redox I (O1/R1) reduit le couple redox 2(O2/R2) ou, autrement dit, le 
couple redox 2(O2/R2) oxyde le couple redox 1 (O1/R1). Donc le couple ayant le potentiel 
d'electrode plus positifreagit comme oxydant et le couple ayant le potentiel redox plus negatif 
reagit comme reducteur. 
Justification 1. La prevision du sens de deroulement d'un reaction redox. Donc le couple ayant Ie potentiel 
d'electrode plus positifreagit comme oxydant(le potentiel chimique standard d'01 est plus grand que le potentiel 
chimique standard de R1 et, en consequence, 0 1 est plus reactif que R1 (01 etant, dans le meme temps, plus 
instable que R1) et le couple ayant Ie potentiel redox plus negatif reagit comme reducteur(le potentiel chimique 
standard d'02 est plus petit que Ie potentiel chimique standard de R2 et, en consequence, R2 est plus reactif que 
0 2 (R2 etant, dans le meme temps, plus instable que 0 2). Pour comprendre cette affirmation ii est necessaire 
d'examiner le terme potentiel standard d'electrode existant dans Ia Joi de Nemst et de considerer !'energie 
d'electrons comme nulle(le cas particuliere envisage d'une energie nulle pour l'electrons n'a aucune consequence 
sur Ia Iegitimite de l'interpretation). 
Justification 2. La prevision du sens de deroulement d'un reaction redox. 0n peut aussi prevoir Ie sens de 
deroulement d'une reaction redox a Ia condition de connaître Ies potentiels d'electrode pour Ies reactions 
individuelles(ou Ies potentiels standards et Ies activites ou Ies potentiels normaux et Ies concentrations et puis 
d'appliquer la Joi de Nemst: 

(IV.5) 
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La loi de Nemst explique l'evolution de Er.v- Si ao croît et/ou aR decroît alors Er.v croît aussi. Si ao decroît et/ou 
aR croît alors Ercv decroît aussi. Les evolutions des activites des especes redox sont dictees par le sens de 
deroulement spontane de la reaction globale. . 
Justification 3. La prevision du sens de deroulement d'un reaction redox. Serie des potentiels d'electrode(â voir 
la figure 3). 

oxydant faible oxydant fort 

Lt O; fo'l 
1.---.l l2J F2 

+ Eo;R r----1 ~ Li IR R; 2F-
1.: .1._, 

reducteur fort reducteur faible 

'.: :- !<; • -~':, ·~ ,; <-

.. ' . " 

Figure 3. 

La reaction d'electrode s'ecrit toujours dans le sens de reduction: o+ze-➔R et le potentiel d'electrode et Ie 

potentiel standard d'electrode decrit aussi cette reaction d'electrode: EolR ou E01R. 

II est facile de prevoir, du point de vue thennodynamique, le sens du deroulement d'une reaction redox 
si on considere l'etat standard thermodynamique pour Ies activites des especes impliquees dans la reaction 
d'electrode(Ies activites egales â I). 

• Plus Ia valeur du potentiel standard d' electrode est elevee plus Ie pouvoir oxydant du couple redox 
est eleve, c'est-â-dire, plus la forme oxyde est un oxydant fort et plus Ia forme reduite est un 
reducteur faible. 

• Plus la valeur du potentiel standard d'electrode est faible plus le pouvoir oxydant du couple redox 
est faible, c'est-â-dire, plus Ia forme oxyde est un oxydant faible et plus Ia forme reduite est un 
reducteur fort. 

II est aussi facile de prevoir, du point de vue thermodynamique, le sens du deroulement d'une reaction 
redox si Ies activites des especes impliquees dans Ia reaction d'electrode ne sont pas egales a I. 

• Plus la valeur du potentiel d'electrode est elevee plus le pouvoir oxydant du couple redox est eleve, 
c'est-â-dire, plus Ia forme oxyde est un oxydant fort et plus la forme reduite est un reducteur faible. 

• Plus la valeur du potentiel d'electrode est faible plus le pouvoir oxydant du couple redox est faible, 
c'est-â-dire, plus la forme oxyde est un oxydant faible et plus la forme reduite est un reducteur fort. 

Mais dans ce cas ii est necessaire d'utiliser l'equation decrivant la loi de Nemst(la relation quantitative entre le 
vo 

potentiel d'electrode et le rapport ~ ): 
a;R 

E = Eo + RT 1n a~o (IV.6) 
zF a;R 

la valeur du rapport indique peut decider sur la valeur du potentiel redox, donc sur le pouvoir oxydant ou 
reductrice d'un couple redox: 

vo 
• ao 't I E • • s1 -- croi a ors croit auss1; 

a;R 
• 

vo 

• si ~ decroît alors E decroît aussi. 
a;R 

Par consequent, 

• l'action d'un oxydant quelconque est toujours orientee vers tout reducteur dont la forme 
conjuguee(c'est-â-dire la forme oxydee) se trouve devant l'oxydant considere: 

• 
(IV.7) 

l'action d'un reducteur quelconque est toujours orientee vers tout oxydant dont la forme 
conjuguee(c' est-â-dire la forme reduite) se trouve derriere le reducteur considere: 

liG <O 
R+Oj---. (IV.8) 

. Si dans une solution ii existe plusieurs couples redox qui peuvent reagir alors Ia question qui se pose est 
de savorr dans quel ordre ces couples redox reagissent: 
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• l'action d'un oxydant quelconque est toujours orientee en premier lieu vers le plus fort des 
reducteurs presents dans la solution; 

• l'action d'un reducteur quelconque est toujours orientee en premier lieu vers le plus fort des 
oxydants presents dans la solution. 

En consequence, la reaction redox qui se deroule initialement est la reaction qui a lieu entre Ies couples redox 
situes le plus a droite(il est l'oxydant, ii a le potentiel d'electrode le plus eleve) et le plus a gauche(il est le 
reducteur, ii a le potentiel d'electrode le moins eleve). La reaction qui se deroule initialement correspond a la 
plus grande difference des potentiels d'electrode. 

Si, au contraire, ~G>O ou Ece11<0(donc E2<E1) la reaction ne se deroule pas 
spontanement dans le sens direct mais dans le sens inverse( de droite â gauche ). 

Si ~G=O ou Ece11=0(donc E2=E1) la reaction globale se trouve â l'equilibre, Ies 
potentiels d' electrode etant egaux. 

Si pour la reaction directe ~G<O elle ne se trouve pas â l'etat d'equilibre et elle se 
deroule dans le sens direct tant que ~G reste negative; quand la reaction a atteint son etat 
d'equilibre ~G=O. Autrement dit, si pour la reaction directe Ece11>0(ou E2>E1) elle ne se trouve 
pas â I' etat d'equilibre et elle se deroule dans le sens direct tant que Ecen reste positive(E2 

decroît et E, croît); quand la reaction a atteint son etat d'equilibre Ecen=O(ou E2=E1). 

IV.2 Reaction 
d' electrode 

Une electrode est souvent formee d'un conducteur electronique(metal ou compose 
metallique conducteur ou semi-conducteur) au contact avec un conducteur ionique ou 
electrolyte. 

Une reaction qui met en jeu un transfert d'electrons entre le metal d'electrode et une 
espece de l'electrolyte est une reaction d'electrode(ou une reaction electrochimique). II s'agit 
donc d'une reaction en phase heterogene dont Ies produits et Ies reactifs peuvent etre, outre Ies 
electrons, le metal lui meme, un sel peu soluble, un oxyde ou â l'inverse des especes 
dissoutes, ions ou molecules de la solution electrolytique, ou encore, une espece en phase 
gazeuse, etc. 

IV.2.1 L'etude de la 
reaction d'electrode 

II n'est pas possible d'observer des reactions d'electrode â la surface d'une electrode 
qui n'est pas traversee par un courant si â l'interface electrode/electrolyte se deroule une seule 
reaction d'electrode. L'interface electrodique se trouve â l'equilibre et le potentiel etabli est le 
potentiel d'equilibre. Pour observer une reaction qui se deroule seule â l'interface electrodique 
un courant doit traverser l'interface. Pour etudier la reaction d'electrode le potentiel 
d'electrode est deplace, par rapport au potentiel d'equilibre, vers des valeurs plus positives ou 
plus negatives.11 est aussi possible, dans des conditions appropriees, d'observer des reactions 
d'electrode â la surface d'une electrode qui n'est pas traversee par un courant si â l'interface 
electrode/electrolyte se deroulent deux ou plusieurs reactions d'electrode. 11 s'agit des 
reactions d'electrode spontanees au sens thermodynamique qui conduisent â l'etablissement 
d'un potentiel mixte. Pour etudier Ies reactions d'electrode le potentiel d'electrode est 
deplace, par rapport au potentiel mixte, vers des valeurs plus positives ou plus negatives. 

L'etude de la reaction d'electrode est realisee â l'aide des diverses techniques 
electrochimiques. 
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IV.2.2 Ensemble 
de deux etapes 

Soit la reaction d'electrode redox(mecanisme appele E pour electrochimique) 
O+ze- ~ R (IV.2) 

ou O est la forme oxydee ou l'oxydant et K est la forme reduite ou le reducteur d'un couple 
redox, toutes deux dissoutes dans l'eau ou dans un solvant organique et z est le nombre 
d'electrons echanges dans la reaction d'electrode. N'importe quelle reaction d'electrode met 
en jeu deux processus physiques elementaires: 

* le transfert electronique interfacial entre I' electrode et Ies especes du couple 
redox(il s'agit, en general, de reaction de transfert de charge); 

* le transport des especes du couple redox au sein de la solution electrolytique par 
l'intermediaire d'un moyen ou de plusieurs moyens entre: dif.fusion, conduction et 
convection. (II s'agit, en general, de transport de matiere par dif.fusion, conduction 
et convection). 

Le cas de reaction d'electrode le plus etudie est celui de transfert de charge 
electronique et de transport de matiere par diffusion. 

IV.2.3 Classification 

Si la reaction d'electrode est un ensemble de transfert de charge electronique et de 
transport de matiere par diffusion, alors deux cas extremes sont interessants. 

Si la reaction de transfert de charge electronique peut s'effectuer â l'interface 
electrodique sans entraîner une variation de concentration des especes redox dans la voisinage 
de I' electrode( dans I' electrochimie on dit que la vitesse de transfert electronique est tres lente et la vitesse de 
diffusion est tres rapide, evidemrnent, si chaque etape se deroulerait seule, mais Ies deux etapes etant en 
serie(consecutives) Ies deux vitesses sont strictement egales) on dit que la reaction d'e/ectrode est lente 
(ou irreversible);(on dit aussi que la reaction d'electrode se deroule sous une surtension pure de transfert de 
charge ou encore sous un contro/e cinetique de transfert de charge). 

Si la reaction de transfert de charge electronique peut s'effectuer â l'interface 
electrodique mais entraînant de variation de concentration des especes redox dans la voisinage 
de I' electrode( dans I' electrochimie on dit que la vitesse de transfert electronique est tres lente et la vitesse de 
diffusion est tres rapide, evidemrnent, si chaque etape se deroulerait seule, mais Ies deux etapes etant en 
serie(consecutives) Ies deux vitesses sont strictement egales) on dit que la reaction d'electrode est 
rapide (ou reversible);(on dit aussi que la reaction d'electrode se deroule sous une surtension pure de 
diffusion ou encore sous un contro/e cinetique de diffusion). 

Si Ies deux vitesses sont proches on dit que la reaction d'electrode est quasi
reversible;(on dit aussi que la reaction d'electrode se deroule sous une surtension combinee de transfert de 
charge electronique et de transport de matiere par diffusion ou encore sous un contrâle mixte). 

IV.2.4 Oxidation 
et reduction 

Revenant â la reaction d'electrode redox initiale: 

* la reaction partielle d'electrode qui se deroule dans le sens direct(de gauche â 
droite)est la reaction de reduction; l'electrode cede Ies electrons aux entites O 
(I' electrode s' oxyde): 

O+ze- -----+ R (IV.2') 
La reaction de reduction s'appelle aussi reaction cathodique. (.Juand â l'electrode se deroule une 
reaction cathodique l'electrode s'appelle cathode et elle est traversee par un courant cathodique 
(consomrnation d'electrons â l'interface electrodique-electronation). 
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* la reaction partielle d'electrode qui se deroule dans le sens inverse(de droite a 
gauche)est la reaction d'oxydation; l'electrode gagne Ies electrons cedees par Ies 
entites R (l'electrode se reduit): 

(IV.2") 
La reaction d'oxydation s'appelle aussi reaction anodique. Quand â l'electrode se deroule une reaction 
anodique l'electrode s'appelle anode et elle est traversee par un courant anodique(production 
d'electrons â l'interface electrodique-de-electronation). 

IV.2.5 Convention sur la 
surtension/polarisation 

Ă. la cathode la reduction se deroule sous une surtension/polarisation cathodique ( qui 
est toujours negative). 

Ă. la anode l'oxydation se deroule sous une surtension/polarisation anodique (qui est 
toujours positive ). 

La surtension est la difference entre le potentiel d' electrode quand l' electrode est 
traversee par un courant et le potentiel reversible d'electrode, c'est-a-dire quand l'electrode 
n'est pas traversee par un courant(a condition que la chute ohmique RI dans la solution 
electrolytique soit nulle ): 

= E-Erev 
(IV.9) 

si a l'interface se deroule une reaction unique. (C'est le cas de l'unielectrode qui est dotee a 
une seule reaction d'electrode.) 

La polarisation est la difference entre le potentiel d'electrode quand l'electrode est 
traversee par un courant et le potentiel mixte d'electrode, c'est-a-dire quand l'electrode n'est 
pas traversee par un courant(a condition que la chute ohmique RI dans la solution 
electrolytique est nulle ): 

= E - Emixie 
(IV.l O) 

si a l'interface se deroule simultanement plusieurs reactions. (C'est le cas de la multielectrode 
qui est dotee a plusieurs reactions d'electrode.) 

On voit donc que la surtension/polarisation traduit la variation de potentiel d'electrode 
due au passage du courant electrique. Les deux potentiels d'electrode E et Erev sont 
mesurables par rapport a une electrode de reference appropriee qui expose un potentiel 
d'electrode constant. Le mesurage est realisee dans une cellule electrochimique par la 
methode potentiometrique. 

IV.2.6 Potentiel 
d' electrode 

On appelle potentiel relatif d' electrode, ou simplement potentiel d' electrode, E, la 
difference des potentiels electriques intemes(Galvani) de la phase conductrice electronique et 
de la phase conductrice ionique quand l'electrode est traversee par un courant non nul: 

(IV.11) 

Ce potentiel d' electrode est intimement lie a la valeur du courant qui parcouru l' interf ace et, 
bien entendu, de la nature de l'interface electrodique et de la reaction d'electrode associee. 
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IV.2.7 Potentiel d'electrode 
a l'abandon 

On appelle potentiel relatif d'electrode a }'abandon, ou simplement potentiel 
d'electrode a l'abandon, E, la difference des potentiels electriques intemes(Galvani) de la 
phase conductrice electronique et de la phase conductrice ionique sous courant nul, donc 
quand aucun courant ne traverse I' electrode. 

Ce potentiel d'electrode a abandon peut etre 
• soit un potentiel d'equilibre ou reversible(le cas de l'unielectrode); 
• soit un potentiel mixte(le cas de la multielectrode )( ce derniere type de potentiel a 

l'abandon est un potentiel d'etat stationnaire). 

IV.2.7.1 Potentiel d'equilibre 
(ou reversible) 

Lorsqu'un equilibre electrochimique est realise a l'interface electrodique le potentiel 
d'electrode a l'abandon est unpotentiel d'equilibre(ou reversible). Un potentiel de cette fa~on 
est realise dans le cas de l'unielectrode sous un courant nul. 
On appelle potentiel reversible(d'equilibre) d'electrode, Erev, la difference des potentiels 
electriques intemes(Galvani) de la phase conductrice electronique et de la phase conductrice 
ionique quand l'electrode n'est pas traverse par un courant et quand sur l'electrode se deroule 
une reaction unique entre des especes appartenant au meme couple redox. Dans ce cas 
l'electrode et la reaction d'electrode qui se deroule constituent l'unielectrode. 

(IV.12) 

Si un courant traverse l'interface alors la reaction d'electrode se deroule sous sa propre 
surtension nonnulle: 

IV.2.7.2 Potentiel 
mixte 

11 = E,,.o - E,=o 

= E-Erev 
(IV.13) 

Lorsqu'un equilibre electrochimique n'est pas realise a l'interface electrodique mais le 
courant est nul le potentiel d'electrode a }'abandon est un potentiel mixte qui n'est pas un 
potentiel d'equilibre(ou reversible). Un potentiel de cette fa~on est realise dans le cas de la 
multielectrode sous un courant nul. C'est donc le cas d'une electrode a laquelle des especes 
appartenant a des couples redox differents participent a une( ou des) reaction( s) 
d'oxydoreduction spontanee(s). 
On appelle potentiel mixte d' electrode, Emixte, la difference des potentiels electriques 
internes(Galvani) de la phase conductrice electronique et de la phase conductrice ionique 
quand l 'electrode n' est pas traverse par un courant et quand sur l' electrode se deroule, sous 
courant nul, plusieurs reactions d'electrode, au moins une(ou des) reaction(s) redox 
spontanee(s) entre des especes appartenant a des differents couples redox. 

Emixte = E,=o = (<l>M - <l>s)I=O (IV.14) 
Dans ce cas I' electrode et Ies reactions d' electrode qui se deroulent constituent la 
multielectrode. Chaque reaction individuelle d'electrode se deroule sous sa propre surtension 
nonnulle: 
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TJj = Emxte - Erev,j 

meme si aucun courant ne traverse l'interface. 

(IV.15) 

Si un courant traverse l'interface(qui, alors, travaille sous une polarisation nonnulle, 
donc sous un potentiel d'electrode, E, qui difîere de la valeur du potentiel mixte, Emixte) alors 
chaque reaction individuelle d'electrode se deroule sous sa propre surtension, en general, 
nonnulle: 

llj = E - Erev,j 

IV .2.8 Convention 
sur le courant 

Dans une pile galvanigue 

= E - Emxte + Emxte - Erev,j 

= p + llj 

(IV.16) 

• /'anode est parcourue par un courant anodique qui est pris(considere) comme 
positif; 

• la cathode est parcourue par un courant cathodique qui est pris( considere) comme 
negatif. 

A chaque electrode, dans une pile galvanique, le produit entre la surtension et la 
densite de courant est toujours positif. Ce produit exprime la production d'entropie par une 
reaction d'electrode spontanee. Dans ce cas ă. chaque electrode a lieu simultanement une 
reaction d'electrode spontanee et, bien sur, la reaction globale est aussi spontanee. 

Dans une cellule d'electrolyse 
• l 'anode est parcourue par un courant anodique qui est pris comme negatif; 
• la cathode est parcourue par un courant cathodique qui est pris comme positif. 
A chaque electrode, dans une cellule d'electrolyse, le produit entre la surtension et la 

densite de courant est toujours negatif. Ici ce produit ne peut pas exprime la production 
d'entropie parce qu'ici n'existe pas une telle production. Dans ce cas aux deux electrodes ont 
lieu simultanement des reactions d'electrodes non spontanees necessitant la consommation 
d'energie venant de l'exterieur(et, bien sur, la reaction globale est aussi non spontanee). 

IV.2.9 Convention 
sur le potentiel 

Dans une cellule electrochimique parcourue par un courant I' electrode dont le 
potentiel est plus eleve est le pole positif( +) et I' electrode dont le potentiel est plus baisse est 
le pole negatif(-). 

Dans une pile galvanigue 
• l' anode est le pole negatif(-); 
• la cathode est le pole positif( + ). 
Dans une cellule d'electrolyse 
• l'anode est le pole positif(+); 
• la cathode est le pole negatif(-). 
11 est aussi important de noter que Ies termes d' an ode et de cathode ne sont pas lies aux 

polarites des electrodes dans une cellule electrochimique mais au sens de passage du courant 
dans cette cellule. 

Dans une solution electrolytique parcourue par un courant, le champ electrique est 
toujours oriente de l'anode vers la cathode. Sous l'effet du champ electrique l'anode est donc 
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egalement I'electrode vers laquelle migrent les ions charges negativement(anions) et la 
cathode l'electrode vers laquelle migrent les ions charges positivement(cations). 

IV.3 Courbes 
de polarisation 

IV.3.1 Definition 

La courbe de polarisation etudie la variation de la densite de courant ou du courant en 
fonction du potentiel d' electrode 

i=f(E), I=f(E) 
ou reciproquement 

E=f(i), E=f(I) 
Les courbes i=f(11), I=f(11) et 11=f(i), 11=f(I) sont egalement appelees courbes de polarisation de 
la reaction d'electrode en question. Elles passent par l'origine et ne different que par une 
translation des courbes i=f(E), I=f(E) et E=f(i), E=f(I). 

L'intensite du courant est une grandeur extensive(est un flux thermodynamique) et le 
potentiel d'electrode est une grandeur intensive(est un force thermodynamique). 

IV .3.2 Dispositif 
experimental 

IV.3.2.1 Montage 
potentiostatique 

Pour tracer une courbe experimentale de polarisation i=f(E) ii faut utiliser un dispositif 
experimental potentiostatique(figure 4): 

• Ie potentiostat (P) qui: 
* permet d'imposer a l'electrode de travail(ET) un potentiel determine par 

rapport a une electrode de reference(ER)(circuit de mesure du potentiel 
d'electrode de travail); 

* permet aussi le passage d'un courant a travers l'electrode de travail (ET) et 
de la contre-electrode(CE)(circuit de polarisation par Iequel le potentiel 
d'electrode de travail est controle et, en consequence, le courant traversant 
ce circuit); 

• le millivoltmetre electronique(mV) a tres, tres haute impedance(c'est-a-dire 
fonctionnant avec un courant pratiquement nul); 

• la resistance etalonne(R); 
• I'enregistreur X-Y qui suit la valeur de courant par l'electrode de travail en 

fonction du potentiel de l' electrode de travail applique; 
• la cellule a trois electrodes( ou a deux electrodes si la chute ohmique est tres, tres 

faible) (C). 
La cellule electrochimique contient l'electrode de travail(ET), l'electrode de reference(ER), la 
contre-electrode(CE) et la solution electrolytique avec l'espece electroactive et l'electrolyte 
indiff erent. 

Ă. l'aide du potentiostat, par son circuit de polarisation, le potentiel de l'electrode de 
travail est controle par l'application d'une tension adequat entre l'electrode de travail et la 
contre-electrode. Par son circuit de mesure, contenant l' electrode de travail et l' electrode de 
reference, le potentiostat mesure la tension entre ces deux electrodes et, comme seulement le 
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potentiel de I' electrode de travail varie tandis que celui de I' electrode de reference reste 
constant, le millivoltmetre electronique suit cette variation. 

y IF 

CE• CE 

ER • C 

ET 
X 

p X-Y 

mV 
Figure 4. Montage potentiostatique: 

• la perturbation est la variation de fa~on controlee(discontinue ou continue) de la tension entre l'ET 
et la CE; 

• la reponse est la variation du courant a travers l'ET. 11 en resuite la courbe de polarisation I=f(E). 

IV.3.2.2 Montage 
galvanostatique 

Pour tracer une courbe experimentale de polarisation E=f(I) ii faut utiliser un dispositif 
experimental galvanostatique(figure 5): 

CE CE 

C 

X-

mV 
Figure 5. Montage galvanostatique: 

• la perturbation est la variation de fa~on controlee( discontinue ou continue) du courant entre l'ET et Ia 
CE; 

• la reponse est la variation de la tension entre l'ET et l'ER. II en resuite la courbe de polarisation E=f(I). 

• le potentiostat (P), fonctionnant comme un galvanostat(G), qui permet d'imposer â 
I' electrode de travail une intensite controlee et qui passe par le circuit forme de 
I' electrode de travail et de la contre-electrode(pour faire passer cette intensite de 
courant entre I' electrode de travail et la contre-electrode ii doit exister une certaine 
tension, autrement dit l'electrode de travail prend un certain potentiel d'electrode); 

• I' enregistreur X-Y qui suit la valeur de potentiel d' electrode de travail en fonction 
de la valeur du courant impose par I' electrode de travail; 

• le millivoltmetre electronique(mV) â tres, tres haute impedance(c'est-â-dire 
fonctionnant avec un courant pratiquement nul); 

• la resistance etalonne(R); 
• la cellule â trois electrodes( ou â deux electrodes si la chute ohmique est tres, tres 

faible) (C). 
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IV.3.3 Allure des courbes 
de polarisation 

IV.3.3.1 Generation des 
courbes de polarisation 

Soit le cas d'une solution electrolytique qui ne contient que R(figure 6a). La seule 
reaction possible c'est la reaction d'oxydation de R. Soit que le potentiel d'electrode croît 

progressivement. Tout d'abord, rien ne se passe. Mais, ă. partir d'un certain potentiel, Ea, dit 

potentiel critique anodique, un courant anodique est genere dont l'intensite augmente (en 

valeur absolue)en fonction du potentiel de l'electrode qui croît. 
Soit le cas d'une solution electrolytique qui ne contient que O(figure 6b). La seule 

reaction possible c'est la reaction de reduction de O. Soit que le potentiel d'electrode decroît 

progressivement. Tout d'abord, rien ne se passe. Mais, â partir d'un certain potentiel, Ec, dit 

potentiel critique cathodique, un courant cathodique est genere dont l' intensite augmente en 
fonction du potentiel de l' electrode qui dlcroît. 

I 
O+ze-.._R 

/ courbe 
_/ anodique 

-1-------------- + 

a. 

IV.3.3.1.1 La reaction d'electrode 
rapide(reversible) 

E 

Figure 6. 

o+ze---. R 
I 

b. 

+ 
E 

courbe 
cathodique 

Si la reaction de transfert de charge electronique est tres rapide dans les deux sens 

mais le transport de matiere par diffusion est tres lente et si dans la solution electrolytique 
existent et O et R alors la reaction d'electrode est sous contrele diffusionnel. La courbe de 
polarisation est presentee dans la figure 7. 

Figure 7. 

Elle a les caracteristiques suivantes: 

courbe mixte 
existent R et O 

E 

• Entre les deux potentiels critiques anodique et cathodique existe la relation 
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Ea<Ec 

• La pente de la courbe de polarisation est grande 
di di 
-➔ oo ou -➔ oo 

dE dri 
autrement dit une faible surtension anodique(positive) ou cathodique (negative) 
provoque le passage d'un courant tres grand. La courbe est presque verticale. 

• Pour des potentiels inferieurs a Ea (a gauche de Ea) seule existe la reduction de O. 
Au contraire, pour des potentiels superieurs a Ec ( a gauche de Ec) seule existe 
I' oxydation de R. 
Pour des potentiels situes entre Ies deux potentiels critiques Ies deux processus, 
reduction de O et oxydation de R, coexistent. 

• Le potentiel d'equilibre Eeq est tres bien defini. II se trouve entre Ies deux 
potentiels critiques. 

• Au potentiel d'equilibre Eeq Ies deux densites de courant sont egales mais designe 
different, leur valeur commune etant la densite de courant d'echange (qui est tres 
elevee) 

• Le potentiel d'equilibre Eeq s'installe immediatement. 

• Le potentiel d'equilibre Eeq est donne par la loi de Nernst. 

IV.3.3.1.2 La reaction d'electrode 
lente(irreversible) 

Si la reaction de transfert de charge electronique est tres lente dans Ies deux sens mais 
le transport de matiere par diffusion est tres rapide alors la reaction d' electrode est sous 
controle de transfert de charge electronique. La courbe de polarisation est presentee dans la 
figure 8. 

courbe cathodique 
n'existe qu'O 

Elle a Ies caracteristiques suivantes: 

courbe mixte 
existent R et O 

"Erev" 

Figure 8. 

courbe anodique 
n'existe que R 

• Entre Ies deux potentiels critiques anodique et cathodique existe la relation 
Ec<Ea 

• La pente de la courbe de polarisation est petite 
di di 
-➔ O ou -➔ O 
dE dri 
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autrement dit une forte surtension anodique(positive) ou cathodique (negative) 
provoque le passage d 'un courant tres faible. La co urbe est presque horizontale. 

• Pour des potentiels inferieurs a Ec (a gauche de Ec) seule existe la reduction de O. 
Au contraire, pour des potentiels superieurs a Ea (a gauche de Ea) seule existe 
I' oxydation de R. 
Pour des potentiels compris entre Ies deux potentiels critiques Ies deux processus, 
reduction de O et oxydation de R, -ne coexistentpas. 

• Le potentiel d'equilibre "Eeq" est tres mal defini. II se trouve entre Ies deux 
potentiels critiques. 

• Au potentiel d'equilibre "Eeq" Ies deux densites de courant sont egales mais de 
signe different, leur valeur commune etant la densite de courant d' echange ( qui est 
tres faible) 

io = (-ia)E=E.,. = (Îc)E=E,.. 

• Le potentiel d'equilibre "Eeq" ne s'installe pas immediatement. 

• Le potentiel d'equilibre "Eeq" n'est pas donne par la loi de Nemst. La loi de 
Nemst, dans sa forme bien connue, ne s'applique pas. 

IV.3.3.2 Courbes de polarisation 
dans Ies solutions aqueuses 

Dans I' electrochimie le solvant est choisi en fonction de: 
• ses proprietes dissolvantes pour Ies molecules inorganiques ou organiques; 
• son moment dipolaire(pour dissocier Ies "molecules" de I' electrolyte indifferent en 

paires d'ions le moment dipolaire doit etre grande); 
• sa constante dielectrique(pour ioniser Ies paires d'ions de l'electrolyte indifferent 

la constante dielectrique doit etre grande). 
mais, bien sur, de son domaine d'electroactivite(c'est-a-dire du domaine de potentiels a 
l'interieur duquel le solvant ne participe pas aux reactions d'electrode: ni a l'oxydation, ni a la 
reduction), Ce domaine est connu sous le nom de "fenetre de potentiel". 

En consequence, ii est possible d'etudier, de point de vue electrochimique, une 
substance chimique qui est electroactive dans cette "fenetre de potentiel". 

Pour assurer une conductance elevee( donc une chute ohmique faible) dans Ies 
solutions aqueuses ii faut utiliser aussi un electrolyte indifferent. Les ions du electrolyte 
indifferent peuvent influencer Ies limites anodique et/ou cathodique de la "fenetre de 
potentiel". 

Dans le cas de l'eau Ies reactions qui peuvent se derouler aux electrodes sont: 
• a l'anode: 

* soit l'oxydation de la molecule de l'eau: 
2H2O➔O2+4Ir+4e-(E0=1,229 V) 

* soit l'oxydation de l'ion oxhydryle: 
2H2O+2e-➔H2+2HO-(E0=-0,828 V) 

• a la cathode: 
* soit la reduction de la molecule de l'eau: 

4H0-➔O2+2H2O+4e-(E0=0,401 V) 
* soit la reduction de l'ion proton: 

2H++2e-➔H2(E0=0,000 V) 
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Les reactions possibles dependent de l'acidite de la solution aqueuse et, par consequent, la 
"fenetre de potentiel" depende aussi de ces reactions d'electrode, comme on le voit dans la 
figure 9: 

2H,o+2e-➔H,+2HO-

/ 

: 

0,+2H,0+2e-~4HO-

··············•.\ 

regions de 
stabilite redox 

pour H20, H+ et 

-k 
Figure 9. 

E' 

) 

a E 

Les reactions d'electrode qui sont possibles dans Ies solutions aqueuses doivent avoir 
Ies courbes de polarisations dans Ies regions de stabilite redox du milieu: 

• acide: E' c-Ea 
• neutre: Ec-Ea 
• basique: Ec-E' a• 

Les reactions d'electrode qui ne sont pas possibles dans Ies solutions aqueuses doivent 
avoir Ies courbes de polarisations au dehors des regions de stabilite redox du milieu. 
Justification 4. Pourquoi sur Ies courbes de polarisation il n'existe pas Ies courants limites anodiques ou 
cathodiques pour l'eau? L'eau est en tres grande concentration dans Ies solutions aqueuse en comparaison avec 
Ies concentration des W et HO- et Ies courants limites pour l'oxydation et la reduction des molecules de l'eau 
n'apparaissent pas sur Ies courbes de polarisation. 
Justification 5. Pourquoi sur Ies courbes de polarisation ii existe Ies courants limites anodiques ou cathodiques 
pour Ies ions de l'eau? Les ions WIHO- sont en concentrations tres faibles meme que dans Ies solutions tres 
acides/basiques et, par consequent, il est possible d'apparaître des limitations de diffusion. 

IV.4 Loi de 
Nernst 

IV.4.1 Condition d'equilibre 
thermodynamique 

La condition d'equilibre thermodynamique d'une espece ionique demande l'egalite des 
potentiels electrochimiques decrivant l'etat energetique de l'ion dans Ies deux phase dans 
lesquelles l' ion se trouve: 

µ:VI = ii:V2 (IV .17) 

La liaison entre le potentiel electrochimique µ:V et le potentiel chimique µ:V est donne par la 
relation suivante: 

µ~q, = µ"' + Z- F<l>"' 
I I I 

(IV.18) 

ou le terme ziF<l>"' represente !'energie potentielle electrostatique de l'ion i dans la phase q> 

ayant le potentiel electrique inteme(Galvani) <l>q,. 
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Ă son tour, le potentiel chimique est reliee a l'activite thermodynamique de l'ion i par la 
relation 

µ "' = µ 0
·"' + RTlna"' I I I 

(IV.19) 

ou µ~·"' est le potentiel chimique standard de l'ion i dans la phase <p. 

IV.4.2 Deduction thermodynamique 
de la loi de N ernst pour la 
reaction d'electrode rapide(reversible) 

Soit l'electrode Pt/O/R a laquelle se deroule la reaction d'electrode infiniment rapide 
dans Ies deux sens(donc reversible), pour qu'un vrai equilibre puisse s'etablir: 

v
0

O20 + re-(Pt) ~ vRR 2 R (IV.20) 

ou la relation de conservation de charge pour la reaction d'electrode s'ecrit 
v0 z0 -z= vRzR (IV.20') 

La condition d'equilibre thermodynamique (IV.17) pour la reaction d'electrode (IV.20) 
s'ecrit(â voir lajustification 6): 

v0 µ 0 + zµ _ = vRµR (IV.21) 
e 

Justification 6. Pourguoi la condition d'eguilibre thermodynamigue (IV.21) est correcte? La condition 
d'equilibre thermodynamique (IV.21) est evidemment correcte. Mais pour accepter l'existence des differentes 
phases(M et S) dans la meme egalite ii faut considerer: 

• Ia condition d'equilibre thermodynamique pour l'electron entre Ies deux phases(l'electron est ici la 
seule espece qui peut etre transfere par l'interface electrodique tandis que Ies especes O et R ne 
peuvent pas etre transferees): 

e - (M) <=> e - (S) 

µ _ (M) = µ _ (S) 
e e 

(IV.22) 

(IV.23) 

• et, aussi, la condition d'equilibre thermodynamique dans la phase S pour la reaction: 

v O O(S) + re - (S) <=> v R R(S) (IV .24) 

v0 µ 0 (S)+zµ _(S)=vRµR(S) (IV.25) 
e 

En combinant Ies deux conditions precedantes (IV.23) et (IV.25) d'equilibre thermodynamique on 
obtient la condition cherchee(mais ayant M au lieu de Pt): 

v0 µ 0 (S)+zµ _(M)=vRµR(S) (IV.26) 
e 

Evidemment, la reaction d'electrode se deroule entre Ies especes O et R qui existent dans le PHE(plan de 
Helmholtz externe) et l'electron qui existe initial dans Ie metal M. Donc la phase S est precisement le PHE mais. 
dans la condition d'equilibre thermodynamique qui, de point de vue electrochimique, signifie un potentiel 
d'electrode ayant la valeur du potentiel reversible d'electrode(donc une surtension nulle) et, aussi, un courant nul 
par l'electrode, Ies potentiels chimiques des especes O et R sont Ies memes partout dans la solution 
electrolytique( Vx, x=Ia distance dans la solution electrolytique, de l'electrode vers le volume de Ia solution 
electrolytique ): 

µ0 (x) =constante, Vx 

µ R (x) =constante, Vx 

(IV.27) 

(IV.28) 

Puis, en explicitant la relation (IV.21) par Ies relations de µf (IV.18 )et de µf (IV.19) on 
obtient: 

v0 µ~ + v0 RTlna0 + v0 z0 F<l>s + z(µe_ - F<l>M) = vRµ~ + vRRTlnaR + vRzRF<l>s (IV.29) 

En regroupant Ies termes en µ ~ , µ ~ , µ _ , a O , a R et en <I> M , <I> s la relation precedente 
e 

devient: 
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qui, compte tenu de la relation de conservation de charge de la reaction d'electrode(IV.20'), 
devient: 

avo 

zF(<l>M-<l>s)=v0 µ~+zµ _ -vRµ~ +RTin+ (IV.31) 
• al 

Compte tenu de la signification de la difference des potentiels electriques intemes (Galvani) 
pour une electrode qui n'est pas traverse par un courant et qui n'est autre que le potentiel 
d' equilibre 

ona 

Voµ~ + zµ - - vRµ~ RT a~0 

E = • +-In-
rev zF zF a VR 

R 

Si on considere l'etat standard thermodynamique pour Ies activites: 
a 0 = aR = 1 

on obtient le potentiel standard d'electrode: 

(IV.32) 

(IV.33) 

(IV.34) 

(IV.35) 

qui a la nature d'un potentiel d'equilibre(reversible) et qui, contenant le potentiel chimiques 
standard, des especes electroactives O et R et le potentiel chimique de l' electron dans le metal 
de I' electrode, exprime simultanement Ies caracteristique du couple redox et du metal. 

