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Résume : Ce mémoire de fin d’études s’inscrit dans une démarche de valorisation des 

procédés électrochimiques appliqués à la production d’hydrogène à partir de l’eau de mer, une 

ressource abondante mais complexe sur le plan physico-chimique. L’objectif principal est 

d’identifier les conditions opératoires optimales permettant d’améliorer le rendement de 

l’électrolyse, tout en réduisant la consommation énergétique et les effets indésirables liés à la 

salinité. 

L’étude a porté sur trois paramètres fondamentaux : la densité de courant, la conductivité de 

la solution et le pH du milieu. Neuf essais expérimentaux ont été menés à l’aide d’un 

dispositif d’électrolyse en courant continu, permettant d’évaluer l’effet de chaque facteur sur 

la quantité d’hydrogène produite, la stabilité des électrodes et la consommation d’énergie 

spécifique. Les résultats ont mis en évidence que des conditions proches du pH naturel 

(≈8,45), une conductivité de 45,3 mS/cm et une densité de courant modérée de 0,25 A/cm² 

offrent un bon compromis entre efficacité, sécurité et durabilité. L’association d’un anode en 

graphite et d’un cathode en acier s’est révélée pertinente. 

Cette étude constitue une base prometteuse pour l’amélioration du procédé et son intégration 

future dans des systèmes de production d’hydrogène vert, en cohérence avec les principes de 

l’économie circulaire. 

Mots-clés : Électrolyse de l’eau de mer, production d’hydrogène, optimisation expérimentale, 

densité de courant, la conductivité de la solution et le pH du milieu. 
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La transition énergétique vers des sources durables constitue aujourd’hui un enjeu stratégique 

mondial. Face à l’épuisement progressif des ressources fossiles et à l’accroissement des 

pressions environnementales, le développement d’alternatives propres et renouvelables devient 

une nécessité. L’hydrogène se distingue dans ce contexte comme un vecteur énergétique 

prometteur : sa combustion ne produit que de la vapeur d’eau, sans émission de gaz à effet de 

serre, ce qui en fait une solution attractive pour décarboner divers secteurs industriels et 

énergétiques. 

Parmi les différentes méthodes de production d’hydrogène, l’électrolyse de l’eau représente 

une voie technologique avantageuse, car elle permet une séparation propre et directe de l’eau 

en hydrogène et en oxygène par application d’un courant électrique. Toutefois, l’utilisation de 

l’eau douce dans ce procédé constitue une limite importante dans de nombreuses régions 

touchées par le stress hydrique. L’eau de mer, ressource abondante et accessible, apparaît alors 

comme une alternative pertinente. Néanmoins, sa complexité physico-chimique — notamment 

la salinité, le pH, la présence de chlorures et d’autres impuretés — engendre des défis 

techniques majeurs, affectant la stabilité des électrodes, l’efficacité de la réaction et la durabilité 

du système. 

Ce travail de recherche s’inscrit dans cette problématique. Il vise à étudier les effets de 

plusieurs paramètres opératoires sur le rendement de l’électrolyse de l’eau de mer. En 

particulier, l’influence du pH, de la conductivité et de la densité de courant est analysée de 

manière expérimentale afin d’identifier les conditions les plus favorables à la production 

d’hydrogène. L’étude s’appuie sur des mesures directes du volume de gaz produit, de la 

consommation énergétique spécifique et de la masse d’électrode consommée. 

La structure de ce mémoire est organisée comme suit : 

•  Chapitre I : Présentation des fondements théoriques de l’électrolyse de l’eau, des 

différentes technologies d’électrolyseurs, et des particularités physico-chimiques de 

l’eau de mer en tant qu’électrolyte. 

•  Chapitre II : Description détaillée du protocole expérimental adopté, des 

matériaux utilisés, et des méthodes de caractérisation des solutions testées. 

•  Chapitre III : Analyse des résultats obtenus, mise en évidence de l’effet de 

chaque paramètre sur les performances du procédé, et discussion des phénomènes 

observés. 



Introduction générale 

2 

 

•  Conclusion générale : Synthèse des apports de l’étude et perspectives de 

recherche futures dans le cadre de la valorisation de l’eau de mer pour la production 

d’hydrogène. 
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I.1 Contexte et enjeux énergétiques 

Face à l’urgence climatique et à l’épuisement progressif des énergies fossiles, l’hydrogène 

s’impose comme un vecteur énergétique stratégique dans le cadre de la transition vers des 

systèmes énergétiques durables. Élément le plus abondant de l’univers, il présente l’avantage 

d’être propre à l’utilisation, notamment lorsqu’il est produit à partir de ressources renouvelables 

via électrolyse [1]. L’hydrogène vert, obtenu par électrolyse de l’eau à l’aide d’électricité 

renouvelable, attire aujourd’hui une attention particulière en raison de son potentiel à 

décartonner des secteurs tels que l’industrie, les transports ou encore la production d’électricité 

[2]. 

Cependant, la méthode traditionnelle d’électrolyse repose sur l’eau douce, une ressource de 

plus en plus rare et inégalement répartie à l’échelle mondiale. Dans ce contexte, l’eau de mer, 

représentant plus de 96 % des ressources hydriques planétaires, constitue une alternative 

abondante, disponible et économiquement attractive [3]. Son exploitation pour la production 

d’hydrogène soulève néanmoins des défis techniques majeurs liés à sa composition complexe : 

salinité élevée, présence d’ions chlorure, formation de sous-produits nocifs tels que le chlore 

gazeux, et problèmes de corrosion accélérée des électrodes [4]. 

Ce chapitre vise à établir les fondements théoriques de l’électrolyse de l’eau de mer. Il 

présentera les principes électrochimiques clés, les types d’électrolyseurs (alcalins, PEM, 

SOEC) et les paramètres influençant la réaction. Il analysera également les matériaux et 

catalyseurs utilisés pour optimiser le procédé tout en limitant les effets de la corrosion. Enfin, 

il examinera les spécificités de l’électrolyse de l’eau de mer, ses impacts environnementaux, 

les enjeux technologiques, ainsi que le cadre réglementaire actuel. 

I.2 Principes électrochimiques de l’électrolyse 

L’électrolyse est un procédé électrochimique permettant de déclencher des réactions 

chimiques non spontanées grâce à l'apport d'un courant électrique. Appliquée à l’eau, cette 

technologie permet de décomposer la molécule d’eau (H₂O) en ses deux composants gazeux : 

le dihydrogène (H₂) et le dioxygène (O₂). Cette réaction de dissociation est connue depuis le 

début du XIXe siècle. En effet, la première électrolyse documentée de l’eau a été réalisée le 2 

mai 1800 par William Nicholson et Sir Anthony Carlisle [5]. Ces deux chercheurs, en 

immergeant deux électrodes reliées à une source électrique dans de l’eau, ont observé la 

formation de bulles gazeuses sur chaque électrode : du dihydrogène à la cathode et du dioxygène 
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à l’anode. Toutefois, certaines sources historiques suggèrent que l’électrolyse de l’eau aurait pu 

être observée dès 1789 [6]. Le système électrolytique repose sur trois composants essentiels : 

1. L’électrolyte, qui assure la conduction des ions entre les deux électrodes. Dans 

l’électrolyse de l’eau, il s’agit généralement d’une solution contenant des ions pour 

faciliter la conduction électrique [7]. 

2. Les électrodes, qui permettent les réactions d’oxydation et de réduction. Les 

matériaux utilisés pour les électrodes influencent fortement l’efficacité du processus, 

en particulier dans des environnements complexes comme l’eau de mer [8]. 

3. Une source de courant électrique, qui fournit l’énergie nécessaire à la séparation des 

liaisons chimiques de la molécule d’eau [1]. 

  

Figure I.1 : Cellule d’électrolyse de l’eau [7]. 

I.3 Réactions anodiques et cathodiques 

Le processus d’électrolyse de l’eau repose sur la dissociation de la molécule d’eau en ses 

constituants élémentaires : le dihydrogène (H₂) et le dioxygène (O₂). Cette transformation 

s’effectue via deux demi-réactions complémentaires, se déroulant respectivement à la cathode 

et à l’anode. Les réactions évoluent légèrement en fonction de la nature de l’électrolyte.   

� En milieu basique on distingue : 

À la cathode, se produit la réaction de réduction suivante : 

2�₂�	(�) 	+ 	2
⁻	 → 	�₂	(
) 	+ 	2��⁻ 
À l’anode, la réaction d’oxydation est donnée par : 

2��⁻	 → 	�₂	(
) 	+ 	2�⁺	 + 	4
⁻ 
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� En milieu acide on distingue : 

À la cathode, se produit la réaction de réduction suivante : 

2�⁺	 + 	2
⁻	 → 	�₂ 
À l’anode, la réaction d’oxydation est donnée par : 

2�₂�	 → 	2��	 + 	2�⁺	 + 	2
⁻ 
Puis :  

2��	 → 	�₂�	 + 	½	�₂ 
I.4 Les différentes technologies d’électrolyseurs [8] 

I.4.1 Electrolyseurs alcalins 

I.4.1.1 Principe 

L’électrolyse alcaline est la technologie la plus répandue pour la production d’hydrogène 

électrolytique mais également pour la production de nombreux composés chimiques dont le 

chlore. Elle bénéficie ainsi d’une très grande maturité industrielle. Dans un électrolyseur à 

technologie alcaline, l’électrolyte est une solution aqueuse d’hydroxyde de potassium (KOH). 

La conduction ionique est alors assurée par les ions hydroxyde (OH-) et potassium (K+). Les 

réactions anodiques et cathodiques sont décrites ci-dessous : 

A l’anode : 2 OH- → ½ O2 + H2O + 2 e- 

A la cathode : 2 H2 + 2 e- → H2 + 2 OH- 

La figure ci-après illustre de manière schématique l’électrolyse alcaline. 

 

Figure I.2 : Principe de l'électrolyse alcaline [9]. 
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I.4.1.2 Les matériaux 

L’anode est généralement en nickel ou en acier doux. Un dépôt surfacique catalytique est 

utilisé pour réduire les surtensions cathodiques. Il est constitué d’alliages de Nickel (Nickel-

Soufre, Nickel de Raney, Nickel-Zinc) ou d’oxydes métalliques (alliages de Fer, Cobalt et 

Tungstène). En 2002, de nombreuses recherches ont encore lieu pour développer de nouveaux 

alliages de Nickel. Les alliages associés aux métaux de transition tels que : Al, Zn, Fe, Co, Cr 

et Mo sont présentés comme les plus prometteurs.  

La cathode est en acier nickelé ou en nickel massif. Le dépôt catalytique est un alliage Ni-

Co avec une structure spinelle. Le diaphragme apparaît comme un élément clé des 

électrolyseurs alcalins au même titre que les électrodes. Jusqu’au milieu des années 90, le 

matériau le plus utilisé pour constituer le diaphragme est l’amiante. Les problèmes de santé 

relatifs à l’amiante ont conduit au développement de matériaux de substitution. La Zircone était 

proposée mais non compatible avec une utilisation industrielle en raison de son coût élevé. 