On arrive ainsi â l'expression: 
RT avo 

E = E 0 +-ln__Q_ 
rev zF v a R 

R 

(IV.36) 

qui decrit la loi de Nemst valable pour des reactions d'electrode rapides(reversibles) quand 
elles se deroulent â I' equilibre. Elle exprime aussi la variation du potentiel 
d'equilibre(reversible) en fonction de l'activite. Pour etre respectee ii faut que Ies phenomenes 
se produisent â I' electrode toujours de fa9on reversible. 
Pour toute electrode et pour toute reaction d'electrode ii y a une valeur limite de l'activite, au 
dessous de laquelle l'equation thermodynamique du potentiel reversibie d'eiectrode .cesse 
d' etre en accord avec l' experience. 

Si on tient compte de l'expression de I'activite: 
a.= c.f 

I I I 
(IV.37) 

comme produit de Ia concentration par Ie coefficient d'activite, alors Ia Ioi de Nemst (IV.36) 
peut etre ecri te dans une autre maniere dans laquelle Ie potentiel d' electrode est une fonction 
des concentrations des especes electroactives et Ie potentieI standard d'eiectrode est remplace 
par Ie potentiel formei d'electrode: 

RT C 0 RT cv0 

E = E0 +-In-0-+-ln__Q_ 
rev zF fvR zF C VR 

R R 

RT cv0 

= Eo' +-In-0-
zF c? 

ou le potentieI formei d'eiectrode est donne par I'equation suivante: 
RT C 0 

E00 = E0 +-ln__Q_ zF fVR 
R 
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IV.4.3 Extension de la Joi de Nernst pour la 
reaction d'electrode lente(irreversible) 

Pour I' electrode redox Pt/O/R a laquelle se deroule la reaction d' electrode 
lente(irreversible), c'est-a-dire que soit la vitesse anodique soit la vitesse cathodique est nulle 
ou pratiquement nulle, la condition d'equilibre thermodynamique pour la reaction d'electrode 
ne peut pas etre appliquee parce qu'un vrai equilibre ne puisse pas s'etablir. 
La vitesse anodique est nulle ou pratiquement nulle si le reducteur R est electroinactive et 
I' oxydant O est electroactive: 

O+ze- ➔ R 

actif inactif actif inactif 
(IV.40) 

et, en consequence, la loi de Nemst exprime la variation du potentiel d'une electrode sous 
courant nul en fonction de I' activi te de I' oxydant O( qui est electroactive seule) 

RT 
E 1=0 =A+ zF lna0 (IV.41) 

La vitesse cathodique ~st nulle ou pratiquement nulle si l'oxydant O est electroinactive et le 
reducteur R est electroactive: 

O+ze- ~R 

inactif actif inactif actif 
(IV.40') 

et, en consequence, la loi de Nemst exprime la variation du potentiel d'une electrode sous 
courant nul en fonction de l'activite du reducteur R(qui est electroactive seule) 

RT I 
El=O = B+ zF ln¾ (IV.41 ') 

Les constantes A et B n'ont aucun rapport avec Ies potentiels standards E0 des reactions 
considerees. En outre le coefficient prelogarithinique est parfois superieur a R T /zF. 
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V.1 Polarisabilite 
des electrodes 

V. ELECTRODES 

Si sur une electrode agit une excitation exterieure consistant dans une surtension T](la 
surtension est une force thermodynamique) alors elle repond par une densite de courant i(la 
densite de courant est un flux thermodynamique ). 

Considerant la valeur d'excitation et la valeur de reponse, les electrodes peuvent etre 
classifiees comme suit: 

• polarisable: 
* avec le cas limite de l'electrode idealement polarisable ou l'interface 

idealement polarisable(IIP) ou electrode idealement polarisee(EIP); 
* a cette electrode aucun transfert de charge il ne peut avoir lieu(or il n'existe 

pas de reaction d'electrode) (a voir la figure la); 
• non polarisable: 

* avec le cas limite de l'electrode idealement non polarisable ou l'interface 
idealement non polarisable(llnonP) ou electrode idealement non polarisee 
(ElnonP); 

* a cette electrode peut avoir lieu un transfert de charge ( or ii existe de 
reaction d'electrode) (a voir la figure lb). 

En coordonnees ordinaires I-E Ies courbes de polarisation ont Ies allures suivantes: 

I I 

E E 

IIP IlnonP 

a. b. 
Figure 1. 

D'habitude chaque electrode (reel) est dans une certaine mesure polarisable(c'est-â
dire elle s'oppose en quelque sorte au passage d'un courant) et dans une certaine mesure 
nonpolarisable(c'est-â-dire elle permet en quelque sorte le passage d'un courant). Autrement 
dit, elle est dotee avec une reaction d'electrode ayant la constante cinetique standard, k0

, ou la 
densite de courant de echange, i0

, ou la densite standard de courant de echange, i00
, de valeurs 

intermediaires(ni tendant vers zero ni tendant vers l'infini). Pour provoquer la reaction 
d' electrode a une electrode de cette sorte, donc pour faire passer un courant de valeur fini par 
l'electrode, il est necessaire d'utiliser une certaine surtension, qui a une valeur fini aussi. 
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IlnonP 

• reaction electrochimique rapide( reversib le) 

• transfert de charge rapide 

• diffusion lente 

• constante cinetique tres fortes 
standard, densite de courant (tendent vers infini) 
d'echange, densite standard 
de courant d'echane:e 

• resistance de transfert tres faible 
de char2e (tend vers zero) 

• potentiel reversible bien defini 
d'electrode obtenu instantanement 

ecoutant de la Joi de Nemst 

• relation entre n et i îl faible produit i fort 

• reversibilite une perturbation faible maintient la 
reaction d'electrode dans la zone de 
coexistence de la reaction partielle 
anodique et de la reaction partielle 

cathodique; 
quand la perturbation cesse la 

reaction d 'electrode revient â I' etat 
d'equilibre; 

• densite de courant total, i~ir, ic~o 
densite de courant 
faradique, densite de 
courant capacitif 

• processus preponderant faradique et non capacitif 

• position de la courbe de presque verticale 
polarisation 

• pente de la courbe de tres elevee(tend vers infini) 
polarisation 

• passage d'un courant signifie l'existence d'une reaction 
d'electrode; 

est accompli d'une reaction 
d'electrode; 

V.2 Le schema electrique 
equivalente de I' electrode 

11P 

lente(irreversible) 
lent 

rapide 

tres faibles 
(tendent vers zero) 

tres forte 
(tend vers infini) 

mal defini 
non obtenu 

non ecoutant de la Joi de Nernst 

îl forte produit i faible 
une perturbation faible ne produit 

pas un effet observable; 
une perturbation forte extrait la 
reaction d'electrode de "l'etat 

d'equilibre" et elle est portee dans 
la zone d'irreversibilite ou ii 

n' existe que une seule reaction 
partielle anodique ou cathodique; 

quand la perturbation cesse la 
reaction d'electrode ne revient pas â 

"l'etat d'~uilibre"; 

i~ ic, ir~O 

capacitif et non faradique 
presque horizontale 

tres baissee( tend vers zero) 

charge la capacite de la double 
couche electrochimique existant â 

I' interface electrodique; 
n'est pas accompli d'une reaction 

d "electrode· 

La reaction de transfert de charge signifie le passage d'une charge electrique a travers 
l'interface electrodique qui oppose une resistance appelee resistance de transfert de charge. 

Le chargement de la double couche electrochimique existant a l'interface electrodique 
est assimilee au chargement d'une capacite du conducteur. 

La resistance de transfert de charge et la capacite de la double couche electrochimique, 
liees en parallele, represente le modele le plus simple, du point de vue electrique, pour 
1' interface electrodique(les figures 2 et 3 ). 
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cdc 

-1-----;1--------'o ~ 
cdc 

.....---fi --I----, 

~.----~➔oo J-
Figure 2. Figure 3. 

Pour une reaction d'electrode rapide(reversible): 

• resistance de transfert de charge tend vers zero; 
• processus faradique plutot que non faradique( capacitif); 
• lorsque une quantite de charge electrique traverse l'interface idealement non 

polarisable alors elle est pratiquement entierement utilisee dans la reaction de transfert 
de charge(processus faradique) et pratiquement pas du tout pour le chargement de la 
double couche (processus non faradique, capacitif); 

• le courant passe entierement par la resistance et ne charge pas la capacite; 
• ii existe reaction d' electrode; 
• le potentiel d'electrode ne varie pas au passage d'un courant, c'est donc une electrode 

de potentiel fixe. 

Pour une reaction d'electrode lente(irreversible): 

• resistance de transfert de charge tend vers infini; 
• processus non faradique( capacitif) plutot que faradique; 
• lorsque une quantite de charge electrique traverse l'interface idealement non 

polarisable alors elle est pratiquement pas du tout utilisee dans la reaction de transfert 
de charge(processus faradique) et pratiquement entierement pour le chargement de la 
double couche (processus non faradique, capacitif); 

• le courant passe entierement par la resistance et ne charge pas la capacite; 
• ii n'existe pas reaction d'electrode; 
• le potentiel d'electrode varie par le passage d'un courant, le passage d'un courant 

infinitesimal change considerablement le potentiel d'electrode. 

V.3 Classification des electrodes 
d'apres leurs fonction 

V.3.1 Electrodes 
de ref erence 

Une electrode de reference est constituee par des phases ayant une composition 
constante et, en partant de ce fait, elle expose un potentiel d'eiectrode "cormu" et 
constant(independant de la nature et de I'activite de l'espece electroactive qui est I'anaiyte et 
de Ia nature et de la composition de Ia matrice). Evidemment, une eiectrode de reference 
universelle n'existe pas. 

Une eiectrode de reference doit etre une IlnonP or aussi proche que possible. 
II est a noter que Ie but de l'utilisation de I'eiectrode de reference est de permettre Ia 

monitorisation de Ia tension d'entre I'eiectrode de travaiI et I'eiectrode de reference or, parce 
que Ie potentieI de I'eiectrode de reference reste constant, Ia monitorisation du potentiel de 
I' eiectrode de travail. 

Si Ia composition chimique de Ia solution eiectrolytique( et aussi l' evoiution possible 
de celle-ci) ne periclite pas son integri te, alors I' electrode de reference peut etre utiiisee dans 
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la meme cellule electrochimique; sinon on utilise soit une electrode de reference a double 
jonction soit un pont de sel entre la cellule electrochimique a etudier et la cellule dans laquelle 
I' electrode de reference est immergee. 

V.3.1.1 Electrode 
au calomel 
saturee(ECS) 

La formule est la suivante: Hg,Hg2Ch/KC1(~3,8M). Quelques remarques: 
• elle existe sous forme de demi-cellule a simple jonction ou a double 

jonction; 
• elle est influencee, si est a simple jonction, des ions qui peuvent alterer 

l'activite de Hg2+ • 
2 ' 

• utilisable plutot dans des solutions aqueuses; 
• electrode de deuxieme espece reversible par rapport a I' anion cr mais pour 

preserver son potentiel d'electrode ii est necessaire d'avoir la concentration 
de cr constante( certe condition est assuree si la solution de KCI est 
sursaturee ). 

A l'electrode a lieu la reaction d'electrode: 
Hg~+ + 2e - <=> 2Hg (V.I) 

pour laquelle la condition d'equilibre thermodynamique s'ecrit: 

µHgi+ +2µe_ =2flHg (V.2) 

Compte tenu de l'expression du potentiel electrochimique et puis de l'expression du potentiel 
chimique on a successivement: 

µ
0 

2+ +RTlna 2+ +2F<l>s +2(µ _ -F<l>M)=2(µ~g +RTlnaHg +O·F<l>M (V.3) 
H~ H~ e 

a Hg2+ 
2F(<l>M -<l>s) = µ 0 

2+ +2µ _ -2µ~g +RTln-2-
~2 e a Hg 

(V.4) 

µo 2+ +2µ - -2µ~g RT a 2+ 
<l> - <l> = Hg2 e + -}n ~ 

M s 2F 2F a
8
g (V.S) 

La difference <l>M-<l>s est le potentiel reversible d'electrode et, en consequence, on a: 

µo 2+ +2µ - -2µ~g RT a 2+ Hg2 e Hg2 E = +-ln--
rev,Hg~+ /2Hg 2F 2F aHg (V.6) 

Pour I' etat standard thermodynamique des activites: 
a 8 g = I; a 2+ = 1 Hg2 (V.7) 

on obtient le potentiel standard d'electrode: 

µo 2+ +2µ - -2µ~g 
(E ) = Eo = Hg2 e 

rev.Hg~+/2Hg aHg=aHg~+=I Hg~+/2Hg 2F (V.8) 

et puis en introduisant certe relation dans l'expression du potentiel d'electrode on a: 

RT a z+ 
E =E 0 +-ln~ rev,Hg~+ /2Hg Hg~+ /2Hg 2F a 2 

Hg 
(V.9) 

et finalement on obtient la relation de Nernst dans sa forme bien connue: 
RT 

E = E 0 +-lna rev,Hg~+ /2Hg Hg~+ /2Hg 2F Hg~+ (V.IO) 
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parce que l'activite d'une substance pure est egale a l'unite( aHg = 1 ). Donc le potentiel de 

cette electrode est determine par l'activite de Hg;+. Mais Ies ions Hg;+ participent aussi a 
une reaction chimique: 

Hg;+ + 2CI- <=> Hg2Cl2 
pour laquelle la condition d'equilibre thermodynamique: 

~ +2~ - ~ µ Hg~+ µ CI- - µ Hg2C12 

conduita: 
a a 2 

(V.11) 

(V.12) 

Hg2 + a-
Kps,Hg2Cl2 = a 2 (V.13) 

Hg2Cl2 
ou la constante thermodynamique produit de solubilite est donnee par l 'expression: 

o +2 o o 
µ Hg~+ µ 0 - -µHs2a2 

Kps,Hg2Cl2 = e RT (V.14) 

et ou le potentiel electrique interne(Galvani) de la solution electrolytique ne joue aucun role 
parce que Ies ions Hg;+ et cr se trouvent dans cette solution et ou aussi le potentiel 
electrique interne(Galvani) de la phase Hg2Cli ne joue aucun role parce que la charge 
electrique de Hg2Cli est zero. 

En consequence l'activite de Hg;+ est: 

aHg2Cl2 ) 
aHd+=Kps,Hg2C12 2 (V.15 

aCI_ 

et en substituant cette activite dans l'expression du potentiel reversible d'electrode on a: 
"E 2+ "= E rev ,Hg2 / 2Hg rev ,Hg2Cl2 / 2Hg,2Cl-

K a 
_ Eo RT 1n ps,Hg2CI2 Hg2CI2 
- 2+ +- 2 2 Hg2 i2Hg 2F a a Hg a-

a 
o RT )n K RT )n Hg2Cl2 =E +- +-Hg~+ i2Hg 2F ps,Hg2C12 2F a2 a2 

Hg CI-

(V.16) 

(a voir lajustification 1 et 2). 
Comme l'activite d'une substance pure est egale a l'unite( aHg = 1, aHg2c12 = 1 ), on obtient 

l'equation de Nernst pour cette electrode: 

RT RT 
= E 0 +-lnK --Ina Hg~+ /2Hg 2F ps,Hg2Cl2 F ci-

(V.17) 

ou simplement: 
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(V.18) 

ou encore: 
RT 

E = E 0 --Ina (V 19) 
rev,HgzClzi2Hg,2Cl- HgzC12/2Hg,2Cl- f CI- • 

La relation entre Ies dewc potentiels standard d'electrode est la suivante: 
RT 

E0 = E 0 +-lnK (V.20) 
Hg2a 21rng,2a- Hg~+ i2Hg 2F ps,Hg2a 2 

Cette relation a ete obtenue en considerant l'etat standard thermodynamique: 
aHg = 1, aHg2Cl2 = 1, aCI_ = 1 (V.21) 

Justification 1. Pourguoi on fait la notation: "E H 2+/2H "= E H CI /2H 2Cl-? L'electrode Hg~+ /2Hg est 
rev, g2 g rev, g2 2 g, 

une electrode de premiere espece ayant le potentiel d' electrode donne par l' eguation (V .10). Lorsgue cette 

electrode est dotee a une reaction chimigue de precipitation a laguelle participe l'ion Hg~+ elle devient une 

electrode de deuxieme espece Hg2 Cl 2 / 2Hg, 2c1- gui expose un autre potentiel d'electrode donne par 

l'eguation (V.19). 
Justification 2. Pourguoi on peut obtenir l'expression du potentiel d'electrode au calomel saturee en utilisant 
une autre reaction d'electrode. Au lieu d'expliguer le fonctionnement de l'electrode au calomel saturee par Ies 
reactions d'electrode (V. I) et chimigue de precipitation (V. I I) on peut utilisee une autre reaction d'electrode: 

Hg2Cl 2 +2e- ~2Hg+2Cl- (V.22) 

gui est la somme des reactions precedentes. En appliguant a cette reaction d'electrode la condition d'eguilibre 
thermodynamigue: 

llHg2CJ2 +2µe_ = 2µHg +2µCl_ (V.23) 
et en explicitant tout d'abord Ies potentiels electrochimigues et puis Ies potentiels chimigue on obtient 
successivement: 

µ Hg2a 2 + OFll>s + 2(µ e- - IFIJ>M) = 2(µHg + OFIJ> M) + 2(µ a- - IFll>s) 

µ~g 2a 2 +RTlnaHg2a 2 +2(µe_ -Fll>M) =2(µ~g +RTlnaHg)+2(µ~- +RTlnaCI_ -Fll>s) 

(V.24) 

(V.25) 

µ~g2Cl2 +2µe_ -(2µ~g +2µ~-) RT aHg2Cl2 (V.26) 
ll>M-ll>s=-----------+-ln----,---,-

2F 2F a2 a 2 
Hg a-

Compte tenu gue la difference entre Ies deux potentiels electrigues intemes(Galvani) pour le cas d'eguilibre n'est 
autre chose gue le potentiels reversible d'electrode on a la relation suivante: 

E = Eo + RT ln aHg2Cl2 
rev,Hg2CJ2/2Hg,2Cl- Hg2CJ212Hg,2Cl- 2F a2 a2 

Hg a-
(V.27) 

ou le potentiel standard d'electrode: 

Eo = µ~g2Cl2 +2µe_ -{2µ~g +2µ~1-) 
Hg2Cl212Hg,2Cl- 2F (V.28) 

est defini pour l'etat standard thermodynamigue decrit dans la relation (V.2I). 

On voit que l'electrode au calomel est reversible par rapport a l'anion cr ayant un 
potentiel reversible d'electrode determine par l'activite des ions CL 

L'electrode au calomel fonctionne tant que Ies phases conservent leurs 
caracteristiques, autrement dit, tant que Ies phases existent dans leurs formes initiales. 11 est 
important a noter que la valeur tres faible de K H a est essentielle pour l'e~istence de la ps, gz 2 

phase Hg2Ch. 

Lorsque un courant anodique passe par l'ECS, l'activite de Hg;+ croît et donc Hg;+ 

precipite et la concentration de Hg;+ en solution reste constante. Pour precipiter Hg;+ reagit 
a~ec cr_ provenant de la solution electrolytique ou sa concentration reste constante(3,8 M) par 
d1ssolut10n de KCl provenant de la phase solide. 
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Lorsque un courant cathodique passe par l'ECS, l'activite de Hg;+ decroît et donc 

Hg2Ch dissocie pour redresser la concentration initiale de Hg;+ (et donc tante que HgiCh 
existe comme une phase distincte la concentration 3,8 M de cr est conservee dans la 
solution). • 

En consequence, a _ =constante et, aussi, Erev,Ecs= E =constante. 
CI rev,Hg2C12/2Hg,2CI 

V.3.2 Electrodes 
de travail 

Une electrode de travail(ou indicatrice) est constituee par des phases qui n'ont pas une 
composition chimique constante est, par consequent, elle expose un potentiel d'electrode 
"connu' mais variable(dependant de la nature et de l'activite de l'espece electroactive qui est 
l'analyte et dans certain cas de la nature et de la composition chimique de la matrice). 
Evidemment, une electrode de travail doit etre une interface polarisable. 

Le potentiel d'electrode de travail est decrit par la loi de Nemst qui est valable pour 
des reactions d'electrode rapides est n'est pas decrit par la loi de Nemst pour des reactions 
d'electrode lentes. 

La nature chimique de la phase conductrice electronique influe la reaction d'electrode 
et meme la reaction chimique qui peut etre associe a la reaction d'electrode. 
La geometrie de la phase conductrice electronique, de meme que celle de la cellule 
electrochimique, influe le processus de diffusion: 

geometrie diffusion 
plane plane 
cylindrique cylindrique 
spherique spherique. 

Le but d'une electrode de travail est celui de permettre le deroulement d'une reaction 
d'electrode pour l'etudier. Evidemment, l'electrode de travail est choisie en fonction de la 
reaction etudiee. 

L'electrode de travail doit avoir une fenetre de potentiel aussi grande que possible 
dans Ies deux sens anodique et cathodique dans lesquels une d'une reaction d'electrode est 
etudiee. Si la fenetre de potentiel est grande dans Ies deux sens alors la reaction d'electrode 
etudiee n'interîere pas avec d'autres reactions d'electrode possible qui ont lieu avec la 
participation du materiei electrodique. 

La forme physique de la phase conductrice electronique est aussi importante: 
• microelectrodes(Pt, Au, C etc.) 

* peuvent etre utilisees dans des volumes petites de solution electrolytique; 
* peuvent etre utilisees "in vitro" et aussi "in vivo"; 
* la chute ohmique est faible: 
* le courant utilise est faible et, en consequence, elles sont utilisees dans des 

milieux a resistance electrique elevee est sans electrolyte indifferent( qui 
introduit des impuretes aga9ant parce que I' electrolyte indifferent est tres 
concentre); 

* dans la voltamperometrie a balayage ii est possible d'utiliser des vitesses 
de balayage elevees; 

* assurent une diffusion augmentee; 
* ressuscitent l'interet pour la cellule electrochimique a deux electrodes; 
* conduisent a une concentration plus efficace dans la methode de 

redissolution anodique par voltamperometrie; 
• (macro)electrodes(Pt, Au, Ag, Hg, C etc.) 
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* peuvent etre utilisees dans des volumes grandes de solution electrolytique; 
* la chute ohmique est elevee; 
* le courant utilise est eleve et, en consequence, elles sont utilisees dans des 

milieux a resistance electrique faible est avec electrolyte 
indifferent( contenant donc des impuretes aga-;:ant parce que I' electrolyte 
indifferent est tres concentre); 

* dans Ia voltamperometrie a balayage il n'est pas possible d'utiliser que des 
vitesses de balayage faibles; 

* assurent une diffusion normale, habituelle; 
* sont utilisees dans des cellules electrochimiques a trois electrodes. 

V.3.2.1 Quelques electrodes 
de travail 

Comme ii ressort de l'equation exprimant la loi de Nemst: 
n 

RT Tia~; 
E = Eo +-In-•-=I __ 

zF nm Vj 
aR· 

j=I J 

ecrite pour la reaction d'electrode suivante si est en equilibre electrochimique: 
n m 

(V.29) 

'°' v.O. + ze- <=> '°' v.R. (V.30) LJ,, k.JJJ 
i=I j=I 

le potentiel de toute electrode est determine, a une temperature et une pression donnees, par la 
valeur du potentiel standard E0 et par Ies activites des substances(reactifs et produits) 
intervenant dans la reaction d'electrode. 

Le potentiel standard est donne par I' expression: 

(V.31) 

etant une constante propre a chaque electrode consideree par le potentiel chimique d'electron 
et a chaque reaction d'electrode par Ies potentiels chimiques standards des especes impliquees 
et, aussi, par z. 

En ce qui concerne l'influence des activites, ces activites peuvent etre tres differentes 
et dependantes de la composition chimique du milieu reactionnel. 

Le caractere de l'influence qu'exercent Ies activites sur le potentiel d'electrode est un 
rapport intime avec la nature de la reaction d'electrode. 

V.3.2.1.1 Electrodes redox 
ou electrodes d'espece zero 

Elles ne contient pas de phase solide electroactive mais une phase inerte(Pt, Au) qui 
serve uniquement au transport(et au transfert) des electrons et qui est plongee dans une 
solution electrolytique contenant Ies especes electroactives O et R(Fe3+ et Fe2+, Ce4+ et Ce3+, 
[Fe(CN)6]

3
- et [Fe(CN)6]4- etc.) ou O, R et H+ ou Off( MnO;, H+ et Mn2+, C6~O2 et 

C6~(OH)2 etc.). 
Electrode redox 

-simple Pt/O/R PtlF 3+/F 2+ F 3++ - F 2+ e e e e<::::> e 
* supposant un changement de valence des ions 

provoquer une modification de leur composition; 
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-complexe 

V.3.2.1.2 Electrodes 

* le potentiel d' electrode redox simple etant determine par le rapport 
entre les activites des ions â deux degres d'oxydation differents: 

(V.32) 

Pt/MnO; ,8H+/Mn2+ MnO; +8H++5e-<:=>Mn2++4H2O 

* supposant un changement de valence des ions et, aussi, un 
changement de leur composition; 

* le potentiel d'electrode redox complexe etant determine non 
seulement par les activites des particules oxydes et reduits mais 
aussi par l'activite des ions W: 

(V.33) 

C'est pourquoi l'etude de la relation entre le potentiel d'electrode 
et le pH de la solution electrolytique peut donner des informations 
sur la nature de la reaction d'electrode. 

de premiere espece 

Elles peuvent etre soit electrodes metalliques M/Mz-+ avec le potentiel d'electrode 
determine par les cations metal: 

E o RT 
n:v,Mz+/M = EMz+/M + zF lnaMz+ 

(parce que aM= 1 pour une phase pure) soit electrodes 
potentiel d'electrode determine par les anions metalloîde: 

0 
RT 1 

E =E +-ln--
n:v,Me2 -,Me Me2

- /Me zF a 
Mez-

0 
RT 

= EMez-/Me - zF lnaMez-

(parce que aM=l pour une phase pure). 

Mz+ +ze-<:=> M (V.34) 

metalloîdiques Me/Me2
- avec le 

(V.35) 

Les electrodes en metal de premiere espece ont une grande importance pratique et sont 
plus facilement realisables que celles en metalloîde. Dans le cas de ces demieres, lorsqu'il 
s'agit de mesurer la valeur du potentiel, onest, en regle generale, amene â introduire dans le 
systeme metalloîde-anions metalloîde un element conducteur fait en metal chimiquement 
passif ou noble. 

V.3.2.1.3 Electrodes 
de deuxieme espece 

Elles sont constituees d'un metal recouvert d'une couche de son compose 
difficilement soluble(sel, oxyde ou hydroxyde) et plonge dans une solution electrolytique 
contenant le meme anion que le compose difficilement soluble du metal formant l' electrode. 
Evidemment, la phase metallique est en equilibre avec la phase du compose difficilement 
soluble. 

L' electrode s' ecrit: 
M MzMxzx / xzx 

' m X 
(V.36) 

la reaction d'electrode etant la suivante: 
MmXx (pp) + zme-(M) <:=> mM(M) + xXzx (S) (V.37) 
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et le potentiel d'electrode ayant l'expression suivante: 

RT aMmX 

E zx = E O 

zx + zmF 1n m x rev,MmX,lmM,xX MmX,lmM,xX a a 
M xzx 

(V.38) 

et comme pour une phase pure aM=l, aM x =1, on a alors: 
m 

xRT X 

E lmM zx = Eo I xXZX - zmF lnaxzx rev,MmX, ,xX MmX, mM, 
(V.39) 

Le potentiel d'electrode d'une electrodes de deuxieme espece est donc determine par l'activite 
des anions du compose difficilement soluble formant l'electrode. Les valeurs des potentiels 
des electrodes de deuxieme espece sont stables et facilement reproductibles. Ces electrodes 
sont frequemment utilisees comme demi-cellules standard ou electrodes de reference, par 
rapport auxquelles on mesurent Ies potentiels des autres electrodes. La condition qui 
transforme l' electrode de deuxieme espece dans une electrode de reference est: la solution 
electrolytique qui contient l'anion xzx doit etre sursaturee pour que l'activite de l'anion soit 
constante. 

Le potentiel standard de l'electrode d'une electrodes de deuxieme espece est: 

(V.40) 

Comme le potentiel standard de l'electrode d'une electrodes de premiere espece est 
donne par l' equation: 

µ MO ZM + zµ - - µ ~ Eo e 
MZMIM - zF 

il en resuite l'egalite suivante entre Ies deux potentiels standard d'electrode: 
o ( o + o ) 

o O µMmX, - mµM xµxzx 

EMmX,lmM,xXZX = EMZM IM + zmF 

o RT m x 
= EMZM IM + zmF lnaMZM axzx 

0 
RT 

= EMZMIM + zmF lnKps,MmX, 

parce que la constant produit de solubilite a l'expression: 
µMmXx -(mµM+xµ~zx) 

Kps M X = e RT = e 
' m X 

Exemples des electrodes de deuxieme espece: 

zmF(E~mXximM,xXZX -E~ZM /M) 

RT 

Ag,AgCl/Cr: saturee, IN ou 0,IN; 
Hg,Hg2Cb/Cr: saturee, IN ou 0,IN; 
Hg,Hg2SO,J so;-
Hg,HgO/Off HgO+H2O+2e-<::>Hg+2Off 
Sb,Sb2O3/Off Sb2O3+ 3H2O+6e-<::>2Sb+6Off 

(V.41) 

(V.42) 

(V.43) 

ces_ deux ~e~ie~es _electro?es etant reversibles non seulement par rapport aux ions oxhydryle 
ma1s auss1 v1s-a-v1s des 10ns hydrogene(du fait que le produit ionique de l'eau doit etre 
respecte pour toute solution aqueuse d'electrolyte) et meme des ions du metal formant 
l' electrode comme est le cas pour toute electrode de deuxieme espece. 
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V.3.2.1.4 Electrodes 
de troisieme espece 

Elles sont constituees d'un metal recouvert d'une couche de son compose 
difficilement soluble, puis d'un autre compose difficilement soluble ayant l'anion commun 
avec le premier, le metal formant l'electrode etant plonge dans une solution electrolytique 
contenant le meme cation que le demiere compose difficilement soluble de ce deuxieme 
metal. Evidemment, la phase metallique est en equilibre avec Ies deux phases solides de 
composes difficilement solubles. • 

L' electrode s' ecrit: 

la reaction d'electrode etant la suivante: 
x'MmXx(pp) + xm'M' 2M'+zmx'e-(M) <=> mxM(M) +xM'm· Xx,(pp) 

et le potentiel d'electrode ayant l'expression suivante: 

o RT xm' 
Erev = E + ---ln aM''M' 

zmx'F 
xm'RT 

= Eo + 'F lnaM''M' zmx -
montrant que le potentiel d'electrode est determine par rapport aux cations M' 2

M". 

(V.44) 

(V.45) 

(V.46) 

Les electrodes de troisieme espece sont donc utilisees, en general, comme electrodes 
indicatrices d'un cation dont le metal est tres electropositif, etant un reducteur tres fort. Un 
exemple est I' electrode: 

Zn,ZnC204,CaC20JCa2
+ (V.47) 

Une telle electrode reagit, on le voit, aux ions Ca2
+ comme le ferait une electrode Ca/Ca2

+, 

mais cette derniere n'est pas realisable pratiquement puisque le calcium reduit l'eau. Le Ca a 
une potentiel standard d'electrode, ecrit dans le sens de reduction, tres negatif, etant donc un 
reducteur tres fort. 

V.3.2.1.5 Electrodes 
de Deme espece 

Sont d'un interet speculatif. Un exemple d'electrode de cinquieme espece est le 
suivant(reversible par rapport aux ions Tll: 

Zn,ZnC204,Ag2C204,AgCI, TICI/Tt (V .48) 
Elle a un premier anion commun( C2 o~-), puis un cation commun(Ag +) et, en fin, un 
deuxieme anion commun(Cr). Elle peut fonctionner comme electrode de diverses especes. 
Justification 3. Les especes par rapport auxguelles l'electrode est reversible. Les especes qui peuvent 
detenninees le potentiel de cette electrode sont: 

V.3.2.2 Electrodes 
ion-selectives 

Zn/Zn2
+ premiere espece 

Zn,ZnC20JC20 4 
2
• deuxieme espece 

Zn,ZnC20 4,Ag2C20J Ag + troisieme espece 
Zn,ZnC204,Ag2C204,AgCI/Cr quatrieme espece. 

Les electrodes sont diff erentes des selectives des electrodes classiques meme si elles 
contiennent une electrode de deuxieme espece comme electrode de reference interne. 

Pour une configuration conventionnelle, Ies electrodes selectives sont demi-cellule 
electrochimiques constituees: 

• d'une membrane selective permeable a un seule type d'ion i; 
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• d'une solution electrolytique interne de remplissage d'activite constante 
ai=constante; 

• d'une electrode de reference interne. 
La membrane est: 
• une phase aqueuse liquide ou solide separant la solution electrolytique interne de 

remplissage et la solution electrolytique ă. etudier; dans la membrane I' activi te de 
l'ion i, par rapport auquel la membrane est selective, est constante et, en 
consequence, le potentiel chimique de cet ion est, aussi, constant; 

• est dotee avec certains degres de restriction, c'est-ă.-dire elle n'est pas permeable ă. 
tous Ies ions ou ă. toutes Ies molecules; 

• caracterisee d'un potentiel de membrane EM. 

V.3.2.2.1 Potentiel de membrane 
en absence d'un ion j interferent 

Soit une membrane ideale selective vis-ă.-vis de l'ion i: 
dans laquelle sont indique(e)s(si-solution interne, x-solution etudiee, M-membrane): 

* Ies activites d'ion i dans chaque phase; 
* l'equilibre ioniques ă. chaque interface pour l'ion transferable i; 
* Ies potentiels electriques internes(Galvani) pour chaque phase. 
En explicitant Ies deux conditions d'equilibre regissant Ies equilibres de transfert aux 

interfaces, on obtient Ies deux potentiels d'electrode developpes d'une part entre la face de 
gauche de la membrane et la solution electrolytique interne de remplissage(donc ă. l'interface 
de gauche(ga) de la 

Solution interne 
de remplissage 

si ai =constante 

gauche 

jsi~ÎM 

~si ~M 
µi =µi 

droite 

Membrane 

M ai =constante 

ÎM~t 

Solution 
a etudier 

a~ 
I 

M X 
µi =µi 

membrane) et d'autre part entre la face de droite de la membrane et la solution electrolytique 
etudiee(donc ă. l'interface de droite(dr) de la membrane): 

ou 

E O RT af 
Mdr" =<l>M-<l> =EMc1r·+-In

., x ,, z.f aM 
I I 

µ~,x -µo,M 
ou E~dr- = I I 

·' ziF 

En consequence le potentiel de membrane: 

(V.48) 

(V.48') 

(V.49) 

(V.49') 

EM,i = <l>si -<l>x (V.50) 
ecrit dans une forme equivalente, par l'addition et la soustraction du meme terme <l>M, comme 
une difference des deux potentiels obtenus ci-dessus: 
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peut etre ecrit comme suit: 

EM,i = <l>si - <l>x 
=<l>si -<l>M +<l>M -<l>x 
= -EMga,i + EMdr,i 

EM,i = -EMga,i + EMdr,i 

RT a. RT a~ 
- E0 --Jn-' +E 0 

• +-Jn-' - - Mga,i z.F aM Mdr,1 z-F aM 
I I I I 

= _ RT Ina. + RT lnax 
z.F ' z.F ' 

I I 

(V.51) 

(V.52) 

parce que Ies deux potentiels standard sont egaux E~ga,i = E~dr,i etant definis en solutions 

aqueuses. Si Ies deux potentiels standard sont egaux et si on note le premier terme de droite, 
qui est une constante tant que l'activite ai est constante aussi dans la solution interne de 
remplissage, comme suit: 

RT 
EM . = --Ina. (V.53) 

,s, z.F , 
I 

on obtient l'expression finale pour le potentiel de membrane: 
RT 

EM. = EM . +-lnax (V.54) 
,, ,si z.F , 

I 

qui exprime un comportement de type Nernst par rapport a l'activite de l'ion i si cette 
membrane est selective par rapport a l'ion i. Evidemment, le terme constant EM si contient 

seulement le terme associe ci-dessus si Ies deux potentiels sont egaux ou, au contraire, le 
terme respectif ainsi que toute Ies autre termes constants intervenant. On evalue ce terme 
constant en "etalonnant" l'electrode, c'est-ă.-dire en mesurant E pour une solution etalon, dans 
laquelle l'ion i a une activite connue. 

V .3.2.2.2 Potentiel d'electrode 
pour une electrode selective 
en absence d'un ion j interferent 

Soit la demi-cellule contenant une membrane ideale selective vis-a-vis d'ion i et une 
electrode de reference interne: 

ERi 
Solution interne 
de remplissage 

si ai =constante 

gauche droite 

Membrane 

ar =constante 

ÎM<:=;>jX 

Solution 
a etudier 

a~ 
I 

M x 
µi = µi 

Le potentiel d'electrode est la difference entre le potentiel electrique interne (Galvani) 
de l'electrode de reference interne et le potentiel electrique interne (Galvani) de la solution a 
etudier: 

EES • = <l>ER. - <l> ,1 1 X 
(V.55) 

et qui peut etre ecrit dans une forme equivalente, par I' addition et la soustraction de meme 
terme <l>M: 
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EES i = <l>ER - <l>x 
' I 

= <l)ER -<l>M +<l>M -<l>x 
I 

(V.56) 

= EER + EMi 
I ' 

comme une somme entre le potentiel de l'electrode de reference interne et le potentiel de 
membrane. 

Compte tenu de l'expression du potentiel de membrane obtenue ci-dessus, le potentiel 
d'electrode pour une electrode selective devient: 

EES. = EER. + EM. ,t I ,l 

RT X 

=EER. +EMsi +-Flnai , , zi 
(V.57) 

o RT X 
= EEs. +-lna. ,, z.F ' 

I 

ou Ies termes constants sont reunis dans un autre terme constant: 

EoES_ = EER. +EM. 
,I 1 ,Sl 

(V.58) 

L'expression obtenue pour le potentiel d'electrode de l'electrode selective est valable lorsque 
la membrane est idealement selective, c'est-â-dire n'existe pas un ion interferent. 

V.3.2.2.3 Potentiel de membrane 
en presence d'un ion j interferent 

Soit une membrane non ideale selective permeable â un ion principal i et â un ion 
secondaire j interferent( et soit que zi=zj): 

Solution interne 
de remplissage 

at =constante 

<l> . 
" 

gauche 

Membrane 
M ai =constante 

aM=O 
J 

<l>M 

droite 

j'i<::>iM iM·+l<=>ix+_jM 

Solution 
a etudier 

ax 
I 

~~ ~M M X X M 
µi = µi µi + µj = µi + µj 

En explicitant la condition d'equilibre regissant l'equilibre â l'interface on obtient: 
axaM 

I J --=e 
aMax 

I J 

µfM-µf"-(µfM -µr•) 

RT =K-•J (V.59) 

ou Kij est une constante connue sous le nom de coefficient de selectivite potentiometrique et 
elle doit etre inferieure â l'unite pour que l'equilibre d'echange ionique engage des quantites 
minimales de l'ion i et de l'ion j existant dans la membrane. Ce fait assure l'integrite de la 
membrane et sa multiple utilisation. 

En conformite avec la supposition que la somme de l'activite a~ et de l'activite a7 

dans la membrane est constante dans l'etat d'equilibre: 

a~ + a 7 = a =constante (V.60) 

ii en resuite que 

(V.61) 
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d'ou on obtient le rapport: 
ax ax+ K-.ax 

I I IJ J 

aM - a 
I 

qui est necessaire dans l'expression du potentiel agissant â l'interface de droite: 
RT ax 

EMdr,i = Cl>M - Cl>x = E~dr,i +-ln-' 
ziF a~ 

(V.62) 

RT a~ +K-.a" 
- E 0 +-ln 1 

•J J (V.63) 
- Mdr,i z-F a 

I 

o RT RT X X 
= EMdr. --lna+-ln(a. + K .. a.) 

,I Z-F Z-F I IJ J 
I I 

Ă l'interface de gauche, on considere que le potentiel agissant ici reste le meme: 
RT ax 

EMdr,i = Cl>M -Cl>x = E~dr,i +-ln-' (V.64) 
ziF ar 

En consequence, le potentiel de membrane devient: 

EM,ij = -EMga,i - EMdr,ij 

0 RT ai O RT RT x x 
=-EMgai --lnM+EMdri --Flna+-Fln(ai +Kijaj) • z.F a. • z_ z_ 

I I I I 

(V.65) 

o RT X X = EM .. +-ln(a. +K.a.) 
,IJ Z-F I IJ J 

I 

ou le potentiel standard de membrane vaut: 

RT ai 
O 

RT 
E0 

- E0 --ln-+E ---Ina M,ij - - Mga,i Z-F aM Mdr,1 Z-F 
I I I 

(V.66) 

L'equation obtenue ci-dessus est l'equation de Nikolski-Eisenmann: 

RT 
EM .. =EM0 

.• +-ln(ax +K-.ax) (V.67) 
,IJ ,IJ Z-F I IJ J 

I 

Si Kij=IO-" pour que l'activite de j, aJ, soit sentie ainsi que l'activite de i, a;, est 

sentie ii faut que le rapport entre Ies deux activites soit a J I a;= 10". 

V.3.2.2.4 Potentiel d'electrode pour 
une electrode selective 
en presence d'une ion j interferent 

Soit la demi-cellule contenant une membrane non idealement selective permeable â un 
ion principal i et â un ion secondaire j interferent( et soit que zi=zj) et contenant aussi une 
electrode de reference interne: 

gauche 

ER; 

Solution interne 
de remplissage 

si ai =constante 

jsi<::::>iM 

~si ~M 
µi =µi 

Membrane 
M ai =constante 

aM=O 
.I 

<t>M 

droite 

iM-f:t<::::>ix-f:t 

Solution 
â etudier 

ax 
I 

M x x M µi + µ j = µi + µ j 
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pour laquelle le potentiel d' electrode est donne par l 'expression: 
EES .. = <l>ER· - <I> = <l>ER· - <I> . + <I> si - <I> X ,ij I X I ~ 

o RT l ( X K X) = EER· + EM .. = EER· +EM .. +-nai+ ;;aJ. 
' ,JJ ' .•J z.F , 

I 

(V.68) 

= E~s .. + RT ln(ax + K..ax) 
,JJ z.F ' •J J 

I 

qui est l'equation de Nikolski-Eisenmann pour une electrode selective: 

o RTln( X K X) EES .. = EEs .. + - a; + ija j 
.•J .•J z.F 

I 

(V.69) 

V.3.2.2.4.1 Signification du coefticient 
de selectivite potentiometrique 

Tant que Kij est plus faible tant la selectivi te de I' electrode selective est plus elevee par 
rapport a l'ion i. Pour que l'electrode selective repondre dans un meme degre a l'activite de 
l'ionj et a l'activite de l'ion i la relation suivante doit etre respectee: 

V.3.2.2.4.2 Determination du coefticient 
de selectivite potentiometrique 

(V.70) 

1. En partant de l'equation de Nikolski-Eisenmann pour une electrode selective et en 
mesurant le potentiel d'electrode pour l'electrode selective dans deux solutions a 
etudier: 

• la premiere contenant seulement l'ion principali avec l'activite a~ 

EES. = EOES . + RT 1n ax 
,I ,I F I 

Z; 
(V.71) 

• la deuxieme contenant seulement l'ion secondaire j avec l'activite a; =a~ 

EEs. = E~s. + RT ln K..a~ (V.72) ,J ,J z .F IJ J 
J 

Si E~s.; = E~s.j, parce que le potentiel standard de l' electrode selective depend • 

essentiellement des caracteristiques de la membrane, on peut evaluer le coefficient de 
selectivite potentiometrique: 

zjF E -E 

K _ RT ( ES j ESj ) 
ij - e (V.73) 

2. En partant de l'equation de Nikolski-Eisenmann pour une electrode selective et en 
mesurant Ies potentiels d'electrode pour l'electrode selective pour 

• solutions a etudier des activites differents a~; 

• solutions a etudier des activites differents a X • J , 

on trace le graphique d'etalonnage EEs-ax (la figure 4). Pour une meme EEs on 
trouvent Ies activites a~ et a; correspondantes et on calcule le rapport entre Ies deux 

activites qui est, en fait, le coefficient de selectivite potentiometrique cherche: 
a~ 

K .. =-' IJ X 
aj 

On procede de cette maniere pour EEs diff erents. 
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Figure 4. 

3. En partant de l'equation de Nikolski-Eisenmann pour une electrode selective et en 
mesurant Ies potentiels d' electrode pour I' electrode selective pour 

• une serie de solutions a etudier ayant a J =constante et a; variable on 

obtient la dependance illustree dans la figure 5. 

E o RT 1n X 

Es =EES + K--a- =cte F IJ J 
zj 

Inal' 

Figure 5. 

On calcule Kij en partant de l'egalite 

Ina; = ln(KijaJ) (V.74') 

obtenue par la methode de deux tangents. Celle-ci consiste a tracer d' abord Ies deux 
tangents, respectivement au palier horizontal et a la partie ascendante. Du point 
d'intersection deces deux tangents on descend sur l'axe 1n al' et on trouve la valeur de 

Ial' minimale a laquelle l'electrode repond a l'activite de l'ion i. 
L'exemple le plus illustre et connu est l'electrode de verre reversible par rapport aux 
ions d'hydrogene et qui est utilisee pour mesurer le pH et l'activite des ions alcalins. 

V.3.3 Electrodes auxiliaires 
(Contre-electrode) 

Une contre-electrode(ou une electrode auxiliaire) est utilisee dans le but de completer 
le circuit de polarisation et de permettre le passage du courant electrique entre l' electrode de 
travail ou a lieu la reaction d'electrode etudiee) et la contre-electrode. 

La geometrie, Ies dimensions, le placement et la nature de la contre-electrode; 
• n'ont aucune importance dans des solutions electrolytiques ayant une 

concentration faible d'espece electroactive ou dans des cellules avec des 
volumes grandes; 

• ont importance dans des solutions electrolytiques ayant une concentration 
forte d'espece electroactive ou dans des cellules a petit volume; 

En regie generale une contre-electrode doit accomplir quelques conditions: 
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• I' aire grande, beaucoup plus grande que celle de I' electrode de travail, si 
elle est une interface a un degre eleve de polarisabilite, de telle sorte que la 
reaction d'electrode soit provoquee par des surtensions faibles; 

• l'interface electrodique doit etre autant non polarisable que possible ainsi 
que la reaction d'electrode decoulant a l'electrode soit provoquee par des 
surtensions faibles; 

• si Ies produits de la reaction d'electrode interferent avec Ies reactifs de la 
reaction d'electrode decoulant a l'electrode de travail alors la contre
electrode est isolee dans une demi-cellule liee a la cellule principale par un 
pont salin. 

On utilise comme electrode auxiliaires Pt, Au, C sous forme de plaque ou de reseau. 

V.3.4 Addenda 

Dans Ies cellules electrochimiques a deux electrodes(figure 6a), Ies electrodes de 
reference et auxiliaire sont une seule et meme electrode ayant deux objectifs contraire: 

• comme electrode de reference, elle doit conserver un potentiel d' electrode constant 
pendant le deroulement de la polarisation electrique de la cellule electrochimique: 

• comme electrode auxiliaire, elle doit permettre le passage du courant s' ecartant du 
potentiel d' equilibre. 

ET FR=r.F. ET 

a. b. 
Figure 6. (G: generateur; I: milliamperemetre; U: millivoltmetre.) 

Dans Ies cellules electrochimiques a trois electrodes(figure 6b ), Ies electrodes de 
reference et auxiliaire sont separees chacune d'elles exen;:ant son propre role. 

V.3.5 Diagramme tension-pH de l'eau. 
La stabilite des electrodes 
dans Ies solutions aqueuses. 

Le diagramme simple E-pH de I' eau fait appel aux deux reactions redox suivantes: 
• oxydation de I' eau: 

(V.75) 
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RT p a4 
E + = Eo + +-ln-Oz2-----'-"H_+ 

rev,Oz,4H l2Hz0 Oz,4H l2Hz0 4F aHzO 

--E 0 RT 1n +- a Oz,4H+ /2Hz0 F H+ 

=E 0 23 RTI 
+ + ' - ga + Oz,4H /2Hz0 F H 

= 1,23 - 0,059pH 

parce que on prend: Poz = I, aHzO = I 
• reduction de l'eau: 

2H2o+ 2e· ➔ H2+ 2H0-
2Ir + 2e· ➔ H2 

E = Eo + RT 1n a~+ 
rev,2H+ /Hz rn+ /Hz 2F p 

Hz 

=Eo + RT Ina 
2H+!Hz F H+ 

=E0 2 3 RTI 
+ + ' - ga + 2H !Hz F H 

= 0,00 - 0,059pH 

parce que on prend: PHz = I 
Les droites correspondantes sont reportees sur la figure 7 suivante: 
Les lignes (I) et (2) du diagramme delimitent Ies domaines de stabilite de: 
• l 'eau: le domaine compris entre Ies deux lignes; 

♦ il y a la formation de I' eau â partir de: 
• l'oxygene(â condition que l'oxygene existe dans l'eau) 

(V.76) 

(V.77) 
(V.78) 

(V.79) 

02+4Ir+4e-➔2H20 (V.80) 
Cette reaction est plus importante pour de pH faible que pour de pH 
eleve(la concentration de Ir decroît avec I' augmentation de pH) 

• l'hydrogene(â condition que l'hydrogene existe dans l'eau) 
H2+2H0-➔2H20+2e· (V.81) 

Cette reaction est plus importante pour de pH eleve que pour de pH 
faible(la concentration de HO- decroît avec la diminution de pH) 

En l'absence de ces gaz, Ies electrodes dont le potentiel d'electrode se trouve dans la 
zone compris entre Ies deux lignes sont thermodynamiquement instables. 
• l 'hydrogene: au-dessous de la ligne (2) representant l'evolution du potentiel 
d'equilibre de l'electrode â hydrogene avec le pH; 

♦ il yala decomposition de l'eau avec degagement d'hydrogene: 
2H20+2e-➔H2+2HO- (V.82) 

Cette reaction est plus importante pour de pH faible que pour de pH 
eleve(le HO- etant ici un produit de reaction qui consume le H+) 

• I' oxygene: au-dessus de la ligne (I) representant I' evolution du potentiel 
d'equilibre de l'electrode â oxygene avec le pH; 

♦ ii yala decomposition de l'eau avec degagement d'oxygene: 
2H20➔02+4H++4e· (V.83) 

Cette reaction est plus importante pour de pH eleve que pour de pH 
faible (le H+ etant ici un produit de reaction qui consume le HO-). 
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E 

2,4 

1,2 
02 

0,0 

-1,2 2 

-2,4 

7 14 pH 

Figure 7. 

Les electrodes ayant des potentiels plus negatifs que le potentiel de I' electrode â 
hydrogene equilibree sont thermodynamiquement instables et doivent decomposer I' eau en 
degageant de l'hydrogene gazeux. 

Les electrodes ayant des potentiels plus positifs que le potentiel de I' electrode â 
hydrogene equilibree sont thermodynamiquement stables et ne doivent pas decomposer I' eau 
avec le degagement de l'hydrogene gazeux. L'hydrogene gazeux n'existe pas dans Ies 
solutions aqueuses et, en consequence, la reaction d'oxydation d'H2 n'est pas possible. 

Les electrodes ayant des potentiels moi ns negatifs que I' electrode â oxygene sont 
thermodynamiquement instables au contact de l'air et de l'eau. On observe une reduction 
spontanee de l'oxygene soit en H20 soit en H2O2 avec oxydation simultanee du metal 

Les electrodes ayant des potentiels plus positifs que le potentiel de I' electrode â 
hydrogene mais moins negatifs que I' electrode â oxygene sont thermodynamiquement stables 
et ne doivent pas decomposer l'eau avec le degagement de l'hydrogene gazeux ou avec le 
degagement de I' oxygene gazeux. Mais I' oxygene gazeux existe dans Ies solutions aqueuses 
et, en consequence, la reaction de reduction d'O2 est possible. 

Les electrodes ayant des potentiels plus positifs que le potentiel de I' electrode â 
oxygene equilibree sont thermodynamiquement instables et doivent decomposer l'eau en 
degageant de I' oxygene gazeux. 

Parce que I' oxygene existe toujours dans une solution aqueuse, la reaction de. 
reduction de I' oxygene reste toujours possible et, par consequent, elle est 
thermodynamiquement instable en presence de l'eau et de l'air. Si la solution aqueuse est 
degazee et au-dessus de cette solution existe une atmosphere inerte, la reduction de I' oxygene 
est alors exclue et I' electrode est thermodynamiquement stable. 

Si on considere le diagramme E-pH de l'eau(â voir la figure 8) en tenant compte aussi 
des reactions suivantes: 

(V.84) 

(V.85) 

=E 0 23RTI 
+ + ' - ga + 03,2H /02,H20 f H 

= 2,07 - 0,059pH 

90 

https://biblioteca-digitala.ro / https://unibuc.ro



parce que on prend: p03 = 1, p02 = 1, aH20 = 1 

H2+2e-➔2H-

E = E 0 + RT 1n Ptt 2 

rev,Hz/2W H2/2H" 2F a2 

parce que on prend: Ptt
2 

= 1, aw = 1. 
E 

2,4 

0,0 

-1,2 

H-

=-2,24 

3 

2 

-2,4 -t-------------4 
ff 

7 

Figure 8. 

14 

(V.86) 

(V.87) 

pH 

Dans la zone comprise entre Ies lignes (1) et (3) l'oxygene est stable en presence de 
I' eau ou en presence de I' eau et de I' ozone, Ies reactions qui ont lieu etant: 

2H2O➔O2+4Ir +4e· 
O3+2H++2e-➔O2+H2O 

(V.88) 
(V.89) 

Au-dessus de la ligne (3) l'ozone est stable en presence de l'eau et de l'oxygene, la 
reaction qui a lieu etant: 

(V.90) 

Dans la zone comprise entre Ies lignes (1) et (3) l'oxygene est stable en presence de l'eau ou 
en presence de I' eau et de I' ozone, Ies reactions qui ont lieu etant: 

2H2O➔O2+4Ir +4e • 
O3+2H++2e-➔O2+H2O 

(V.91) 
(V.92) 

Dans la zone comprise entre Ies lignes (2) et (4) l'hydrogene est stable en presence de 
l'eau ou en presence de l'ion H-, Ies reactions qui ont lieu etant: 

2H2O+2e-➔H2+2H0-

2H-➔H2+2e· 
(V.93) 
(V.94) 

Au-dessous de la ligne (4) l'hydrure est stable en presence de l'eau et de l'hydrogene, 
la reaction qui a lieu etant: 

(V.95) 
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En considerant le diagramme E-pH de l' eau il est possible de savoir si une reaction 
impliquant Ies especes existant dans le diagramme peut se produire ou non. Par exemple, on 
peut connaître sila reaction d'oxydation directe de l'eau en ozone selon l'equation: 

(V.96) 

et ayant: 

= Eo + RT lna 
03,6H+ /3H20 f H+ 

(V.97) 

o 3RTI = Eo3.6H+ t3H 2o + 2• F gaH+ 

= 1,51 - 0,059pH 

est possible. La ligne (5) decrivant l'evolution de E avec le pH se trouve dans la zone 
comprise entre Ies lignes (1) et (3) mais en dehors des domaines de stabilite de l'oxydant(O3 
et H+) et du reducteur(H20) correspondants. De meme, pour la reaction directe de H+ en ion 
hydrure: 

(V.98) 

ayant 

RT 
=E 0 +-Ina+ 

H+1w 2F H (V.99) 

= E 0 2 3 RT 1 
+ + , - ga + 

H /W 2F H 

= -1,12 - 0,0295pH 
11 en resuite aussi la possibilite de prediction si une reaction peut etre realisee et dans 
lesquelles conditions. 
Ainsi, pour obtenir l'ozone a partir de l'eau par la reaction: 

(V.100) 

il est necessaire a trouver une electrode adequate(par essais) et en portant cette electrode a une 
tension aussi elevee que possible, plus elevee que la ligne (3) indique. De meme, pour obtenir 
l'ion hydrure a partir de l'eau(ou de l'W). 

Donc, a l' aide de ce diagramme il est possible de presager: 
• le comportement probable de n'importe quelle electrode dans Ies solutions 

aqueuses, a condition de connaître la valeur de son potentiel pour un pH donne; 
• le deroulement d'une reaction d'electrode quelconque electrode dans Ies solutions 

aqueuses; 
• Ies conditions de tension et de pH, plus ou moins qualitatif, pour produire une 

reaction d'electrode a l'electrode electrode dans Ies solutions aqueuses. 
Mais ii ne faut pas perdre de vue que Ies conclusions qui en decoulent sont Ies plus 

probables au point de vue thermodynamique seulement; elles se boment a indiquer la 
possibilite ou l'impossibilite thermodynamique de telle ou telle reaction. 
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VI. REACTION D'ELECTROl>E 
ET CELLULE ELECTROCHIMIQUE 

VI.I Cellules electrochimiques 
productrices d'energie electrique 
et productrices d'energie chimique 

Compte tenu da la nature de la reaction â I' electrode(il y a deux types de reactions 
electrochimiques au point de vue thermodynamique: reaction spontanee et reaction 
nonspontanee) on distingue deux types fondamentaux de cellules electrochimiques: 

• la pile galvanique: 
qui engendre I' energie electrique â la faveur de I' energie chimique par suite du 
deroulement spontane de deux reactions electrochimiques, une pour chaque 
electrode; 

• la cellule d'electrolyse: 
qui engendre l'energie chimique â la faveur de }'energie electrique par suite du 
deroulement nonspontane de deux reactions electrochimiques, une pour chaque 
electrode. 

VI.1.1 Pile galvanique ou 
generateur electrochimique 
en decharge 

La pile galvanique est une cellule electrochimique dont la tem(tension electromotrice) 
n'est pas nulle(au contraire elle est positive) et qui, en consequence, peut debiter un courant 
lorsqu'elle est reliee â un circuit resistif exterieur. 
Des reactions electrochimiques spontanees ont lieu simultanement aux deux electrodes: 

• reaction d'oxydation â la surface de l'anode qui est le pole negatif(-); 
• reaction de reduction â la surf ace de la cathode qui est le pole positif( + ). 

La schema de la pile galvanique proposee pour I' etude est la suivante: 
(-) Pt!R1/I02/Pt (+) (VI.I) 

et elle est dotee avec la reaction globale suivante: 
decoule dans ce sens (VJ 2) z2R1 +z102 -----➔ • 

entre le reducteur R1 et l'oxydant 0 2; cette reaction globale est spontanee dans ce sens, c'est
â-dire ~G<0, Ecen>0(E2>E1). 

Pour comprendre le fonctionnement de la pile la figure 1 est importante. 
A l'electrode de gauche, parce que la solution electrolytique ne contient que R1, la 

seule reaction d'electrode possible c'est l'oxydation. R1 cede Ies electrons. En consequence, 
l'electrode de Pt se reduit, c'est-â-dire elle gagne des electrons qui se deplacent, dans le circuit 
exterieur, de gauche â droite. Elle devient l'anode. 

Les electrons arrivent â I' electrode de droite. Ici, parce que la solution electrolytique 
ne contient que 0 2, la seule reaction d'electrode possible c'est la reduction. 02 gagne Ies 
electrons. Par consequent, l'electrode de Pt s'oxyde, c'est-â-dire elle cede des electrons qui se 
deplacent, dans le circuit exterieur, de gauche â droite. Elle devient la cathode. 
Dans chaque solution electrolytique le courant est transporte par Ies ions positifs dans le sens 
du champ electrique et par Ies ions negatifs dans le sens contraire du champ electrique. 
Dans le pont salin le cation K+ migre vers la cathode et }'anion cr migre vers l'anode sous 
I' action du champ electrique. 
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Pt E 
solution _.. 
deR1 

0 1+z1e-~R1 

oxydation 
anode 
pole(-) 

Pt se reduit 

02+z2e- _.R2 
reduction 
cathode 
pole(+) 

Pt s'oxyde 

Figure 1. . 

I 
anode(-) 

0 1+z1e- +-- R1 

cathode(+) 

Figure 2. 

E 

De cette maniere, une pile galvanique ou un accumulateur en decharge convertit 
I' enthalpie libre de la reaction en energie electrique. Ă la fin de dechargement il en resuite une 
cellule d' electrolyse: 

(-) Pt/O1/IR2/Pt (+) (Vl.3) 
inapte a fournir I' energie electrique spontanement. 

Les allures des courbes de polarisation(a voir la figure 2) expliquent le fonctionnement 
de chaque reaction d'electrode. La courbe anodique decrit l'oxydation et la courbe cathodique 
decrit la reduction. 

Quand par la pile ne passe pas un courant, la tension d'abandon qui est la tem de la 
pile, vaut: 

El=O,pile = (E; - E:)1=0 (Vl.4) 
Hors d' equilibre, quand la pile debite un courant, aux electrodes se deroulent des 

reactions d'electrode qui pour se derouler consomment une partie d'energie pour produire la 
reaction anodique(il s' agit de la surtension anodique TJ ~1> >O) et la reaction cathodique(il s' agit 

de la surtension cathodique TJ~2> <O) et une autre partie d'energie pour surmonter la chute 
ohmique RI. On a donc la tension de la pile en decharge: 

E1.,,o,pile = El=O,pile - ppile 

= El=O,pile -RI-P11 

(Vl.5) 

ou, evidemment, la polarisation P pile, representant la variation totale, globale de la tension 
electrique de la pile en decharge, est la somme entre la variation totale, Pri, des potentiels 
d'electrode(d'anode et de cathode), et la chute ohmique, RI: 

ppile = RI + p'l (Vl.6) 

La variation totale, Pri, des potentiels d'electrode est, a sa tour, la somme algebrique des 
variations des potentiels d'electrode(d'anode et de cathode) qui sont, en fait, Ies surtensions 
sous lesquelles se deroulent Ies deux reactions d'electrode 

p'l = T)~l) -T)~2) (Vl.7) 

Donc quand la pile galvanique fonctionne on a: 

(Vl.8) 
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parce que une partie de la tem est depensee pour vaincre la resistance a l'interieur de la pile 
elle-meme(RI>0) et une autre partie pour produire Ies deux reactions d'electrode (P.,,>0). 

VI.1.2 Cellule d'electrolyse ou 
accumulateur en charge 

La cellule d'electrolyse est une cellule electrochimique dont la tcem(tension contre
electromotrice) est negative et qui, en consequence, ne peut pas debiter un courant lorsqu'elle 
est reliee a un circuit resistif exterieur. 

La reaction globale de l'electrolyseur et, aussi, Ies reactions d'electrode ne sont pas 
spontanees(c'est-a-dire .6.G>0, Ecen<0(E2<E1). En imposant, aux electrodes d'un electrolyseur, 
une tension electrique superieure a sa tension d'abandon, a l'aide d'un generateur electrique 
exterieur, on peut realiser des reactions d'electrode a l'interface electrodique(c'est-â-dire 
LlG < O; LlG = LlG + zFE etant I' enthalpie li bre electrochimique definie comme suit: G = G + zF<l> ) . 

Les reactions electrochimiques au commencement nonspontanees deviennent possibles et orit 
lieu simultanement aux deux electrodes: 

• reaction d'oxydation a la surface de l'anode qui est le pole positif(+); 
• reaction de reduction a la surface de la cathode qui est le pole negatif(-). 

La schema de la pile galvanique proposee pour l'etude est la suivante: 
(-) Pt!01IIR2/Pt (+) (VI.9) 

ayant comme reaction globale une reaction nonspontanee entre Ies deux reactifs initiaux 01 et 
R2: 

ne decoule pas dans ce sens (VI.IO) 

La reaction globale reste nonspontanee dans ce sens tant que, ayant .6.G>0, .6.G elle meme 
reste nonnegative. 

Pour comprendre le fonctionnement d'un electrolyseur la figure 3 est importante. 
En imposant, aux electrodes d'un electrolyseur, une tension electrique superieure a sa 

tension d'abandon, Ies potentiels d'electrode prennent Ies valeurs necessaires pour que Ies 
reactions d'electrode se produire. 

Pt 
solution 

d'01 

O1+z1e-_.R1 
reduction 
cathode 
pole(-) 

Pt s'oxyde 

pont 
salin 

E 

+ 

Figure 3. 
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A l'electrode de gauche, parce que la solution electrolytique ne contient que 01, la 
seule reaction d'electrode possible c'est la reduction. 0 1 gagne Ies electrons. En consequence, 
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l'electrode de Pt s'oxyde, c'est-â-dire elle cede des electrons qui sont envoyes par la source 
d'energie electrique, par le circuit exterieur, vers l'electrode de gauche. Elle devient la 
cathode. 

A l'electrode de droite, parce que la solution electrolytique ne contient que R2, la seule 
reaction d'electrode possible c'est l'oxydation. R2 cede Ies electrons(les electrons sont extraits 
par la source d'energie electrique de l'electrode de droite). Par consequent, l'electrode de Pt se 
reduit, c'est-â-dire elle gagne des electrons qui se deplacent, dans le circuit exterieur, de droite 
â gauche. Elle devient I' anode. 
Dans chaque solution electrolytique le courant est transporte par Ies ions positifs dans le sens 
du champ electrique et par Ies ions negatifs dans le sens contraire du champ electrique. 
Dans le pont salin le cation K+ migre vers la cathode et !'anion cr migre vers l'anode sous 
I' action du champ electrique. 

De cette maniere, une cellule d'electrolyse ou un accwnulateur en charge convertit 
I' energie electrique venant de I' exterieur en energie chimique( dane en produits de la reaction, 
ici R1 et 0 2). A la fin de chargement ii en resuite ainsi une pile galvanique: 

(-) Pt/R.1//O2/Pt (+) (Vl.11) 
apte â fournir I' energie electrique spontanement. 

Les allures des courbes de polarisation(â voir la figure 4) expliquent le fonctionnement 
de chaque reaction d' electrode. La courbe anodique decrit I' oxydation et la co urbe cathodique 
decrit la reduction. 

Quand par l'electrolyseur ne passe pas de courant, la tension d'abandon qui est la tcem 
de la pile, vaut: 

(Vl.12) 

Justification. Cette tension d'abandon est nommee aussi tension contre-electromotrice(tcem), etant la tension 
minimale mais designe change gui doit etre appliquee a l'electrolyseur pour que aux electrodes se produisent Ies 
reactions d'electrode(sous l'effet du champ electrique cree, par son sens et son valeur, a chaque interface 
electrodique ă. l'aide du potentiel d'electrode, E, chaque reaction d'electrode devient spontanee, parce que 

maintenant .6.G < O (ou .6.G = .6.G + zFE, on voit donc que E doit etre plus negative qu'une certaine valeur 

( E = -~G / zF) pour avo ir .6.G < O parce que .6.G > O), â la difference de situation dans laquelle le champ 
electrique n'existe pas ou n'a pas le sens approprie et la valeur necessaire pour le deroulement de chaque reaction 

d'electrode quand .6.G > O ou, de plus, on a encore .6.G >O). 

Hors d'equilibre, quand l'electrolyseur engendre Ies produits R1 et 0 2 â la faveur de 
!'energie electrique venant de l'exterieur, aux electrodes se deroulent des reactions d'electrode 
qui pour se derouler consomment une partie d'energie pour produire la reaction anodique(il_ 
s'agit de la surtension anodique T\~2

) >O) et la reaction cathodique(il s'agit de la surtension 

cathodique T\~1l <O) et une autre partie d'energie pour surmonter la chute ohmique RI. On a 

dane la tension d'un accumulateur en charge qui s'exprime en fonction de la tension 
d'abandon, de la somme des chutes ohmique(dans l'electrolyseur la chute ohmique agit dans 
le(ou Ies) solution(s) electrolytique(s), le separateur lorsque la cellule a deux compartiments 
et, eventuellement, Ies electrodes si elles sont peu conductrices): 

E J„O,electrolyseur = E 1=0,electrolyseur + pelectrolyseur 

= El=O,electrolyseur + RJ + PTJ 

(Vl.13) 

ou, evidemment, la polarisation P electrolyseur, representant la variation totale, globale de la 
tension electrique de I' electrolyseur en charge, est la somme entre la variation totale, p TJ• des 
potentiels d'electrode(d'anode et de cathode), et la chute ohmique, RI: 

p electrolyseur = RJ + p TJ (Vl.14) 
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La variation totale, PTJ, des potentiels d'electrode est, a sa tour, la somme algebrique des 
variations des potentiels d'electrode(d'anode et de cathode) qui sont, en fait, Ies surtensions 
sous lesquelles se deroulent Ies deux reactions d'electrode 

p = n(l) - n<2> (Vl.15) 
TJ 'Ic 'la 

Donc quand I' electrolyseur fonctionne on a( E la<O,electrolyseur etant plus negative que 

El=O,electrolyseur ): 

E Ja<O,electrolyseur < E 1=0,electrolyseur (Vl.16) 

parce que une partie de la tem est depensee pour vaincre la resistance totale a l'interieur de 
l'electrolyseur lui-meme(RI<0) et une autre partie pour produire Ies deux reactions d'electrode 
autrement non possibles(PTJ<0). 

VI.1.3 Synthese 

Soit la cellule electrochimique representee par la schema: 
Pt/O1/R1//O2/R2/Pt (Vl.17) 

pour laquelle on choisit l'ordre suivant pour Ies potentiels reversibles d'electrode(pour fixer la 
discussion): 

Erev,01/R1 < Erev,02/R2 (Vl.18) 
Pour chaque reaction d'electrode la courbe de polarisation correspondante a Ies deux 
branches(a voir la figure 5): 

• anodique-parce qu'il existe l'espece reduite pour couple redox; 
• cathodique-parce qu'il existe l'espece oxydee pour couple redox. 

I 

E 

E rev,0,/R, 

Erev,cell 

E' rev,cell 

E" rev,cell 

Figure 5. 

Ă. l'etat d'equilibre, quand par la cellule ne passe pas de courant la tension d'equilibre 
est: 

Erev,cell = Edr - Ega 

= Erev,02 /R2 - Erev,01 /R1 

(Vl.19) 

Si on impose a la cellule un tension plus petite que la tension reversible: 
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E~ll < Erev,cell (Vl.20) 

alors le couple redox O1/R1 travaille anodiquement et I' electrode de gauche devient une anode 
sous une surtension anodique TJ~1l et le couple redox O2/R2 travaille cathodiquement et 

l'electrode de droite devient une cathode sous une surtension cathodique TJ?l. II en resuite que 

la reaction globale est: 
---+ 
+-

Si on impose â la cellule un tension plus grande que la tension reversible: 

(VI.21) 

(Vl.22) 

alors le couple redox O1/R1 travaille cathodiquement et l'electrode de gauche devient une 
cathode sous une surtension cathodique TJ~1

l et le couple redox O2/R2 travaille anodiquement 

et l'electrode de droite devient une anode sous une surtension anodique TJ~2l. II en resuite que 
la reaction globale est: 

(VI.23) 
Observations: 

• S'il n'existe que R1 et 0 2, alors la cellule electrochimique se comporte 
comme une pile galvanique(reaction entre R1 et 0 2 est spontanee ). Les 
courbes de polarisation n'ont que: 

* la branche anodique de la premiere; 
* la branche cathodique de la deuxieme. 

• S'il n'existe que 0 1 et R2, alors la cellule electrochimique se comporte 
comme une cellule d'electrolyse(reaction entre 0 1 et R2 n'est pas 
spontanee). Les courbes de polarisation n'ont que: 

* la branche cathodique de la premiere; 
* la branche anodique de la deuxieme. 

Hors d'equilibre, quand la cellule est traversee par de courant, la tension est: 

Ecell = Erev,cell + p cell 

= Erev,cell + 1102 IR2 -1101 IR1 

pour laquelle la discussion suivante est valable: 

(Vl.24) 

• Si la polarisation P est nulle alors Ies deux surtensions sont nulles aussi et 
chaque reaction se trouve â l'etat d'equilibre: 

P=0 1102 IR2 =O 1101 IR1 =O (VI.25) 

• Si la polarisation P est negative alors Ies deux surtensions ne sont pas 
nulles et, alors, le couple redox O1/R1 travaille sous une surtension 
anodique et le couple redox O2/R2 travaille sous une surtension 
cathodique(la reaction se deroule dans le sens R1+O2➔ ): 

P<0 llo IR <O llo IR >O 2 2 I I 
(VI.25') 

• Si la polarisation P est positive alors Ies deux surtensions ne sont pas nulles 
et, alors, le couple redox O1/R1 travaille sous une surtension cathodique et 
le couple redox O2/R2 travaille sous une surtension anodique(la reaction se 
deroule dans le sens O 1+R2➔ ): 

P>0 (VI.25") 
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VI. 2 Thermodynamique 
des piles galvanique 

VI.2.1 Variation de la tension d'abandon avec Ia temperature. 
Deduction des grandeurs thermodynamiques 

La tension electrique reversible(ou la tension d'abandon ou la tem) d'une pile 
galvanique qui travaille reversiblement est une grandeur mesurable en valeur absolue. II est 
aussi possible d'etudier sa variation avec la temperature, on obtient donc une dependance 
entre la tension reversible Erev,piie =E 1=o,piie et la temperature d'ou on peut obtenir la derivee 

( dErev,pile ) • • I ffi • d , d I ·1 al . L --'-- P n· qm constltue e coe 1c1ent e temperature e a p1 e g van1que. e terme dT , I 

dE 
zFT( rev,pile )Pn· represente une energie echangee entre le systeme electrochimique(la pile) et 

dT • I 
le milieu exterieur pour maintenir la temperature constante pour le systeme au cours de son 
fonctionnement. 

Ayant ces grandeurs et en utilisant des relations thermodynamiques correspondantes 
on peut obtenir Ies grandeurs thermodynamiques suivantes: 8G, 8H et 8S caracterisant la 
reaction globale de la pile. 