Aujourd’hui, le matériau de base des diaphragmes semble être le nickel, sous formes d’oxydes. 

On peut également noter l’emploi de membranes alcalines telles que IMET® (Inorganic 

Membrane Electrolysis Technology) proposées par "Hydrogen Systems". La pression 

d’utilisation de tels systèmes est de 4 à 30 bar pour une consommation spécifique de 4,2 

kWh/Nm3. Les débits d’hydrogène sont dans la gamme 1 à 60 Nm3/h. 

L’électrolyte est généralement constitué d’une solution aqueuse d’hydroxyde de potassium 

(KOH). Sa concentration massique est déterminée afin que l’électrolyte présente une 

conductivité maximale à la température de fonctionnement de l’électrolyseur. On peut ainsi 

noter les concentrations typiques suivantes : 

•  25% en masse pour une température de 80 à 90°C ; 

•  30-35% à 120°C ; 

•  40% à 160°C. 

Les solutions de potasse sont préférées aux solutions de soude car elles présentent une 

meilleure conductivité à une température donnée. L’électrolyte doit présenter des 

concentrations en chlorures et en sulfates inférieures à 0,01 % en masse car ces composés 

détruisent la protection par nickelage ou le Nickel massif des anodes. 

I.4.1.3 Caractéristiques de fonctionnement 

Actuellement, les électrolyseurs à technologie alcaline commercialement disponibles ont des 

températures de fonctionnement comprises entre 80 et 90 °C. Pour des températures de 

fonctionnement supérieures, on parle d’électrolyse alcaline dite avancée. Dans les années 90, 
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la technologie alcaline dite avancée avait une température de fonctionnement d’au plus 180°C. 

Au-delà, la tenue mécanique et chimique des matériaux n’est pas suffisante. Il faut également 

noter que de tels niveaux de températures en technologie alcaline avancée nécessitent un 

fonctionnement sous pression. Cette technologie n’a véritablement pas pu être développée 

commercialement notamment à cause de la mauvaise tenue des matériaux à ce niveau de 

température. 

La pression de fonctionnement de la plupart des électrolyseurs industriels à technologie 

alcaline s’échelonne de 1 jusqu’à environ 30 bar (absolus). Une unité de compression est ainsi 

nécessaire en sortie d’électrolyseur si l’on veut stocker l’hydrogène produit à plus haute 

pression. Un fonctionnement à une pression plus élevée permettrait de s’affranchir de cet organe 

de compression. Des recherches sont actuellement en cours pour optimiser la filière de 

production d’hydrogène électrolytique (optimisation des électrolyseurs notamment en 

technologie alcaline ; adaptation des auxiliaires à la technologie ; stockage à haute pression de 

l’hydrogène produit ; stockage de l’oxygène produit). Le développement d’électrolyseurs à 

technologie alcaline fonctionnant sous pression (30 bar) est actuellement mené par MTU 

Friedrickshafe GmbH. Cette étude devra conduire d’ici septembre 2006 à un prototype d’une 

puissance de l’ordre du MW et avec un objectif de prix inférieur à 500 €/kW installé. 

Finalement, les électrolyseurs à technologie alcaline présentent une gamme de puissance allant 

du kW au MW. Les températures de fonctionnement sont généralement incluses dans 

l’intervalle 80- 90°C pour des pressions inférieures à 30 bar. Les rendements énergétiques de 

tels électrolyseurs sont de l’ordre de 75 à 90 %, pour une durée de vie supérieure à 80 000 

heures de fonctionnement, pouvant même aller jusqu’à 160 000 heures (soit environ 18 ans). 

I.4.2 Electrolyseurs PEM 

I.4.2.1 Principe 

Le principe de fonctionnement d’un électrolyseur PEM (Proton Exchange Membrane) est 

fondé sur le même concept qu’une pile à combustible PEM. La principale caractéristique de 

l’électrolyseur PEM est son électrolyte solide, constitué d’une membrane polymère. Il assure 

ainsi la conduction des ions hydronium (H3O+) produits à l’anode et permet la séparation des 

gaz produits (H2 et O2), selon les réactions ci-dessous : 

A l’anode: 3	���	 → 	½	��	 + 	2	����	 + 	2	
� 

A la cathode: 2	����	 + 	2	
�	 → 	��	 + 	2	��� 

Le principe de l’électrolyse PEM est décrit schématiquement par la figure ci-après. 
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Les performances de l’électrolyseur PEM dépendent essentiellement des caractéristiques de 

la membrane et des catalyseurs utilisés. Ces deux composants constituent encore aujourd’hui 

les principaux verrous technologiques de l’électrolyse PEM. 

 

Figure I.3 : Principe schématique de l'électrolyse PEM.  

I.4.2.2 Les matériaux 

L’anode est constituée d’un composite graphite-PTFE collé à un treillis métallique en laiton, 

le collecteur de courant étant composé pour sa part de titane. Le catalyseur est constitué 

d’oxydes de métaux nobles à base de ruthénium (Ru) et d’iridium (Ir). 

La cathode est constituée de graphite poreux avec un dépôt catalytique de platine ou d’oxyde 

métallique. Mais le coût du platine étant élevé, les recherches actuelles visent à remplacer ce 

catalyseur.  

L’électrolyte de l’électrolyseur PEM joue à la fois le rôle de conducteur protonique et de 

diaphragme. Il est constitué d’une membrane composée de fluoropolymère solide comprenant 

des groupements acides sulfoniques (SO3H). Ces groupes se transforment aisément en leur base 

conjuguée, selon la réaction suivante, sous l’action d’un champ électrique : 

���	 + 	����	 → 	����	 + 	���� 

La membrane joue donc le rôle d’un conducteur protonique puisque la migration des ions H+ 

est assurée par la transformation des groupements sulfoniques en ions	����. Elle nécessite d’être 

constamment humidifiée sous peine de voir sa conductivité diminuer. 
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Actuellement, la membrane la plus utilisée est la membrane dite nafion commercialisée par 

Dupont de Nemours. De nombreuses recherches sont en cours afin de trouver un matériau de 

substitution au nafion en raison de son prix élevé. 

I.4.2.3 Caractéristiques de fonctionnement 

Les températures pratiques de fonctionnement varient entre 80 et 120°C pour des pressions 

comprises entre 0,1 et 0,7 MPa (surfaces d’électrodes jusqu’à 2500 cm²). La Figure ci-après 

montre que des rendements de plus de 90% peuvent être atteints pour un électrolyseur PEM en 

développement dans le cadre du programme WE-NET. Les objectifs de développement de ce 

programme sont d’atteindre les conditions opératoires suivantes : 

•  Température = 80°C 

•  Pression = 0,7 MPa 

•  Surface d’électrode = 2500 cm² 

•  Rendement ³ 90% (par rapport au PCI de l’H2) 

•  Densité de courant : 1A/cm² 

Travailler à une pression suffisante (> 1 MPa) permettrait de s’affranchir d’au moins un étage 

(voire de l’unité entière) de compression en sortie d’électrolyseur, ce qui conduirait à diminuer 

considérablement les coûts des systèmes PEM. 

 

Figure I.4 : Evolution du rendement en fonction de la température d’un électrolyseur PEM 

[9]. 

Les électrolyseurs PEM commercialisés par Proton Energy Systems présentent des densités 

de courant de 1,2 A/cm² avec une surface de 929 cm². Les surfaces commercialisées sont de 28, 
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93 et 929 cm². Des tests de durée de vie de 60 000 heures avec un bon comportement des 

électrolyseurs PEM sont annoncés. 

I.4.3 Electrolyseurs à haute température 

I.4.3.1 Principe 

Le principe de l’électrolyse à haute température repose sur la décomposition des molécules 

d’eau sous forme vapeur au niveau de la cathode. Cette décomposition dépend alors de la nature 

de l’électrolyte. Celui-ci peut assurer soit une conduction protonique soit une conduction d’ions 

superoxydes	���. Les réactions mises en jeu au niveau des électrodes sont décrites ci-dessous 

en fonction du type d’électrolyte : 

� Electrolyte à conduction d’ions superoxydes : 

à l’anode : 2	���	 → 	��	 + 	4	
� 

à la cathode :	2	���	 + 	4	
�	 → 	2	���	 + 	2	�� 

� Electrolyte à conduction protonique : 

à l’anode : 2	���		 → 	4	��	 + 	��	 + 	4	
� 

à la cathode :	4	�� 	+ 	4	
�	 → 	2	�� 

 

Figure I.5 : Principe de l'électrolyse à haute température selon le type d'électrolyte [9]. 

D’un point de vue thermodynamique, l’électrolyse de l’eau à haute température est plus 

intéressante car l’énergie d’électrolyse est apportée à la fois par la chaleur et l’électricité. Le 

principal avantage de ce type d’électrolyse est que la majeure partie de l’énergie d’électrolyse 

est apportée par la chaleur qui est beaucoup moins chère que l’électricité. D’un point de vue 

cinétique, l’augmentation de température permet de diminuer l’ensemble des surtensions 

d’électrodes et donc de diminuer la consommation d’énergie électrique. 
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I.4.3.2 Les matériaux 

L’anode est constituée soit de manganites soit de chromites de lanthane, avec comme 

catalyseur du nickel de Cermet (Ni+ZrO2). 

La cathode est constituée de billes de nickel cofritté ou de cobalt voire de nickel de Cermet. 

L’emploi de cobalt est limité en raison de sa trop grande réactivité. Des oxydes mixtes de 

structures perovskites La-xSrxMO3-d (M : Mn, Co) sont également utilisés. Les catalyseurs 

employés à la cathode sont à base d’oxyde de cérium. 

Il existe deux types d’électrolyte, les électrolytes à conduction d’ions superoxydes et ceux à 

conduction protonique. Dans le cas de l’électrolyte à conduction d’ions superoxydes, on utilise 

une céramique en zircone. Concernant l’électrolyte à conduction protonique, on utilise les 

oxydes de cérium et de zircone. L’emploi de matériaux céramiques pour l’électrolyte présente 

certains avantages tels que l’absence de corrosion mais la fragilité des matériaux céramiques 

limite la taille des cellules d’électrolyse envisageables. 

I.4.3.3 Caractéristiques de fonctionnement 

L’électrolyse à haute température s’effectue dans une gamme de températures qui varient 

entre 700 et 1000 °C. La tension d’une cellule varie entre 0,8 et 0,9 V à courant nul, au lieu 

d’environ 1,25 V (à 70 °C) pour l’électrolyse alcaline. Au niveau du coeur de l’électrolyseur, 

l’énergie nécessaire à la production d’1 Nm3 d’hydrogène est comprise entre 3 et 3,5 kWh ; le 

rendement énergétique est compris entre 80 et 90 %. 

Tableau I.1 : Les avantages et les inconvénients des différentes technologies d’électrolyse 

de l’eau [10]. 

 
Electrolyse alcaline Electrolyse PEM 

Electrolyse à haute 

température 

Avantages 

 

- Technologie 

mature 

- Catalyseur non 

noble 

- Stack au niveau du 

MW 

 

- Réponse rapide aux 

variations de charge 

- Compacité du système 

(fonctionnement à 

fortes densités de 

courant) 

- Haute pureté des gaz 

produits 

- Durabilité 

- Rendement électrique 

élevé 

- Diminution des coûts 

d’électricité nécessaire 

- Fonctionnement à 

haute 

pression 

-Catalyseur non noble 

- Compacité du système 
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-Fonctionnement à 

haute pression 

(fonctionnement à fortes 

densités de courant) 

Inconvénients 

 

- Faibles densités de 

courant 

- Faible pureté des 

gaz à cause de la 

perméation à travers 

le diaphragme 

- Systèmes non 

compacts à cause de 

l’utilisation d’un 

électrolyte liquide 

- Faibles pressions 

de 

fonctionnement 

- Délai de réponse 

lors de variations de 

régime 

 

- Environnement très 

oxydant qui limite 

l'éventail de matériaux 

potentiellement 

utilisables 

- Coût des catalyseurs 

(métaux nobles), de 

l’électrolyte solide, des 

plaques bipolaires et 

des 

collecteurs de courant 

en 

titane 

- Stack inférieur au 

MW 

- Développement à 

l’échelle du laboratoire 

- Durabilité 

 

I.5 Aspects thermodynamiques de l’électrolyse de l’eau 

I.5.1 Réaction globale et énergie requise 

L'électrolyse est une réaction endothermique non spontanée (∆G > 0), ce qui signifie qu'elle 

nécessite un apport externe d'énergie pour se produire, qu'il soit sous forme électrique ou 

thermique.  

En supposant, pour le moment, que la réaction soit réversible, l'énergie requise pour ce 

processus correspond à la variation d'enthalpie entre les produits et les réactifs, et peut être 

calculée selon la relation thermodynamique suivante [11] : 

∆�	 = 	∆�	 + 	�	 ∗ 	∆�	   (Equation I.1) 

∆H : variation d'enthalpie entre les produits et les réactifs. C'est l'énergie totale à fournir 

au système [J] ; 

∆G : variation de l'énergie libre de Gibbs [J] ; 

T : température à laquelle se déroule la réaction [K] ; 
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∆S : variation d'entropie entre les produits et les réactifs [J/K]. 

L'énergie requise pour le processus (∆H) provient soit d'une origine thermique (T * ∆S), soit 

d'une origine électrique (∆G).  

Dans des conditions standards (25 °C et 1 bar de pression), les valeurs thermodynamiques de 

ces paramètres sont les suivantes [11] : 

∆H⁰ = 285,88 [kJ/mol] 

∆G⁰ = 237,23 [kJ/mol] 

T∆S⁰ = 48,65 [kJ/mol] 

En utilisant ces valeurs, la réaction globale de l’électrolyse de l’eau peut être décrite par 

l’équation suivante : 

�₂�	 + 	É�
�� !�!�é	(237,2	%&/()�) 	+ 	*ℎ,�
- 	(48,6	%&/()�) 	→ 	�₂	 + 	½	�₂ 
Cette équation illustre comment une mole d'eau se décompose en hydrogène et oxygène sous 

l'effet d'un apport d'énergie électrique et thermique.  

Sur la figure I.6, il est possible d'observer la tendance de chaque terme de l'équation en 

fonction de la température de fonctionnement.  

 

Figure I.6 : Demande énergétique pour l'électrolyse [12]. 

La demande d'énergie électrique ∆G diminue à mesure que la température T augmente. Elle 

devient plus importante après le changement d'état de l'eau (100 °C), c'est-à-dire lorsque 
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l'électrolyse se fait avec de la vapeur : à partir du graphique, la modification la plus significative 

de ∆H et T∆S survient lors de l'évaporation de l'eau. La pression, en revanche, n'influence pas 

de manière significative l'énergie totale requise pour le processus (∆H). 

I.5.2 Tensions caractéristiques 

Grâce à la constante de Faraday (96 485,33 C/mol), il est possible de relier l'enthalpie et 

l'énergie libre de Gibbs de la réaction à un voltage d'équilibre thermodynamique spécifique : 

I.5.2.1 Tension minimale théorique : Tension réversible  

La tension réversible représente le potentiel minimal qu’il faut appliquer entre l’anode et la 

cathode pour initier l’électrolyse dans des conditions standard (25 °C, 1 bar), sans perte ni 

apport de chaleur. Elle est directement liée à l’énergie libre de Gibbs [11]: 

0123 	= 	 ∆4⁰
(5	∗	6)	 (Equation I.2) 

z : nombre d'électrons transférés pendant l'électrolyse (dans ce cas, 2 électrons) ; 

F : constante de Faraday (96 486 [C/mol]). 

Dans des conditions standards, on obtient : 

0123 	= ∆4789° 		
(�	×	6)	 	=

��<,��	
�×=>	?@A,�� ≈ 	1,23	D      (Equation I.3) 

Lorsque les conditions de fonctionnement ne sont pas standard, le potentiel réversible est 

calculé à l'aide de l'équation de Nernst [13]: 

0123 =	0123° 	+ EF	×G
	5	×6H 	∗ ln KLMN7×MO7

PO₂N
Q			(Equation I.4) 

R : constante universelle des gaz parfaits (8,314 [J/kmol]) ; 

,R₂S : Activité de l'eau. 

PU7 = PV7 = P(Pa) : Pressions partielles des produits de la réaction ; 

d’où 

0123 = 0123° 	+ �×F×G
	?×6 ln X −	 F×G

	�×6 ln ,R₂S		(Equation I.5) 

Cette tension de décomposition réversible (0123° )	s’établit à 1,229 V dans les conditions 

normales. 

À température ambiante (20 °C), on a [13]: 

0123 = 1,233 + 0,043 log X  (Equation I.6) 

Un accroissement de pression augmente la tension de décomposition réversible,  

mais, en pratique, le fonctionnement irréversible des électrolyseurs industriels a pour effet 
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de réduire la tension de cellule effective à densité de courant et température constantes  

(figure I.7) lorsque la pression augmente. 

 

Figure I.7 : Influence de la pression sur les caractéristiques de fonctionnement de 

l’électrolyseur [14]. 

I.5.2.2 Tension pratique minimale : Tension thermoneutre 

L'électrolyse peut avoir lieu en conditions adiabatiques, auquel cas l'énergie requise (∆H) est 

uniquement fournie par le courant électrique. Comme pour la tension réversible, la variation 

d'enthalpie permet de définir le potentiel dit thermoneutre 0]^ [12] : 

0]^ 	= 	 ∆R⁰
(5	∗	6)	  (Equation I.7) 

Cette tension correspond à l’apport d’énergie entièrement par voie électrique, en l’absence 

de source de chaleur externe. Elle est donc généralement utilisée comme référence pratique 

pour le fonctionnement d’un électrolyseur en conditions adiabatiques. 

Dans des conditions standards, on obtient : 

0]^ 	= ∆R789°
(5	×	6) =

�@A,@@
�×=>	?@A,�� ≈ 	1,48	D  (Equation I.8) 

La tension minimale pour initier la réaction est donc de 1,23 V, mais pour fournir l'enthalpie 

totale de la réaction, il faut au moins 1,48 V. Lorsque la cellule fonctionne entre 1,23 et 1,48 V, 

elle absorbe de la chaleur ambiante pour satisfaire les besoins énergétiques. Au-dessus de 1,48 

V, l'énergie supplémentaire est dissipée sous forme de chaleur en raison du terme entropique 

de la réaction.  
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Dans des conditions standards, la tension thermoneutre est de 1,48 V. La différence entre la 

tension thermoneutre et la tension réversible est appelée surtension thermique ou entropique, et 

représente la surtension minimale par rapport à la tension réversible devant être appliquée à la 

cellule pour initier la dissociation de l'eau. Dans des conditions standards, ce potentiel est de 

0,25 V [12]. 

Dans la figure 1.8, on montre la variation de la tension thermoneutre et du potentiel standard 

avec la température.  

Comme on peut l'observer, la tension thermoneutre reste globalement constante (sauf au point 

de changement de phase de l'eau), car l'énergie électrique est complétée par l'énergie thermique 

fournie par l'augmentation de température. 

Trois zones sont identifiées sur la figure : 

- Zone 1 : à une température et une pression données, la tension appliquée est supérieure à la 

tension thermoneutre : l'électrolyse se produit avec un excès d'énergie, qui est dégradé en 

chaleur et doit être évacué par un système de refroidissement. 

- Zone 2 : la tension appliquée se situe entre le potentiel réversible et le potentiel 

thermoneutre. L'énergie thermique fournie doit compenser la différence entre Utn et Urev. 

- Zone 3 : la tension appliquée est inférieure au potentiel réversible, l'électrolyse ne peut donc 

pas avoir lieu. 

 

Figure I.8 : Tension théorique de la cellule [12]. 
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I.6 Cinétique de l’électrolyse de l’eau 

I.6.1 Tension appliquée et pertes irréversibles 

En pratique, la tension appliquée à la cellule d’électrolyse est toujours supérieure à la tension 

réversible. En effet, plusieurs phénomènes d'irréversibilité viennent s’ajouter, tels que les 

surtensions anodique et cathodique ainsi que la résistance ohmique interne de la cellule. 

Cette tension pratique s’exprime ainsi : 

0	 = 	_123 	+ 	`P 	+ 	`a 	+ 	bc ∗ 	d   (Equation I.9) 

Où : 

_123: Tension réversible (V), 

`P : Surtension anodique (V), 

	`a 	 : Surtension cathodique (V), 

I : intensité du courant dans la cellule (A), 

bc: Résistance globale de la cellule (Ω), englobant les résistances électroniques et 

ioniques des électrodes, de la membrane, et de l’électrolyte. 

La figure I.9 présente un exemple de répartition de la tension en fonction de la 

densité de courant. 

 

Figure I.9 : Exemple de décomposition d’une courbe caractéristique tension-densité 

de courant pour une cellule d’électrolyse de l’eau [14]. 
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I.6.2 Types de résistances dans une cellule 

On distingue principalement trois types de résistances dans une cellule d’électrolyse : 

1. Résistances électrochimiques : Ce sont les surtensions nécessaires pour surmonter les 

barrières d'activation lors de la production d'hydrogène à la cathode et d'oxygène à l'anode. 

2. Résistances de transport : Elles incluent les résistances au déplacement des ions, les 

résistances physiques liées à la formation de bulles de gaz (H₂ et O₂) sur les électrodes, les 

résistances intrinsèques de la membrane et du bain électrolytique. 

3. Résistances électriques : Décrites par la loi d’Ohm : 

b	 = 	 e
(f	∗	g)		   (Equation I.10) 

Où : 

L est la longueur du conducteur,  

κ la conductivité spécifique,  

S la section du conducteur. 