Ainsi, !'energie libre de Gibbs, 8G, est donnee par la formule: 
8G = -zFE (Vl.26) 

la variation de l'enthalpie 8H est donnee par la formule: 
Afl=8G+T8S 

= 80 _ T[8(8G)] 
aT P,Dj 

= -zFE -T[B(-zFE)] 
8Ţ P,n; 

BE 
= -zFE + zFT(-) 

8Ţ P,n; 

et, finalement, la variation de I' entropie est donnee par la formule: 

8 S= 8H-8G 
T 

BE 
= zF(BT)P,n; 

(VI.27) 

(Vl.28) 

Donc I' energie electrique generee par la reaction globale de la pile est donnee par la formule 
suivante: 

BE 
zFE = -MI + zFT(-)p nBT • I 

(Vl.29) 

• Pour la plupart des piles galvaniques, le coefficient de temperature est positif et; en 
consequence, la pile absorbe de chaleur de I' exterieur au cours de son 
fonctionnement (c'est-â-dire elle tend â se refroidir, donc la temperature du 
systeme tend â baisser, si la pile fonctionne dans Ies conditions d'une isolation 
calorifuge(l'echange de chaleur avec le milieu exterieur n'etant pas possible)) et 
l 'energie electrique fournie est superieure â I' energie chimique consumee ). Donc: 

dE > O ⇒ zFE>-8H (8G>8H) (VI.30) 
dT 
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et le systeme transforme en energie electrique, non seulement la quantite de 
chaleur correspondant ă. l'effet thermique de la reaction globale(-MI) mais aussi 

une chaleur supplementaire egale ă. zFT(
8
E)p 

0
. et empruntee au milieu exterieur. aT 'I 

* si ~H<0, c'est-ă.-dire la reaction globale est exothermique alors le 
refroidissement du systeme n' est pas tres sensible; 

* si ~H>0, c'est-ă.-dire la reaction globale est endothermique alors le 
refroidissement du systeme est tres sensible. 

• Pour Ies piles galvaniques ayant le coefficient de temperature negatif, la pile 
dissipe une partie de la chaleur produite au cours de la reaction globale au milieu 
exterieur au cours de son fonctionnement (c'est-ă.-dire elle tend ă. se rechauffer, 
donc la temperature du systeme tend ă. croître, si la pile fonctionne dans Ies 
conditions d'une isolation calorifuge(l'echange de chaleur avec le milieu exterieur 
n'etant pas possible)) et }'energie electrique fournie est inferieure ă. }'energie 
chimique consumee ). Donc: 

dE < O ⇒ zFE<-MI (~G<MI) (Vl.31) 
dT 

et le systeme transforme en energie electrique seulement une 

partie(-MI + zFT(
8
E)p n·) de la quantite de chaleur correspondant ă. l'effet 

aT 'I 

thermique de la reaction globale(-~H) et l'autre partie egale ă. zFT(aE) et 
8Ţ P,n; 

dissipee dans le milieu exterieur. 
• Pour Ies piles galvaniques ayant le coefficient de temperature zero, la pile 

transforme d'une maniere equivalente l'effet thermique de la reaction globale en 
energie electrique. Donc: 

dE =0 
dT 

⇒ zFE=-~H (Vl.32) 

et le systeme transforme en energie electrique I' entiere energie chimique; ii 
n'existe aucun transfert thermique entre le systeme et le milieu exterieur. 

VI.2.2 Loi de Nernst. 
Deduction thermodynamique 
de la loi de Nernst pour la cellule 
electrochimique Pt/O1/Ri//O2/Ri/Pt 

Soit la cellule electrochimique: 
Pt/Oi/R1//O2/R2/Pt (Vl.33) 

dans laquelle existe aussi Ies ions provenant de l'electrolyte support(indifferent ou spectateur) 
qui rninimisent I' effet du champ electrique dans Ies deux phases electrochimiques. 

Si se trouve a l'etat d'equilibre(le courant etant nul par la cellule) alors la tension 
reversible de la cellule est: 

Erev,cell = (<I>Ptdr - <I>Ptga )1=0 

= ( <I> Ptdr - <I> so1,2 + <I> so1,2 - <I> sol,! + <I> sol,! - <I> Ptga )1=0 
(Vl.34) 
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ou parce que dans Ies deux solutions electrolytiques Ies concentrations de l' electrolyte 
indifferent sont tres elevees le potentiel de jonction liquide a ete considere nul: 

(Vl.35) 

De toute fa~on cette difference est tres faible(elle a la nature d'un potentiel de diffusion entre 
Ies deux phases dans lesquelles l'electrolyte support se trouve en forte concentration). 

Compte tenu des reactions d'electrode(considerees comme rapides) et des potentiels 
d' electrode correspondantes: 

(VI.36) 

(Vl.37) 

RT ac aa 
= Eo _ Eo +--ln[(~)z1 (~)z2 ] 02/R2 01/R1 f d b 

Z1Z2 aR2 aR1 
(Vl.38) 

RT ac aa 
= E:11 +--1n[c ~2 r c ~I r2 l 

z1z2F aR2 aR1 

ou la tension standard de la cellule vaut: 

Eo -E0 -E0 (VI 39) 
cell - 02 /R2 01 /R1 • 

Si la cellule electrochimique fonctionne comme une pile galvanique alors a l 'electrode 
de gauche a lieu une reaction nette d'oxydation: 

bR1 (Vl.40) 

et a l' electrode de droite a lieu une reaction nette de reduction: 

--..,. ........ • dR2 (Vl.41) 

et, par consequent, la reaction globale devient: 

(Vl.42) 

Cette reaction globale se deroule spontanement de gauche a droite(dans le sens direct) 
ayant dG<0, Eceu>O(E2>E 1). La loi de Nemst s'ecrit alors: 

(Vl.43) 
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VI.3. Cellule electrochimique 
a deux electrodes sous polarisation 

VI.3.1 Cellule electrochimique 
a deux electrodes polarisables 
sous polarisation electrique 

Soit la cellule electrochimique d'electrolyse suivante: 

~ 6 ET'I solution electrolytique O/R, KCI 

dans laquelle les deux interfaces electrodiques sont polarisables et les deux electrodes de 
travail ont la phase conductrice electronique de Pt ayant les aires tres differents A*> A. Dans 
la solution electrolytique il existe, outre les deux especes oxydee, O, et reduite, R, du couple 
redox participant aux deux reactions d'electrode, un electrolyte indifferent, KCl, qui a le role 
de minimisee la chute ohmique de tension(Rl) lorsque un courant passe par la cellule. 

Vu que dans le circuit electrique de la cellule electrochimique les deux electrodes de 
travail sont en serie on a(si un courant J passe par la cellule): 

I J I= I JET* I= I JET I (Vl.44) 
or: 

I iET•A* I= I iETA I 
et compte tenu de la relation entre les deux aires(A *> A) il en resulte que: 

I iET* I < I iET I 

(Vl.45) 

(Vl.46) 
et, en consequence, entre les deux surtensions qui controlent le deroulement des reactions 
d'electrode existe l'inegalite suivante: 

I îJET* I < I îJET I 
Justification I. Pourquoi la condition (47) peut etre deduite facilement? 

(Vl.47) 

Parce que a chaque electrode a lieu la meme reaction d'electrode et parce que Ies deux electrodes sont construites 
de la meme sorte de Pt, Ies densites de courant sont controlees par la meme equation Butler-Volmer(c'est-a-dire, 
i0 est 13 sont Ies memes pour Ies deux reactions): 

i = io(e(I-ll)zfri - e-Jlzf11) f=__!__ 
RT 

(VI.48) 

est donc pour obtenir une densite de courant iET plus grande que iET• ii faut que TJEr soit plus grande que TJEro-
Par la suite de la discussion anterieure, il en resulte qu'une et meme courbe de 

polarisation i=f(E)(montree dans la figure 6) decrit les deux cas de passage du courant par les 
electrodes, mais les courbes de polarisation J=f(E) sont differents(figure 7). 

E E 

Figure 6. Figure 7. 
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Justification 2. Pourquoi Ies courbes de polarisation J=f{n) sont differentes pour Ies deW{ electrodes? 
Autrement dit, pour la meme surtension TJ agissant a chaque electrode sur Ia reaction qui se deroule â lui, 
conformement au equation de Butler-Volrner, Ia meme densite de courant iest developpee sur chaque electrode( 
a condition que ~""1/2, comme est Ie cas pour Ia plupart des reactions d'electrode sur Ies metaW{); en 
consequence, comme J=iA et A<A*, ii resuite que I JET I< I JEP I. Pour avoir I JET I= I JEP I= I J I au cas ou A<A* 
ii faut que I TJET I > I îJEP I . 

Les deux courbes de polarisation passent par le meme potentiel d'equilibre parce que, 
en principe, le potentiel d'equilibre est le resultat d'une condition d'equilibre 
thermodynamique qui n'est pas sensible a la dimension de l'aire de l'electrode(ă. voir la figure 
7). 

La tension de la cellule lorsque par la cellule electrochimique ne passe pas de courant 
vaut: 

Erev,cell = (<l>dr -<l>ga)l=O 

= ( <I> dr - <I>s + <I>s - <I> ga )1=0 

= ( <I> dr - <I>s )1=0 - ( <I>s + <I> ga) I=0 

= Erev,ET - Erev,ET• 

et lorsque par la cellule electrochimique passe un courant vaut: 
Ecell = Ecell,appl (J Ţ- O) 

= Erev,cell + p cell 

= Erev,ET - Erev,ET• + p + RJ 

= Erev,ET - Erev,ET• + TIET - T)ET• + RJ 

= Erev,ET + llET - Erev,ET• -T)ET• + RJ 

= EET - EET. + RI 

(VI.49) 

(Vl.50) 

ou la difference entre Ecen et Erev,cen represente la polarisation Pcen, c'est-ă.-dire la variation de 
tension qui engendre le courant qui traverse la cellule. La polarisation P cell est la somme 
algebrique des surtensions qui produisent les reactions d' electrode( cette somme etant notee 
avec P) et de la chute ohmique, RI, si cette derniere existe encore: 

p cell = Ecell - Erev,cell 

= Ecell,appl (I Ţ- O) - Erev,cell 

=P+RI 

= llET -11ET. + RI 
Si par ET passe un courant anodique(sous T)ET>O) 

cathodique(sous T)ET•<O) alors la polarisation est positive: 
p cell = 11ET -11ET• + RI 

= lla,ET -TJc,ET• + RJ > Q 

(Vl.51) 

et par ET* passe un courant 

(Vl.52) 

( dans le circuit exterieur de la cellule d' electrolyse le courant positif passe de l' electrode ET* 

vers l'electrode ET, avec l>0; dans la solution electrolytique le courant d'electrons passe aussi 
de l'electrode ET*, ou se deroule la reduction d'O, vers l'electrode ET, ou se deroule 
l 'oxydation de R). 

Si par ET passe un courant cathodique(sous T)ET<O) et par ET* passe un courant 
anodique(sous 11ET*>O) alors la polarisation est negative: 

p cell = 11ET -11ET• + RI 

= 11c,ET - Tla,ET• + RJ < O 
(Vl.53) 

(dans le circuit exterieur de la cellule d'electrolyse le courant positif passe de l'electrode ET 

vers l'electrode ET*, avec I<O; dans la solution electrolytique le courant d'electrons passe 
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aussi de l'electrode ET, ou se deroule la reduction d'O, vers l'electrode ET*, ou se deroule 
l'oxydation de R). 

Si dans la cellule electrochimique d'electrolyse, la chute ohmique de tension est tres 
faible(s'il existe l'electrolyte indifferent en tres grand exces), donc RI➔O, alors la polarisation 
de la cellule est distribuee seulement entre Ies deux surtensions: 

p cell :::::: P = llEr -TJET• (Vl.54) 
mais la fa9on dans laquelle se distribue sur chaque electrode n' est pas connue si Ies deux 
electrodes ne sont pas identiquement polarisables, quand: 

11] fil I -11] fil' 1- l~I JP ;
1 I (Vl.55) 

( dans ce cas Ies deux courbes de polarisation I=f(E) sont identique ). 
Si ET* est un electrode de reference(or si son aire devient tres, tres grande A*➔oo) 

alors: 
TlET• = TlER ➔ O (Vl.56) 

et donc l'entiere polarisation agit seulement sur l'electrode de travail ET: 
p cell :::::: p :=::: îJET (Vl.57) 

Si l'on applique a la cellule une polarisation positive l'electrode de travail agit comrne 
anode et si l'on applique une polarisation negative l'electrode de travail agit comrne cathode. 
Par consequent, le schema de la cellule devient: 

ER/solution electrolytique, O/R, KCl/ET 
ayant un electrode non polarisable, ER, et une electrode polarisable, ET. 

Extension vers 
l'electrochimie analytique 

Si Ies deux electrodes de travail ont des aires egales, donc si elles sont identiques( et surtout la courbe de 
polarisation est aussi symetrique que possible) ou non, alors ii est possible d'utiliser la cellule â deux electrodes 
identiquement polarisables pour realiser le titrage bipotentiometrique(le titrage potentiometrique â deux 
electrodes polarisables(de travail)) et le titrage biamperometrique(le titrage amperometrique â deux electrodes 
polarisables,de travail)) dans le but d'analyse chimique. 

Titrage potentiometrique 
a deux electrodes polarisable 

0n peut aussi travailler avec deux electrodes de travail, identique ou non, â courant impose(non nul) .. 
L'une est parcourue par le courant +I(etant la cathode) et l'autre est parcourue par le courant -I(etant l'anode). 
0n mesure la tension entre Ies deux electrodes qui n'est autre chose que Ia difference entre Ies potentiels de 
l'electrode parcourue par Ie courant +I et de l'electrode parcourue par le courant -I. La courbe obtenue presente 
un pic. Le sommet du pic correspond au point d'equivalence. D'apres Ia vitesse de chaque couple redox ii peut 
exister trois cas de titrage potentiometrique â deux electrode_s polarisables. Ces cas sont presentes dans la figure 
8. 

EPt-ECS 

systeme 
rapide-rapide 

f 

systeme 
rapide-lent 

f 

Figure 8. 
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Titrage amperometrique 
a deux electrodes polarisables 

0n peut aussi travailler avec deux electrodes de travail, identique, entre lesquelles on applique une 
tension constante. Les electrodes sont parcourues par des courants des valeurs differentes selon le degre 
d'avancement mais, pour chaque f, egaux et de signes contraires. L'une est parcourue par le courant +I(etant la 
cathode) et l'autre est parcourue par le courant -l(etant l'anode). A l'anode correspond la moitie anodique et â la 
cathode la moitie cathodique du meme faisceau des courbes de polarisation. La tension appliquee est tres 
faible(quelques dizaines mV) et, par consequent, Ies potentiels d'electrode ne correspondent pas aux paliers de 
diffusion. 0n mesure la variation du courant en fonction du degre d'avancement. Pour le point d'equivalence 
cette variation de courant s'annule. D'apres la vitesse de chaque couple redox ii peut exister trois cas de titrage 
potentiometrique â deux electrodes polarisables. Ces cas sont presentes dans la figure 9. 

systeme 
rapide-rapide 

f 

VI.3.2 Cellule electrochimique 

systeme 
rapide-lent 

Figure 9. 

ayant une electrode polarisable 
et une autre electrode non polarisable 
sous polarisation electrique 

Soit la cellule electrochimique: 

f 

systeme 
lent-rapide 

f 

ER/solution electrolytique, O/R, KCI/ET (Vl.58) 
dans laquelle l' interface electrodique de I' electrode de reference est une interface idealement 
non polarisable(llnonP) et l'interface electrodique de l'electrode de travail est une interface 
idealement polarisable(IIP) or, de toute fa~on, plus polarisable que celle de l'electrode de 
reference. Les courbes de polarisation(montrees dans la figure 10) ont Ies allures suivantes(on 
considere que E,ev,O/R > Erev,ER, pour fixer Ies deux courbes de polarisation sur I'axe de 

potentiel). 

RE 

ET 

Figure 10. 

La tension d'equilibre pour la cellule electrochimique qui n'est pas parcourue par un courant 
vaut: 
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Erev,cell = (cJ>dr -cJ>ga)i=O 

= ( CI> dr - Cl>s + Cl>s - CI> ga )1=0 

= ( CI> dr - Cl>s )1=0 - ( Cl>s + CI> ga )1=0 

= Erev,ET - Erev,ER 

et lorsque par la cellule electrochimique passe un courant la tension vaut: 

Ecen = Ecell,ap~I (I * O) 

= Erev,cell + p cell 

= Erev,ET - Erev,ER + p + RJ 

= Erev,ET - Erev,ER + 11ET + RJ 

= Erev,ET + 11ET - Erev,ER + RJ 

= EET -ErevER + RJ 

parce que sur l'electrode de reference agit une surtension nulle 11ER~o. 
La relation suivante peut etre ecrite: 

Ecell = Ecell,appl (I -:ţ; O) 

= Erev,cell + p cell 

= Erev,cell + p + RJ 

= Erev,cell + 11ET + RJ 

(VI.59) 

(VI.60) 

(Vl.61) 

et donc elle s'exprime en fonction de la tension d'equilibre de la cellule electrochimique, de la 
surtension sous laquelle l' electrode de travail fonctionne et de la chute ohmique. 
Evidement, EER=Erev,ER parce que l'electrode de reference est une interface idealement non 
polarisable(elle est caracterise par tres grande densite de courant d'echange et, en 
consequence, pour faire passer une densite de courant qui n' est pas tres elevee ii ne faut 
qu'une surtension tres faible). 

La difference entre Ecen et Erev,cen represente la polarisation Pcen, c'est-a-dire la 
variation de tension qui est appliquee de plus et qui engendre le courant traversant la cellule 
d'une part et qui peut vaincre la chute ohmique totale dans la cellule d'autre part. Par 
consequent cette polarisation est la somme de la surtension qui produit la reaction d'electrode 
a I' electrode de travail avec la chute ohmique: 

p cell = Ecell - Erev,cell 

= Ecell,appl (J -:ţ; 0)- Erev,cell 

=P+RI 

= 11ET + RI 

(Vl.62) 

Si par ET passe un courant anodique alors T}ET est positive(c'est-a-dire aussi anodique) 
et donc la polarisation appliquee a la cellule est positive: 

p cell = p = 11a,ET + RJ > O (VJ.63) 

(dans le circuit exterieur de la cellule d'electrolyse le courant positif passe de l'electrode ET 
vers l'electrode ER, avec 1<0; dans la solution electrolytique le courant d'electrons passe aussi 
de l'electrode ET, ou se deroule l'oxydation de R, vers l'electrode ER, ou se deroule une 
reaction de reduction impliquant Ies especes par rapport auxquelles elle est reversible ). 

Si par ET passe un courant cathodique alors 11ET est negative(c'est-a-dire aussi 
cathodique) et donc la polarisation est negative: 
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P cel! = P = TJc,ET + RJ < O (VJ.64) 

(dans le circuit exterieur de la cellule d'electrolyse le courant positif passe de l'electrode ER 
vers l'electrode ET, avec 1>0; dans la solution electrolytique le courant d'electrons passe aussi 
de l'electrode ER, ou se deroule l'oxydation impliquant Ies especes par rapport auxquelles elle 
est reversible, vers l'electrode ET, ou se deroule la reduction d'O). 

Si dans la cellule electrochimique d'electrolyse, la chute ohmique de tension est tres 
faible(s'il existe l'electrolyte indifferent en tres grand exces), donc RJ➔O, alors l'entiere 
polarisation de la cellule agit seulement sur l'electrode de travail: 

p cell ~ p ~ TJET (VJ.65) 
et si I' on applique une polarisation positive sur la cellule alors I' electrode de travail agit 
comme anode et si l'on applique une polarisation negative sur la cellule alors l'electrode de 
travail agit comme cathode. 

Extension vers 
l'electrocbimie analytique 

La cellule electrochirnique ayant une electrode de travail( ou indicatrice) appropriee ă la reaction 
d'electrode irnpliquant l'espece electroactive qui est l'analyte suivie(du point de vue qualitative ou du point de 
vue quantitative ou tant quantitative que qualitative) et, aussi, une electrode de reference appropriee permet de 
realiser le titrage potentiometrique ou Ie titrage amperometrique ă une seule electrode polarisable. II peut etre 
aussi utilisee pour des mesurages potentiometrique ou amperometrique. Dans ce cas Ia courbe de polarisation de 
l'electrode de travail est la seule qui compte. Le titrage potentiometrique et le titrage amperometrique sont 
realises dans le but d'analyse chirnique. 

Titrage potentiometrique 
a une electrode polarisable 

0n peut suivre Ia variation du potentiel d'electrode ă courant nul ou non nul(ă voir la figure 11 pour le 
cas de deux couples redox rapides). 

Pour travailler ă courant non nul, on irnpose ă l'electrode de travail un courant tres faible ±I (quelques 
µA). La courbe de titrage, 1-f, s'obtient du faisceau des courbes de polarisation I=f(E) en faisant l'intersection 
des courbes avec la droite +I ou -I(en fonction du courant cathodique ou anodique qui passe par l'electrode de 
travail). 

• Pour un courant -l(anodique) le point d'inflexion de la courbe de titrage se situe avant le point 
d'equivalence(donc dans la solution ii reste de reactif qui n'est pas encore titre, ii s'agit d'espece 
R1). 

• Pour un courant +I(cathodique) Ie point d'inflexion de Ia courbe de titrage se situe apres le point 
d'equivalence(donc dans la solution ii apparaît dejă de reactif de titrage, ii s'agit d'espece Oi 

EPt-ECS 

0,5 1,0 1,5 

Figure 11. 

-I 

I=O 
+I 

f 

En consequence, pour utiliser cette methode ii est necessaire de faire un etalonnage prealable. La 
methode est appliquee pour des reactions de titrage irnpliquant au moins un couple redox irreversible(lent) pour 
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lequel un potentiel reversible n'est pas obtenu legerement mais un potentiel d'etat stationnaire est obtenu 
legerement si par I'electrode passe un courant tres faible. 

Titrage amperometrique 
a uoe electrode polarisable 

0n peut suivre la variation du courant a une tension constante appliquee entre Ies dewc electrodes de 
travail. 

0n choisit, d'apres Ies courbes de polarisation, un potentiel d'electrode correspondant au palier de 
diffusion de l'espece a doser. 

VI.3.3 Cellule electrochimique • 
ayant une electrode polarisable 
et une autre electrode non polarisable 
sous "polarisation" chimique 
(a voir lajustification 3). 

VI.3.3.1 Titrage 
potentiometrique 

Dans ce cas ii s'agit d'une reaction chimique redox de titrage qui a lieu dans la 
solution electrolytique quand dans cette solution se trouve, par exemple, la forme reduite seule 
R1 d'un couple redox 0 1/R1 et dans la burette se trouve la forme oxydee seule 02 appartenant 
a un autre couple redox 0 2/R2. Evidemment la reaction chimique redox de titrage entre R1 et 
02 est spontanee. L'evolution de la reaction de titrage est suivie electrochimique par la 
methode de la potentiometrie a courant nul. L'electrode de travail doit prendre un signal soit 
en fonction du couple redox 0 1/R1 avant le point d'equivalence, soit en fonction du couple 
redox 02/R2 apres le point d' equivalence un signal. Ce signal n' est autre chose que le 
potentiel d' electrode de travail. 

Le schema de la cellule electrochimique peut etre vu dans la figure 12: 
ER/solution electrolytique, R1/ET 

ER O ET 

Figure 12. 

et la reaction chimique redox de titrage est: 

R1+02➔01+R2 (Vl.66) 
elle se deroulant dans le volume de la solution electrolytique. 

L'electrode de travail prend un potentiel d'electrode qui suit l'evolution des activites 
des especes electroactives appartenant au couple redox: 

• 01/R, avant du point d'equivalence; la reaction d'electrode etant: 
0,+ze-<=>R1 (VI.67) 

• 02/R2 apres le point d'equivalence; la reaction d'electrode etant: 
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O2+ze-<:=>R2 (VI.68) 
Les deux: reactions d'electrode ne se deroulent pas simultanement mais successivement(a voir 
la justification 4). 

Les courbes de polarisation evoluent pendant le titrage potentiometrique redox comme 
montre la figure 13. Le potentiel d'equilibre de l'electrode de travail est donne par la loi de 
Nemst qui suit l'evolution des activites: 

• si ao croît et/ou aR decroît alors E croît; 
• si ao decroît et/ou aR croît alors E decroît. 

seule R1 

,ER f=O 

seule O, 
---t~~ 

a01 / aR, croit 

Erev,O,IR1 croit 

Figure 13 

La tension d'equilibre de la cellule est: 

Erev,cell,i = (<l> dr (f)- <l> ga )1=0 

seule R2 

a0 / aR croit 
2 2 

Erev,02IR2 croit 

= (<l> dr (f)- <l>s + <l>s - <l> ga )1=0 

= (<l> dr (f) - <l>s )1=0 + (<l>s - <l> ga )r=o 

= Erev,ET,i (f)- Erev,ER. 

, RT c0 .(f) 
=E 0 -+-ln 1 -E ET,1 z.F C (f) rev,ER. 

I Rj 

E 

(VI.69) 

ou i=l(pour O1/R1) or i=2(pour O2/R2) et f est le degre d'avancement de la reaction chimique 
de titrage. 

Jusqu'au point d'equivalence(f<l), quand les deux: especes du couple redox O1/R1 
existent mais il n'existe que l'espece reduite R2 du couple redox O2/R2, la tension reversible 
de la cellule est decidee par l'evolution des activites(ou des concentrations si la solution est 
tres diluee) du couple 1, et alors i=l, au fur et ă. mesure que la reaction chimique redox 
avance: 

Erev,cell,l = Erev,ET,l (f)- Erev,ER. 

o' RT Coi (f) 
= EET,l + Z f ln C (f) - Erev,ER. 

I RJ 

(VI.70) 

et parce que le rapport c 01 (f) / cR1 (f) croît au cours du titrage il en resuite que Erev,cen,1 

devient de plus en plus positive. 
Apres le point d'equivalence(f>l), quand les deux: especes du couple redox O2/R2 

existent mais il n'existe que l'espece oxyde 0 1 du couple redox O1/Ri, la tension reversible de 
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Ia cellule est decidee par I' evolution des activites( ou des concentrations si la solution est tres 
diluee) du couple 2, et alors i=2, au fur et a mesure que la reaction chimique redox avance: 

Erev,cell,2 = Erev,ET,2 (f) - Erev,ER 

0
, RT Co2 (f) (Vl.71) 

= EET,2 + -F 1n (f) - Erev,ER 
Z2 CR2 

et parce que le rapport c0 /f) / cR/f) croît au cours du titrage il en resuite que Erev,cen,2 

devient de plus en plus positive. 
Au point d'equivalence(f=l), quand aR 1 (f)=a 02 (f) ➔0 et, aussi, aR2 (f)=ao/f) la 

tension reversible de la cellule est decidee par la relation: 
o RT 1n co1 (f = I) 

Erev,cell = E1 +~ cR1 (f = l) E,ev,ER 

(Vl.72) 

d'ou on obtient la relation finale: 
Erev,cell (f = l) = Erev,ET (f = 1)- Erev,ER 

Eo +Eo = I 2 -E 
2 

rev,ER 

(VI.73) 

le potentiel d' electrode de travail etant donne par la relation: 
Eo +Eo 

E ET(f = l) = 1 2 (Vl.74) rev, 2 
Le saut de tension au point d'equivalence(f=l) est controle, principalement, par la 

difference de Ies deux potentiels standard d'electrode Llli0(la relation suivante montre aussi 
l'importance de cette difference pour pouvoir realiser le titrage potentiometrique) et, 
secondement, par Ies concentrations initiales de R1 et d'O2: 

LlEsaut = Erev,cell,2 (f = 0,999)- E,ev,cell,1 {f = 1,001) 

Eo o RT Jn Co2 ) (CR1 ) = 2 -Ei+- (- f=IOOI - f=0999 
zF CR2 ' Col ' 

"" E ~ - E f - 0,348 

"" LlE O 
- 0,348 

(Vl.75) 

L'evolution de la tension reversible de la cellule a mesure que le titrage avance est 
indiquee dans la figure 14. 

reaction 
d'electrode 

CR1 ..J..,col ţ 

Co2 ""O,cR2 ţ 

f=l 
Yeq 

Figure 14. 

non 

oui 

CR1 ""0,co1 =:,cte 

c 02 t,cR
2 

=octe 

reaction chimique 
redox 

f 
V 

En procedant de la sorte, on peut examiner des titrages fondes sur Ies reactions de 
precipitation, de complexation ou acido-basique. II est a noter que I' electrode de travail, dans 
n'importe lequel de titrage est considere, doit repondre par rapport a l'une des ions ou des 
molecules impliquees dans la reaction de titrage. 
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VI.3.3.2 Titrage 
amperometrique 

Dans ce cas il s'agit d'une reaction chimique redox de titrage qui a lieu dans la 
solution electrolytique quand dans cette solution se trouve, par exemple, la forme reduite seule 
R1 d'un couple redox 01/R1 et dans la burette se trouve la forme oxydee seule 0 2 appartenant 
ă. un autre couple redox 02/R2. Evidemment la reaction chimique redox de titrage entre R1 et 
0 2 est spontanee. L'evolution de la reaction de titrage est suivie electrochimique par la 
methode de la amperometrie ă. un potentiel d'electrode qui place la reaction d'electrode, qui a 
lieu ă. l'electrode de travail, directement sur le plateau de diffusion. L'electrode de travail doit 
prendre un signal soit en fonction du couple redox 0 1/R1(avant le point d'equivalence), soit en 
fonction du couple redox 0 2/R2(apres le point d'equivalence). Ce signal n'est autre chose que 
le courant qui passe par l'electrode de travail au potentiel d'electrode choisi pour le 
deroulement de la reaction d'electrode. 

Le schema de principe de la cellule electrochimique est le meme que pour le titrage 
potentiometrique(ă. voir la figure 12). 

ER/solution electrolytique, R1/ET (Vl.76) 
et la reaction chimique redox de titrage est: 

R1+02➔01+R2 (Vl.77) 
elle se deroulant dans le volume de la solution electrolytique. 

Au potentiel d'electrode choisi(et maintenu fixe par rapport ă. l'electrode de reference 
au fur et ă. mesure que le titrage avance) pour le deroulement de la reaction d'electrode par 
l' electrode de travail passe un courant qui est proportionnel ă. la concentration de l' espece 
electroactive ou aux concentrations des especes electroactives existant ă. mesure que le titrage 
avance. 11 est necessaire ă. connaître Ies courbes de polarisation des deux couples redox pour 
choisir correctement le potentiel d' electrode auquel on travaille et pour interpreter le titrage. 
Soit que Ies courbes de polarisation des deux couples redox ont Ies allures montrees dans 
figure (15). 

seule ET 
R2 et 02 

ER 
~I etffmal 

Figure 15. 

Au fur et ă. mesure que la reaction chimique de titrage avance si on preleve des 
solutions pour differentes valeurs de f et si on tracent Ies courbes de polarisation alors on 
observent Ies caracteristiques suivantes: 

• pour f=O n'existe que la branche anodique de Ia courbe de polarisation du couple O,IR, parce 
qu'existe R1 seule; 
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• pour 0<f<l 
♦ Ies dewc branches de la courbe de polarisation du couple Oi/R.1 existent parce qu'existent 

tant R.1 qu'O1; 
* la branche anodique decroît parce que la concentration de R.1 decroît; 
* la branche cathodique croît parce que la concentration de O, croît; 

♦ n'existe que la branche anodique de la courbe de polarisation du couple Oi/R.2 parce que 
n'existe que R.2; 

* Ia branche anodique croît parce que Ia concentration de R.2 croît; 

• pour f=l 
♦ n'existe que Ia branche cathodique de Ia courbe de polarisation du couple Oi/R.1 parce 

qu'existe 0 1 seule; 
♦ n'existe que la branche anodique de la courbe de polarisation du couple Oi/R.2 parce 

qu'existe R.2 seule; 
• pour f->l 

♦ n'existe que Ia branche cathodique de la courbe de polarisation du couple O1/R.1 parce 
qu'existe 0 1 seule; 

♦ Ies dewc branches de la courbe de polarisation du couple O2/R.2 existent parce qu'existent 
tant R.2 qu'O2; 

* la branche anodique est pratiquement constante parce que la concentration de R.2 
reste pratiquement constante; 

* la branche cathodique croit parce que la concentration de 0 2 croît(par la suite 
d'adjonction de 0 2; 

A noter que entre le courant de diffusion limite et la concentration de l'espece 
electroactive ii y a une relation lineaire( a voir la justification 5). 

Si on choisi pour l'electrode de travail le potentiel d'electrode E (a condition que E se 
trouve sur Ies deux plateaux de diffusion) alors Ies especes electroactives a ce potentiel sont 
R1 et 02 gui reagissent toutes Ies deux sur le plateau de diffusion comme suit: 

• R.1 avant le point d'equivalence, la reaction d'electrode etant l'oxydation qui decoule sur le 
plateau anodique de diffusion: 

R1➔O1+ze- (VI.78) 
• 0 2 apres le point d'equivalence, la reaction d'electrode etant la reduction qui decoule sur 

le plateau cathodique de diffusion: 
O2+ze-➔R2 (Vl.79) 

Les deux reactions d' electrode ne se deroulent pas simultanement( a voir la justification 4) 
mais successivement sur l'electrode de travail parce qu'avant le point d'equivalence la 
concentration de 02 est pratiquement zero et apres le point d'equivalence la concentration de 
R1 est pratiquement zero(la reaction chimique de titrage etant totale). 

La courbe de titrage amperometrique pour le potentiel E representant la variation du. 
courant I avec le degre d'avancement f de la reaction chimique de titrage a l'allure lineaire(â 
voir la justification 5) montree dans la figure 16. 

1. \ cR
1
decroit 

R1➔O1+ze-
IdlR, decroit â potentiel reaction 

d'electrode d'electrode E 

fouV, 

O2+ze-➔R2 
c02 croit 

Ic "" I d!Oz croit 

Figure 16. 
Justification 3. Pourguoi "polarisation" chimigue? Le terme de "polarisation" est, en quelque sorte, force ici et 
peut etre deplace. Mais ii existe une explication. Soit une solution electrolytique contenant O(ao) et R(aR) et dans 
laquelle sont immergees une electrode de travail reversible par rapport aux activites d'O et de R et aussi une 
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electrode de reference et une contre-electrode. Pour cette solution ii y a un niveau de Fermi pour le couple redox 
O/R ayant !'energie Fermi EF,n;dox et on peut aussi tracer une courbe de polarisation propre qui a l'intersection 
avec !'axe des potentiels en f:..ev. Si on ajoute a cette solution electrolytique O et R ainsi que Ies activites sont 
maintenant ao+dao et aR+daR alors le niveau de Fermi pour le couple redox a !'energie Fermi EF,redox+d EF,redox et 
on peut aussi tracer une courbe de polarisation propre qui a l'intersection avec !'axe des potentiels en Erev+dErev• 
Par consequent, ii a Iieu un deplacement sur !'axe du potentiel(donc pour un courant zero) pour le potentiel 
d'electrode d'une courbe de polarisation(ao et aR) a une autre courbe de polarisation(ao+dao et aR+daR). 
Si par l'intermediaire d'un potentiostat on maintient le potentiel d'electrode de travail a la valeur Erev de devant 
d'adjonction et on fait l'adjonction sous le controle du potentiostat, alors pour compenser l'effet de cette 
adjonction Ie potentiostat passe un courant par l'interface soit pour reduire l'espece O(si Erev+dE,.ev>E,..v) soit 
pour oxyder l'espece R(si E.n,+dErev<f:..ev). Donc ii en resuite l'existence d'un courant par l'interface electrodique 
associe avec l'existence de la "polarisation" chimique, c'est-a-dire avec la modification de !'energie du niveau de 
Fermi du couple redox existant dans la solution electrolytique par la suite soit du deroulement d'une reaction 
chimique soit de l'adjonction des especes O et R(a voir: "Distribution des electrons en metal et en solution 
electrolytique" et aussi "Influence des activites ao et aR pour i00 donne et pour p donne(ici p=0,5)") 
Justification 4. Pourguoi l'electrode de travail ne soit pas une dielectrode a mesure gue le titrage avance? A 
noter que dans la solution electrolytique on trouve jusqu'au point d'equivalence Ies especes R1, 0 1 et O2(R2 
n'existe pas parce que la reaction chimique de titrage est consideree totale et, en consequence, R2 ajoutee est 
irnmediatement est en totalite consomme par Ia reaction chimique de titrage) et apres le point d' equivalence Ies 
especes 01, R2 et O2(R1 n'existe pas parce que la reaction chimique de titrage est consideree totale et, en 
consequence, R1 est en totalite consume par la reaction chimique de titrage ). 

Pourquoi l'electrode de travail en Pt prend avant le point d'equivalence un signal(qui est le potentiel 
d'electrode) en fonction du couple redox O1/R.1 et apres Ie point d'equivalence un signal en fonction du couple 
redox O2/R.2? 

Pourquoi l'electrode de travail en Pt ne prend pas un potentiel mixte d'electrode au fur et a mesure que 
Ie titrage potentiometrique avance? (a voir: "Cas de dielectrode redox" et "Potentiel mixte"). 