I.6.3 Loi de Faraday 

La loi de Faraday établit la relation entre les espèces moléculaires (débit molaire) des produits 

et des réactifs, et les espèces chargées (débit de courant) des électrons et des ions. La formule 

est la suivante : 

hi 	= 	j
(5k	∗	6)		  (Equation I.11) 

hi : Débit molaire [mol/s] de l'espèce chimique i, pour les réactifs et les produits ; 

li : Nombre de charges de l'espèce chimique i, soit le nombre d'électrons impliqués dans 

la réaction d'oxydoréduction ; 

F : Constante de Faraday égale à 96 478 [C/mol]. 

I.6.4 Rendement de l’électrolyse 

I.6.4.1 Rendement énergétique 

Le rendement énergétique global d’un électrolyseur est défini par le rapport entre l’énergie 

théorique requise (m]) et l’énergie réelle consommée (m1) pour électrolyser une certaine 

quantité de matière : 

n	 = 	op
oq

  (Equation I.12) 

Avec : 

m1 = 	0	 ∗ 	d	 ∗ 	�   (Equation I.13) 
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Où : 

U est la tension appliquée (V), 

I le courant électrique (A), 

t le temps de fonctionnement (s). 

L’énergie théorique m]	peut être calculée à partir de la tension réversible _123 ou de la 

tension thermo-neutre _]r : 

m] 	= 	_123 	 ∗ 	0	 ∗ 	� = 	_]r 	 ∗ 	0	 ∗ 	�  (Equation I.14) 

Le rendement de la réaction d’électrolyse se décline ainsi : 

� Rendement énergétique : 

ns4	 =	 tquvw 		      (Equation I.15) 

 

� Rendement enthalpique : 

nsR	 =	tpx
w     (Equation I.16) 

I.6.4.2 Rendement faradique 

Le rendement faradique, noté	n6, mesure l’efficacité de conversion coulombique lors des 

processus électrochimiques aux interfaces. Il dépend de la densité de courant j et s’exprime 

comme suit : 

n6 =	 (�6	∗	6O7)
y 		    (Equation I.17) 

Généralement, le rendement faradique est proche de 1. Cependant, dans le cas de l’électrolyse 

de l’eau, des fuites de gaz (hydrogène et oxygène) à travers les séparateurs peuvent se produire. 

Ce phénomène, appelé cross-over, permet à l’hydrogène de migrer vers l’anode et à l’oxygène 

vers la cathode, entraînant ainsi une recombinaison pour reformer de l’eau, ce qui diminue 

l’efficacité faradique. 
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Dans ce chapitre, nous présentons l’étude expérimentale réalisée dans le cadre de 

l’optimisation de la production d’hydrogène par électrolyse de l’eau de mer. L’objectif principal 

est d’identifier les paramètres opératoires ayant une influence significative sur le rendement du 

processus, notamment la conductivité électrique de la solution, le type de matériau électrode, 

la distance entre les électrodes, ainsi que la tension appliquée. 

L’approche adoptée consiste à effectuer une série d’essais contrôlés, en faisant varier un 

paramètre à la fois tout en maintenant les autres constants. Cette méthode permet d’évaluer 

précisément l’impact de chaque facteur sur la quantité d’hydrogène générée. 

II.1 Spécificités de l’électrolyse de l’eau de mer 

L’électrolyse de l’eau de mer pose des défis particuliers en raison de sa composition chimique 

complexe et de ses propriétés physico-chimiques spécifiques. Contrairement à l’eau purifiée, 

l’eau de mer contient de nombreux ions dissous qui déclenchent des réactions secondaires 

indésirables, accélèrent la corrosion des électrodes et compliquent le contrôle des produits 

générés. Ces phénomènes influencent négativement l’efficacité énergétique du procédé, la 

durée de vie des matériaux, ainsi que la pureté des gaz produits [15]. 

II.1.1 Composition chimique de l’eau de mer 

L’eau de mer est une solution saline complexe contenant en moyenne 35 grammes de sels 

dissous par kilogramme d’eau, soit une salinité de 35 ‰ [16]. Cette salinité est principalement 

due à six ions majeurs qui représentent ensemble plus de 99 % des sels dissous. Ces ions sont 

présents sous différentes formes chimiques, selon les conditions physico-chimiques du milieu. 

Tableau II.1 : Composition ionique moyenne de l’eau de mer [17] 

Ion Concentration (g/kg) Forme chimique dominante 

Chlore (Cl⁻) 18,9 - 19,4 NaCl, MgCl₂ 

Sodium (Na⁺) 10,5 - 10,8 MgSO₄, CaSO₄ 

Sulfate (SO₄²⁻) 2,6 - 2,7 MgSO₄, CaSO₄ 

Magnésium (Mg²⁺) 1,29 - 1,3 MgCl₂, MgSO₄ 

Calcium (Ca²⁺) 0,41 - 0,42 CaSO₄, CaCO₃ 

Potassium (K⁺) 0,39 - 0,4 KCl 

Malgré une stabilité générale dans la proportion relative de ces ions (principe de constance 

des proportions de Forchhammer), des variations régionales sont observées. Ces écarts 

proviennent de plusieurs facteurs tels que les apports d’eau douce par les rivières, qui diminuent 

la salinité locale, ou encore une forte évaporation, qui l’augmente, comme c’est le cas en mer 
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Rouge (salinité >40 ‰). La fonte des glaces polaires contribue également à diluer les sels 

dissous dans les régions arctiques et antarctiques [16]. 

En plus des ions majeurs, l’eau de mer contient une fraction de 0,8 % de sels constituée 

d’éléments traces. Ces composés mineurs, bien que présents à de faibles concentrations, jouent 

un rôle important dans les processus biologiques et chimiques marins. On y trouve notamment 

le brome (0,065 g/kg), qui entre dans la formation de composés organobromés, le strontium 

(0,008 g/kg), incorporé dans les structures calcaires de certains organismes marins, et le bore 

(0,004 g/kg), qui contribue au système tampon carbonate-borate [18, 19]. 

II.1.2 Propriétés physico-chimiques de l’eau de mer 

L’eau de mer présente plusieurs propriétés physico-chimiques qui influencent directement 

les performances du procédé électrochimique. 

II.1.2.1 Alcalinité 

L’alcalinité correspond à la capacité de l’eau de mer à neutraliser les acides. Elle dépend 

principalement de la présence des ions carbonate (CO₃²⁻), bicarbonate (HCO₃⁻) et borate 

(B(OH)₄⁻). Ces espèces assurent la régulation du pH et atténuent les effets de l’acidification 

océanique. En milieu marin, l’alcalinité totale est généralement comprise entre 2,3 et 2,5 

mmol/kg [20]. 

II.1.2.2 Conductivité 

La conductivité électrique de l’eau de mer est particulièrement élevée, avec une valeur 

typique d’environ 50 000 µS/cm à 20 °C. Cette caractéristique résulte principalement de sa forte 

concentration en ions dissous, notamment les chlorures, sulfates, sodium, magnésium et autres 

espèces majeures [21]. La conductivité est essentiellement déterminée par la salinité, mais elle 

varie également avec la température, qui augmente la mobilité ionique, et avec la pression, qui 

modifie légèrement la densité du milieu. Ces dépendances sont décrites avec précision par les 

équations du système TEOS-10, reconnu internationalement comme standard pour le calcul des 

propriétés thermodynamiques de l’eau de mer [16]. 

À 25 °C, la conductivité moyenne est estimée à environ 4,0 ± 0,5 S/m [22]. Cette valeur 

élevée est un avantage pour les applications électrochimiques, car elle permet un transport 

efficace du courant à travers l’électrolyte. Toutefois, elle favorise également l’émergence de 

réactions secondaires indésirables. L’une des principales préoccupations est l’oxydation des 

ions chlorure (Cl⁻), qui conduit à la formation de chlore gazeux (Cl₂), un gaz toxique et corrosif. 

Par ailleurs, la précipitation d’hydroxydes métalliques, tels que l’hydroxyde de magnésium 
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(Mg(OH)₂), peut s’accumuler sur les électrodes, réduisant leur efficacité et nécessitant des 

opérations de nettoyage fréquentes [20]. 

II.11.2.3 pH 

Le pH moyen de l’eau de mer est de 8,2, avec une plage de variation allant de 7,5 à 8,4. Il est 

fortement influencé par le système carbonate-borate. Une augmentation de la température a 

pour effet de diminuer légèrement le pH : une hausse de 1 °C entraîne une baisse de 0,0109 

unité [23]. 

II.1.2.4 Viscosité 

La viscosité dynamique de l’eau de mer est de l’ordre de 1,05 × 10⁻³ Pa·s à 25 °C. Elle est 

légèrement supérieure à celle de l’eau pure, principalement à cause de la salinité. La viscosité 

diminue avec la température, mais augmente avec la concentration ionique, selon l’équation 

empirique suivante : 

�	 = 	 �		(1	 + 	
	√�	 + 	��)       (Equation II.1) 

Dans cette équation, η0 représente la viscosité du solvant pur, C’est la concentration du soluté, 

et A et B sont des coefficients qui dépendent du soluté [21]. Selon la nature des ions, le 

coefficient B peut prendre des valeurs positives ou négatives, ce qui peut rendre le solvant plus 

ou moins fluide. Les ions qui ont tendance à former des complexes ioniques peuvent augmenter 

la viscosité du solvant.  

II.1.2.5 Densité 

La densité de l’eau de mer varie généralement entre 1,025 et 1,028 kg/L. Elle dépend de la 

salinité, de la température et de la pression. Sous forte pression et à basse température (2 à 4 

°C), la densité atteint un maximum, ce qui a un impact direct sur la stratification verticale des 

océans [24]. 

II.1.2.6 Turbidité 

La turbidité correspond à la présence de particules en suspension dans l’eau, qu’elles soient 

d’origine minérale, organique ou biologique. Elle est généralement exprimée en unités 

néphélométriques de turbidité (uTN), une mesure optique basée sur la diffusion de la lumière. 

Cette turbidité peut provenir de particules fines visibles à l’œil nu, de substances colloïdales ou 

dissoutes, ou encore d’une forte densité d’organismes planctoniques. 

La mesure de la turbidité permet d’évaluer la transparence de l’eau, un paramètre influencé 

par la concentration, la taille et la composition des particules présentes, ainsi que par les 

caractéristiques physico-chimiques du milieu aquatique [25]. Elle joue un rôle essentiel dans la 

régulation de la pénétration de la lumière dans la colonne d’eau, conditionnant ainsi l’intensité 
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des processus photosynthétiques. Par conséquent, la turbidité affecte directement la 

productivité primaire et la dynamique des écosystèmes marins [16]. 

II.1.2.7 Masse volumique 

La masse volumique moyenne de l’eau de mer est d’environ 1025 kg/m³. Elle évolue en 

fonction de la température, de la salinité et de la pression. Le système TEOS-10 permet de 

modéliser cette propriété de manière précise en milieu océanique [26]. 