Supposons(sans demonstration) que le potentiel mixte d'electrode est donne a !'abandon, donc sous 
courant zero(c'est-a-dire sous polarisation nulle P=0), par la relation: 

Emixte,1=0 = O) I Erev,I + O) 2 Erev,2 (VI.80) 

et sous courant non zero(c'est-a-dire sous polarisation non nulle P.t0) par la relation: 
Emix1e,1„o = ro IE 1 + ro 2 E 2 (VI.8 I) 

ou Ies poids ro 1 et roi sont Ies nombre de transport de reaction d'electrode pour la reaction impliquant le couple 
redox O1/R.1(1) et, respectivement, O2/Ri(2). Ces poids sont definis par Ies relations: 

li1 I li2 I 
0)

1 = liil+li2I' 0)
2 

= liil+li2I 
(Vl.82) 

ou i1 et i2 sont Ies densites de courant associees avec Ies reactions d'electrode I et, respectivement, 2. Elles sont 
donnees par l'equation de Butler-Vohner. Lorsqu'a l'electrode de travail en Pt se deroule seulement la reaction 
impliquant le couple I alors ro1=1et roi=O et evidemment Emixte,1„o = E 1 et, au contraire, lorsqu'a l'electrode de 

travail en Pt se deroule seulement Ia reaction impliquant le couple 2 alors ro1=0 et ro2=1 et evidemment 
Emix1e,1„o = E2. La discussion suivante est edifiante: 

• jusqu'au point d'equivalence(f<l) dans la solution electrolytique existent Ies especes R1, 01 et 02 
et, en consequence: 

i1.t0 parce que i f ;tO( ao1 (f) ;t0 et aR1 (f) .t0), 

i2=0 parce que i~ =O( a 0 /f) .tO et aR
2 

(f) =O ou ➔O), 

ii en resuite que ro 1=1 et ro2=0 et alors l'electrode de travail poursuit l'evolution des 
activites a

01 
(f) et aR

1 
(f), Ie potentiel d'electrode etant egal au potentiel d'electrode 

E1; 
• apres le point d'equivalence(f-> I) dans Ia solution electrolytique existent Ies especes O„ R2 et 02 et, 

en consequence: 

i1=0 parce que if =O( a 0 .(f) .tO et aR.(f) =O ou ➔O), 

i2.t0 parce que i~.t0(a 02 (f).t0 et aR
2 

(f).t0), 

ii en resuite que ro 1=0 et roi=I et alors l'electrode de travail poursuit l'evolution des 
activites a

02 
(f) et aR

2 
(f) ), Ie potentiel d'electrode etant egal au potentiel 

d'electrode E2; 
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Pour mieux comprendre ii doit etre ecrite et, bien sur, suivie la relation suivante entre la densite de 
courant d'echange et Ies activites: (a voir: "Densite standard du courant d'echange") 

• o • oo 1-13 13 (VI.83) 1 = 1 a 0 aR 

ou i00 est la densite standard de courant d'echange et 13 et le facteur de symetrie(en general non nul). 
Justification 5. Pourguoi le courant de diffusion limite(donc sur le plateau de diffusion) est proportionnel a la 
concentration de l'espece electrochimigue active? La relation qui decrit la liaison entre la densite de courant de 
diffusion limite et la concentration de l'espece electrochimique active est: (a voir: "Reaction d'electrode 
rapide(reversible )"). 

• pour le cas anodique(donc pour l'espece R): 
. . DR 
1dla = 1dlR = -zF--cR 

c5 

Idla = IdlR = AETidla = AETidlR 

• pour le cas cathodique(donc pour l'espece O): 

. . Do 
1dlc = 1dlo = zF--Co 

c5 

(VI.84) 

(VI.84') 

(VI.85) 

ldlc =ldlo =AETidlc =AETidlo (Vl.85') 
est, en consequence, entre la densite de courant de diffusion limite(ou le courant de diffusion limite) et la 
concentration de l'espece electrochimique active ii y a une relation lineaire. 
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VI.4.1 Piles de 
concentration 

VI.4.1.1 Piles de concentration 
sans transport 
sans jonction Iiquide) 

Une pile de concentration sans transport a Ies caracteristiques suivantes: 

• 

• 

• 

• 

elle est constituee de deux demi-piles ayant des electrodes identiques(â l'exterieur 
se trouvent deux electrodes reversibles par rapport â la meme reaction d' electrode 
et â l'interieur se trouvent aussi deux electrodes reversibles par rapport â une autre 
meme reaction d'electrode) immergees dans des solutions electrolytiques 
contenant le meme electrolyte electroactive mais differant par l'activite de 
I' electrolyte a 1 < a II • 

' ' 
Ies deux demi-piles sont connectees â l'aide d'une electrode bipolaire â l'interieur 
et par un circuit caracteristique pour une pile galvanique â I' exterieur; 
grâce â la connexion par l'electrode bipolaire entre Ies deux demi-piles il n'existe 
pas de transport de matiere par diffusion; pour cette raison une telle pile est 
souvent appelee pile sans transport ou pile sans jonction liquide; 
â cause de l'inegalite des activites de l'electrolyte, le systeme electrochimique, 
dans l'ensemble, ne se trouve pas â l'etat d'equilibre: on a tout d'abord: 

a1 < a II (VI.86) 
RTlna1 < RTlnaII 

d'ou apres l'addition du potentiel chimique standard gui est le meme dans Ies deux 
phases on a: 

µ 0
•
1 + RTlna 1 < µ 0

·II + RTlnaII 
et compte tenu de la relation de definition du potentiel chimique on a donc la 
relation d'inegalite cherchee: 

(VI.87) 
et, par consequent, ii doit evoluer vers I' equilibre pouvant debiter un courant sur 
une resistance exterieure jusqu'â ce que Ies activites de l'electrolyte dans Ies deux 
solutions deviennent egales; 
l'equilibre thermodynamique est atteint si Ies potentiels chimiques de l'electrolyte 
dans Ies deux solutions electrolytiques sont Ies memes: 

µ 1 ( ech) = µ II ( ech) 
ou, autrement dit, Ies potentiels electrochimiques pour chaque ion dans Ies deux 
solutions electrolytiques doivent etre egaux: 

µ~+ (ech) = µ!+ (ech) µ~- (ech) = µ~- (ech) 

Ces deux conditions imposent I' egalite des activites pour chaque ion dans Ies deux 
solutions electrolytiques: 

a~+ (ech) = a!+ (ech) 

et des potentiels d'electrode intervenant(or des potentiels electriques 
intemes(Galvani)) selon que suit: 

Eanode,ga = Ecathode,dr 

<1) anod st = <1) catod dr 
' ' 
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<1> catod,dr = <1> anod.st 
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VI.4.1.1 Pile 
cationique 

Les schemas de la pile cationique sont Ies suivantes: 

M/M+A-(a1)/~ A-(an)/M 

electrode(Ml~ A-( a1)/electrode(A-)/M+ A-( a11)/electrode(M+) 
a1 < an 

electrode bipolaire 

(Vl.88) 

(Vl.88') 

Les electrodes situees â l'exterieur sont le siege d'une meme reaction d'electrode mais 
se deroulent pourtant en sens contraires. Ces electrodes sont reversibles par rapport au cation 

~-
Les electrodes situees â l'interieur, formees aux contacts de l'electrode commune avec 

Ies deux solutions electrolytiques, sont le siege d'une autre meme reaction d'electrode mais se 
deroulent pourtant en sens contraires. Ces electrodes sont reversibles par rapport au anion A-. 
II est â noter que l'un des cotes de cette electrode est le siege de la reaction cathodique et 
l'autre, de la reaction anodique. Une electrode de ce genre s'appelle bipolaire. Cette electrode 
est reversible par rapport â l'anion A-. 

Pour que l'activite a1 croisse ii faut que dans la premiere demi-pile la reaction globale 
ait lieu de gauche â droite: 

M +A ➔ M: + A~ (Vl.89) 
resultee de deux reactions d'electrode ayant lieu dans la demi-pile de gauche: 

(-)anode M ➔ M; + e- (Vl.89') 

(+)cathode A+ e- ➔ A~ (Vl.89") 

Pour que l'activite a11 decroisse ii faut que dans la deuxieme demi-pile la reaction 
globale ait lieu de gauche â droite: 

M~+A~ ➔ M+A (Vl.90) 
resultee de deux reactions d'electrode ayant lieu dans la demi-pile de gauche: 

(-)anode A~ ➔ A+ e- (Vl.90') 

(+)cathode M~ + e- ➔ M (VI.90") 

Donc la reaction globale intervenant dans la pile equivaut au deroulement d'un 
transport de 1 ion-g de M+ et de 1 ion-g de A- de la seconde demi-pile a la premiere: 

M: +A~~ M~ + A~ (VI.91) 
bien qu'un fait le transport dans cette pile n'existe pas(parce qu'il n'existe pas un contact 
liquide entre Ies deux solutions electrolytiques). La fermeture du circuit electrique dans 
l'interieur de la pile est realisee par l'electrode bipolaire. 

En partant de I' equation decrivant I' enthalpie libre de la reaction: 

en explicitant le potentiel chimique apres le definition: 
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-(µ 0 + +RTlna + +µ 0 +RTlna ) 
Mu Mu Ajj Ajj 

(VI.93) 

et en regroupant Ies potentiels chimiques standard pour le cation et pour I' anion(les deux 

solution electrolytique etant aqueuses on a µ 0 + = µ 0 + et µ 0 
_ = µ 0 

_ ) d 'une part et Ies 
M1 Mu A1 Au 

termes en activites d'une autre part, on arrive a l'expression de l'enthalpie libre de la pile 
cationique sans transport et sans jonction liquide: 

aM+a A-
~G = RTln I I 

a +a 
Mn Ajj 

et la fem de la pile cationique est(la charge transportee etant lF C): 

RT aM.a _ 
Ecat,t --1 11 Au >0 

pila - F n 
aMta Aî 

(VI.94) 

(VI.95) 

la fem standard E;i:i,r etant nulle, car dans Ies deux demi-piles se produit une meme reaction 

mais en sens contraires. On le voit que la fem de la pile cationique sans transport est positive 
dans le sens considere: 

E cat,t <l> <l> O (VI 96) 
pile = dr - ga > · 

et, en consequence, 1' electrode exterieure de gauche fonctionne comme an ode( etant le pole(-)) 
et l'electrode exterieure de droite fonctionne comme cathode(etant le pole(+)). 
Evidemment, la polarite des electrodes exterieures est en concordance avec le resultat obtenu. 

La relation decrivant la fem de la pile cationique peut etre ecrite sous des formes 
successives(en rempia1yant Ies produits des activites ioniques individuelles par Ies activites de l'eiectroiyte 
dans Ies deux derni-piies; puis en rempla1yant ces activites par Ieurs expressions en activites moyennes; 
finaiement, en utiiisant Ies propriete des Iogarithmes), et, finalement, en resultant l'expression pour la 
fem d 'une pile cationique sans transport: 

VI.4.1.2 Pile 
anionique 

Ecat,t = RT I aMi1 a Aii = RT ln a~A 
pila F n F I 

a Mi a A1 a MA 

Les schemas de la pile anionique sont Ies suivantes: 

XIM+ A-( a11)/ A/M+ A(a1)/ A 

electrode(A)/M+ A-(a11)/electrode(M+)/M+ A-(a1)/electrode(A) 
aII < al 

anode(-)I M+A- I<+ )cathode anode(-) I M+A-

I 
(all) 

\ Oloctrode bipola/ 
(al) 

k _. A+e-
M++e----.- M M _..M++e-
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lcathode( +) I 

\ 
A+e----+- A-

(VI.97) 

(VI.98) 

(VI.98') 
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La fem de la pile anionique est donne par I' expression: 
RT a • a -

Ean,l = -ln Mu Au > o 
pila f 

aMtaA, 

la reaction globale de la pile etant: 

M~ +A~ ➔ M: +A~ 
La fem de la pile peut etre aussi ecrit sous la forme: 

RT a • a RT II 
Ean,l =-1 Mu Ai"i =-ln aMA 

pila F n F I 
aMjaAj" aMA 

( II )2 RT li 
= RT ln a:MA z = 2-ln a±MA 

F (a±MA) F a~MA 

VI.4.1.3 Comparaison 

(VI.99) 

(VI.100) 

(VI.101) 

1. Si Ies activites a' et a11 sont Ies memes dans Ies deux piles, evidemment on a aussi: 
E cal,l = E an,! (Vl.102) 

pile pile 

alors il est indifferent quelles electrodes se trouvent a I' exterieur et quelles a 
l'interieur. II e a noter que Ies seules qui comptent sont Ies valeurs des activites a' et a11 

decidant la valeur du rapport des activites. 
2. En ce qui concerne Ies potentiels d' electrode exposes par Ies electrodes situees a 

I' exterieur, leur valeurs sont: 
• pour la pile cationique sans transport et sans jonction liquide: 

* anode -x mV; 
Ecal.t ( ) O 

pile =-y- -X =x-y> 

* cathode -y mV; 
• pour la pile anionique sans transport et sans jonction liquide: 

* anode y mV; 

* cathode x mV; 
3. Si on note la pile simple: 

Ean,t - - >O 
pile =x y 

MIM+ A-(a)/A 
electrode(M+)/M+ A-( a)/electrode(A-) 

de la maniere suivante: 
* l'interface electrodique de gauche tete 
* l'interface electrodique de droite queue 

on peut observer que la pile cationique a la formule: 
tete---queue---tete---queue 

al aII 

et la pile anionique a la formule: 
queue---tete---queue---queue 

a11 a1 

VI.4.2 Piles de concentration 
a transport 
(a jonction liquide) 

Une pile de concentration a transport a Ies caracteristiques suivantes: 
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• elle est constituee de deux demi-piles ayant des electrodes identiques(â l'exterieur 
se trouvent deux electrodes reversibles par rapport â la meme reaction d'electrode) 
immergees dans des solutions electrolytiques contenant le meme electrolyte 
electroactive mais differant par I' activi te de I' electrolyte, a 1 < a 11 (I' electrolyte 
donne, par dissolution et dissociation, l'espece electroactive); 

• Ies deux demi-piles sont connectees, â l'interieur, par l'intermediaire d'une 
jonction liquide â travers laquelle s'effectue le transport des ions et ou se localise 
le potentiel de diffusion; pour cette raison une telle pile est souvent appelee pile â 
transport ou â jonction liquide; â l'exterieur il y a un circuit caracteristique pour 
une pile galvanique; 

• a cause de l'inegalite des activites de l'electrolyte, le systeme electrochimique, 
dans l'ensemble, ne se trouve pas â l'etat d'equiiibre: on a tout d'abord: 

a 1 < a 11 (VI.86) 
RTlna 1 <RTlna 11 

d'ou apres l'addition du potentiel chimique standard qui est le meme dans Ies deux 
phases on a: 

µ o,I + RTlna 1 < µ o,Il + RTlna 11 

et compte tenu de la relation de definition du potentiel chimique on a donc la 
relation d'inegalite cherchee: 

(Vl.87) 
et, par consequent, il doit evoluer vers l'equilibre pouvant debiter un courant sur 
une resistance exterieure jusqu'â ce que Ies activites de l'electrolyte dans Ies deux 
solutions deviennent egales; 
I' equilibre thermodynamique est atteint si Ies potentiels chimiques de I' electrolyte 
dans Ies deux solutions electrolytiques sont Ies memes: 

µ 1 
( ech) = µ 11 

( ech) 
ou, autrement dit, Ies potentiels electrochimiques pour chaque ion dans Ies deux 
solutions electroiytiques doivent etre egaux: 

ii~. (ech) = ii!. (ech) ii~- (ech) = ii!- (ech) 

Ces deux conditions imposent l'egalite des activites pour chaque ion dans Ies deux 
solutions electrolytiques: 

a~. (ech) = a!. (ech) 

et des potentieis d' electrode intervenant( or des potentiels electriques 
internes(Galvani) selon que suit: 

VI.4.2.1 Pile 
cationique 

E anode ,ga = E cathode ,dr 

cJ> an ode ,ga = <I> cathode ,dr 

Les schemas de la pile cationique sont Ies suivantes: 

electrode(~)/M+ A-(a1): ~ A-(an)/electrode(~) 
a1 < arr 
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~ (J+)ic-IF C 
/ 

M --+M++e· 
(J+)M==t+F C--+ 

-+- (J.)M=t.F C 

(J+hc=(J+)M+(J.)M 

(J+)n:=IF C 

' ~+e·-+- M 

Les electrodes situees ă l 'exterieur sont le siege d 'une meme reaction d' electrode mais 
se deroulent pourtant en sens contraires. Ces electrodes sont reversibles par rapport au cation 

~-
Soit que 1 F C d' electricite positive passe par la pile de gauche a droite: 
• a l'electrode de gauche a lieu la reaction anodique d'electrode: 

(Vl.104) 

qui donne naissance a 1 ion-g de~(~ traverse l'interface electrodique de gauche 
arrivant dans la solution electrolytique de gauche ); 

• 

• 

dans le compartiment de gauche le passage de lF C d'electricite est assure: 
* d'une partie par la migration de ~ qui transporte 4F C d'electricite dans 

le sens de gauche a droite; cette quantite d'electricite est transportee par 4 
ion-gde~; 

* d'une autre partie par la migration de A- qui transporte t.F C d'electricite 
dans le sens de droite a gauche; cette quantite d' electricite est transportee 
part. ion-g de A·; 

par la suit du deroulement de la reaction d'electrode et de la migration de~ et de 
A- dans le compartiment de gauche existent dans le voisinage immediat de 
l'electrode: 

* un gain de~ valant (1-4) ion-g de~ ou t ion-g de~; 
* un gain de A- valant t ion-g de A·; 

II existe donc dans le voisinage immediat de l' electrode de gauche une 
augmentation valant t moles de~ A". 
ă l'electrode de droite a lieu la reaction cathodique d'electrode: 

~ +e • -----+ M (Vl.104') 

qui consomme 1 ion-g de ~(~ traverse l'interface electrodique de droite partant 
dans la solution electrolytique de droite ); 
• dans le compartiment de droite le passage de 1F C d'electricite est assure: 

* d'une partie par la migration de M+ qui transporte 4F C d'electricite dans 
le sens de gauche a droite; cette quantite d'electricite est transportee par 4 
ion-gde ~; 

* d'une autre partie par la migration de A- qui transporte t.F C d'electricite 
dans le sens de droite ă gauche; cette quantite d'electricite est transportee 
part ion-g de A·; 

par la suit du deroulement de la reaction d'electrode et de la migration de~ et de 
A- dans le compartiment de droite existent dans le voisinage immediat de 
l' electrode: 

* un perte de M+ valant -(1-4) ion-g de M+ ou -t ion-g de M\ 
* un perte de A- valant -t ion-g de A·; 
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II existe donc dans le voisinage immediat de I' electrode de droite une diminution 
valant-l moles de~ A-. 

En consequence, dans la pile cationique a lieu la reaction globale suivante: 

(VI.105) 

et on voit donc que a lieu le transport de t- moles de ~ A- a partir de la solution plus 
concentree vers la solution moins concentree, ce transport est realise a travers la jonction 
liquide(ce transport est aussi la source d'energie electrique): 

(VI.105') 

Pour la reaction globale de la pile cationique a transport on peut calculer L\G;:/ 

comme difference entre Ies sommes des produits nombre de transport :t<potentiel chimique 
pour Ies produits de reaction et pour Ies reactifs(en explicitant Ie potentiel chimique apres Ie definition 
deja donne et en regroupant Ies potentiels chimiques standard pour le cation et pour !'anion d'une part et les 
termes en activites d'une autre part on arrive â l'expression de l'enthalpie libre de la pile cationique â transport et 
âjonction liquide): 

i\G;:;1 = t_µ + + t_µ + - (t_µ + + t_µ +) 
M1 A1 Mn Au 

a a 
M+ A-

= t_ (µ 0 
+ - µ 0 

+) + t_ (µ 0 
_ - µ 0 

) + t_RTln-1 + t_RTln-1 (VI.106) 
M1 Mn A1 Ajj a a 

Mi) Ajj 

a +a _ 
=t RTln Mi AJ 

a +a 
Mo Ajj 

En partant de cette equation on deduit l'expression suivante pour la fem d'une pile cationique 
a transport(attention, on transporte a travers la pile IF C d'electricite positive de gauche a 
droite): 

RT a +a 
cal I Mn Aii 

EpiI; = t_ + 1F 1n a + a 
M1 Af 

(VI.107) 

la fem standard E~:1
•
1 etant nulle, car dans Ies deux demi-piles se produit une meme reaction 

mais en sens contraires. On le voit que la fem de la pile cationique a transport est positive 
dans le sens considere: 

E ;:;1 = <l> c1r - <l> ga > O (VI.108) 

et, en consequence, I' electrode de gauche fonctionne comme anode( etant le pole(-)) et 
l'electrode de droite fonctionne comme cathode(etant le pole(+)). 
Evidemment, la polarite des electrodes exterieures est en concordance avec le resultat obtenu. 

La relation decrivant la fem de la pile cationique peut etre ecrite sous des formes 
successives(en rempla1yant Ies produits des activites ioniques individuelles par Ies activites de l'electrolyte dans 
Ies deux demi-piles; puis en rempla1yant ces activites par Ieurs expressions en activites moyennes; finalement, en 
utilisant Ies propriete des logarithmes), et, finalement, en resultant l'expression pour la fem d'une 
pile cationique a transport: 
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VI.4.2.2 Pile 
anionique 

RT a .aA_ 
Ecat,t = t -ln Mo o 

ptle - F a .a _ 
M1 A1 

II 
t RT 1n aMA 

F a~ 

Les schemas de la pile anionique sont Ies suivantes: 

~A-(a"): ~A(a1)/A 

electrode(A-)/~ A-(a"): ~ A-(a1)/electrode(A-) 
a" > a1 

/ 

M'A"(aII) 
M'...,.. 
A-._ 

(J+)~L+FC-+
._ (J.)M=t.F C 

{J.)1c=(J.)M+(J+)M 

La fem de la pile anionique est donne par I' expression: 
a a 

RT Mn An 
Ean.1 = t -1n-~-

pile + F a a 
Mj AJ 

la reaction globale de la pile etant: 

t+A~ + t+M;A~ ➔ t+A~ + t+M: 
La fem de la pile peut etre aussi ecrit sous la forme: 

II 
t RT 1n aMA 

+ F I 
aMA 

II 
2t RT 1n a±MA 

+ F I 
a±MA 

VI.4.2.3 Comparaison 

(Vl.109) 

(Vl.110) 

(Vl.110') 

(VI.111) 

(Vl.112) 

(VI.113) 

1. Si Ies activites a1 et a" sont Ies memes dans Ies deux piles, on a en general: 
Ecat,t -:ţ:. Ean,l 

ptle pile 

si, evidemment, la condition suivante est respectee: 

t_ * t+; u_ * u+ 
2. Si Ies activites a1 et a11 sont Ies memes dans Ies deux piles, on a: 

E cat,l _ E an,t 
pile - pile 

si, evidemment, la condition suivante est'respectee: 
t_ = t+; u_ = u+ 

Par consequent, il n' a aucune importance la reaction laquelle se deroule aux electrodes 
dans Ies deux piles de concentration a transport(ă. jonction liquide). Evidemment, a 
condition que Ies deux piles soient Ies schemas montres ci-dessus. 
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VI.4.3 Piles de concentration 
a potentiel de jonction 
liquide elimine 

VI.4.3.1 Pile 
cationique 

Soit la pile cationique ayant un pont salin entre les deux solutions(entre les deux demi
piles): 

MIM+ A-(a1)IIM+ A-(a11)/M 

electrode(Ml~ A-(a1)11~ A-(an)/electrode(Ml 
al < aII 

(Vl.114) 

(VI.114') 

differant de la pile cationique a transport et a jonction liquide par la voie dans laquelle le 
contact electrique est realise a voir la figure 17). On utilise un pont de sel contenant une 
solution d'electrolyte fort et en haute concentration qui forme, par dissolution et dissociation, 
deux ions ayant Ies mobilites electrochimiques egales. En consequence, Ies deux potentiels de 
jonction liquide developpes entre le pont salin et chacune des solutions electrolytiques dans 
lesquelles il est immerge sont minimises. Ces ions transportent le courant dans le pont salin. 

anode 
(-) 

pont salin 

MA(a0
) 

Figure 17. 

cathode 
(+) 

La fem de cette pile cationique a jonction liquide mais a potentiel de jonction liquide elimine 
vaut: 

= <1>; -<l>II + <J>II -<l>P + <J>P - <l>I + <l>I -<J>: (VI.115) 

= E; - Ejl,II + Ejl,I - E: 
mais compte tenu que Ies potentiels de jonction liquide sont minimises: 

Ej1,u➔O, Ej1,1➔0 (Vl.116) 
il en resulte la fem de la pile comme la difference de deux potentiels d'electrode: 

E:e = E; - E: (Vl.117) 

ou Ies potentiels sont donnes de la relation de Nemst: 
RT 

E+ = E 0 +-lna (Vl.118) 
C F Mn 

RT 
E- = E 0 +-lna (Vl.119) 

• F Mţ 
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Par consequent, la fem d'une pile cationique ă. potentiel de jonction liquide elimine devient: 

cat - RT 1n aMÎi (Vl.120) 
Epile - F a 

Mţ 

Compte tenu que Ies activites ioniques individuelles sont inaccessibles du point de vue 
experimental, ii faut qu'elles soient exprimees par Ies activites ioniques moyennes, qui sont 
accessible experimentalement: 

(Vl.121) 

En supposant que: 

(Vl.122) 

on obtient la relation attendue: 

(Vl.123) 

et, evidemment, on a aussi la fem de la pile cationique ă. jonction liquide mais ă. potentiel de 
jonction liquide elimine: 

VI.4.3.2 Pile 
anionique 

RT an 
Eca1 --ln-± 

pile - F al 
± 

(Vl.124) 

Pour la pile anionique ă. jonction liquide mais ă. potentiel de jonction liquide elimine: 

electrode(A")M A·(an)II~ A·(a1)/electrode(A") 

on obtient tout d' abord: 

et apres la transformation: 

VI.4.3.3 Comparaison 

an < al 

RT an 
E"" =-ln-± 

pile F al 
± 

Si Ies activites a1 etan sont Ies memes dans Ies deux piles, on a en general: 
Erai Ean 

pile - pile 

(VI.125) 

(Vl.125') 

(Vl.126) 

(VI.127) 

et, evidemment, ii n'a aucune importance la reaction laquelle se deroule aux electrodes 
dans Ies deux piles de concentration ă. jonction liquide mais ă. potentiel de jonction 
liquide elimine. Evidemment, ă. condition que Ies deux piles soient Ies schemas 
montres ci-dessus. 
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VI.4.4 Piles de concentration 
avec et sans transport 
(avec et sans jonction liquide) 
Comparaison 

Dans Ies piles de concentration sans transport le potentiel de diffusion et, en 
consequence, Ies complications qu'il entraîne n'ont plus lieu. 

Dans Ies piles de concentration ă. transport le potentiel de diffusion existe, en 
consequence, Ies complications qu'il entraîne ont lieu aussi. 

On observe que E;i:/ > E;:;1 (et aussi E:1~ > E;1~) parce que t+<l(et aussi t.<1). 

L'explication est que une partie de la fem est utilisee pour realiser la diffusion ă. partir de la 
solution plus concentree vers la solution moins concentree dans Ies piles de concentration ă. 

jonction liquide. 
La confrontation de la fem d'une pile de concentration avec transport avec celle d'une 

pile de concentration sans transport contenant le meme electrolyte et dans Ies memes 
concentrations permet de determiner le nombre de transport du cation ou de l'anion: 

Ecat,t Ean,t 

t_ = ~ t = ~ (Vl.128) 
Ecat,t + Ean,t 

pile pile 

parce que l'equation de E;i:;1 ou E;1~, a la difference de l'equation de E;:/ ou E:1~, inclut le 

nombre de transport de l'anion ou du cation dans le facteur prelogarithmique. Puis on peut 
determiner l'autre nombre de transport parce que dans Ies cas etudies on trouvent seulement 
deux ions. 

VI.4.5 Piles de concentration a jonction liquide 
a potentiel de jonction liquide et 
a potentiel de jonction liquide elimine 
Comparaison 

Dans Ies piles de concentration ă. jonction liquide et ă. transport le potentiel de jonction 
liquide(ou de diffusion) existe. 

Dans Ies piles de concentration ă. jonction liquide et ă. potentiel de jonction liquide( ou 
de diffusion) elimine le potentiel de jonction liquide(ou de diffusion) n'existe pas or il est 
reduit ă. minimum. 

La confrontation de la fem d'une pile de concentration ă. jonction liquide et ă. transport 
avec celle d'une pile de concentration ă. jonction liquide et ă. potentiel de jonction liquide( ou 
de diffusion) elimine, contenant le meme electrolyte et dans Ies memes concentrations, permet 
de determiner le ă. potentiel de jonction liquide, Ej1,( ou de diffusion, Eo): 

E _ E _ Ecat,t Ecat,t 
jl - D - pile - pile 

= (2t_ -1) RT 1n a~MA (Vl.129) 
F a±MA 

=(t -t )RT 1n a~MA 
- + I 

F a±MA 
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E - E - Ean,t Ean,t 
jl- o- pile- pile 

II 
= (2t+ - 1) RT 1n atMA (Vl.129') 

F a±MA 
II 

-( )RTJna±MA - t+-t_ - -1-
F a±MA 
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VI.5 Potentiel 
de diffusion 

Un potentiel de diffusion apparaît â l'endroit de contact de deux solutions I et II qui 
different l'une de l'autre aussi bien quantitativement que qualitativement â condition que les 
mobilites des ions constituant les electrolytes soient inegales et qu'il existe un gradient de 
potentiel chimique(ou de concentration). 

11 n'est pas un potentiel d'equilibre(parce qu'il est due au fait que la diffusion est un 
processus irreversible du point de vue physique) bien que sa valeur, pour une diffusion 
stationnaire, puisse rester invariable(â voir la justification 1). L'explication est que le 
phenomene de diffusion correspond â un ecart peu important â l'etat d'equilibre. C'est 
pourquoi on appelle â une interpretation thermodynamique. 

A la frontiere de ces deux solutions electrolytiques il apparaît une couche de transition 
complexe ou la composition varie de celle de la solution I â celle de la solution II ou vice 
versa et qui, si Ies deux phases ne sont pas separees, s' elargit constamment. Dans certe meme 
couche de transition est localise le potentiel de diffusion. 

Le potentiel de diffusion ne produit pas un travail electrique exterieure car le travail 
electrique necessaire au passage des cations â travers la jonction liquide est egal et de signe 
contraire â celui produit par le passage dans la meme direction des anions â travers la jonction 
liquide mais en circuit ouvert(â voir lajustification 2). 

Bien que les potentiels de diffusion sont faibles, lorsqu'on mesure des tensions 
electriques â l'aide de piles galvaniques constituees de l'electrode de travail â etudier et d'une 
electrode de reference, il est necessaire soit de reduire au maximum les potentiels de diffusion 
soit de le calculer avec une approximation suffisante. Dans une pile galvanique le potentiel de 
diffusion s'additionne algebriquement aux potentiels d'electrode caracterisant Ies deux 
electrodes de la pile galvanique. Pour reduire le potentiel de diffusion il est necessaire 
d'utiliser des ponts salin contenant un sel constitue des ions(un cation et un anion) ayant Ies 
mobilites plus proches que possible(â voir l'equation () et la justification 3 et 7) et en 
concentrations tres elevees(pour expliquer certe condition il est necessaire d'analyser la 
formule de Henderson pour le potentiel de diffusion, â voir la justification 7). 

Pour calculer le potentiel de diffusion on appelle â des differentes theories. 

VI.5.1 Cas d'un 
electrolyte de type 1: 1 
( demonstration par la 
thermodynamique d' equilibre) 

Soit deux solutions electrolytiques differant seulement du point de vue 
quantitatif( c1 <c2): 

M+ A-( c1)/M+ A-( c2) (VI. 130) 

<1>1 <I>n 
Les deux ions, c'est-â-dire tant Ies cations que Ies anions, diffusent de la solution plus 
concentree vers la solution moins concentree. Lorsqu'on laisse la cellule entrer spontanement 
en fonction(donc â la fermeture de circuit) la "reaction chimique" decrivant Ia diffusion 
devient reversible et les deux ions se deplacent en sens opposes. De plus, la difference entre 
les activites est tant petite que possible pour assurer un quasi-equilibre thermodynamique. 
Mais du point de vue electrique si on choisi comme sens positif le deplacement d'une charge 
electrique positive de gauche â droite, alors le deplacement d'une charge electrique negative 
~e ~auche â ?1'~ite equivaut â un courant negatif. Par consequent, la "reaction chimique" 
eqmvalente decnvant le processus de diffusion devient: 
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t+M~ + t_A~ ➔ t+Mt + t_A~ (Vl.131) 
Cette reaction produit une variation globale de l' enthalpie li bre electrochimique 

(pour calculer cette variation globale de l' enthalpie electrochimique on considere que les deux 
especes ioniques diffusent independamment l'une de l'autre) qui vaut: 

dG - t (~µ - ~µ ) + t (~µ - ~µ ) 
- + M{ Ma - AII A1 

= t+dGM+ - t_dG A

(Vl.132) 

ou les variations de l'enthalpie libre electrochimique individuelle sont definis comme suit(en 
tenant compte de l' expression du potentiel electrochimique et puis de celle du potentiel 
chimique): 

CA_ 

= RTln-1 
- F(<1>1 - <I>n) 

CAII 

(VI.133) 

(Vl.133') 

parce que les deux solutions electrolytiques sont faites dans le meme solvant et donc: 

µ~1 = µ~II µ:1 = µ:II (VI.l34) 

En utilisant ces expressions dans l' expression initiale on a: 

~ CM+ CA-
dG = t+RTln-1 

- t_RTln-1 + t+F(<1>1 - <I>n) + t_F(<1>1 - <I>n) 
CMa CAII 

CM+ CA-
= t+RŢln-1 -(l-t+)RTln-1 +t+F(<1>1 -<1>n)+(l-t+)F(<1>1 -<I>n) 

CMa CAII 

C C 
= t+RTln-1 -(1 ~ t+)RTln-1 + F(<l>1 -<l>II) 

C2 C2 

C 
= (2t+ - l)RTln-1 + F(<1>1 - <I>n) 

C2 

en tenant compte que pour un electrolyte ~ A-: 
t+ + t_ = 1 

CM{ = C A1 = CI 

C = C = C2 Ma AII 

(Vl.135) 

(Vl.136) 

(Vl.137) 

(Vl.137') 

Comme la difference entre les deux potentiels electriques intemes(Galvani) est ici consideree 
le potentiel de diffusion: 

Eo = <I>n - <1>1 
îl en resuite que(â voir la justification 4): 

~ C1 
dG=(2t+ -l)RTln--FE 0 

C2 
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Comme dans l'etat d'equilibre ou tres proche de l'etat d'equilibre(la difference entre Ies 
activites etant tant petite que possible) la variation de I' enthalpie libre electrochimique est 

nulle: 
~G = O (VI.140) 

on a alors l'expression du potentiel de diffusion: 
RT c 1 

ED= (2t+ -l)Fln~ 
2 

RT c1 ) 
=(1-2t_)-In- (VI.141 

f C2 

RT C1 
= (t -t )-ln-

+ - f C2 

Discussion(evidemment pour la condition c1<c2)(pour comprendre du point de vue 
phenomenologique, a voir lajustification 5): 

• en fonction de t+: 
* si t+<l/2 alors Eo>O et <l>1«I>rr; 
* si 1:+ = 1/2 alors Eo=O et <l>1=<l>n; 
* si t+> 1/2 alors Eo<O et <l>1><l>n; 

• en fonction de t: 
* si t> 1/2 alors Eo>O et <l>1<<l>n; 
* si t=l/2 alors Eo=O et <l>1=<l>rr; 
* sit <1/2 alors Eo<O et <l>1><l>n; 

VI.5.2 Equation 
generale 

L'expression generale decrivant le potentiel de diffusion peut etre aussi obtenue dans 
la maniere suivante: 

• soit deux solutions electrolytiques I et II en contact direct differant l'une de l'autre 
aussi bien quantitativement que qualitativement(le solvant etant le meme ); 

• soit a l'interieur de la couche de transition une couche elementaire d'epaisseur dx 
ayant a gauche de frontiere de gauche Ies activites ai et a droite de frontiere de 
droite Ies activites ai+d ai; 

• soit que IF C d'electricite positive passe d'une fa9on reversible et isotherme de 
gauche a droite. 

La variation d'enthalpie libre electrochimique correspondante, dG, a temperature et 
pression constantes, qui accompagne le passage de IF C d'electricite a travers la couche 
d'epaisseur dx est: 

n n 

dG= Iv;dµ; = Iv;(dµ; +z;FdE 0) 
i=I i=l 

n n 
(VI.142) 

= Iv;dµ; + Iv;z;FdE 0 
i=l i=l 

en tenant compte premierement que le courant est transporte a I' aide des ions existant dans Ies 
solutions electrolytiques on a premierement la condition de conservation de charge: 

n 

"V-Z =} ~ I I (Vl.143) 
i=l 

et, secondement, que le courant est transporte par chaque ion proportionnellement a son 
nombre de transport, c'est-ă.-dire(ă. voir lajustification 6): 
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ti v-
i - Z-

1 

on a puis une autre expression pour le dG : 

~ ~t-
dG = L..-1 dµi +FdE 0 

i=I zi 

(Vl.144) 

(Vl.145) 

Cette variation d'enthalpie libre electrochimique, a temperature et pression constantes, dans 
un processus conduit dans une maniere reversible, est nulle: 

et, en consequence: 
dG =O (VI.146) 

n t. 
0= I-• dµi +FdE 0 

i=I zi 
(Vl.147) 

d'ou on obtient le potentiel elementaire de diffusion: 
I n t. 

dED =--I-· dµi (VI.148) 
F i=t zi 

(a voir aussi la justification 8). 
En tenant compte que Ies deux solutions electrolytiques sont faites dans le meme solvant on a 
alors: 

est donc: 

dµi = d(µ~ + RTlnai) 

= RTdlna. 
I 

(VI.149) 

RT n t-
dE 0 = --I-• dlnai (VI.150) 

F i=t zi 
Pour obtenir l'expression du potentiel de diffusion ii faut integrer dans toute la couche de 
transition( Eo varie de O a E0 lorsque la couche de transition varie de la composition de la 
solution electrolytique I(activites a:) a la composition de la solution electrolytique II( a~)). 
On obtient donc: 

and aussi: 

VI.5.3 La formule 
de Henderson 

Soit le systeme forme de deux solutions en contact direct(la figure 18): 

c1 
I x=O x=l 

Figure 18. 

II 

(Vl.151) 

(Vl.152) 

Pour obtenir la formule de Henderson ii est necessaire de faire quelques hypotheses: 
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• l'activite est egale a la concentration, c'est-a-dire Ies solutions electrolytiques sont 
diluees; 

a; =C;f; =1 (Vl.153) 

• Ia concentration dans la couche de transition varie de fa9on suivante: 
X 

y=-
1 

(VI.154) 

• Ie nombre de transport varie aussi avec la concentration a l'interieure de la couche 
de transition parce que: 

(Vl.155) 

En consequence, la formule du potentiel de diffusion peut etre ecrite comme suit: 
x=l n 

Eo = - RT J L _!i___!_ de; dx (Vl.156) 
f ·-1 Z; C; dx 

x=O•-

et finalement(a voir lajustification 9): 

(VI.157) 

parce que pour x=O on a y=O(et evidemment c; (x =O)= c: ), pour x=l on a y=l(et 

evidemment c; (x = 1) = c~ ), et aussi: 

de; (x) n I dy S) 
dx = (c; - c;) dx (Vl.15 

Donc la formule de Henderson est donnee par l'expression: 
n n D I n 

" C; U; " C; U; " n L---L-- LC-U 
- RT i=l Z; i=l Z; 1n i=l I I 

ED - - F D D D 

'°' c~u- - '°' c1
u- '°' c1

u. L 1 I L l I L l I 

(Vl.159) 

i=l i=I i=I 

le potentiel de diffusion etant decide seulement des compositions des Ies deux solutions 
electrolytiques gui sont en contact. Tant que ces compositions restent inchangees(or tres 
proches des valeurs initiales donc pour moments proches de zero) le potentiel de diffusion 
reste inchange aussi(a voir aussi lajustification 7). 

Justification 1. Pourquoi Ies potentiel de diffusion reste invariable pour une diffusion stationnaire pendant gue Ia 
diffusion decoule? Les mobilites inegales maintiennent le champ electrique et aussi le potentiel de diffusion tant 
que le processus de diffusion a lieu. 
Justification 2. Pourquoi le potentiel de diffusion ne produit pas un travail electrique exterieure en circuit 
ouvert? En tenant compte de la relation de definition du travail electrique: 

Lei =q;00 \EI (VI.160) 

et vu que ici qcation=-qanion on a L.1.cation=-L.1.anion et, donc, L.1.cation+LeLanion=0. 
Justification 3. Pourquoi le potentiel de diffusion s'annule si Ies deux mobilites sont egales, U+=tL1 Tout d'abord 
ii doit etre utilisee Ia relation entre le nombre de transport et Ies mobilites. L'equation 141 montre que si U+=tL 

alors E0=0. Ă voir aussi lajustification 5. 
Justification 4. Pourquoi dans l'expression du potentiel de diffusion n'apparaissent pas Ies coefficients de 
diffusion? Si on considere premierement la relation entre le nombre de transport et Ies mobilites pour une 
electrolyte de type 1: 1 et secondement la relation d'Einstein entre le coefficient de diffusion et Ia mobilite 
electrochimique: 
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(VI.161) 

alors le potentiel de diffusion peut etre cerit sous la fonne: 

E = D+ -D_ RT 1n.:L (Vl.162) 
D D++D_ f C2 

qui montre aussi qu'il est possible d'analyser le signe du potentiel de diffusion en fonction des coefficients de 
diffusion des cation et d'anion, pour des concentrations donnees. 
Justification 5. Pourquoi Ies mobilites inegales jouent un rOle assez important pour exister le champ electrique 
et, aussi, le potentiel de diffusion? Ouel est le sens du champ electrique? Comrnent est orientee la chute de 
potentiel de diffusion? Tout d'abord ii doit etre utilisee la relation entre le nombre de transport et Ies mobilites 
pour une electrolyte de type I: I: 

• 

• 

• 

u 
t_ =--- (VI.163) 

U+ + U_ 

Si t+>t alors le cation est plus mobile que !'anion et, en consequence, le cation avance plus vite que !'anion; 
ii en resuite ainsi une separation de charge( + a gauche et - a droite) donc un champ electrique oriente dans le 
sens contraire au deplacement des ions(de gauche a droite, ➔). II existe un potentiel de diffusion, la chute de 
potentiel de diffusion ayant lieu de droite a gauche. Ce champ electrique: 

* decelere le cation; 
* accelere !'anion; 

et, en realite Ies dewc ions, le cation et !'anion, se deplacent ensemble et la condition d'electroneutralite dans 
toutes Ies plans paralleles a la frontiere est respectee. 
Si t+=t alors le cation et !'anion ont la meme vitesse et, en consequence, Ies dewc ions se deplacent ensemble 
des le debut(la condition d'electroneutralite dans toutes Ies plans paralleles a la frontiere est aussi respectee); 
ii n'en resuite pas meme une separation de charge, donc ne resuite pas un champ electrique, ii n'existe aussi 
un potentiel de diffusion: 
Si t+<t alors le cation est plus lent que )'anion et, en consequence, le cation avance moins vite que )'anion; ii 
en resuite ainsi un separation de charge(- a gauche et + a droite) donc un champ electrique oriente dans Ie 
sens de deplacement des ions(de droite a gauche, ~). II existe un potentiel de diffusion, la chute de potentiel 
de diffusion ayant lieu de gauche a droite. Ce champ electrique: 

* accelere le cation; 
* decelere !'anion; 

et, en realite Ies dewc ions, le cation et )'anion, se deplacent ensemble et Ia condition 
d'electroneutralite dans toutes Ies plans paralleles a la frontiere est respectee. 

Justification 6. Pourquoi w=ţ/z,,? Si dans la solution electrolytique l'ion i existerait seule(fait impossible) alors 
lF C d'electricite serait transportee de 1/z.; moles d'ions i ayant la charge electrique z.;(loi de Faraday). Comrne 
l'ion i n'existe pas seule dans la solution electrolytique alors ii transporte ţF C d'electricite par le deplacement de 
ţ/z.; moles d'ions i de charge electrique z.;. 
Justification 7. Pourquoi dans le pont salin ii faut utiliser un sel{electrolyte forte) en concentration elevee en 
comparaison avec Ies concentration dans Ies demi-piles dans lesquelles le pont est imrnerge? Si on considere la 
formule de Henderson cerite pour Ie cas suivante(la figure 19): 

I 

demi-pile CA(c) 

x=O 

Figure 19. 

II 

c A (c) pont salin 

x=I 

ou la solution electrolytique I(contenant CA) se trouve dans n'importe laquelle des dewc demi-piles et la solution 
electrolytique II(contenant CA) se trouve dans le pont de set, on obtient alors une equation pour le potentiel de 
diffusion developpe a lajonction liquide d'entre Ies deux solutions en contact: 

E = -
RT (ii+ - u_)c-(u+ -u_)c ln Cu++ u_)c 

° F Cu++ u_)c-(u+ + u_)c (u+ + u_)c 
(Vl.164) 
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qui permet d'expliquer le role d'un pont salin(c'est-a-dire de minirniser Ie potentiel de diffusion). Un pont salin 

contient un electrolyte CA qui doit accomplir quelques conditions: 
* electrolyte fort dans le solvant choisi; 
* concentration elevee( c >> c ); 

* mobilites egales pour le cation et l'anion(u+ ""u_ ). 

Premierement, la condition d'inegalite des concentrations sirnplifie l'equation: 
RT u+ - u_ (u+ + u_ )c 

E o = - F - _ 1n ( ) (Vl.165) 
U+ + u_ ll+ + u_ C 

dans le terme prelogarithrnique restant seulement Ia concentration et Ies mobilites concemant l'electrolyte CA. 
Secondement, la condition pour Ies deux ions d'avoir des mobilites tres proches minirnise le potentiel 

de diffusion(le terme prelogarithrnique tendent vers zero parce que le numerateur tend vers zero) et donc: 

E 0 ➔ O (Vl.166) 

( on sait que Jim x 1n ..!_ = O). 
x➔O X 

Puis, ii en resuite Ia necessite d'effectuer le mesure de la tension de la cellule electrochirnique pour des 
instants tres proches de zero pour que la diffusion ne vienne modifier le concentration initiale c dans la demi

pile. La diffusion existe parce que initial c -:/= c et CA -:1=CA et puis elle continue tant que Ies concentrations et 
Ies compositions d'une partie et de l'autre partie de la couche de transition sont differantes. 
Justification 8. Une eguation simplifiee pour le potentiel de diffusion. Pour Ies cas simples de diffusion, au lieu 

de l'equation dE 0 =_..!_I ..S..dµi on peut utilisee l'equation suivante pour le potentiel de diffusion: 
F i=I zi 

E0 =_..!_I .!Lµ;. C'est Ie cas decrit pour un electrolyte de ~e l:l(demonstration par la thermodynamique 
F i=I zi 

d'equilibre). 
Justification 9. La deduction de Ia formule de Henderson. 
Tout d'abord on a la relation (IIl.167): 

x=I n I n II J 
Eo=_RT JI.!i_J_dcidx=-RT ~ 

0 

ui(ci -ci) dy 

F ·-1 zi C; dx F Jf' " I II I 
x=O 1

- o •-1 z;L)ci +(ci -ci)y]ui 
i=I 

I n II I 
RT fI u-(C· -c-) =-- I I I dy 
F n n 

O i=I " I "( II I) zi~ ci u; + z; ~ ci - ci uiy 
i=l i=I 

et puis: 

E _ RTL
0 

ui(cP-c/) Ln I Ln II 1 
D - -- --'--'---:..:_-Jn C·U + (C· -C·)U· F . n 1 1 1 1 , 

l=i z. "<cII - ci )u- i=l i=l o 
I~ 1 I 1 

i=I 

132 

(Vl.167) 

(Vl.168) 

https://biblioteca-digitala.ro / https://unibuc.ro



VII. CINETIQUE ELECTROCHIMIQUE 
EN REGIME STATIONNAIRE 

VII.1 Generalites 

VII.I Notion d'etat 
stationnaire 

L'etat stationnaire d'equilibre(ou etat d'equilibre) d'un systeme electrochimique se 
caracterise par la nullite de la densite de courant, de toutes Ies vitesses des etapes 
electrochimiques et chimique possibles et des flux de diffusion auxquels Ies especes 
electroactives et Ies especes chimique existants dans la solution electrolytique participent. Les 
concentrations des especes sont constants, invariantes dans le temps et ne dependent pas de la 
distance â l'interface. 

L'etat ou le regime stationnaire de non equilibre se caracterise par l'invariance 
dans le temps des variables d'entree et de sortie du systeme(tension, courant ou l'inverse) 
ainsi que des ses variables intemes(concentration des especes electroactives). Les 
concentrations des especes adsorbees sur I' electrode sont constantes, celles des especes 
volumiques ne dependent que de la distance â l'interface. Les vitesses de transformation des 
especes volumiques sont constantes mais non nuls. Les vitesses des etapes electrochimiques et 
chimique sont constantes mais non nuls, Ies flux de diffusion sont constantes mais non nuls. 

VII.1.2 Electrode immobile dans 
un fluide en mouvement. 
Modele de Nernst 

Le modele simplifie de Nemst suppose l'existence, au contact de l'electrode avec la 
solution electrolytique, d'une couche mince d'electrolyte immobile d'epaisseur 6 ou seule la 
diffusion assure le transport de l'espece electroactive. Au dela de cette couche, la solution 
electrolytique est supposee uniformement agitee et la concentration de I' espece electroactive 
independante de la distance â l'interface. Ă l'interieur de cette couche, nommee la couche de 
diffusion-convection de Nemst, la concentration de l'espece electroactive varie selon une loi 
lineaire de la distance â l' electrode(la figure I et aussi Ies figures 2a et 2b ). 

M 

diffusion convection 

~-~ ~espece produite 

! co=cR 
i s 

~espece consommee 

~ .... 
volwne 

couche de diffusion-
convection de Nemst 

Figure 1. 

.. 

Les profils stationnaires de concentration des especes electroactives en fonction de Ia distance x a l'interface de 
l'electrode. • 

J (0)=-D·~ =-D·cj-cj =-m(c·-c·) 
J J Jo JJ J 

x=O 
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ou: 
• m- est la constante de vitesse de transport de matiere par diffusion de l'espece j (cm s-

1
); 

• Jj(O) est le flux de diffusion de l'espece j a la distance x=O de l'electrode(mol cm
2 

s-
1
; 

• Di est le coefficient de diffusion de l'espece j(cm
2 

s-
1
). 

PHE PHE 
.. ,,,...---

~ 
/ 

~ 
,.,,-·,· / 

./ .,.. .. ,.,,,..· Cn=c„ __ .,,.., ... cn=c„ / 
_/ <--___ ..,,,,.-· 
_,, ... ---· _/ 

M M __ .,.....,..,..., :_ s .,,,. . .,,,. ... 

CR I ___ ......... 
/ 

T· 
/ ./ .,,..,,. ... -

/ 

./ ,/ 

/ 

7 ~ 
,. ► ► 

volume volume 
couche de diffusion- couche de diffusion-
convection de Nemst convection de Nemst 

a) cas anodique b) cas cathodique 
Figure 2 

Le modele de Nemst est peu satisfaisante d'un point de vue physique. Le parametre Oj 
a la dimension d'une longueur caracteristique du transport de l'espece j par diffusion. Ă x=oj 
le modele de Nemst(modele de diffusion-convection de Nemst) introduit une discontinuite du 
mode de transport de matiere qui est peu satisfaisante d'un point de vue physique. Le transport 
de matiere par diffusion est remplace brusquement par un autre mode de transport: convection 
et/ou migration. 

VII.1.3 Rapidite 
et reversibilite 

Les termes de rapidite et de reversibilite cinetique utilises en cinetique electrochimique 
sont parfois confondus. Ils sont lies mais non synonymes comme on peut le montrer sur 
l' exemple de la reaction redox d' electrode. 

VII.1.3.1 Reaction 
rapide-lente 

Une reaction redox d'electrode(constituee d'une etape de transfert de charge 
electronique) â une interface electrodique est dite rapide lorsque la valeur de sa constante de 
vitesse standard k

0 est grande. Inversement, une reaction redox d'electrode lente correspond â 
une faible valeur de k0

• 

Pour un transfert electronique dans une reaction redox simple d'electrode, une valeur 
k

0
=1 cm f

1 
est consideree comme grande et une valeur k0=10-5 cm s-1 est consideree comme 

petite. 

VII.1.3.2 Reaction 
reversible-irreversible 

Une reaction redox d'electrode(constituee d'une etape de transfert de charge 
electronique) â une interface electrodique est dite reversible lorsque la vitesse de cette reaction 
est tres petite devant chaque de ses vitesses partielles d'oxydation ia et de reduction ic: 
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transfert reversible: 

La reaction redox d'electrode correspondant est alors dite nemstien puisque le potentiel 
d'electrode est lie par la loi de Nemst aux concentrations des especes redox a la surface de 
l'electrode dans le condition d'equilibre et egalernent hors des conditions d'equilibre. 

Une reaction redox d'electrode(constituee d'une etape de transfert de charge 
electronique) a une interface electrodique est dite irreversible lorsqu'une de ses vitesses 
partielles d'oxydation ou de reduction est negligeable devant l'autre. 
La condition pour un transfert irreversible dans le sens de la reduction s'ecrit: 

transfert irreversible cathodique: licl>>lial 
lil~licl 
lil>>lial 

La condition pour un transfert irreversible dans le sens de l'oxydation s'ecrit: 

transfert irreversible anodique: lial>>licl 
lil~lial 
lil>>licl 

La reaction redox d' electrode correspondant n' est pas alors nemstien, le potentiel de 
l'electrode n'etant pas lie par la loi de Nemst aux concentrations des especes redox a la 
surface de l'electrode ni a l'equilibre et ni hors d'equilibre. 

VII.1.4 Controle cinetique 
de transf ert de charge et 
de transport de matiere par diffusion 

Soit une reaction redox d'electrode qui a(pour sirnplifier le probleme) deux etapes 
obligatoires: 

• le transfert de charge qui, pour une reaction redox d' electrode, signifie un transfert 
electronique; 

• le transport de matiere par diffusion qui, pour une reaction redox d' electrode, 
signifie la diffusion des especes electroactives: 

* pour la reaction anodique: 
-R du cote de volume de la solution vers l'electrode; 
-O du cote de l'electrode vers le volume de la solution; 

* pour la reaction cathodique: 
-O du cote de volume de la solution vers I' electrode; 
-R du cote de l'electrode vers le volume de la solution. 

On dit qu'une des etapes obligatoire de la reaction d'electrode controle la cinetique de 
la reaction d'electrode si la reponse de la reaction d'electrode a une perturbation depend de la 
vitesse de cette etape. La vitesse globale de la reaction d'electrode est controlee par la vitesse 
d'etape limitante(rds pour rate determining step en anglais) qui ici peut etre soit l'etape de 
transfert de charge( electronique) pour le contro le cinetique par le transfert de 
charge( electronique) soit I' etape de transport de matiere par diffusion pour le contro le 
cinetique par le transport de matiere par la diffusion(la figure 3). 

Si Ies deux etapes controlent sirnultanement la vitesse globale de la reaction 
d'electrode alors la reponse de la reaction d'electrode a une perturbation depend 
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simultanement des constantes de vitesse de ces etapes: c'est le cas d'un controle mixte (la 
figure 3). I 

controle 
transfer de 

charge 

controle 
mixte 

E 

controle 
--~-:::::...-----,diffusionnel 

Figure 3. 

Dire que la reaction d'electrode est controlee cinetiquement seulement d'une de dewc etapes 
composantes ne signifie pas que l'autre etape ne joue aucun role. En realite, en regime 
stationnaire, il y a egali te entre la vitesse de transfert de charge( electronique) et la vitesse de 
diffusion de O et de R: 

*pour la reaction anodique: 
- vitesse d'apport de R a l'interface; 
... vitesse d'eloignement de O de l'interface; 

*pour la reaction cathodique: 
- vitesse d'apport de Oă. l'interface; 
- vitesse d'eloignement de R de l'interface 

par diffusion dans la couche de diffusion-convection de Nemst. 

VII.1.5 Electrode 
polarisee-depolarisee 

Une electrode est experimentalement reconnue comme etant depolarisee lorsqu'un 
changement faible de son potentiel d'electrode produit un changement appreciable de courant 
qui peut etre observe facilement(a voir la figure 4a). En ce cas il y a un processus d'electrode, 
c'est-a-dire une reaction d'electrode(on peut <lire que l'electrode est dotee a une reaction 
d'electrode soit a aR decroissante, soit a iio decroissante), qui peut se deroule a l'iriterface 
electrodique sous un controle cinetique par le transfert de charge ou un controle cinetique 
mixte par le transfert de charge et par le transport de matiere par diffusion. 

It ~ It 
electrode a a decroissante __..-r 

electrode a aR decroissante 
depolarisee. 

E 

a iio nulle 

depolarisee' 

1 

~ ~ T 
~ --......... a aR nulle 

a iio decroissante 
sans reaction E 
d'electrode 

. _ \ el trode 
a a.o nulle - polarisee 

a) cas rapide(reversible) b) cas lent(irreversible) 
Figure 4. 
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Une electrode est experimentalement reconnue comme etant polarisee lorsque son 
potentiel d'electrode peut etre change volontairement sans qu'un changement appreciable de 
courant soit observe(a voir la figure 4b). En ce cas soit n'existe pas un processus d'electrode, 
c'est-a-dire une reaction d'electrode(on peut <lire que l'electrode n'est pas dotee a une reaction 
d'electrode, c'est le cas d'une reaction lente d'electrode), qui peut se deroule a l'interface 
electrodique, soit existe un processus d'electrode sous un controle cinetique par le transport de 
matiere par diffusion(la reaction d'electrode se deroule sur le plateau de diffusion, soit a aR 

nulle, soit a ao nulle ). 

VII.1.6 Distribution 
des electrons 
en metal et 
en solution electrolytique 

Soit l'electrode Pt/O/R/K.Cl dotee avec la reaction d'electrode(a suivre la figure 5): 

o+ze- 41 • R (VII.I) 

(VII.I') 

• en metal Ies electrons sont delocalises formant un gas electronique appartenant au reseau 
metallique; Ies electrons sont disposes sur des niveaux energetiques et le plus haut niveau 
occupe par des electrons s'appelle niveau Fermi et l'energie de niveau Fermi est notee E~; 

* dans un processus anodique(d'oxydation), le metal gagne des electrons qui 
occupent Ies niveaux energetiques situees immediatement au-dessus de niveau de 
Fermi; Ies electrons sont cedes par Ies especes R, Ies electrons quittent Ies niveaux 
HOMOdeR; 

* dans un processus catodique( de reduction), le metal cede des electrons qui 
occupent Ies niveaux energetiques situees au niveau de Fermi et immediatement 
au-dessous de niveau de Fermi et qui quittent ces niveaux; Ies electrons sont 
acceptes par Ies especes O, Ies electrons arrivent sur Ies niveaux LUMO d'O; 

• dans la solution electrolytique Ies electrons se trouvent dans Ies molecules de solvant, dans 
Ies ions formes par dissolution et dissociation des electrolytes(O, R, KCI et Ies contre-ions 
d'O et de R): 

* Ies especes O sont caracterisees par la position d'un premier niveau incomplet 
occupe ou vacant qui est LUMO; 

* Ies especes R sont caracterisees par la position d'un dernier niveau complet occupe 
qui est HOMO; 

* ii y a aussi un niveau de Fermi dans la solution electrolytique note EF,s qui est 
determine par Ies energie de HOMO et de LUMO et, bien entendu, par Ies 
concentrations d'O et de R; 

* dans un processus anodique(d'oxydation), Ies electrons quittent le niveau HOMO 
de R pour un niveau libre de Pt mais situe au-dessous de HOMO; 

-ze· 

~ 
* dans un processus catodique(de reductionles electrons arrivent sur le ruveau 

LUMO d'O venant d'un niveau occupe de Pt situe au-dessus de LUMO. 
+ze· 

~ 
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o 

+ 

o 

TJ 
+ 

Ei,M 

T] anodique 
minimum necessaire 
pour declancher la 

reaction d'electrode 
partielle anodique 

R(HOMO) 

a) cas anodique 

o 

+ 

Figure 5. 

Ei,M 

TJ 

0 (LUMO) 

T] cathodique 
minimum necessaire 
pour declancher la 

reaction d'electrode 
partielle cathodique 

b) cas cathodique 

Plusieurs cas sont decrits par la suite: 

◊ cas favorable spontane( dans la pile galvanique )(la figure 6); 
◊ cas (de)favorable: reaction d'electrode rapide(reversible) (la figure 7); 
O cas defavorable: reaction d'electrode lente(irreversible) (la figure 8); 

◊ cas defavorable-favorable: reaction d'electrode lente en sens 
anodique et rapide en sens cathodique(la figure 9); 

◊ cas favorable-defavorable: reaction d'electrode rapide en sens 
anodique et lente en sens cathodique(la figure 1 O). 

0 (LUMO) Ii 
ze·;r- R <HOMO) 

o 61: 
F.M ~' 

0 (LUMO) 

Eo 

Ti TJ 

O(LUMO) 
R(HOMO) F,M 

R (HOMO) 

Figure 6. Figure 7. Figure 8. 

0 (LUMO) 

EF,M,l]<O 

o Ei,M 
0 (LUMO) 

Ei.M 
R (HOMO) 

EF,M,î]>O 

EF,M,T]>O R(HOMO) 

TJ 
+ 

Figure 9. Figure 10. 
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* dans Ies especes de K+ et de cr ( qui proviennent par la dissociation de I' electrolyte 
indifferent KCI) ii y a une bande interdite tres large entre LUMO et HOMO(K+ et 
cr ont la structure electronique de l'Ar :ls22s22p63s23p6

): 

PourK+: 
O reduire K+ est tres difficile, etant un oxydant tres tres faible; 
O I' oxyder K+ c' est encore plus difficile; 

PourCr: 
O oxyder cr est tres difficile, etant un reducteur tres tres faible; 
o le reduire cr c' est encore plus difficile. 

C'est pourquoi Ies especes K+ et cr ne participent pas aux reactions d'electrode(a 
voir la figure 11 ). 

elle,gi• l 4s0 

4s0 

EF,M,T]<O 
OfUJMO) 

o 
EtM 

ţ.j, 

EF,M,T]>O 
R(HOMO) 

l ~mioo 

ţ.j, ţJ, ţ.j, 

-i-

cr 

Figure 11. 
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VII.2 Reaction d'electrode 
rapide( reversible) 

Dans ce cas la reaction de transfert de charge serait tres rapide par comparaison a la 

diffusion qui serait tres lente si chaque d'entre elles se deroulerait seule. Comme les deux 

etapes sont consecutives elles se deroulent a une vitesse commune qui est la vitesse d'etape 

limitante de vitesse. Cette reaction d'electrode est connue aussi sous le nom de reaction 

d'electrode â surtension pure de diffusion parce que la vitesse globale est controlee par la 

vitesse de diffusion. En consequence la diffusion agit comme une etape limitante de vitesse. 

Le schema global(la figure 12) et les schemas des variations des potentiels electriques 

intemes(Galvani) et des activites(la figure 13) sont tres suggestifs(sens antihoraire-

1' oxydation, sens horaire- la reduction): 

<l>s,v11 

i anodique 
T)>O 

E>Erev 

ao 

Owlume 

T]=O 

~~-·· 

VII.2.1 Deduction de l'equation 

i=i( îH Îd1a,Îdlc) 

equilibre 

etape limitante 
de vitesse 

Rwlume 

Figure 12. 

<l>M.11=-0 

<l>M,11<0 
!"'--""!'- <l>s, v,, 

i=O 
T)=O 

E=Erev 

Figure 13. 

i cathodique 

TJ<O 
E<Erev 

Lorsque par l'electrode il ne passe pas de courant(i=0, E=Erev ou ri=0) le potentiel 

d'electrode a la valeur du potentiel reversible d'electrode, E=Erev, ayant un comportement de 

type Nemst par rapport aux activites ao et aR volumiques: 

Erev = E(i =O)= E 0 + RzFT ln~ (VII.2) 
aR 

Lorsque par l'electrode passe un courant(i:;t:0, E:;t:Erev ou TJ*0) le potentiel d'electrode 

n'a pas la valeur du potentiel reversible, par rapport aux activites volumiques ao et aR mais a 

une valeur de potentiel reversible d'electrode seulement par rapport aux activites a
0 

et aR 

des especes electroactives qui se trouvent sur l'electrode(ă. l'etat d'equilibre elles sont aussi 

les activites volumiques d'O et de R): 
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• 0 RT a0 E = E(1 :;c O)= E +-ln=- (VII.3) 
zF aR 

La difference entre Ies dewc potentiels d'electrode n'est autre chose que la surtension: 

E- Erev = E(i :;c 0)- E(i =O)= RT ln ~OaR (Vll.4) 
zF aRao 

qui, en ce cas, est une surtension pure de diffusion(la reaction de transfert de charge se 
deroulant sous une surtension de transfert de charge pratiquement nulle ). 

La cause de l'existence d'un courant qui passe par l'electrode est l'existence des 
gradients de concentration pour Ies especes electroactive. Ces gradients de concentration 
determinent la valeur de la densite de courant a travers l'interface electrodique. 

En considerant l'approximation du modele de diffusion-convection de Nemst, la 
densite de courant qui traverse I' interface electrodique peut etre ecrit en fonction de transport 
par diffusion d'O et de R a travers la couche de diffusion: 

i = -zFkdR (aR -aR) = -zF DR (aR -aR) (VIl.5) 
& 

(VII.5') 

Lorsque I' electrode est traverse par le courant maximwn possible en sens anodique, 
l'activite aR tend vers zero(ou sens cathodique l'activite a0 tend vers zero), c'est-a-dire 

l'espece reduite R(ou l'espece oxydee O) est consommee dans la reaction de transfert de 
charge instantanement et est apportee dans le plan de Helmholtz(PHE) a la vitesse de 
diffusion maximwn possible correspondante a un gradient de concentration maximwn 
possible. Les densites de courant atteignent leur valeur maximale possible connue sous le nom 
de densite de courant de diffusion limite anodique ou cathodique. 

idla = (ihR ➔O = -zFkdR aR (VIl.6) 

idlc = (iho➔O = -zFkdOaO (VIl.6') 

En consequence Ies relations suivantes sont obtenues pour Ies rapports cherches entre 
Ies activites dans le PHE et dans le volwne de la solution tant pour O et que pour R: 

i - 1 aR . aR - 1 i -. -- --,-- --. - (VIl.7) 
1dla aR aR 1dla 

i - 1 ao . ao - 1 i -.-- --,-- --.- (VII.7') 
1dlc aO ao 1dlc 

et en utilisant Ies rapports ainsi obtenus dans I' expression 
finalement: 

de la surtension on obtient 

1--1-

RT idlc 
TJ=-ln . 

zF 1 ___ 1_ 

I dia 
Resolue en i, cette expression conduit a I' equation cherchee: 

zF zF 

e RT 'l - 1 1 - e - RT 'l 
I=------=------

1 zF 1 1 1 -~11 
-. -eRT

11 
-. ---. -e RT 

I dia i dlc I dia I dlc 

(VIl.8) 

(VIl.9) 

dans laquelle ii n'existe aucune parametre cinetique(facteur de symetrie, p, densite de courant 
d'echange, i0 ou densite standard de courant d'echange, i00

) mais seulement Ies parametres de 
transport de matiere par diffusion(densite de courant limite de diffusion anodique, ict1a, et 
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cathodique, id1c, ou constantes de transport de matiere par diffusion, ~R et ~o, ou coefficients 
de diffusion, DR et Do, et, evidemment, l'epaisseur de la couche de diffusion 8. 
En conclusion, pour une reaction d'electrode ideale rapide(reversible) l'etude cinetique ne 
peut pas etre realisee. 

VII.2.2 Potentiel 
de demi-vague 

Lorsque par I' electrode passe un courant qui est egal ă. la moyenne des densites de 
courant limite de diffusion anodique, idla, et cathodique, id1c: 

• idla + idlc 
I=---

2 
(VII.IO) 

alors l'interface electrodique travaille sous une surtension particuliere(de demi-vague): 

11112 =(11)_ idJa+ic11c (VIl.11) 
l=--

2 

c'est-ă.-dire ă. un potentiel d'electrode particulier connu sous le nom de potentiel de demi
vague 

E~v2 = (E). idla +idJc 
l=--

(VII.12) 
2 

entre Ies deux grandeurs existant la relation: 

11112 = E:72 - Erev (VII. 13) 
En introduisant le courant i defini ci-dessus dans I' equation et en tenant compte que en 

ce casa l'interface agit la surtension de demi-vague on a 
zF 

idla + idlc =------
RT'll/2 } e -

2 zF 
1 RT '1112 } 

-. -e 

(VII.14) 

l dia l dlc 

d'ou apres calcul resulte: 

:i.'1112 ldla lidla I e =--=-- (VII.15) 
1 dlc l dlc 

et puis(si Ies deux epaisseurs des couches de diffusion 80 et 8R sont egales): 

= RT 1n lidla I _ RT 1n kdR aR 
11112 zF • - zF k 

1c11c dOaO 

= RT 1n DR aR = RT ln DR _ RT ln ~ 
(VIl.16) 

zF D 0 a 0 zF D 0 zF aR 

On a donc: 
Erev E 

1/2 = rev + 11112 

(VII.I 7) 

= Eo + RT ln DR 

zF D0 

(pour la stoechlometrie choisie de la reaction d'electrode, le potentiel de demi-vague ne 
depend pas des concentrations des especes electrochimique active) et on voit que cette valeur 
de potentiel de demi-vague ne depend pas des valeurs des activites des especes O et R, etant 
dependent de la nature des especes et, en meme temps, a la difference de E0

, des 
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caracteristiques du milieu(solvant, electrolyte support notarnrnent). Si Ies deux epaisseurs de 
couche de diffusion o0 et oR ne sont pas egaux alors le potentiel de demi-vague depend aussi 
de l'agitation. En consequence, E112 peut etre utilise pour identifier un systeme 
electrochimique( donc une determination qualitative ). 

Compte tenu que Ies densites de courant limite de diffusion anodique, ict1a, et 
cathodique, ict1c sont respectivement proportionnelles aux concentrations CR et co, ii est tout ă. 
fait naturel d'adrnettre que cette proportionnalite peut etre utilisee pour determination 
quantitative des concentrations( donc un dosage ). 

11 est aussi utile de souligner que pour une reaction d'electrode rapide(reversible) il 
n'existe qu'un seul potentiel de demi-vague pour la vague entiere de polarisation. 

Si Ies deux coefficients de diffusion sont egaux alors le potentiel de demi-vague vaut: 
E~v2 - E O (VII.18) 

etant un pararnetre strictement thermodynarnique et n'etant pas un pararnetre cinetique. 11 est 
ainsi possible de trouver ce pararnetre important qui est le potentiel standard d' electrode. 

Discussion(ă. voir la figure 14): 

• • • Îdla + Îdlc Sl I = -=c-~ 

2 

1--1-

0 alors la relation TJ = RT ln ~ conduit a 11=0, et donc 
zF 1--1-

idla 

1--1-

• si i = idla + idlc <O alors la relation TJ = RT 1n idlc conduita 11>0, et donc 
2 zF 1--i-

idla 

E~ > Erev et i<O a E~i ; 

1--1-

• si i = ic11a +ic11c >O alors la relation TJ = RT ln~ conduita 11<0, et donc 
2 zF 1--1-

idla 

E~i < Erev et i>O a E~i; 

ou ia<O(ict1a<O) et ic>O(ict1c>O) pour un electrolyseur. 

' E E E 

E,~ =E0 =E..,. 

Figure 14. 
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VII.2.3 Equation de la 
courbe de polarisation en 
fonction du potentiel de demi-vague 

Compte tenu que Ies activites dans le PHE sont liees aux activites volumiques par Ies 

relations: 

(VII.19) 

(VII.20) 

alors I' equation 

(VTI.21) 

s' ecrite: 

= Eo + RT 1n -idlaao + RT 1n idlc -i 
zF ldlcaR zF Î-Îdla 

(VII.22) 

=E 0 +RT lnkdR +RT lnidlc-Î 
zF kdo zF i-idla 

Lorsque i = i dia + i dlc alors E ~v
2 

= (E) . +. et, en consequence 
2 Î=•dla 1dlc 

ou: 

2 

E = Erev + RT 1n Îdlc -Î 
1/2 zF , · 

1- ldla 

E rev _ Eo RT 1 kdR 
112 - + n 

zF kdO 

= Eo + RT ln DR 
zF D 0 

(VTI.23) 

(VIl.24) 

Certe equation peut etre ecrite sous la forme: 
• • zF rev 
1 -1 -(E-E ) ~=eRT 1/2 (VII.25) 
1 - ldla 

et puis comme une somme de deux termes, l'un anodique et l'autre cathodique, par resolution, 
en 1: 

1= ldla + ldlc (VIJ.26) 
zF rev zF rev --(E-E112 ) -(E-E112 ) 

e RT + 1 eRT + 1 
■ le premier montrant que la densite de courant se dirige vers la densite de courant 

limite de diffusion anodique lorsque le potentiel devient de plus en plus anodique 
(positif): 

E➔ +oo 
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■ le deuxieme montrant que la densite de courant se dirige vers la densite de courant 
limite de diffusion cathodique lorsque le potentiel devient de plus en plus 
cathodique (negatit): 

E➔ -00 i➔idlc 

Ecrivant la relation de 1n ic11c - i en fonction de Eon obtient: 
j - Îdla 

1n idlc -i _ zF Erev zF E -- +-
• • - RT 112 RT I - ldla 

(VII.27) 

I -I 
et en representent 1n ~ en fonction de E ii en resuite une droite(la figure 15) ayant la 

I - Idla 
pente egale a RT/zF d'ou on peut obtenir z et dans le meme temps est un diagnostic, un critere 
de reversibilite et ayant l'abscisse en origine egale a E~v2 • 

ic1c-i 
ln-. -.- tg0=zf 

I-Ic1a 

E 

Figure 15. 
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VII.3 Reaction d'electrode 
lente(irreversible) 

Dans ce cas la reaction de transfert de charge est tres lente par comparaison â la 
diffusion gui est tres rapide si chague d'entre elles se deroulerait seule. Comme Ies deux 
etapes sont consecutives elles se deroulent â une vitesse commune gui est la vitesse d'etape 
limitante de vitesse. Cette reaction d'electrode est connue aussi sous le nom de reaction 
d'electrode â surtension pure de transfert de charge parce gue la vitesse globale est controlee 
par la vitesse de transfert de charge. En conseguence le transfert de charge agit comme une 
etape limitante de vitesse. 