II.1.3 Impact de la composition chimique de l’eau de mer sur l’électrolyse 

L’électrolyse de l’eau de mer est profondément influencée par sa composition chimique, qui 

modifie les réactions électrochimiques attendues et engendre des limitations techniques 

importantes [15, 10]. La présence élevée d’ions chlorure (Cl⁻), à raison d’environ 19 g/L, est 

l’un des principaux facteurs limitants. En effet, ces ions s’oxydent préférentiellement à l’anode 

selon la réaction : 

2��� → ���(�) + 2��						(�° = 1,36	�)	   (Equation II.2) 

Cette oxydation se produit à un potentiel plus faible que celle des ions hydroxyles (OH⁻), 

utilisée normalement pour produire de l’oxygène : 

4 !� →  �(�) + 2!� + 4��				(�° = 1,23	�)  (Equation II.3) 

II.1.3.1 Oxydation préférentielle des chlorures (Cl⁻) 

La conséquence directe de cette oxydation préférentielle est la formation de chlore gazeux 

(Cl₂) au lieu de l’oxygène, ce qui diminue le rendement global de l’électrolyse en hydrogène 

d’environ 15 à 20 % [27]. Ce chlore, en plus d’être toxique, est extrêmement corrosif pour les 

matériaux d’électrode, notamment l’acier inoxydable, sur lequel on observe une corrosion 

pouvant atteindre 0,3 mm/an [28]. Cette corrosion impose l’utilisation de matériaux plus 

résistants ou des systèmes de traitement du gaz coûteux pour contenir et neutraliser le Cl₂, avec 

des implications importantes sur la sécurité et l’environnement [20]. 

II.1.3.2 Formation de dépôts minéraux (Mg²⁺, Ca²⁺) 

Les cations divalents présents dans l’eau de mer, principalement le magnésium (1,3 g/L) et 

le calcium (0,4 g/L), précipitent facilement en milieu alcalin généré localement par la réduction 

de l’eau à la cathode. Le magnésium forme un hydroxyde insoluble selon : 

"��# + 2 !� → "�( !)�	 

et le calcium se combine avec les ions carbonate pour donner du carbonate de calcium : 

�$�# + � %
�� → �$� %3 
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Ces précipités s’accumulent sur les électrodes et les membranes, réduisant la perméabilité 

ionique jusqu’à 40 % et augmentant la résistance électrique de plus de 300 Ω/cm² [15]. Ce 

colmatage minéral requiert des nettoyages fréquents, réduisant la durée de vie des équipements 

et augmentant considérablement les coûts d’exploitation [30]. 

II.1.3.3 Compétition ionique et surtensions énergétiques 

Les ions sulfate (SO₄²⁻), présents à environ 2,7 g/L, contribuent aussi aux problèmes 

électrochimiques en entrant en compétition avec les ions chlorure sur les sites actifs des 

électrodes. Cette compétition nécessite une surtension supplémentaire d’environ +0,3 V pour 

maintenir les réactions d’électrolyse [30]. Par ailleurs, les sulfates et autres anions peuvent 

former des complexes avec les métaux catalytiques des électrodes, réduisant leur efficacité 

jusqu’à 30 % après plusieurs heures de fonctionnement. En conséquence, la consommation 

énergétique peut atteindre 55 à 65 kWh/kg d’hydrogène produit, contre 50 à 55 kWh/kg pour 

l’électrolyse de l’eau douce [31]. 

II.1.3.4 Effets de la salinité élevée 

La salinité naturelle de l’eau de mer, d’environ 35 g/L, améliore la conductivité électrique, 

qui atteint environ 5,5 S/m [32], ce qui est favorable à la transmission du courant électrique. 

Toutefois, cette haute salinité s’accompagne d’effets secondaires notables. Lorsque la salinité 

dépasse 50 g/L, chaque augmentation de 10 g/L entraîne une baisse de rendement en hydrogène 

d’environ 22 %, en raison des effets d’écran ionique et des pertes par courants de fuite [33]. De 

plus, une salinité élevée favorise la corrosion localisée (piqûres) des matériaux métalliques et 

l’encrassement biologique (biofouling), alimenté par la présence de nutriments dissous tels que 

les silicates et les phosphates [34, 35]. 

II.1.4 Enjeux environnementaux et défis technologiques 

II.1.4.1 Durabilité et impact écologique du procédé 

La production d’hydrogène par électrolyse, notamment l’électrolyse alcaline, offre un 

potentiel significatif pour la transition énergétique et la réduction des émissions de gaz à effet 

de serre. Cependant, l’impact environnemental de ce procédé dépend principalement de la 

source d’électricité utilisée. Même lorsque l’électricité provient de sources renouvelables, la 

consommation énergétique reste le principal facteur d’impact environnemental [36]. En outre, 

la consommation d’eau et l’utilisation de matières premières telles que le nickel, les métaux 

platinoïdes et le cuivre contribuent également de manière significative à l’empreinte écologique 

du procédé [37]. L’optimisation de l’efficacité énergétique, l’allongement de la durée de vie 
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des cellules et la réduction ou le recyclage des métaux utilisés sont des leviers majeurs pour 

améliorer la durabilité du procédé [38]. 

II.1.4.2 Gestion des sous-produits et corrosion des électrodes 

L’électrolyse de l’eau génère principalement de l’oxygène comme sous-produit, générale-

ment d’une grande pureté [39]. Cependant, la gestion de la corrosion des électrodes reste un 

défi technologique majeur, influencé par la composition du milieu, la concentration en oxygène 

dissous et la nature des matériaux utilisés. La corrosion accélère la dégradation des électrodes, 

réduit la durée de vie des cellules et augmente la consommation de matières premières, ce qui 

impacte la durabilité globale du procédé. Des stratégies telles que l’amélioration des matériaux, 

la réduction de la quantité de métaux critiques et le recyclage sont essentielles pour limiter ces 

effets [38]. 

II.1.4.3 Évolution des réglementations et normes associées 

La filière hydrogène est encadrée par des normes et réglementations internationales et 

nationales visant à garantir la sécurité, la compatibilité des matériaux et la protection de 

l’environnement. En France, la norme NF M58-003 définit les exigences de conception et 

d’installation des électrolyseurs [40]. À l’international, des normes telles que ISO 22734 et ISO 

16111 encadrent la production, le stockage et la sécurité de l’hydrogène [41]. Les installations 

sont également soumises à la réglementation des installations classées pour la protection de 

l’environnement (ICPE) et à la directive SEVESO 3, qui impose des seuils stricts pour la 

fabrication et le stockage d’hydrogène [42]. 

II.2 Mesure des propriétés de l’eau de mer 

Avant de procéder aux essais d’électrolyse, une caractérisation préliminaire de l’eau de mer 

utilisée a été effectuée. Cette étape est essentielle pour comprendre les propriétés physico-

chimiques du milieu électrolytique et anticiper leur influence sur le processus. 

Les paramètres mesurés sont les suivants : 

•  pH : Le pH naturel de l’eau de mer brute a été mesuré à l’aide d’un pH-mètre calibré. 

Cette mesure permet de déterminer le caractère basique ou acide de la solution, ce qui 

influence la réactivité des électrodes et la stabilité des espèces chimiques en solution. 

•  Conductivité électrique : Elle a été déterminée à l’aide d’un conductimètre, et s’est 

révélée relativement élevée (≈ 58,7 mS/cm), ce qui reflète la forte teneur en ions dissous 

(notamment Na⁺, Cl⁻, Mg²⁺). 

•  Température : Relevée avant chaque essai pour garantir des conditions homogènes, la 

température de l’eau influe sur la vitesse des réactions électrochimiques. 
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Les résultats de cette étape fournissent les bases nécessaires à l’analyse des performances de 

l’électrolyse dans les conditions naturelles, avant toute modification du milieu. 

Par ailleurs, les techniques d’analyse permettant d’interpréter les données issues de ces essais 

seront détaillées dans la partie II.4. Ces techniques comprennent notamment la mesure 

volumétrique de l’hydrogène produit, le suivi de l’intensité de courant au cours du temps, et le 

calcul du rendement énergétique, afin d’évaluer la performance globale du processus 

électrochimique. 

II.3 Matériels et méthodes expérimentales 

II.3.1 Dispositif expérimental 

Le dispositif mis en place pour l’électrolyse de l’eau de mer repose sur une cellule 

électrochimique simple, conçue à partir de matériaux facilement disponibles et adaptés aux 

essais en laboratoire. La cellule se compose d’une bouteille en verre de 150 mL, fermée de 

manière étanche à l’aide d’un bouchon en caoutchouc récupéré d’un flacon de sérum médical. 

Ce bouchon permet l’introduction hermétique des électrodes ainsi que du conduit de 

dégagement gazeux. 

Deux types d’électrodes ont été utilisés au cours des essais : 

•  Un boulon métallique de 4 mm de diamètre et 68 mm de longueur ; 

•  Une tige de graphite extraite d’une pile électrique usagée, de 4 mm de diamètre et 47 

mm de longueur. 

 

Figure II.1 : Photo des électrodes. 

Les électrodes sont fixées dans le bouchon en maintenant un écartement de 1 cm. Une tige 

plastique, insérée parallèlement aux électrodes, est reliée à un tuyau souple de perfusion 

médicale assurant l’acheminement du gaz produit vers un système de collecte basé sur la mesure 

volumétrique par déplacement d’eau, détaillé dans la section II.4. 

La cellule est remplie avec 115 mL d’eau de mer, atteignant une hauteur de liquide de 7,7 

cm. Les électrodes sont immergées sur 2,2 cm, ce qui correspond à une surface d’échange totale 

estimée à 3,27 cm², calculée comme suit : 
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& = &' + &� = 2,2 × ) × 0,4 + ) × (0,4)� 

D’autres dimensions utiles au calcul et à l’analyse sont les suivantes : 

•  Distance entre la surface libre et la tige de dégazage : 1,7 cm 

•  Distance entre les électrodes et le fond de la cellule : 3,7 cm 

 

Figure II.2 : Montage des électrodes et de la tige de guidage dans le bouchon. 

Le circuit électrique comprend un générateur de courant continu connecté aux électrodes via 

des fils électriques et des pinces crocodiles. Un ampèremètre monté en série permet de suivre 

l’intensité du courant, tandis qu’un voltmètre branché en parallèle mesure la tension appliquée 

aux bornes de la cellule. 

Enfin, l’ensemble du montage est installé en position inversée sur un support, afin de limiter 

les pertes de gaz lors du dégagement d’hydrogène. 

II.3.2 Méthodologie expérimentale 

Les expériences d’électrolyse ont été menées à tension constante de 6 V, dans le but d’évaluer 

l’influence de différents paramètres opératoires sur la production d’hydrogène à partir de l’eau 

de mer, notamment en termes de débit volumique et de rendement global du procédé. 