Le schema global(la figure 16) et Ies schemas des variations des potentiels electrigues 
intemes et des activites(la figure 17) sont tres suggestifs( sens horaire- la reduction, sens 
antihoraire- l' oxydation): 

i anodiqu 
TJ>O 

E>Erev 

VII.3 Deduction des equations 
i=i(E), i=i(E;E°), i=i(E,Erev) 

etape limitante de vitesse 

equilibre 

Rvolume 

Figure 16. 

cf>M, ri=O 

cf> cf)M, n<l) 
!'"--""'!'"-- S,o'ri ·, 

Figure 17. 

i cathod1que 
TJ<O 

E<Erev 

La densite du courant traversant l'interface electrodigue est donnee par la relation(pour 
le cas d'un electrolyseur) 

i = -zF(kaaR - kcaO) (VIl.28) 
dans laguelle la densite du courant est liee aux activites des especes electroactive gui se 
trouvent dans le PHE, aR ,a0 par l'intermediaire des constantes cinetigues anodigue k et , a, 
cathodigue, kc. 
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La relation precedente peut etre ecrite en considerant Ies activites des especes 
electroactive qui se trouvent dans le volume, aR ,a0 , c'est-â.-dire Ies activites volumiques: 

i = -zF(kaaR - kcao) (Vll.29) 

parce que la diffusion, etant tres rapide en comparaison au transfert de charge qui est tres lent, 
assure instantanement l'espece consommee a l'interface electrodique ainsi que Ies activites 
dans le PHE sont pratiquement egales aux celles volumiques(la reaction de transfert de charge ne 
pouvant pas du tout produire une difference entre Ies activites des especes electroactive qui se trouvent dans le 
PHE, aR, a 0 , et qui se trouvent dans le volume, aR, a0 ). 

L'etat energetique de l'electron dans le metal inerte et des especes electroactives O et 
R dans la solution electrolytique est influence par la difference de potentiel existante a 
l'interface electrodique qui n'est pas autre chose que le potentiel d'electrode. A l'interface 
electrodique ii existe une barriere energetique chimique, une barriere energetique electrique, la 
premiere caracterisant la reaction en l'absence d'un champ electrique a l'interface(donc dans 
le cas ou le potentiel electrique a l'interface est nul) et la deuxieme caracterisant l'existence 
d'un potentiel electrique non nul a l'interface. Ces deux barrieres donnent, par l'addition, une 
barriere energetique electrochimique regissant le transfert de charge a travers l'interface. Pour 
obtenir l'expression de la densite de courant on utilise le modele d'Eyring. 

VII.3.1 Modele d'Eyring 

La reaction de transfert de charge electronique: 
O+ ze - ~ R (VII.30) 

peut etre decrite par le modele d'Eyring(theorie des vitesses absolues) utilisant Ies 
concentrations des especes electrochimique actives existant dans le PHE( qui sont aussi egales 
avec celles volumiques ). Comme dans la theorie du complexe active on peut admettre que la 
reaction d' electrode peut etre decomposee, tant pour le sens anodique que pour le sens 
cathodique, en deux etapes dont la premiere(entre l'etat initial, R ou O+e- R et l'etat de 
transition :;t:) est en equilibre thermodynamique tandis que la deuxieme (entre l'etat de 
transition :;t: et l'etat final, O+e- ou R) determine la vitesse electrochimique qui n'est autre 
chose que la densite de courant traversant l'interface electrodique. Ici on considere que l'etat 
de transition a une charge electrique situee quelque part entre celles des especes O et R, la 
valeur etant etablie des charges z.o et ZR, de nombre des electrons echanges dans la reaction 
d'electrode z et aussi de la valeur du facteur de symetrie p de la barriere energetique 
electrochimique: 

zR =z.,, -(1-P)z 

z0 = z.,, +Pz 

La reaction partielle anodique de transfert 
decomposee(suivant le modele) en deux etapes: 

R ➔ :;t: +(1-P)ze-

:;t: ➔ O+ Pze-

(Vll.31) 

(VIl.31 ') 

de charge electronique peut etre 

(VIl.32) 

(VII.33) 

la premiere se deroulant a l'etat d'equilibre et la deuxieme etant l'etape limitante de 
vitesse(donc se deroulant au dehors de l'etat d'equilibre). La notation :;t: est utilisee pour l'etat 
de transition. On a aussi Ies relations suivantes entre Ies charges electriques des especes: 

La densite de courant partiel anodique, ia,( qui est une vitesse electrochimique en sens 

anodique), lorsqu'un courant passe a travers l'interface electrodique, est decidee par la densite 
de courant partiel anodique de la deuxieme etape( qui est limitante de vitesse) et est donnee par 
la relation suivante: 

(VIl.34) 
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ou va est la vitesse chimigue en sens anodigue et elle a l' expression: 

- KT -
V a = h Xa c;< 

(VII.35) 

Par conseguent, la densite de courant partiel anodigue sous un courant nonnul par l 'electrode 
est: 

ou on utilise les notations suivantes: 
KT 

ka,irrev = h X.a 

(VII.36) 

(VII.37) 

En ce gui concerne l'expression pour la concentration de l'etat de transition, elle peut 
etre obtenue en appliguant la condition d'eguilibre thermodynamigue pour l'etape gui a lieu â 
l' eguilibre(la premiere): 

(VIl.38) 

Certe relation peut etre explicitee en tenant compte 
electrochimigue et puis de l 'expression du potentiel chimigue: 

de l'expression du potentiel 

µ~ + RTln cR + zRF<l>5 = 

=µ: +RTlnc., +[zR +(1-P)z]F<l>s +(1-P)z(µe_ -<l>M) 
(VII.39) 

En regroupant les termes potentiels chimigues standard de R et de *, potentiel chimigue 
d'electron et aussi les termes potentiels electrigues internes(Galvani), et bien entendu en 
rempla9ant leur difference, gui n'est autre chose gue le potentiel d'electrode, par la notation E, 
on obtient l' eguation decrivant la concentration de l' etat de transition: 

µ; -µ: -(1-ll)zµ e- (1-ll)zF E 

c., = cR e RT e RT (VII.40) 

En utilisant certe expression dans l 'eguation donnant la densite de courant partiel 
anodigue on obtient: 

µ; -µ: -(1-ll)zµe_ 

i - -zFk e RT a - a,irrev 

(1-ll)zFE 

=-zFk 0 c e RT a R 

=-zFkacR 
ou on a la notation suivante: 

µ;-µ: -(1-IJ)zµe_ 

ko = k . e RT 
a a,rrrev 

(1-ll)zFE 

(1-ll)zFE 

RT 

(VII.41) 

(VII.42) 

ka = k~e RT (Vll.43) 
_ (1-ll)zF E 

k~ = (ka )E=O = k3 e RT (VII.44) 
En conseguence, la densite de courant partiel anodigue est donnee par l' expression 

suivante: 
(1-ll)zF E 

i = -zFkoc e RT 
a a R 

La reaction partielle cathodigue de transfert 
decomposee(suivant le modele) en deux etapes: 

O+Pze- ➔* 

148 

(VII.45) 

de charge electronigue peut etre 

(VII.32') 

https://biblioteca-digitala.ro / https://unibuc.ro



(Vll.33 ') 
la premiere se deroulant a l'etat d'equilibre et la deuxieme etant l'etape limitante de 
vitesse(donc se deroulant au dehors de l'etat d'equilibre). La notation -:t: est utilisee pour l'etat 
de transition. 

La densite de courant partiel cathodigue,ic ,(gui est une vitesse electrochimigue en 

sens cathodigue), lorsgu'un courant passe a travers l'interface electrodigue, est decidee par la 
densite de courant partiel cathodigue de la deuxieme etape( gui est limitante de vitesse) et est 
donnee par la relation suivante: 

ic = zFv c (VIl.34 ') 

ou v c est la vitesse chimigue en sens cathodigue et elle a l' expression: 

vc = ~ Xcc„ (VII.35') 

Par consequent, la densite de courant partiel cathodigue sous un courant nonnul par 
l' electrode est: 

(VII.36') 

ou a ete utilisee la notation: 

(VII.37') 

En ce qui concerne l'expression pour la concentration de l'etat de transition, elle peut 
etre obtenue en appliguant la condition d'eguilibre thermodynamigue pour l'etape gui a lieu a 
l' eguilibre(la premiere): 

Cette relation peut etre explicitee en tenant compte de l 'expression 
electrochimigue et puis de l 'expression du potentiel chimigue: 

µ~ + RT 1n c0 + z0 F<l>5 + Pz(µ _ - F<l>M) = 
e 

=µ 0 +RTlnc +(zo-Pz)F<l>s 
" " 

(VII.38') 

du potentiel 

(VIl.39') 

En regroupant Ies termes potentiels chimigues standard de O et de -:t:, potentiel chimigue 
d'electron et aussi Ies termes potentiels electrigues intemes(Galvani), et bien sur en 
rempla1yant leur difference, gui n'est autre chose gue le potentiel d'electrode, par la notation E, 
on obtient l'eguation decrivant la concentration de l'etat de transition: 

µg-µ:+pzµ,- _PzFE 

c,, = c
O
e RT e RT (VII.40') 

En utilisant cette expression dans l' eguation donnant la densite de courant partiel 
cathodigue on obtient: 

µg-µ:+Pzµ,-

• -zFk RT 1c - c,irrev e 
_ PzFE 

= zFk~coe RT 

= zFkccO 
ou on utilise Ies notations suivantes: 
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_ 13zFE 

k = koe RT 
C C 

(VIl.43') 

+ 13zFE 

k; = (kc)E=O = kce RT (VIl.44') 

En consequence, la densite de courant partiel cathodique est donnee par l'expression suivante: 
_ 13zFE 

i = zFk
0
c e RT (VIl.45') 

C C 0 

La densite totale de courant est donnee par la somme des densites de courant partiel 
anodique et cathodique: 

(VII.46) 

donc: 
+ (l-l3)zF E _ l3zF E 

i = -zF(k;cRe RT -k;c0 e RT ) (VII.47) 

Les expressions ci-dessous relient Ies constantes de vitesse utilisees dans l' expression 
de la densite du courant en fonction des activites volumiques de O et de R au potentiel 
d' electrode. 

(l-l3)zFE 

k = koe RT 
a a 

- l3zFE 

(VII.48) 

kc = k;e RT (VIl.49) 

En remplac;:ant Ies constantes cinetiques par leurs expressions on obtient aussi: 
i = -zF(k;aR e<I-l3)zfE - k;a

0
e-l3zfE) (VII.SO) 

et, en consequence, si E croît alors i devient de plus en plus anodique parce que le premier 
terme exponentiel croît tandis que le deuxieme decroît, et si, au contraire, E decroît alors i 
devient de plus en plus cathodique parce que .le premier terme exponentiel decroît tandis que 
le deuxieme croît. Pourtant, le courant anodique ne peut pas augmenter indefiniment. Lorsque 
l'activite de R dans le PHE devient nulle le courant anodique prend sa valeur limite nommee 
le courant de diffusion limite anodique. De meme que le courant anodique, le courant 
cathodique ne peut pas augmenter indefiniment. Lorsque l'activite de O dans le PHE devient 
nulle le courant cathodique prend sa valeur limite nommee le courant de diffusion limite 
cathodique. 

Une autre expression peut etre obtenue si Ies activites volumiques des especes 
electroactive sont unitaires: 

a 0 =aR = 1 (VII.51) 

Et sile potentiel d'electrode est un potentiel reversible d'electrode: 
E=Erev (VIl.52) 

alors le potentiel reversible d'electrode prend la valeur du potentiel standard d'electrode: 

(Erev )ao=aR=I = E
0 

(VIl.53) 
et le courant(ou la densite de courant) par l'interface electrodique est nul. Tout d'abord on a: 

(VIl.54) 
et puis on obtient l'egalite: 

ko = koe(l-13)zfEO = koe-13zfEO 
a C 

ou I' on a utilisee une nouvelle constante cinetique connue sous le nom de constante standard 
de vitesse ou constante cinetique standard. Les expressions des constantes cinetiques standard 
en sens anodique et en sens cathodique en fonction de constante cinetique standard sont: 

k; = k 0 e-(l-l3)zfEO ;k; = k 0 e 13zfE
0 (VII.55) 

et donc la densite du courant a travers l'interface electrodique est donnee par l'expression: 
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i = -zFko(aRe(l-ll)zf(E-Eo) - aoe-llzf(E-Eo)) (VIl.56) 

Compte tenu que le produit zFk0 est connu sous le nom de densite standard de courant 
d'echange i00

: 

zFk0=i00 (VIl.57) 
l'expression anterieure peut etre ecrite dans la forme suivante: 

• - • 00 { (1-ll)zf(E-Eo) -llzf(E-Eo)) {Vll.58) 1--1 aRe -a0 e 

Une autre expression peut etre obtenue si le potentiel d'electrode prend la valeur 
d'equilibre(est donc un potentiel reversible d'electrode): 

E=Erev (VII.59) 
et le courant(ou la densite de courant) par l'interface electrodique est nul. En consequence on 
obtient I' egali te: 

o = -zF(koa e(I-ll)zfErev - koa e-llzfErev) 
a R c 0 (VII.60) 

et puis: 
i0 = zFk0 e(I-ll)zfErev a = zFk0 e-llzfErev a (VII.61) 

a R c 0 

ou la valeur commune des densites de courant anodique et cathodique est connue sous le nom 
de densite de courant d'echange i0

. Les dewc constantes ont Ies expressions: 
•o •o 

k0 = ~e-<1-lllzfE,.,.. a ·k 0 =-1-ellzfE,..., a (VIl.70) 
a zF R• c zF O 

et, en consequence, on obtient la suivante expression pour la densite du courant: 
i = -io(e(l-ll)zf(E-Erev) -e-llzf(E-E,...,)) (VIl.71) 

VII.3.2 Equation 
Butler-Volmer 
i=i(rt;ij 

Compte tenu que la diff erence entre le potentiel d' electrode sous un courant non nul et 
le potentiel reversible d'electrode(c'est-â-dire sous un courant nul) n'est autre chose que la 
surtension 

TJ=E-Erev (VII.72) 
l'expression de la densite du courant est donnee par l'expression: 

i = -i0 (e<l-lllzfTJ -e-llzf'l) (VII.73) 

qui est la loi fondamentale de la surtension en regime stationnaire et pour un regime pur de 
transfert de charge. C' est la loi de Butler-Volmer. 

VII.3.2.1 Lois limites 
de la surtension 

VII.3.2.1.1 Cas d'equilibre. 
Deduction cinetique 
de la loi d'Ohm 

Ă l'etat d'equilibre, E=Erev et i=O, Ies deux densites partielles de courant anodique et 
cathodique sont egales, leur valeur commune etant la densite de courant d' echange d' ou on 
peut obtenir tout d'abord l'egalite: 

koe(l-ll)zfErev a = koe-llzfErev a (VII.74) 
a R c O 

et puis l'expression du potentiel reversible d'electrode: 

151 
https://biblioteca-digitala.ro / https://unibuc.ro



E = RT 1n k; + RT ln ao (VIl.75) 
rev zF k0 zF a a R 

Si Ies deux activites sont dans l'etat thermodynamique standard a 0 = aR = I alors le 
potentiel reversible d'electrode prend la valeur particuliere de potentiel standard(reversible) 

d'electrode: 
RT k0 

E0 =(E ) =-ln-c 
rev a0 =aR =I F ko z a 

(VII.76) 

Compte tenu de certe deraiere expression on obtient la loi de Nernst: 

E = Eo + RT ln ao 
rev zF 

aR 

(VIl.77) 

deduite ici par voie cinetique. 
En ce qui concerne le terme potentiel standard d'electrode ii peut etre obtenu dans la 

maniere suivante: 
O Ies deux activites unitaires; 
O le potentiel d'electrode â l'etat d'equilibre. 

donc au potentiel standard reversible ou existe l'egalite: 

k~e<I-lllzlE
0 = k;e-PziE

0 

(VII.78) 

le potentiel standard d' electrode, qui peut etre obtenu en explicitant le terme E
0

, par 
l'application de logarithme naturel, est donne par l'expression: 

E0 = RT ln k; (VII.79) 
zF k0 

a 

et qui est l'une et meme expression obtenue ci-dessus. 

VII.3.2.1.2 Cas des faibles surtensions. 
Approximations a l'origine 

Si la surtension TJ est tres faible, on peut developper en serie Ies deux exponentielles 
en se limitant au premier ordre: 

• ·o ( (1-P)zf'l -Pzfll) 1 = -1 e -e 

= -i0 [1 + (1- P)zfTJ-(l -PzfTJ)] 

·o zF = -I -T] 
RT 

(VII.SO) 

On obtient I' equation de la tangente â I' origine(la figure 18) de la courbe de polarisation et, en 
meme temps, de la courbe de polarisation, c'est-â-dire la tangente et la courbe de polarisation 
se confondent pour des surtensions tres faible. 

Si on fait apparaître dans certe expression l'intensite l=iA traversant l'electrode de 
surface ayant l'aire A, on a la relation: 

ou onnote 

RT 1 RT 1 
TJ = ---1= ---1 

zF i0 A zF 1° (VIl.81) 

R = RT_l_ 
Ic zF ioA (VIl.82) 

Rtc etant la resistance de transfert de charge correspondant â une cinetique regie par le 
transfert de charge seul. 
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Cette approximation â l'origine n'est valable que dans un domaine tres etroit pour 
lequel la courbe de polarisation et la tangente sont confondues. 

Si l'interface electrodique est une interface idealement non polarisable, i0➔co et alors 
R1c➔O et donc l'interface electrodique n'oppose aucune resistance au passage du courant. 

Si l'interface electrodique est une interface idealement polarisable, i0 ➔O et alors 
R1c➔oo et donc l'interface electrodique oppose aucune resistance au passage du courant. 

Obtenant la resistance de transfert de charge on peut evaluer la densite de courant 
d'echange i0 ou z en fonction de la grandeur deja connue. 

n 

Figure 18. 

VII.3.2.1.3 Cas des fortes surtensions. 
Approximation de Tafel 

Si la surtension I TJ I est tres elevee(tres differente de zero), de cote anodique ou de 
cote cathodique, un des deux termes de l'equation de Butler-Volmer devient negligeable par 
rapport â l' autre. 
• Pour TJ positif assez grande(ri➔+oo) on peut ecrire(parce que le premier terme exponentiel 

est tres grand en comparaison avec le deuxieme ): 
i = -i 0 e<J-Plzf11 (VIl.83) 

et puis l'equation de droite de Tafel anodique en logarithme naturel ou en logarithme 
decimal: 

ou 

In(-i) = Ini 0 + (1- P)zfri 

lg(-i) = lgi0 +-
1
-(1-P)zfri 

2,303 

RT I .0 RT 1n· TI = Ill +--- 1 
(1- P)zF (1- P)zF 

TI = -2,303 RT lgi0 + 2,303 RT lgi 
0-P)zF (1-P)zF 

(VIl.84) 

(VIl.85) 

(VII.86) 

(VIl.87) 

En representant, en coordonnees semi-logarithmiques, ln(-i) ou lg(-i) en fonction de 
TI, on obtient la droite de Tafel anodique(la figure 19) ayant 

* la pente (1-P)zf d'ou on trouve p; 
* l'ordonne â !'origine ln(i0) ou lg(i0) d'ou on trouve i0; 

ou en representant, en coordonnees semi-logarithmiques, ri en fonction de ln(-i) ou 
lg(-i), on obtient la droite de Tafel anodique ayant: 

RT RT * la pente ---- ou -2,303--- d'ou on trouve p; 
O - P)zF O - P)zF 

* l'ordonne â !'origine - RT Ini 0 ou -2,303 RT lgi 0 d'ou on trouve i0
• 

O- P)zF O- P)zF 

L'approximation de Tafel est valable de cote anodique si I ia I 2".:102 ic ou 
ri2".:0,120/z(mV). 
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• Pour TJ negatif assez grande(TJ➔-oo) on peut ecrire(parce que le premier terme exponentiel 
est tres petit en comparaison avec le deuxieme): 

i = i0 e-13n11 (VIl.83 ') 
et puis l'equation de droite de Tafel cathodique en logarithme naturel ou en logarithme 
decimal: 

ou 

lni = lni 0 -PzfTJ 

lgi = lgi0 
--

1
-PzfTJ 

2,303 

RTln. 0 RT
1

. 
TJ=- 1--01 

PzF PzF 

RT 1 ·o 03 RT I • TJ = 2,303- g1 -2,3 - g1 
pzF PzF 

(VII.84') 

(VIl.85') 

(VIl.86') 

(VIl.87') 

En representant, en coordonnees semi-logarithmiques, ln(i) ou lg(i) en fonction de TJ 
cathodique, on obtient la droite de Tafel cathodique ayant 

* la pente -Pzf d'ou on trouve p; 
* l'ordonne a l'origine ln(i0

) ou lg(i0
) d'ou on trouve i0

; 

ou en representant, en coordonnees semi-logarithmiques, TJ cathodique en fonction de 
ln(i) ou lg(i), on obtient la droite de Tafel cathodique(la figure 19) ayant: 

RT RT 
* la pente - ou 2,303- d'ou on trouve p; 

~zF ~zF 

I' d , ' l' • • RT . o RT . o d' ' •O * or onne a ongme - ln I ou 2,303- lg I ou on trouve 1 . 
~zF ~zF 

L'approximation de Tafel est valable de câte cathodique si I ia I ~10-2 ic ou 
TJ~-0, 120/z(m V). 

lni ln(-i) 

tg0.=(l-~)zf 

lni0 

·T] T] 

Figure 19. 

VII.3.3 Densite standard 
du courant d'ecbange 

Pour l'etat standard ao=aR=l, E=Erev=E0 on obtient 

( .o) - • oo - zFko (l-l3)zfEo - zFko -13zfEo) 1 •o=•R=l -1 - .aRe - caoe (VII.88) 

la densite standard du courant d'echange gui est la valeur absolue commune i00 des densites de 
courant anodique et cathodique â l'equilibre dans l'etat particulier representant l'etat standard 
thermodynamique. 

En partant de 

(VIl.89) 
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et en utilisant la loi de Nernst on obtient 
(1-P)zf(Eo +_!_ln ao) -Pzf(Eo +_!_ 1n ao) 

io = zFkoe zf aR a = zFkoe zf aR a 
a R c O (VIl.90) 

= zFkoe(I-P)ztEO a 1-PaP = zFkoe-pztEO al-PaP 
a O R c O R 

et en tenant compte des relations des k: et k; en fonction de k0 et de la definition de i00 ii en 

resuite la liaison entre Ies deux grandeurs 

VII.3.4 Potentiel de 
demi-vague 

i 0 = zFk 0 a~Pa~ = i 00 a~Pa~ 

En revenant a l 'expression: 

(VIl.91) 

i = -i 00 (aR e<I-P)zf(E-Eo) -aoe-Pzf(E-Eo)) (VII.92) 

et en tenant compte des relations entre la densite du courant et Ies activites dans la couche de 
diffusion: 

VII.93) 

(VIl.94) 

on peut ecrire la relation suivante: 

· _ ·oo(i-idla (I-P)zf(E-E0
) -i+idlc -Pzf(E-E0

)) 
1- -1 --e ----e 

zFkdR zFkdO 
(VII.95) 

Observation: On utilise l'expression en aR et a 0 au lieu de ao et aR parce que dans des 

regions intermediaires de la courbe de polarisation la controle est mixte pour la vitesse 
globale. 

VII.3.4.1 Cas anodique 

Pour surtensions anodiques grandes la densite du courant par l'interface electrodique 
est seulement anodique: 

d'ou on obtient: 

• ·oo l-ldla (I-P)zf(E-E0
) 

1=-1 ---e 
zFkdR 

E = Eo + RT ln----1_ 
(1- J3)zF •oo l - ldla 

1 --

zFkdR 

__ Eo _ RT l i
00 

RT l idla - i n------n--
(1- P)zF zFkdR (1- P)zF i 

(VII.96) 

(VIl.97) 

Lorsqu'un courant egal a la moitie de la densite du courant de diffusion limite 
anodique: 

• l dia 
1=-

2 
(VIl.98) 

passe par l'interface electrodique, le potentiel d'electrode prend la valeur du potentiel de 
demi-vague anodique, l'electrode travaillant sur une surtension de demi-vague anodique: 
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Et2,a = (E) idla ;TJ112,a = E~2,a - Erev 
l=-

2 

et, en consequence, on a: 

(11a-i=l 
1 

et, finalement, on obtient le potentiel de demi-vague anodique: 
RT ·oo RT ·oo 

Eirr = E0 ----ln-
1

- = E0 ----ln-
1

-112,a (1-P)zF zFkdR (1-P)zF i~a 

RT zFk0 RT k0 

=E0 ----ln--=E0 ----ln-
(1- P)zF zFkdR (I - P)zF kdR 

(VIl.99) 

(VII.100) 

(VIl.101) 

qui n'est pas un parametre thermodynamique mais cinetique parce que ii depend de k0 et de p. 
Pour la stoechiometrie choisie de la reaction d'electrode, Et2.a ne depend pas des 

concentrations des especes electroactives. 
En revenant ă. l'expression de E et en utilisant l'expression de Et2,a on obtient l'equation de 

la courbe de polarisation contenant Et2,a: 

E = Eirr - RT ln idla -i 
112.a 0-P)zF i 

(VII.102) 

En representant la densite du courant i en fonction de potentiel d'electrode E, ii en resuite la 
signification de demi-vague anodique. Toutes Ies valeurs de courant correspondant ă. la moitie 
de la densite du courant de diffusion limite anodique se trouvent(la figure 20) sur la droite 
d' equation E= E t 2,a ( ou sur une verticale d' abscisse E t 2.a . 

VIl.3.4.2 Cas cathodique 

· idla l=-
2 

E 

Figure 20. 

Pour surtensions cathodiques grandes la densite du courant par l'interface electrodique 
est seulement cathodique: 

d'ou on obtient: 

• ·oo - i + idlc -Azf(E-E 0 ) 
1 = 1 -------'~ e " 

zFkdO 

E = Eo - RT ln . i . 

PzF .00 ldlc - 1 
1 --

(VIl.96') 

zFkdO (VIl.97') 

o RT i00 RT i 
=E +-ln----ln--

pzF zFkdO PzF idlc - i 
Lorsqu'un courant egal ă. la moitie de la densite du courant de diffusion limite 

cathodique 
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· l dlc 1=-
2 

(VIl.98') 

passe par l'interface electrodique, le potentiel d'electrode prend la valeur du potentiel de 
demi-vague cathodique, l'electrode travaillant sur une surtension de demi-vague cathodique 

Et2,c = (E)_ ic11c ;TJ112,c = Et2.c - Erev (VII.99') 
l;-

et, en consequence, on a 
2 

-. _1 __ =1 
ldla -1 

et, finalement, on obtient le potentiel de demi-vague cathodique 

Eirr _ Eo RT l i
00 

_ Eo RT 1n i
00 

+-- n-- +-- --
112,c - j3zF zFkdO - j3zF i~c 

= Eo + RT 1n zFk
0 

= Eo + RT ln k
0 

j3zF zFkdO j3zF kdO 

(VII. I 00') 

(VII.101') 

qui n'est pas un parametre thermodynamique mais cinetique parce que il depend de k0 et de j3. 
Pour la stoechiometrie choisie de la reaction d'electrode, Et2.c ne depend pas des 

concentrations des especes electroactives. 
En revenant a l'expression de E et en utilisant l'expression de Et2,c on obtient l'equation de 

la courbe de polarisation contenant E~2,c: 

E = Eirr + RT 1n idlc -i 
1/2,c j3zF i (VII.102') 

En representant la densite du courant i en fonction de potentiel d'electrode E, il en resuite la 
signification de demi-vague anodique. Toutes Ies valeurs de courant correspondant a la moitie 
de la densite du courant de diffusion limite anodi_que se trouvent(la figure 21) sur la droite 
d'equation E=Eft2,c (ou sur une verticale d'abscisse Eft2.c. 

• idlc 
1=-

2 

Figure 21. 

VII.3.5 Equation de Ia courbe 
de polarisation en fonction 
du potentiel de demi-vague 

VII.3.5.1 Cas anodique 

En combinant Ies expressions: 

E 

E = Eo - RT 1n i
00 

- RT ln-idl_a_-_i 
(1- j3)zF i~a (1- j3)zF i 
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Eirr = Eo - RT ln ioo 
. 1/2,a (1- P)zF i~a 

on obtient la relation recherchee: 

E = Eirr - RT ln idla -i 
,12,a (1-P)zF i 

d'ou on peut trouver la densite du courant 
1dla I = ---==-----

- (l-l3)zF (E-Eirr ) 
} +e RT 112,a 

gui montre que i tend vers ½ i dia lorsque E tend vers E t z,a 

E E Eirr ·O i 
1dla 

rev ~ l / 2 a ' ~ -' 2 
En considerant la forme 

1n idla - i _ (1- P)zF Eirr _ (1- P)zF E 
i - RT 112,a RT 

(VIl.104) 

(VII.105) 

(VII.106) 

(VII.107) 

(VII.108) 

la representation de 1n 
1
dla. -

1 
en fonction de E donne une droite(la figure 22) ayant comme 

I 

abscisse â l'origine le potentiel de demi-vague anodique Et2,a et comme pente l'expression -

zF(l-P) d'ou on trouve le facteur de symetrie. 

1n ic11._ -i 
I 

VII.3.5.2 Cas cathodique 

Figure 22. 

En combinant les expressions: 

E _ Eo RT l Î
00 

RT 1n Îdlc - Î - +-n-+- --
PzF i~c PzF i 

Eirr Eo RT i
00 

l/2c = +-ln-
• PzF i~c 

on obtient la relation recherchee 

E - Eirr RT l idlc -Î - +-n--112,c PzF i 

d'ou on peut trouver la densite du courant 
1dlc I=------=--==--

13zF(E Eirr ) 
} + e RT - 112.c 
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gui montre que i tend vers ~ ic11c lorsque E tend vers Et2,c 

E ~ E irr • O ~ 1 dlc 
rev 1/2,c' 2 

(VII.107') 

1r/1c.-i 
I 

Erev E 

Figure 23. 

En considerant la forme 

(VII.108') 

la representation de 1n 
1

<Dc_-
1 

en fonction de E donne une droite(la figure 23) ayant comme 
1 

abscisse â }'origine le potentiel de demi-vague cathodique E~ 2,c et comme pente l'expression 

zFP d'ou on trouve le facteur de symetrie. 

VII.3.6 Facteur 
de symetrie 

Le facteur de symetrie, p, donne des informations sur la forme de la barriere 
energetique electrochimique etant un aspect fondamental du transfert de charge par l'interface 
electrodique. 

Pour P=l/2 la barriere energetique electrochimique est symetrique(la figure 24a) et 
pour p:;t:l/2 n'est pas symetrique. Pour P<l/2 le sommet de la barriere(la figure 24b) se trouve 
plus proche d'etat initial(O+ze-) et ressemble plus â l'espece oxydee et, au contraire, pour 
P>l/2 le sommet de la barriere(la figure 24c) se trouve plus proche d'etat finale(R) et 
ressemble plus â I' espece reduite. 

Le facteur de symetrie, p, est defini comme le rapport de la distance au long de la 
coordonnee reactionnelle entre I' etat initial et le complexe active â la distance au long de la 
coordonnee reactionnelle entre l'etat initial et l'etat finale et, en consequence, on a toujours 
0<P<l. 

L'effet de l'existence de p: une fraction de }'energie electrique fournie par le dispositif 
exterieure au systeme electrochimique est utilisee â abaisser }'energie d'activation dans un 
sens et l'autre fraction de }'energie electrique â augmenter }'energie d'activation dans le sens 
contraire. 

• Pour TJ anodique: 
* (1-P) aide la reaction partielle anodique; 
* p empeche la reaction partielle cathodique. 
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• Pour TJ cathodique: 
* (1-P) empeche la reaction partielle anodique; 
* p aide la reaction partielle cathodique. 

P>I/2 Ep P=l/2 Ep P<I/2 Ep 

A f\_ J\ 
o+ze- R o+ze - R O+ze- R 

coordonnee coordonnee coordonnee 
reactionnelle reactionnelle reactionnelle 

P< 11 

E E E 

a. b. C. 

Figure 24. 

La valeur du facteur de symetrie peut etre egale a 1 ou a O. Lorsque: 
• p=O(la figure 25a) on dit que la reaction d'electrode est sans activation, }'energie 

du complexe active etant egale a celle des reactifs; il n'est pas necessaire de fournir 
une energie aux reactifs pour le deroulement de la reaction d'electrode; 

• P=l(la figure 25b) on dit que la reaction d'electrode est sans barriere(autre que 
celle thermodynamique ), il est necessaire de fournir une energie aux produits pour 
le deroulement de la reaction d'electrode mais cette energie n'est autre chose que 
l'effet thermique de la reaction d'electrode; 

p=o 
sans activation 

a. 

R 

coordonnee 
reactionnelle 

Figure 25. 

160 

Ep P=I 
sans barriere 

O+ze-

b. 

coordonnee 
reactionnelle 

https://biblioteca-digitala.ro / https://unibuc.ro



VII.3. 7 Dependances 
diverses 

Pour comprendre les influences diverses montrees dans les figures suivantes il est 
necessaire de considerer l' equation de Butler-Volmer. 

i = -io(e(l-fl}zfTJ -e-Pzf'l) 

I= -Io(e(l-P}zfl] -e-Pzf'l) 

I = iA; I O = i O A 

VII.3.7.1 Influence du facteur de symetrie ~ 
pour i00 donnee (Figure 26) 

Pour P<l/2 la branche anodique est 
plus verticale que la branche cathodique. 
Pour P= 1/2 Ies deux branches anodique et 
cathodique sont symetriques. 
Pour P> 1/2 la branche cathodique est plus 
verticale que la branche anodique. 

~<I/2 

~=1/2 

VII.3.7.2 Influence de la densite standard du courant d'echange 
pour facteur de symetrie ~ donne(ici ~1/2) 
et pour des activites egales (Figure 27) 

Lorsque la densite standard de 
courant d' echange est elevee, le courant est 
eleve. 
Lorsque la densite standard de courant 
d'echange est faible, le courant est faible. 

2 

161 

~>1/2 

Figure 2 

if° >ii 

if > iz 

Figure 27. 

~>1/2 

TJ 

2 

TJ 
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VII.3.7.3 Influence des activites ao et aa pour une densite 
standard du courant d'echange i00 donnee et pour 
un facteur de symetrie 13 donne(ici 13=1/2) (Figure 28) 

Si Ies activites ao et aR des especes 
electroactives augmentent alors la densite 
de courant d' echange augment et aussi le 
courant croît( on considere ici que le 
rapport entre Ies deux activites reste le 
meme ). Si ao croît seule alors la courbe de 
polarisation se deplace vers Ies potentiels 
plus positifs. Si aR croît seule alors la 
courbe de polarisation se deplace vers Ies 
potentiels plus negatifs. 

VII.3.7.4 Influence de l'aire de l'electrode de travail pour 

2 

une densite standard du courant d'echange i00 donnee, 
pour un facteur de symetrie 13 donne(ici f3=1/2) 
et pour des activites donnees (Figure 29) 

Pour une densite standard de 
courant d' echange donnee et pour des 
valeurs donnees des activites, le courant 
croît(pour une surtension donnee) si I' aire 
de I' electrode de travail croît(parce que le 
courant est le produit entre la densite de 
courant d'echange et l'aire). 
Au contraire, pour faire passer par Ies deux 
electrodes des aires differentes le meme 
courant, l 'electrode ayant une aire plus 
petite doit travailler sous une surtension 
plus grande. 
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ao=aR=a1 

ao=aR=a2 

a1=a2 

îl 

i donnee ⇒îl 1<îl2 

Figure 28. 

2 

îl 

Figure 29. 
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VIII.I Generalites 

VIII. CORROSION 
ELECTROCHIMIQUE 

La corrosion des metaux est definie comme le phenomene et comme le resultat d'une 
destruction spontanee des metaux par suite de leur interaction chimique, electrochimique ou 
biochimique avec le milieu ambiant. 

La corrosion est un phenomene fâcheux et incontrolable qui a lieu, dans la majorite de 
cas, sans apport exterieur d'energie. A la difference des reactions faites dans l'intention 
d'etudier un phenomene quelconque(la dissolution du fer dans !'acide sulfurique en vue 
d'obtenir un sulfate de fer pur pour analyse qui n'est pas consideree comme une corrosion du 
fer) Ies reactions qui se produisent d'une fa9on indesirable(l'attaque des parois d'une citerne 
de fer servant â transporter de l'acide sulfurique qui est consideree comme une corrosion) sont 
indubitablement des reactions de corrosion. 

La corrosion des metaux peut etre provoquee par l'action des oxydants (depolarisant): 
nM + zO 20 <=> nM 2

M + zR 2R zz0 = nzM + zzR z = zMzo -zR = n (VIII. I) 

qui sont des substances chimiques actives ayant des potentiels reversibles d'electrode plus 
positifs que le potentiel reversible d'electrode du metal: 

0 RT a 0 Erev OIR = Erev I = El +-ln-
' ' nf aR 

RT 
E z+ = Erev2 = E~ +-Ina z+ rev,M IM , zF M 

E >E rev,Mz+ IM rev,0IR 

(VIII.2) 

(VIII.3) 

(VIII.4) 

de telle sorte que le metal M subit une reaction electrochimique nette d'oxydation(donc 
anodique) mais l' oxydant O subit une reaction electrochimique nette de reduction( donc 
cathodique ); evidement le metal M se trouve immerge dans une solution electrolytique 
contenant aussi l'espece oxydee O. 

Lorsque le metal M qui subit la corrosion est homogene, Ies reactions partielles de 
"de-electronation" et de "electronation" ont lieu d'une fa9on aleatoire sur l'entiere surface de 
l' electrode; une telle corrosion est connue sous le nom de corrosion homogene ou uniforme. 

Lorsque le metal M qui subit la corrosion contient, comme impuretes, des particules 
d'autre metaux ainsi que des metalloîdes(qui sont plus noble, moins actifs que le metal M), la 
reaction partielle de "de-electronation" du metal M se deroule, du point de vue atomique, sur 
la surface de m et la reaction partielle "d'electronation" de l'oxydant O(qui est dans ce cas le 
cation metallique du metal plus noble) se deroule, du point de vue atomique, au niveau des 
impuretes plus noble: une telle corrosion est connue sous le nom de corrosion heterogene ou 
non-uniforme. 

Les distances entre Ies zones anodique et cathodique sont dans le cas de la corrosion 
homogene ou uniforme plus petites que 1 nm et dans le cas de la corrosion heterogene ou non
uniforme de l 'ordre de 1 µm. 

Lorsque le processus de corrosion implique seulement deux reactions 
partielles(comme celles ci-dessus), l'une d'un couple redox(l'oxydation de M) et l'autre d'un 
autre couple redox(la reduction de O) alors l'interface electrodique est dotee â deux reactions 
d'electrode chacune d'elles travaillant hors d'equilibre propre. L'electrode est dans ce cas un 
dielectrode de corrosion qui contient obligatoirement la reaction d'electrode partielle anodique 
dans laquelle est implique le metal. 
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VIII.2 Cas de 
dielectrode redox 

Soit une dielectrode redox: 
Pt/O1/R1,O2/R2 (VIII.5) 

dote a deux reactions d'electrode individuelles se deroulent simultanement a la meme 
interface electrodique: 

O1+n1e-<::::>R1 Erev,I = E~ + RT ln ao1 

n 1F aR
1 

(VIII.6) 

O2+n2e-<::::>R2 Erev,2 = E ~ + RT ln a o2 
n2F aR2 

(VIII.7) 

Dans la fenetre de potentiel de Pt en solution aqueuse le dielectrode redox est 
caracterise par deux courbes de polarisations, l'une pour le couple O1/R1 et l'autre pour le 
couple O2/R2 pour lesquelles on choisit la relation suivante: 

courbe 
•••••••••••••••••► individuelle O 1/R1 •• ••. 

•·. •·. 

Figure 1. 

courbe mixte de 
la dielectrode 

courbe 
individuelle 0 2/R2 

+ 

E 

(VIII.8) 

Evidernment, quelle que soit la situation, ce dielectrode redox expose un potentiel 
d' electrode unique est ii est traversee par un courant net unique, Ies deux grandeurs etant des 
resultats du deroulement de deux reactions d' electrode individuelles sur la meme surf ace. 

Lorsque par la dielectrode redox ne passe pas de courant alors le potentiel d'electrode 
n'est pas a l'equilibre, cornme est le cas de l'unielectrode redox, mais ii a une valeur 
particuliere gui est nommee potentiel mixte d'electrode: 

I=0(ou i=0), P=0 ou E=Emixte ou P=E-Emixte 
Au potentiel mixte d'electrode la reaction d'electrode impliquant le couple redox O1/Ri se 
deroule sous une surtension anodique engendrant un courant anodique: 

O1+n1e- ~ R1 TJ, = Emixte - E,ev,I > 0;(I, )E=Emixte = I mixte (VIII.9) 

et la reaction d'electrode impliquant le couple redox O2/R2 se deroule sous une surtension 
cathodique engendrant un courant cathodique: 

O1+n1e- 4 R1 112 = Emixte - E,ev,2 < 0;(12 )E=Emixie = -I mixte (VIIl.9') 
Les cteus courants qm passent par le dielectrode redox au potentiel mixte d'electrode 

ont une valeur absolue cornmune nornmee courant mixte(ou densite du courant mixte): 
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(I ) = -(I ) = I . I E=Emixte 2 E=Emixte rruxte 

et comme le courant global est donne par la relation: 
I=l1+h 

ii en resuite que au potentiel mixte: 

(l)E=Ennxte =(II h=Emixte + (I 2 h=Emixte = Q 

(VIII.IO) 

(VIII. I I) 

(VIII.I2) 

Lorsque par la dielectrode redox passe un courant alors le potentiel d'electrode n'est 
pas evidemment a l'equilibre, comme est aussi le cas de l'unielectrode redox parcourue par un 
courant, et encore ii n'est pas egal au potentiel mixte d'electrode mais differant par la 
polarisation de dielectrode redox: 

P = E - E mixte (VIII.13) 
et, en ce cas, un courant non nul dependant de la valeur de la polarisation passe par l'interface 
electrodique. 
Sous cette polarisation P, la reaction d'electrode impliquant le couple redox O,IR, se deroule 
sous une surtension: 

TJ1 = E- Erev I = E-Emixte + Emixte - Erev I 
, ' 

= P+TJ1 
(VIII.14) 

et la reaction d' electrode impliquant le couple redox O2/R2 se deroule sous une surtension: 
112 = E-Erev,2 = E-Emixte + Emixte - Erev,2 

= P+TJ2 
Discussion: 
Pour E<Erev,l OU -P > Emixte - Erev,I 

Oi/R1 TJ 1<0 

Pour E=Erev,l ou -P = Emixte -Erev,l 

I 1 cathodique 

Iz anodique 

Oi/R1 TJ1=0 11=0 

Oz/R2 TJ2>0 
Pour Erev, I <E <Emixte <Erev,2 

Oi/R1 TJ 1>0 

Oz/R2 
Pour E=Enux10 ou P=0 

O1IR1 

O2/R2 ri 2<0 
Pour Erev. l <Emixte <E <Erev,2 

O1IR1 TJ1<0 

O2/R2 ri 2>0 
Pour E=Erev,2 ou -P = Emixte - Erev, 

O1IR1 TJ1>0, ri,=P 

Pour E>Erev,2 OU -P > Emixte - Erev, 

O,IR1 TJ1>0, ri1=P 

12 anodique 

l1 anodique 

Ii cathodique 

11 cathodique 

Ii anodique 

l1 anodique 

11 anodique 
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VIII.3 Dielectrode de corrosion 
non affecte par diffusion 

La densite du courant â travers la dielectrode est la somme des densites du courant des 
reactions individuelles: 

ou: 

i=iMz+1M+io1R = 

=ii+ i2 
(VIII.16) 

iMz+/M =i1etio/R =i2 (VIIl.17) 

Si la dielectrode de corrosion n'est pas affecte par diffusion alors Ies deux reactions 
d'electrode se lentes(irreversibles), c'est-â-dire chacune d'elles se deroule sous une surtension 
pure de transfert de charge. En tenant compte que chaque reaction d' electrode est sous 
contr6le cinetique de transfert de charge ii en resuite que la densite globale de courant est 
donne par la relation: 

i = i ~ ( e <Hlilzfiii _ e -P1zfii1 ) + i ~ ( e <1-112 lnfiiz _ e -P2nfii2 ) (VIII.18) 

et la densite du courant mixte est donne par la relation: 
imixte =i~(e(l-jli)zf1]1 -e-P1zfr11)=-i~(e(I-P2)nfri2 -e-P2nf'l2) (VIII.19) 

Dans l'approximation que Ies deux reactions d'electrode sont des vitesses comparables et que 
le potentiel mixte(qui ici est un potentiel de corrosion) est suffisamment different des Ies deux 
potentiels d'electrode: 

TJ1>>0, 
Ies relations ci-dessus deviennent: 

• _ • o (I-P1 )zfii1 • o -P2nfiiz 1-11e -1 2e 
et 

(VIII.20) 

(VIIl.21) 

(VIII.22) 

parce que pour TJ1>>0 i1 vaut i1aCi1a>>-i1c) et pour TJ2<<0 h vaut -i2c(ha<<-hc)-
En combinant Ies expressions des densite de courant et densite du courant de corrosion 

on obtient la relation entre la densite du courant par la dielectrode de corrosion et la 
polarisation de la dielectrode. On a tout d'abord: 

• o (l-ll1 )zfiii · o -P2nfiiz 
. . 11 e . 12e 
1=1 -----1 ----

COIT i~e<I-P1lzf'l1 COIT i~e-P2nfri2 (VIII.23) 

= icolT ( e<1-P1 )zf(rî1-riil _ e-P2nf<rîi-'l2l) 

et comme Ies differences des surtensions valent la polarisation, on a finalement: 
i=iCOIT(e(I-P1)zfP -e-P2nfP) (VIII.24) 

la dependance entre la densite de courant de corrosion et la polarisation sous laquelle la 
dielectrode de corrosion travaille et qui n'est pas, proprement dit, une equation de type Butler
Volmer. 

VIII.3.1 Expression du 
potentiel de corrosion 

De l'expression de la densite du courant de corrosion obtenue ci-dessus, en remplac;:ant 
Ies surtensions par leurs significations, ii en resuite I' expression du potentiel mixte. On a 
successi vement: 
-tout d' abord 

(VIIl.25) 
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-puis, en appliquant le logarithme naturel sur la deuxieme egalite 

(1- P1 )zf (Ecorr - Erev,I) + ln Î ~ = -P2 nf (Ecorr - Erev,2) + 1n Î ~ 
-d'ou, en resolvant en Ecorr, on trouve finalement: 

E = (l-P1)zErev,I +P2nErev,2 + RT ln Î~ 

corr (1- p 1 )z + p 2 n [ (1 - P 1 )z + P 2 n ]F i ~ 

la derniere relation decrivant la position du potentiel mixte entre Ies 
reversibles d' electrode. 

Discussion: 

• pour(l-13 1)z=l32n et if=i~ 

Erevl +Erev2 E = , . 
COIT 2 

• pour z= n et 

SI 

si 

• 

Erevl +Erev2 i2° 
E = ' ' +In-corr 2 •o 

11 

·o 

si ..2. < I ⇒ Emucte se trouve â gauche de la demie somme des 
if 

potentiels reversible(plus proche de Erev,1); 
·O 

si ..2. > I ⇒ Eoux1e se trouve â droite de la demie somme des 
if 

potentiels reversible(plus proche de Erev,2). 

VIII.3.2 Expression de la densite 
du courant de corrosion 

(VIIl.26) 

(VIII.27) 

deux potentiels 

(VIIl.27') 

(VIII.27' ') 

(VIII.27'") 

En revenant au n'importe laquelle des expressions de la densite du courant de 
corrosion on obtient une autre expression pour cette densite. 

Pour sa deuxieme signification Ies operations sont Ies suivantes: 
-la surtension TJ 2 est remplacee par sa signification; 
-le potentiel de corrosion est remplacee par sa signification; 
-le terme exponentiel est separe en deux contributions, l'une de la difference entre Ies deux 
potentiels reversibles d'electrode et l'autre de deux densites de courant d'echange; 
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ou: 

ou: 

-P2nf(Ecorr-Erev ,2) 
• o -132nf'12 • o 

1coIT = 12e = 12e 
(I-P1)zE_ 1+P2nErev 2 RT lni~ E ) 

-P2nf( •••• • 2 
• o (I-Pi )z+Pzn [(I-P1 )z+Pzn]F if rev, 

= I 2e 
P2n(l-131 )z f E -E ) -P2° 1n1. 

·o (l-l3i)z+P2n ( rev,Z rev,I eO-P1)z+P2n if = I 2e 
-132° 

• = eafAf,rev (i0)0'2 (iO)O'I 1coIT I 2 

.i1Erev = Erev,I - Erev,2 

(1- P1 )zP2n (1- P1 )z P2n 
cr=------;cr1 =------;cr2 = 

(l-P1)z+P2n O-P1)z+P2n O-P1)z+P2n 

(VIII.28) 

(VIIl.29) 

(VIIl.30) 

(VIII.31) 

En consequence, tant que .i1Erev est plus grande et i~ et i~ sont plus grandes tant icorr est plus 

grande. Pour reduire la densite du courant de corrosion il doit reduire soit .i1Erev soit i~ et/ou 

i~ soit tous Ies trois grandeurs. 

VIII.3.3 Analyse 
de Tafel 

En revenant â l' expression de i en fonction de P on a: 
-si P> >O alors 

• _ • O-Pi )zfP 
I - lcoITe 

et l'analyse de Tafel conduit â la relation suivante: 

P RT 1n· RT I . =----- I +---- Ill 
(l-P1 )zF COIT (l -P1 )zF 

(VIIl.32) 

(VIII.33) 

et puis pour la representation de P en fonction de ln i on obtient Ies parametres cinetiques P 1 et 

la pente RT ⇒ (I-A )z 
O-P1)zF 1-'1 

l'ordonne â !'origine RT l . . 
- ---- n 1 coIT ⇒ 1 coIT 

Cl-P1)zF 
-si P< <O alors 

• • -P2nfP 
I = -IcoITe (VIII.32') 

et l'analyse de Tafel conduit â la relation suivante: 

P = RT ln i - RT ln i 
P2nF COIT P2nF 

(VIll.33 ') 

~t puis pour la representation de P en fonction de ln i on obtient Ies parametres cinetiques p2 et 
lcorr: 
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la pente 

I' ordonne a I' origine 

La dielectrode travaille sur la branche partielle anodique du couple M 2
+ / M est sur la branche 

partielle cathodique du couple O/R. La courbe de polarisation de dielectrode est donc une 
courbe de polarisation mixte. Le diagramme d'Evans-Hoar est tres suggestif. 

VIII.4 Diagramme 
de corrosion 

VIII.4.1 Diagramme 
d'Evans-Hoar 

E 

E..v.2 

Enuxt. 

Erev.1 

1n i ~ ln i f lnimixte Inlil 

Figure 2. 

Un tel diagramme(figure 2) permet une estimation de la densite du courant de 
corrosion et du potentiel de corrosion. L'intervention des surtensions est aussi tres suggestive. 
Sont aussi representees Ies densites du courant d'echange pour Ies deux reactions d'electrode 
gui forment la dielectrode de corrosion. 

VIII.4.2 Diagramme 
d'Evans 

L'interpretation de la corrosion peut etre aussi realiser sur un diagramme d'Evans(la 
figure 3) dans lequel on represente l'evolution des potentiels d'electrode au fur et a mesure 
que l'intensite du courant dans la pile galvanique varie aussi. 

Lorsqu'il n'existe aucun phenomene de corrosion ii n'existe aussi aucun courant dans 
la pile et Ies potentiels d'electrode pour l'anode et pour le cathode doivent correspondre aux 
potentiels reversibles d'anode et de cathode. La fem de la pile etant positive engendre un 
courant dans la pile. Aux electrodes ont lieu des reactions d'electrode spontanees. Ă. une 
certaine intensite du courant Icorr le potentiel de I' anode se deplace vers des valeurs plus 
positives pour faire passer, sur une surtension anodique appropriee, un courant anodique egal 
au courant de corrosion et, evidemment, le potentiel de la cathode se deplace vers des valeurs 
plus negatives pour faire passer, sur une surtension cathodique appropriee, un courant 
cathodique egal, en module, au courant de corrosion. Ces valeurs des potentiels d' electrode 
sont egales a E: et E; et ces valeurs des surtensions anodique et cathodique sont egales a 11: 
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et 11;. La difference deces potentiels d'electrode, en presence d'un courant de corrosion, est 

inferieure a la fem. Avec l'augmentation de l'intensite du courant la difference entre le 
potentiel de la cathode et le potentiel de l'anode decroît. Lorsqu'elle devient nulle l'intensite 
du courant de corrosion Icorr atteint une valeur maximale, Icorr,max, qui peut etre realisee si la 
resistance du systeme est soit nulle soit infinitesimale. Dans le cas contraire, si la chute 
ohmique n'est pas egale a zero, la vitesse de corrosion n'est pas egale a la vitesse maximale de 
corrosion mais est plus petite. 

+ 
E 

Ecorr 

j TJ I l 
··········:···········:········ 

Icorr Icorr,max 

Figure 3. 

Si la chute ohmique est egale a zero le potentiel de la cathode et le potentiel de l' a.node 
prennent une valeur commune qui est le potentiel de corrosion. Au potentiel de corrosion la 
surface heterogene qui subit la corrosion devient equipotentielle. Le potentiel de corrosion 
Ecorr a une valeur situee entre Erev,a et Erev,c• 

Si la chute ohmique n'est pas nulle, au cours de la corrosion le potentiel de la cathode 
est plus positif que le potentiel de l'anode d'une quantite qui n'est autre chose que la chute 
ohmique de tension. 
Ainsi donc, en general, la vitesse de corrosion est fonction de la difference entre Ies deux 
potentiels reversibles d'electrode des reactions anodique et cathodique, de leur polarisabilites 
et de la resistance ohmique du milieu corrodant: 

et si R croît Icorr decroît. 

VIII.5 Passivation 
des metaux 

(VIII.34) 

On appelle passivation d'un metal le recouvrement de ce metal par un compose solide, 
plus ou moins adherent et compact et, par consequent, plus ou moins protecteur. 

L'etat de passivite d'un metal et l'etat dans lequel le metal est effectivement protege 
contre une attaque profonde par ce revetement. 

Les deux notions sont des notions cinetiques puisqu'elles font intervenir Ies vitesses 
d'attaque d'un metal par un reactif. Ces notions peuvent etre precisees quantitativement par 
l'etude de la courbe de polarisation obtenue par voie potentiostatique(â. voir la figure 4). 

Soit un metal M plonge dans une solution acide de sel M2
+. Le potentiel d'electrode 

prend la valeur d'equilibre. 
Si le potentiel d'electrode est deplace dans le sens anodique alors la reaction partielle 

anodique(donc la corrosion) est declenchee. Le courant croît au fur et a mesure que le 
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potentiel d'electrode devient de plus en plus positif(c'est-ă-dire la surtension meme devient de 
plus en plus anodigue). On obtient la courbe stationnaire de polarisation anodigue 
correspondant ăla dissolution du metal sous forme de M2

+. Le courant croît apres la courbe IP 
et l'electrode se trouve dans l'etat actif. Mais si le potentiel d'electrode continue ă croître on 
arrive ă un point P, gui se trouve sur la courbe de polarisation stable, dit point de passivation 
dont Ies cordonnees sont appelees densite critigue et potentiel de passivation. En ce point 
I' electrode passe ă un etat evolutif et: 

• le potentiel d'electrode s'eleve rapidement et spontanement; 
• en meme temps la densite de courant diminue; 

suivant la droite de fonctionnement PP' et l'electrode est dans l'etat prepassif. En P' 
l'electrode est devenue passive et le courant est tres faible. Si on eleve le potentiel le courant 
reste encore tres faible parce gue l'electrode atteint l 'etat passif. 

aller: 

etat 
actif .. 

·• ... 
di/dE>O 

etat prepassif 
ou evolutif 

etat transpassif ou 
degagement d'02 

__ ... ·•• 
p 

di/dE<O etat 
passif 

di/dE=O 

A P' R 

Figure 4. 

+ 
E 

La fleche ➔ indigue le balayage aller et la fleche ~ le balayage retour. 

Si on continue ă elever le potentiel au-delă du point P', deux cas peuvent apparaître: 
• I' electrode peut rester passive et en conseguence aucun courant notable ne 
passe par l'interface electrodigue(c'est le cas de l'aluminium); 
• au-delă d'une certaine potentiel le courant recommence ă augmenter; ce 
phenomene gui ne se manifeste gu'en presence de certaines anions(Cr en particulier) 
est appele rupture de passivite. L' electrode entre alors dans l 'etat transpassif ou la 
dissolution du metal peut de nouveau s' effectuer eventuellement ă un degre 
d'oxydation superieure ou complexe par Ies ions ajoutes. 
En meme temps, pour une valeur atteinte du potentiel d'electrode une autre reaction 
d'electrode peut apparaître; c'est l'oxydation de l'eau: 

2H20➔02+4H+ +4e- (VIII.35) 
Dans certains cas le degagement de I' oxygene peut se produire sans rupture de 
passivite. Dans d'autre cas la rupture de passivite peut avoir lieu suivant ou precedent 
le degagement de l 'oxygene. 
Au contraire, si on fait decroître le potentiel ă partir du point M atteint au balayage 

• on suivie d'abord la branche MR gui decrit encore la dissolution du metal 
transpassif et/ou le degagement de l'oxygene; 
• puis on suit la partie horizontale RP' correspondant au metal passif sur laguelle 
on a encore la dissolution du metal(mais le courant est tres faible ). 
On arrive ainsi ă un point A appele point d'activation ou la couche passivante 

commence ă se reduire, en meme temps gue le metal peut se dissoudre ă l'etat M2
+. 

L'electrode se retrouve dans un etat evolutif ou la densite du courant augmente en 
meme temps gue le potentiel diminue, la branche AA'. 
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Puis l'electrode atteint en un point A' la courbe de polarisation stable pour la reaction 
d'electrode M➔Mz+_ Le potentiel du point d'activation est generalement appele potentiel de 
Flade, EFiade• Theoriquement ce potentiel est egale au potentiel de passivation Ep. En pratique, 
les deux potentiels ne coîncident jamais exactement parce que il est difficile de maintenir le 
pH constant. 

Pour expliquer de point de vue chimique le phenomene de passivation on utilise deux 
groupes de theories: 

• la passivation consiste dans la formation d'un produit solide couvrant, et donc 
passivant, sur le metal; 

• la passivation consiste a l'adsorption d'une couche au plus monoatomique d'ions 
oxyde ou hydroxyde qui bloque les sites actifs de dissolution du metal. 

On admet aujourd'hui que dans tous Ies cas ou un metal se passive, un film 
solide(oxyde ou hydroxyde) est present a sa surface. L'epaisseur de ce film solide est de 
'l'ordre de quelques dizaines a quelques centaines d'angstroms. La formation de ce film 
passivant peut etre precedee d'un blocage des sites du a l'adsorption d'ions. Les ions oz
jouent un role tres important soit pour la formation du film solide qui le produit solide soit 
pour bloquer Ies sites de dissolution du metal. La nature chimique exacte de ce produit solide 
prete encore a etude. 

VIII.5.1 Cas de passivation 
a courant nul 

En ce qui suit les courbes ideales de polarisation potentiostatique sont utilisees. 
La figure 5 montre le cas de dissolution du metal M a l' etat M2+ parce que le potentiel 

d'electrode du systeme 2H+/Hz a ete suppose inferieur au potentiel du point de passivation. On 
etablie un potentiel mixte entre les deux reactions anodique et cathodique et aussi une densite 
de courant de corrosion. L'intersection entre les deux courbes de polarisation(la branche 
anodique de la courbe de polarisation du metal et la branche cathodique de la courbe de 
polarisation du couple 2H+ /Hz) se trouve dans le domaine de I' etat actif. C' est pourquoi le 
metal se corrode. 

M➔Mz++ze· 

etat 
actif 

p 
etat 

·•. 
·,,_ passif M 

+ 
E 

Figure 5. 

La figure 6 montre le cas dans lequel le potentiel d'electrode du systeme 2H+/Hz a ete 
suppose superieur au potentiel du point de passivation. L'intersection entre les deux courbes 
de polarisation(la branche anodique de la courbe de polarisation du metal et la branche 
cathodique de la courbe de polarisation du couple 2H+ /Hz) se trouve dans le domaine de l 'etat 
passif. On etablie aussi un potentiel mixte entre Ies deux reactions anodique et cathodique et 
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aussi une densite de courant de corrosion. Mais ii en resuite un deplacement du potentiel de 
corrosion dans le sens anodique et, en meme temps, une diminution forte de la densite de 
courant de corrosion. Le metal ne cesse pas de se corroder mais etant dans le do mai ne de I' etat 
passif il subit seulement une corrosion faible. 

M➔Mz++ze-

etat P, 
actif \ etat 

...... ,,. \ passif '-, .... \ M 

"· \ 
\ 

\ 
\ 

\ 
\ ' M \ 

+ 
I R E 

Figure 6. 

La figure 7 montre le cas dans lequel le potentiel d'electrode du systeme 2Ir/H2 a ete 
aussi suppose superieur au potentiel du point de passivation. L'intersection entre Ies deux 
courbes de polarisation(la branche anodique de la courbe de polarisation du metal et la 
branche cathodique de la courbe de polarisation du couple 2Ir /H2) donne trois points x, y et 
z. 

M➔Mz++ze-

etat, 
actif ', 

sur le metal M 

\ 

\ 
p I 

I 
\ 
\ 

y I 
\ 

\ I 
\ I 

etat 
passif M 

':J ' M L-..:.'~' _____ ::;._ __ 

R 

x sur le metal passif 

y sur le metal prepassif 

x sur le metal actif 

sur le metal M avec une petite quantite 
d'un metal a faible surtension d'hydrogene 

Figure 7. 

+ 
E 

• Le point x se trouve dans le domaine de I' etat passif a condition que le potentiel 
d'electrode E est situe entre Ep• et E + • Le metal subit une corrosion tres 

rev,2H /H 2 

faible. 
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• Le point y se trouve dans Ie domaine de I' etat prepassif a condition que le potentiel 
d'electrode E est situe entre Ep et Ep•. Le metal subit une corrosion dans un etat qui 
peut evoluer spontanement parce que le potentiel mixte est ici instable. 

• Le point z se trouve dans le domaine de I' etat actif a condition que le potentiel 
d'electrode E est situe entre E et Ep. Le metal subit une corrosion plus ou 

rev,Mz+ /M 

moins accentuee. Pour ce cas suivant Ies circonstances le metal peut alors etre actif 
ou spontanement passif, mais cette passivite peut cesser brusquement sous 
l'influence d'une perturbation meme mineure. 

VIII.5.2 Diagramme de 
Pourbaix du fer 

Sur un tel diagramme E=f(pH) une reaction d'equilibre est toujours representee par 
une droite(a voir la figure 8). 

• Une reaction d'electrode independant du pH est representee par une verticale. 
• Une reaction d'electrode dependant du pH est representee par une oblique. 
• Une reaction d'equilibre independant du potentiel d'electrode est representee par 

une horizontale. 
Les lignes delimitent des domaines de stabilite thermodynamique d'un compose 

quelconque. Les lignes qui separent Ies domaines adjacents donnent des informations sur Ies 
reactions possibles entre Ies especes appartenant aux deux domaines adjacents. 

On distingue Ies domaines suivants: 
• domaine d'immunite: 

* le metal est thermodynamiquement inattaquable en l'absence de courant 
exterieur; 

* cet etat n'est observe en pratique que pour Ies metaux nobles; 
* par l'apport d'un courant exterieur on peut realiser cet etat pour Ies metaux 

communs(protection cathodique ); 
• domaine de passivite: 

* le metal est thermodynamiquement attaquable mais ii peut etre protege par 
un certain etat d'oxydation de la surface; 

* dans ce cas le diagramme donne seulement une indication sur la possibilite 
d'existence de la passivite; 

* une reaction quelconque, ayant une vitesse suffisante, forme un film 
protecteur et ce film forme doit avoir des proprietes physico-chimiques 
convenables pour jouer un role de protection; 

• domaine de corrosion: 
* le metal est thermodynamiquement attaquable se corrode; 
* la corrosion a lieu: 

♦ soit sur une surface homogene de point de vue chimique et 
physique; 

♦ soit sur une surface nonhomogene de point de vue 
chimique( courants locaux); 

♦ soit sur une surface nonhomogene de point de vue 
physique( courants locaux). 

Pour construire le diagramme de Pourbaix du fer ii est necessaire de considerer Ies 
reactions suivantes et Ies donnees thermodynamiques suivantes: 

Fe ~ Fe2
+ + 2e- (VIII.36) 
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E = Eo + RT 1n aFe2+ =-O~ V 
rev,Fe2+/ Fe Fe2+/ Fe 2F a ' 

Fe 
si aFe = I et a 2+ = I . Fe 

RT a 2+ 
E =E 0 +-ln-F_e_=~~v 

rev ,Fe2+ / Fe Fe2+ / Fe 2F ' a Fe 
si aFe = I et aFe 2+ = 10-6 moles/L. 

Fe(OH)2 + 2H+ <=> Fe2+ + 2H20 

lg K1 = lg a 2+ - 2 lg a + Fe H 

(VIII.37) 

(VIII.38) 

(VIII.39) 

(VIII.40) 

(VIII.41) 

Pour proteger le fer contre la corrosion ii faut deplacer le point representatif du 
systeme Fe-solution en dehors du domaine dangereux: le domaine de corrosion. 
Ainsi la protection cathodique abaisse le potentiel et le fer devient immun a la corrosion. 

L'action d'oxydant augmente la corrosion. 
L'oxygene agit comme activant ou comme passivant selon que le potentiel correspond 

au domaine de corrosion ou au domaine de passivation. 

E 

1,2 

0,8 

0,4 

0,0 

-0,4 

-0,8 

-1 ,2 

7 

degagement de 0 2 

et acidification 

Figure 8. 

14 pH 

Ces diagramme permettent de prevoir dans quelles circonstances Ies reactions de 
corrosion peuvent se produire(donc previsions thermodynamiques), mais ne permettent pas de 
prevoir la vitesse de corrosion( donc previsions cinetiques ). En consequence, ii est necessaire 
de faire des etudes cinetiques sur la corrosion. • 
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VIII.6 Facteurs 
influen~ant 
la corrosion 

VIII.6.1 lnfluence de la difference 
entre Ies deux potentiels reversibles 

E + 

Erev,c 

E' rev,c 

Ecorr 

E' rev,a 

~v~••--4-----~---~----+ 
I' corr,max Icorr,max 

I=I.=-l0 

Figure 9. 
Si Ies deux potentiels reversibles d'electrode se rapprochent alors la vitesse de 

corrosion decroît(a voir la figure 9). 

VIII.6.2 Influence de la 
resistance totale 

E + 

~v.c 

Ecorr 

Erev,a 

I' COIT lcorr 

Figure 10. 

+ 

lcorr,max 1=10=-l0 

Si la resistance totale de la pile de corrosion augmente le courant de corrosion decroît 
ou, autrement dit, la vitesse de corrosion diminue avec l'accroissement de la resistance 
totale(a voir la figure 10). 

VIII.6.3 Influence de la 
polarisabilite 

Si la reaction d'electrode partielle cathodique devient de plus en plus lente(la figure 
11) alors la polarisation cathodique devient de plus en plus difficile et, en consequence, le 
courant maximum de corrosion decroît et encore le potentiel de corrosion devient de plus en 
plus anodique(positif). 

Sila reaction d'electrode partielle anodique devient de plus en plus lente(la figure 12) 
alors la polarisation anodique devient de plus en plus difficile et, en consequence, le courant 
maximum de corrosion decroît et encore le potentiel de corrosion devient de plus en plus 
cathodique( negatif). 
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E 

En:v,c 

EcoIT 

E' COIT 

+ + 
E 

~sans 

------~--~---+ 
I' cor.max lcor,max I=I.=-Ic I' cor.max Icor,max l=l 3=-lc 

Figure 11. Figure 12. 

L'accentuation de la polarisation cathodique ou anodique(la figure 13) fait diminuer la 
vitesse de corrosion et cette accentuation peut resulter soit de l'apparition de freinages 
supplementaires des reactions partielles cathodiques ou anodiques(par l'utilisation des 
inhibiteurs cathodiques ou anodiques) soit de la reduction des portions cathodiques ou 
anodiques sur lesquelles se deroulent Ies dewc reactions d'electrode. 

VIII.6.4 Influence de 
l'agitation 

+ 
E 

sans 

E
„ 

COIT 

E .................... . 
COIT inhibiteur mixte 

E' COIT 

-+-------'---------+ 
I' cor.max Icor.max 

I=I.=-Ic 

Figure 13. 

• 

L' agitation fait passer le courant limite de la valeur I I â I; (Ies figures 14 et 15). Le 
courant de corrosion(et, en consequence, la vitesse de corrosion) croît dans tous Ies cas du fait 
de l'agitation. Mais le potentiel de corrosion 

• croît(devient plus positif ou plus cathodique) lorsque l'agitation agit sur la 
reaction cathodique; 

• decroît(devient plus negatif ou plus anodique) lorsque l'agitation agit sur la 
reaction anodique. 

Les courbes de decroissance de la concentration de l 'espece electroactive avec et sans 
convection sont differentes. En l'absence de convection, la concentration decroît 
continuellement pour s'annuler lorsque t tend vers l'infini(ou tend vers une valeur infiniment 
petite selon la geometrie de l' electrode ). En presence de convection, la decroissance de la 
concentration est moins rapide, et â partir d'un temps t1, la concentration â l'electrode devient 
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constante: on atteint un regime stationnaire(la quantite consommee par electrolyse est egale â 
celle amenee â l'electrode par diffusion dans la couche de diffusion-convection de Nemst). La 
convection permet de rendre la solution homogene jusqu'â une distance 8 de l'electrode. Cette 
distance represente l'epaisseur 8 de la couche de diffusion-convection de Nemst. Dans cette 
couche d'epaisseur 8 agit seulement la diffusion qui transporte Ies especes electroactives vers 
I' electrode et vers le volume de la solution electrolytique. 

Erev,a 

lco1T Erev,c 

E, i E 
co I COIT 

Figurel4. 

E 

solution nonagitee 

solution agitee 

VIII.6.5 Depolarisation par Ir 

+ 

E 

solution agitee 

solution nonagitee 

Erev.a 
+ 

lcolT I' COIT 

Figure 15. 

Le courant maximum de corrosion depend de la nature du metal qui subit la corrosion 
parce que la surtension de H+ sur des metaux divers est aussi assez diverse ( evidemment le 
potQfltiel reversible d'electrode et le degre de polarisation cathodique(et bien sur anodique) 
sont aussi tres differents). II en existe une dependance de pH. 
L'intersection entre la branche anodique de la courbe de polarisation du couple Mz· / M et la 
branche cathodique de la courbe de polarisation du couple 2H+ /H2 donne Ies coordonnees 
Cicorr,max, Ecorr).(â voir la figure 16) 

+ 

E 

Erev.c 

0,0 V-~-----
EcolT.2 

Eco1T.I 

Erev.a 

+ 
lco1T. I lcolT.2 I 

Figure 16. 

i:; -E 
'--'rev,c- 2H+ /H rev, , 

E =E rev,a rev,Mz+ /M 

L'influence de pH sur le processus de corrosion d'un metal actif( E 0 <O) est 
MZ+ IM 

montree dans la figure 17, le depolarisant etant le proton. La corrosion est donc diminuee au 
fur et â mesure que le pH augmente(c'est-â-dire la concentration du proton decroît). 
Pour une corrosion qui a lieu a la surface chimiquement et physiquement homogene, Ies 
metaux ayant E:z. tM >O ne subissent pas le processus de corrosion parce qu'ils ne peuvent 

pas former un potentiel mixte avec le couple 2H+ /H2 et, aussi, ils ne subissent ni la corrosion 
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avec le degagement de l'H2(la reaction globale M+zH+ ➔ n'etant pas possible parce que 
Eo > Eo ). 

M'+ IM 2H + /H2 

Les metaux alcalins(ayant le potentiel standard tres negatif) et aussi Ies metaux qui 
subissent des reactions des complexations donnent une corrosion appreciables meme dans Ies 
solutions basiques. 

VIII.6.6 Depolarisation par 0 2 

basique 

M➔Mz++ze

M=Zn,Fe,Pb 

neutre 

2fr+2e-➔H2 acide 

milieu 

Figure 17. 

E 

Le courant maximum de corrosion se trouve sur le plateau de diffusion et est 
pratiquement independant de la nature du metal qui subit la corrosion(surtout pour Ies metaux 
ayant E:,+ IM <O). Le potentiel reversible d'electrode et le degre de polarisation anodique ne 

sont pas tres importants; aussi la surtension de 0 2 sur des metaux divers n'est pas tres 
different. 

La difference Erev,c-Erev,a est plus grande lorsque la reaction cathodique est la reduction 
de I' oxygene: 

(VIIl.42) 

que la reduction du cation d 'hydrogene: 

(VIIl.43) 

C'est pourquoi l'oxygene agit comme depolarisant plus frequent que le H+(qui agit surtout 
dans des solutions acides). 

L' intersection de la branche anodique de la co urbe de polarisation du couple M 2 + / M 
avec la branche cathodique de la courbe de polarisation du couple O2,4H+/2H2O se produit, 
dans la majori te des cas, sur le plateau diffusionnel( â voir la figure 18), et c' est pourquoi la 
nature de metal qui subit la corrosion ne joue pratiquement aucun role sur la valeur du courant 
de corrosion qui est presque meme pour des divers metaux; mais la valeur du potentiel de 
corrosion est differente pour des metaux differents. L'intersection de la branche anodique de 
la courbe de polarisation du couple M 2 + / M avec la branche cathodique de la courbe de 
polarisation du couple O2,4W/2H2O donne Ies coordonnees Cicorr,max, Ecorr). 

179 
https://biblioteca-digitala.ro / https://unibuc.ro



E 

Erev.c 

Eoorr.1 

Eoorr.2 

Erev.al 

Erev.a2 

Ioorr.max I 

Figure 18. 

Erevc= E + 
' rev,O2 ,4H /2H 2O 

E -E rev,a- rev,Mz+ IM 

+ 

Dans la figure suivante(la figure 19) est montree l'influence de la concentration de 
1'02 sur la valeur du courant de corrosion. On observe que le courant de corrosion croît avec 
la concentration croissante de l'oxygene. On observe aussi l'influence de la difference entre 
Ies deux potentiels reversibles d'electrode Erev,c-Erev,a; c'est pourquoi, par exemple le Cu, ne 
peut pas etre corrode avec degagement de l 'hydrogene mais peut etre corrode dans un milieu 
qui contient I' oxygene. 

M=Zn,Fe,Pb 

c
02 

faible 

c02 grande 

M➔Mz++ze· 

M=Cu M=Ag,Hg,Au,Pt 

E" torr E 

Figure 19. 
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