L’approche expérimentale repose sur la variation systématique de quatre facteurs clés : 

•  l’intensité du courant appliqué, 

•  la conductivité électrique initiale de la solution, 
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•  le pH de l’électrolyte, 

•  le type de matériau utilisé pour les électrodes. 

 

Figure II.3 : Photo du montage expérimental.  

Le protocole mis en place se compose des étapes suivantes : 

1. Préparation des solutions : dilution de l’eau de mer brute ou ajustement du pH à l’aide 

d’additifs tels que l’acide sulfurique ou l’hydroxyde de potassium. 

2. Mise en place et stabilisation : assemblage de la cellule électrochimique avec les 

électrodes choisies, suivi d’une stabilisation thermique avant le démarrage de 

l’électrolyse. 

3. Acquisition des données : 

Pendant l’électrolyse, les paramètres suivants sont enregistrés : 

- Intensité du courant et tension aux bornes de la cellule ; 

- Température de la solution (au début et à la fin de l’essai) afin de suivre l’échauffement 

dû à l’effet Joule et aux pertes ohmiques ; 

- Masse de l’anode (avant et après l’électrolyse) afin d’évaluer l’érosion ou la corrosion 

électrochimique ; 
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- Volume d’hydrogène produit, mesuré par déplacement d’eau dans un dispositif dédié 

(voir section II.4.2). 

Les données recueillies permettent de calculer la consommation énergétique spécifique, le 

rendement en hydrogène et l'efficacité de conversion de l’électricité en gaz. 

Le tableau suivant résume les conditions opératoires initiales pour chacun des tests effectués : 

Tableau II.2 : Conditions expérimentales des essais d’électrolyse. 

Manipulations Electrodes pH initial  
Conductivité 

(mS/cm) 

Densité de 
courant 
(A/cm2) 

Test 01 
Anode en acier 

Cathode en acier 
8,45 58,7 0,23 

Test 02 
Anode en acier 

Cathode en acier 
8,45 58,7 0,25 

Test 03 
Anode en acier 

Cathode en acier 
8,45 58,7 0,29 

Test 04 
Anode en acier 

Cathode en acier 
8,45 33,8 0,23 

Test 05 
Anode en acier 

Cathode en acier 
8,45 45,3 0,23 

Test 06 
Anode en acier 

Cathode en acier 
2,3 58,7 0,25 

Test 07 
Anode en acier 

Cathode en acier 
10, 51 58,7 0,25 

Test 08 

Anode en graphite 

Cathode en 

graphite 

8,45 58,7 0,29 
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Test 09 
Anode en graphite 

Cathode en acier 
8,45 58,7 0,29 

II.3.3 Solutions électrolytiques  

L’expérimentation a été conçue de manière à évaluer l’impact du pH et de la conductivité 

électrique de la solution électrolytique sur la production d’hydrogène. Pour ce faire, différentes 

préparations à base d’eau de mer ont été utilisées, modifiées selon les paramètres ciblés. 

a) Étude de l’effet du pH 

Trois types de milieux ont été préparés à partir d’eau de mer afin d’étudier l’influence du pH 

sur l’efficacité de l’électrolyse : 

•  Eau de mer brute : utilisée sans modification, avec une conductivité σ = 58,7 mS/cm et 

un pH naturel de 8,45. Cette solution sert de référence dans les comparaisons. 

•  Milieu basique : obtenu en ajoutant une petite quantité de KOH solide à 115 mL d’eau 

de mer, jusqu’à obtention du pH cible. La conductivité finale reste proche de celle de 

l’eau de mer brute. 

•  Milieu acide : obtenu en ajoutant 10 mL d’acide sulfurique (H₂SO₄) 2N à 105 mL d’eau 

de mer. Après homogénéisation, la conductivité mesurée est σ = 59,5 mS/cm. 

b) Étude de l’effet de la conductivité électrique 

Pour évaluer l’effet de la conductivité de la solution sur la production d’hydrogène, 

différentes dilutions d’eau de mer ont été réalisées à l’aide d’eau distillée : 

•  Eau de mer brute (référence) : σ = 58,7 mS/cm, pH = 8,45. 

•  Solution diluée 1 : obtenue en mélangeant 60 mL d’eau de mer avec 55 mL d’eau 

distillée. La conductivité obtenue est σ = 33,8 mS/cm, avec un pH inchangé à 8,45. 

•  Solution diluée 2 : obtenue par mélange de 85 mL d’eau de mer avec 30 mL d’eau 

distillée. La conductivité mesurée est σ = 45,3 mS/cm, et le pH reste stable à 8,45. 

Ces préparations permettent de caractériser de manière isolée l’impact du pH et de la 

conductivité sur les performances d’électrolyse, notamment en termes de débit de production 

d’hydrogène, de rendement global, et de consommation énergétique. 

II.4 Analyses 

II.4.1 Mesure du pH et de la conductivité  

Pour chaque essai, le pH et la conductivité de la solution électrolytique ont été mesurés avant 

l’électrolyse afin de caractériser précisément le milieu réactionnel. 
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La mesure du pH a été réalisée à l’aide d’un pH-mètre numérique (modèle Hanna pH210) 

équipé d’une électrode en verre contenant une solution de KCl à 4 M (figure II.4). La tension 

aux bornes de l’électrode est enregistrée en continu pour assurer la stabilité de la mesure. Le 

pH des échantillons a été ajusté dans une plage comprise entre 2,11 et 11,88, soit par ajout 

d’acide sulfurique concentré (H₂SO₄ à 98 %), soit par dissolution de 3 g d’hydroxyde de 

sodium. 

 

Figure II.4 : Microprocesseur pH Mètre ″Hanna pH 210″. 

La conductivité électrique a été mesurée à l’aide d’un conductimètre de précision (Hanna 

EC214), permettant de suivre l’évolution des ions dissous dans la solution. Cet appareil a servi 

à vérifier la stabilité du milieu ionique avant le démarrage de l’électrolyse. 

 

Figure II.5 : Conductimètre ″Hanna, EC214 ″. 

II.4.2 Mesure du volume d’hydrogène produit  

Le volume d’hydrogène généré au cours de l’électrolyse a été mesuré expérimentalement à 

l’aide d’un dispositif de déplacement d’eau, comme illustré à la figure ci-dessous. Cette 
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méthode repose sur la collecte du gaz dans une éprouvette graduée, initialement remplie d’eau 

et inversée dans un cristallisoir également rempli d’eau. 

Le gaz produit au niveau de la cathode (principalement H₂) est acheminé par un tuyau vers 

le bas de l’éprouvette. Il remplace progressivement l’eau, dont le volume déplacé correspond 

au volume de gaz dégagé. La lecture directe sur la graduation de l’éprouvette permet ainsi une 

estimation précise du volume d’hydrogène collecté. 

 

Figure II.6 : Schéma du montage de collecte de l’hydrogène par déplacement d’eau. 

Cette méthode présente plusieurs avantages : 

•  elle est simple à mettre en œuvre avec du matériel de laboratoire courant ; 

•  elle permet une mesure directe et visuelle du gaz formé ; 

•  elle convient particulièrement aux faibles débits, comme ceux observés dans les 

électrolyses à courant modéré. 

Ce protocole a été appliqué pour l’ensemble des essais présentés, et les volumes collectés ont 

servi au calcul du rendement et de la consommation énergétique du procédé. 

II.5 Analyse quantitative et énergétique de la production d’hydrogène 

La production d’hydrogène par électrolyse est évaluée en comparant deux volumes : 

•  le volume expérimental mesuré à la sortie de la cellule (�+,
-./), 

•  le volume théorique estimé par la loi de Faraday (�+,
01), en supposant un rendement de 

courant idéal. 

Cette comparaison permet d’estimer l’efficacité globale du procédé, tout en tenant compte 

des pertes liées à des réactions secondaires, comme l’oxydation des ions chlorure dans l’eau de 

mer, générant du chlore gazeux au lieu du dioxygène. 
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II.5.1 Estimation expérimentale du volume d’hydrogène 

Le volume d’hydrogène produit lors de l’électrolyse dépend étroitement du milieu électrolysé 

et des réactions qui s’y déroulent.  

•  Dans le cas d’une électrolyse de l’eau pure ou faiblement minéralisée, le dégagement 

gazeux suit la réaction de dissociation de l’eau : l’hydrogène est généré à la cathode et 

l’oxygène à l’anode, selon une proportion stœchiométrique de deux volumes d’hydrogène 

pour un volume d’oxygène (2 : 1). Le volume d’hydrogène �+, s’estime alors à partir du 

volume total de gaz recueilli �234	05036 par la relation : 

�!2
�78 = �

%
�234	05036          (Equation II.4) 

Cette estimation suppose que le milieu électrolysé est de l’eau pure ou très faiblement ionisée, 

que le dégagement gazeux est uniquement constitué de dihydrogène et de dioxygène, et que les 

gaz se comportent comme des gaz parfaits, à température et pression constantes [44]. 

•  Dans le cas de l’électrolyse de l’eau de mer, la forte présence d’ions chlorure (��−) induit 

une réaction compétitive d’oxydation qui conduit à la formation de chlore gazeux : 

2��� → ���(�) + 2��	 

Ainsi, une partie du dioxygène attendu est remplacée par du chlore, ce qui modifie la 

proportion des gaz produits. Pour corriger cette variation, un modèle intégrant la fraction 

volumique de chlore fCl2 est appliqué : 

�!2
�78 =

:'�;<=,>

',?�;<=,
× �234	05036   (Equation II.5) 

Ce modèle est basé sur la stœchiométrie des réactions combinées et sur des résultats 

expérimentaux antérieurs pour l’électrolyse de l’eau de mer) [45]. 

Sur la base de valeurs typiques rapportées pour des électrodes en acier dans une solution 

saline à faible voltage (5–6 V), on peut considérer une fraction volumique de chlore @A6, ≈ 0,20 

(20 %) [45]. Le modèle corrigé devient alors : 

�!2
�78 =

('�	,�)

',?�	,�
× �234	05036 =

	,C
',%
× �234	05036 ≈ 0,615 × �234	05036    (Equation II.6) 

Ainsi, en pratique, pour l’électrolyse de l’eau de mer, environ 61,5 % du volume total de 

gaz recueilli peut être attribué à l’hydrogène, sous réserve d’une mesure précise du taux de 

chlore dégagé. 

Le débit volumique d’hydrogène correspond à la quantité de gaz produite par unité de temps, 

et constitue un indicateur essentiel pour analyser la cinétique de production durant l’électrolyse. 
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Il est généralement exprimé en litres par minute (L/min) ou en millilitres par seconde (mL/s). 

Ce paramètre permet non seulement de comparer l’efficacité des différents essais 

expérimentaux, mais aussi d’évaluer la stabilité et la régularité du procédé. 

Le calcul du débit s’effectue à partir du volume d’hydrogène estimé expérimentalement �!2
�78

, rapporté à la durée totale de l’électrolyse t, selon la relation suivante : 

E+, =
�!2
�78

0
       (Equation II.7) 

Avec : 

E+,  : Débit volumique d’hydrogène (L/min ou mL/s), 

�+,
-./ : Volume d’hydrogène mesuré ou corrigé (L ou mL), 

t : Durée de l’électrolyse (min ou s). 

L’analyse du débit volumique permet ainsi d’identifier les paramètres opératoires les plus 

performants et de mieux comprendre le comportement dynamique du système électrochimique. 

II.5.2 Estimation théorique du volume d’hydrogène (loi de Faraday) 

Le volume théorique d’hydrogène généré lors de l’électrolyse peut être déterminé en 

appliquant la loi de Faraday, qui relie la quantité de matière produite à la charge électrique 

totale ayant traversé l’électrolyseur. Pour le dégagement de dihydrogène à la cathode, la 

réaction électrochimique implique deux électrons par molécule de H2. Ainsi, la quantité de 

substance formée est donnée par : 

F+, =	
G×0×HI,

�J
     (Equation II.8) 

où  

I est l’intensité du courant appliqué (en ampères),  

t est la durée d’électrolyse (en secondes),  

�+,  est le rendement de courant effectif pour la production de l’hydrogène (généralement 

proche de 1 mais peut être légèrement inférieur en présence de réactions concurrentes, 

notamment le dégagement de chlore à l’anode dans le cas de l’eau de mer (�+, ≈

0,95	à	 0,98),  

F est la constante de Faraday (96485 C/mol). 

Le volume théorique d’hydrogène est ensuite obtenu en multipliant la quantité de substance 

par le volume molaire du gaz (�O), qui dépend des conditions de température et de pression 

(�O = 24,465	 P QR�⁄  dans les conditions TPN): 
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�+,
01 = F+, × �O =

G×0×HI,×TU
�J

  (Equation II.9) 

Ce modèle constitue une base de calcul pour estimer la production attendue d’hydrogène à 

partir des paramètres opératoires, tout en intégrant les effets des réactions parallèles comme 

l’oxydation des ions chlorure en chlore, particulièrement significative lors de l’électrolyse de 

l’eau de mer [44,45]. 

II.5.3 Calcul du rendement global de production 

Le rendement global de production d’hydrogène constitue un indicateur clé de performance 

du procédé électrochimique. Il permet d’évaluer l'efficacité de conversion de l’électricité 

consommée en gaz hydrogène effectivement produit. Il est déterminé en comparant le volume 

d’hydrogène mesuré expérimentalement (�+,
-./) avec le volume d’hydrogène théorique attendu 

(�+,
01), calculé à partir de la loi de Faraday. Ce rendement est exprimé par la relation suivante : 

η265V36 =
�!2
�78

�!2
Wℎ × 100   (Equation II.10) 

Un rendement proche de 100 % reflète une conversion quasi-totale du courant électrique en 

hydrogène, ce qui témoigne de la performance du système. À l’inverse, une valeur inférieure 

indique des pertes, pouvant résulter de réactions secondaires (comme la formation de chlore à 

l’anode dans le cas de l’eau de mer), d’imprécisions dans la collecte des gaz, ou encore de 

limitations expérimentales. 

Lors de l’électrolyse de l’eau de mer, la présence d’ions chlorure peut entraîner une déviation 

partielle du courant vers la production de chlore gazeux, au détriment du dégagement 

d’oxygène. Bien que cela n’affecte pas directement la génération d’hydrogène à la cathode, 

cette compétition impacte le bilan global de l’électrolyse. 

Ainsi, le rendement global permet de juger à la fois de l’efficacité énergétique du dispositif 

et de la fiabilité du protocole expérimental mis en œuvre. 

II.5.4 Évaluation de la consommation énergétique spécifique 

La consommation énergétique spécifique représente la quantité d’énergie électrique 

nécessaire pour produire un litre d’hydrogène gazeux. Elle constitue un critère essentiel pour 

évaluer l'efficacité énergétique du procédé d’électrolyse. 

Elle est calculée en rapportant l’énergie électrique fournie au volume d’hydrogène 

effectivement produit : 

�Y/é[\;\]^- =
_×G×0
TI,
`ab     (Equation II.11) 
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où : 

�Y/é[\;\]^- : Consommation énergétique spécifique (en Wh/L) 

U : Tension appliquée (en volts) 

I : Intensité du courant (en ampères) 

t : Durée de l’électrolyse (en heures) 

�+,
-./ : Volume d’hydrogène mesuré expérimentalement (en litres) 

Cette formulation permet de comparer les différents essais réalisés et d’identifier les 

conditions opératoires les plus économes en énergie. 

De plus, on peut définir un rendement énergétique en comparant l’énergie minimale 

théorique requise pour produire l’hydrogène (sur la base de l'enthalpie libre de Gibbs) à 

l’énergie réellement consommée : 

ηéc-d2é0\]^- =
∆f×cI,
_×G×0

× 100  (Equation II.12) 

où : 

∆G≈237 kJ/mol (valeur de référence à 25 °C) 

F+,  : Quantité de matière d’hydrogène produite (en mol) 

L’énergie électrique g × h × W est exprimée en joules 

Cette analyse sera approfondie dans la suite du travail afin d’identifier les paramètres ayant 

le plus d’impact sur la performance énergétique du système. 
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Ce chapitre présente une analyse détaillée des résultats expérimentaux obtenus lors de 

l’électrolyse de l’eau de mer. Faisant suite à la description du dispositif expérimental, des 

matériaux utilisés et des protocoles de mesure, il a pour objectif de dégager les conditions 

opératoires les plus efficaces en vue d’optimiser la production d’hydrogène. L’approche 

adoptée repose sur l’évaluation de plusieurs paramètres expérimentaux, dans l’optique d’une 

amélioration des performances énergétiques, économiques et environnementales du procédé. 

L’analyse porte notamment sur l’effet de la densité de courant, de la conductivité de 

l’électrolyte, du pH initial de la solution et du matériau des électrodes. Chaque paramètre est 

examiné individuellement afin d’en évaluer l’impact sur la quantité d’hydrogène produite, le 

rendement global et la consommation énergétique spécifique. Enfin, les résultats sont discutés 

de manière critique à la lumière des données bibliographiques disponibles, en mettant en 

évidence les leviers d’optimisation possibles pour une exploitation industrielle durable du 

procédé. 

III.1 Évolution des paramètres électrochimiques 

Cette section présente les résultats obtenus lors de la manipulation réalisée avec une solution 

d’eau de mer caractérisée par un pH initial de 8,45, une conductivité électrique σ = 58,7 mS/cm, 

et une densité de courant J = 0,23 A/cm² appliquée sous une tension constante de 6 V (Test 01). 

Les paramètres étudiés comprennent l’évolution du volume de gaz produit et celle de l’intensité 

de courant au cours de l’électrolyse. 

III.1.1 Evolution du volume de gaz produit au cours de l’électrolyse 

La Figure III.1 illustre la variation du volume de gaz généré au cours du temps. La courbe 

présente une augmentation régulière et linéaire du volume total de gaz, ce qui confirme une 

production continue de dihydrogène à la cathode et de chlore gazeux à l’anode, ce dernier étant 

issu de l’oxydation des ions chlorure (Cl⁻) naturellement présents dans l’eau de mer. 

Ce comportement est typique d’un fonctionnement en régime galvanostatique, où le courant 

est maintenu constant. Cette stabilité permet d’assurer une cinétique électrochimique contrôlée. 

La pente de la courbe reflète le débit volumique de gaz, directement influencé par la densité de 

courant appliquée. 

L’évolution observée met en évidence un procédé stable et efficace, sans fluctuations 

notables ni interruptions, ce qui atteste de la fiabilité des conditions opératoires et de la 

performance du système électrolytique utilisé. 
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Figure III.1 : Évolution du volume de gaz produit au cours de l’électrolyse (pH=8,45, σ 

=58,7 mS/cm et J = 0,23 A/cm2). 

III.1.2 Évolution de l’intensité de courant au cours de l’électrolyse 

La Figure III.2 représente l’évolution de l’intensité de courant au cours du temps dans les 

mêmes conditions expérimentales. Trois phases distinctes se dégagent de l’analyse : 

1. Phase de montée initiale (0–300 s) 

L’intensité augmente progressivement de 0,93 A à 1,08 A. Cette hausse traduit 

l’établissement du champ électrique et la mobilisation des ions dans l’électrolyte. Elle témoigne 

d’une montée en régime électrochimique, favorisée par la forte conductivité de l’eau de mer. 

L’accroissement progressif plutôt que brutal indique une stabilisation progressive des 

conditions interfaciales. 

2. Phase de stabilisation transitoire (300–540 s) 

Entre 300 et 540 secondes, l’intensité continue d’augmenter, mais de manière plus modérée, 

atteignant un maximum de 1,21 A. Cette phase correspond à une stabilisation du 

fonctionnement avec une production soutenue de gaz (H₂ et Cl₂), montrant un bon rendement 

de conversion électrochimique. 

3. Phase de légère fluctuation (540–660 s) 

Après 540 s, l’intensité montre des fluctuations légères mais notables (par exemple : passage 

de 1,21 A à 1,17 A puis remontée à 1,19 A). Ces variations peuvent être expliquées par : 

y = 0,1473x - 4,4848
R² = 0,9984
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o L’accumulation de bulles de gaz sur les électrodes, modifiant la surface active, 

o La formation de dépôts ou de films passifs sur les électrodes en acier, 

o Des variations locales de pH influençant temporairement la conductivité ionique. 

Ces observations montrent que, malgré une bonne stabilité globale du système, des 

phénomènes limitants peuvent apparaître en fin de cycle. Ils traduisent la nécessité de contrôler 

l’état des électrodes et de prévoir éventuellement un système de dégazage ou d’agitation pour 

améliorer la stabilité du courant et optimiser la production d’hydrogène. 

 

Figure III.2 : Évolution de l’intensité de courant au cours de l’électrolyse (pH = 8,45 ; σ = 

58,7 mS/cm ; J = 0,23 A/cm²). 

III.2 Influence des paramètres de fonctionnement sur le la production d’hydrogène  

III.2.1 Influence de la densité de courant  

Cette section présente les résultats obtenus lors de trois essais (Tests 01 à 03) réalisés avec 

une solution d’eau de mer non modifiée, présentant un pH initial de 8,45 et une conductivité 

électrique σ = 58,7 mS/cm. Les expériences ont été menées avec des électrodes en acier, sous 

une tension constante de 6 V, en faisant varier la densité de courant selon trois valeurs 

croissantes : 0,23 A/cm², 0,25 A/cm² et 0,29 A/cm². 

Les figures suivantes illustrent respectivement l’évolution du volume de gaz produit au cours 

de l’électrolyse (Figure III.3), le débit volumique moyen d’hydrogène obtenu 
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expérimentalement (Figure III.4), ainsi que le rendement global de production d’hydrogène 

(Figure III.5), tous en fonction de la densité de courant appliquée. 

III.2.1.1 Influence de la densité de courant sur le volume de gaz produit 

La Figure III.3 montre une augmentation progressive du volume de gaz généré avec le temps 

pour chaque densité de courant testée. On observe clairement que plus la densité de courant est 

élevée, plus la production de gaz est rapide et importante. Cette tendance s’explique par le fait 

qu’une densité de courant plus forte entraîne une vitesse de réaction électrochimique plus 

élevée, favorisant ainsi une libération accélérée des gaz à la cathode et à l’anode. Le volume de 

gaz total recueilli est donc directement proportionnel à la densité de courant appliquée. 

 

  Figure III.3 : Évolution du volume de gaz produit au cours de l’électrolyse (σ = 58,7 

mS/cm, pH = 8,45). 

III.2.1.2 Effet de la densité de courant sur le débit volumique moyen d’hydrogène 

La Figure III.4 met en évidence une augmentation quasi-linéaire du débit volumique moyen 

d’hydrogène en fonction de la densité de courant. Ce résultat est attendu, car selon la loi de 

Faraday, la quantité de matière (et donc de gaz) produite est directement liée à la charge 

électrique transférée. Ainsi, l’augmentation du courant entraîne un débit de production plus 

élevé. Cependant, cette augmentation peut s’accompagner de limitations à plus forte densité, 
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telles que la saturation des sites actifs ou l'accumulation de bulles gênant le transfert de charges.

 

Figure III.4 : Débit volumique moyen d’hydrogène en fonction de la densité de courant (σ = 

58,7 mS/cm, pH = 8,45). 

III.2.1.3 Rendement global  et consommation énergétique spécifique en fonction de la 

densité de courant 

La Figure III.5 illustre l'évolution du rendement global de production d’hydrogène ainsi que 

de la consommation énergétique spécifique (CES) en fonction de la densité de courant. 

Les résultats montrent que le rendement global augmente initialement avec la densité de 

courant, atteignant un maximum à 0,25 A/cm². Cette amélioration s'explique par une 

intensification du transfert de charge favorisant la réaction électrochimique principale. 

Cependant, au-delà de cette valeur, une légère diminution du rendement est observée, 
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gazeux à l’anode, 

•  une élévation locale de la température, causant des pertes énergétiques supplémentaires, 

•  et une perturbation du transfert de charge due à la formation excessive de bulles de gaz 

à la surface des électrodes. 
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à forte densité, la quantité d’énergie nécessaire pour produire une même masse de gaz devient 

moins avantageuse. 

 

Figure III.5 : Rendement global de production d’hydrogène et consommation énergétique 
spécifique en fonction de la densité de courant (σ = 58,7 mS/cm, pH = 8,45). 

III.2.1.4 Dégradation anodique : perte de masse de l’anode 

La diminution de la masse de l’anode observée après l’électrolyse (illustrée sur la Figure 

III.6) résulte d’un phénomène d’oxydation électrochimique du fer, conformément à la réaction 

suivante: 

�
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Ce processus conduit à la détérioration progressive de l’électrode, ainsi qu’à une coloration 

visible de la solution électrolytique (Figure III.7), témoignant de la dissolution des ions ferreux 

dans le milieu réactionnel. 
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Figure III.6 : Aspect de l’anode avant et après électrolyse (pH = 8,45 ; σ = 58,7 mS/cm ; J = 

0,23 A/cm²). 

t = 0 second 
après 60 seconds 

d’électrolyse 
après 120 seconds 

d’électrolyse 

Figure III.7 : Coloration de la solution électrolytique au cours de l’électrolyse (pH = 8,45 ; σ 

= 58,7 mS/cm ; J = 0,23 A/cm²). 

Les mesures expérimentales effectuées lors des essais Test 02 et Test 03 mettent en évidence 

une corrélation directe entre la densité de courant et la perte de masse de l’anode, comme 

présenté dans le tableau ci-dessous : 

Tableau III.1 : Évolution de la masse de l’anode. 

Test 
Densité de 

courant (A/cm²) 
Masse de l’anode 

avant (g) 
Masse de l’anode 

après (g) 
Perte de masse 

(g) 

Test 02 0,23 5,5700 5,3400 0,2300 

Test 03 0,25 5,5653 5,3096 0,2557 
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L’analyse des données montre que l’augmentation de la densité de courant intensifie 

l’oxydation de l’anode, entraînant une perte de masse plus importante. Cette usure progressive 

des électrodes peut, à terme, affecter la stabilité et l’efficacité du système d’électrolyse. 

Ainsi, dans un contexte industriel, il est essentiel de prévoir des solutions de protection contre 

la corrosion, telles que l’utilisation de matériaux plus résistants à l’oxydation, l’application de 

revêtements protecteurs, ou encore l’optimisation des paramètres opératoires afin de prolonger 

la durée de vie des électrodes. 

III.2.1.5 Échauffement de la solution électrolytique 

L'électrolyse entraîne un échauffement de la solution, causé par la conversion d’une partie 

de l’énergie électrique en chaleur. Ce réchauffement, bien que modéré, peut influencer la 

cinétique des réactions et la stabilité du système. Les résultats sont synthétisés ci-dessous : 

Tableau III.2 : Évolution de la température de la solution électrolytique 

Test 
Densité de 

courant (A/cm²) 
Température initiale 

(°C) 
Température finale 

(°C) 
Élévation (°C) 

Test 02 0,23 23 28 +5 

Test 03 0,25 23 30 +7 

Cette élévation reste dans des limites acceptables, mais dans un cadre industriel, l’ajout d’un 

système de régulation thermique est conseillé afin de préserver les performances 

électrochimiques et la sécurité. 

III.2.1.6 Choix de la densité de courant optimale 

En prenant en compte l’ensemble des paramètres expérimentaux (débit de production, 

rendement global, stabilité thermique, usure des électrodes et consommation énergétique), la 

densité de courant optimale pour l’électrolyse de l’eau de mer est estimée à 0,25 A/cm². 

Cette valeur représente un compromis idéal entre : 

•  une production efficace d’hydrogène, 

•  un rendement énergétique élevé, 

•  une consommation électrique modérée, 

•  et une préservation de la durabilité des matériaux électrodes. 

Par conséquent, 0,25 A/cm² est recommandé comme densité de courant de référence pour un 

fonctionnement stable et performant du système électrolytique dans les conditions opératoires 

étudiées. 
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III.2.2 Effet de la conductivité de la solution électrolyte sur la production d’hydrogène 

Afin d'étudier l'influence de la conductivité électrique de l’électrolyte sur les performances 

de l’électrolyse, des solutions ont été préparées en diluant l’eau de mer avec de l’eau distillée, 

tout en maintenant constants la densité de courant (J = 0,23 A/cm²) et le pH initial (8,45). Trois 

niveaux de conductivité ont été testés : 

•  Test 01 (référence) : σ = 58,7 mS/cm 

•  Test 04 : σ = 33,8 mS/cm 

•  Test 05 : σ = 45,3 mS/cm 

III.2.2.1 Débit volumique moyen d’hydrogène 

La figure III.8 montre que le débit volumique moyen d’hydrogène augmente 

proportionnellement avec la conductivité de la solution. Cette amélioration est liée à une 

mobilité ionique accrue, qui diminue les pertes ohmiques et permet un meilleur transfert de 

charge entre les électrodes et l’électrolyte. 

Ainsi, la solution ayant la conductivité la plus élevée (58,7 mS/cm) génère le débit le plus 

important, tandis que la solution la plus diluée (33,8 mS/cm) affiche un débit sensiblement plus 

faible. 

 

Figure III.8 : Débit volumique moyen d’hydrogène en fonction de la conductivité électrique 

(J = 0,23 A/cm², pH = 8,45). 

3

3,5

4

4,5

5

30 35 40 45 50 55 60

, 
(m

L/
m

in
)

Conductivité électrique de l’électrolyte, σ (mS/cm)

��
�
�



Chapitre III                                                                                                    Résultats et discutions                 

46 

 

III.2.2.2 Rendement global de production d’hydrogène et consommation énergétique 

spécifique 

La figure III.9 met en évidence une tendance croissante du rendement global de production 

d’hydrogène avec l’augmentation de la conductivité électrique de la solution électrolytique. 

Une conductivité plus élevée favorise en effet le transport ionique dans l’électrolyte, ce qui 

permet de réduire les pertes énergétiques liées à l’effet Joule et d’améliorer l’efficacité globale 

du procédé. 

Cependant, au-delà d’une certaine valeur, cette amélioration tend à se stabiliser. Ce 

phénomène suggère l’existence d’un seuil optimal de conductivité, au-delà duquel les gains 

supplémentaires en rendement deviennent négligeables. Autrement dit, une conductivité très 

élevée ne se traduit pas nécessairement par une amélioration proportionnelle des performances. 

Parallèlement, la consommation énergétique spécifique diminue avec l’augmentation de la 

conductivité, ce qui confirme l’intérêt énergétique d’une solution électrolytique bien 

conductrice. Toutefois, cette diminution devient également marginale à partir d’un certain seuil, 

indiquant un point d’équilibre entre performance énergétique et contraintes opérationnelles. 

 

Figure III.9 : Rendement global de production d’hydrogène et consommation énergétique 
spécifique en fonction de la conductivité électrique (J = 0,23 A/cm², pH = 8,45). 
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III.2.2.3 Choix de la conductivité électrique optimale de la solution électrolyte 

L’analyse des résultats expérimentaux montre une amélioration notable des performances de 

l’électrolyse avec l’augmentation de la conductivité de l’électrolyte, que ce soit en termes de 

débit volumique d’hydrogène, de rendement global ou de consommation énergétique 

spécifique. 

La solution présentant la conductivité la plus élevée (58,7 mS/cm) permet d’atteindre les 

meilleures performances globales. Toutefois, les résultats obtenus avec la solution à 45,3 

mS/cm restent très proches, tout en offrant un environnement électrolytique moins agressif. 

Cette conductivité modérée présente plusieurs avantages : 

•  réduction du risque de corrosion des électrodes ; 

•  limitation de la formation de sous-produits indésirables (ex. : chlore gazeux) ; 

•  meilleure stabilité à long terme du système. 

Ainsi, la conductivité de 45,3 mS/cm apparaît comme un compromis optimal entre 

performance énergétique, sécurité opérationnelle et durabilité des matériaux. Elle permet de 

garantir une électrolyse efficace, tout en réduisant les effets secondaires liés à une concentration 

ionique trop élevée. 

III.2.3 Effet du pH initial de la solution électrolyte sur la production d’hydrogène 

Dans le but d’analyser l’influence du pH initial de la solution électrolytique sur les 

performances de l’électrolyse, trois essais ont été menés en maintenant constants les autres 

paramètres expérimentaux : tension appliquée (6 V), type d’électrodes (acier), conductivité 

électrique (≈ 59,5 mS/cm) et densité de courant (J = 0,25 A/cm²). Les électrolytes ont été 

préparés comme suit : 

•  Test 03 : solution d’eau de mer brute (pH = 8,45). 

•  Test 06 : acidification par ajout de H₂SO₄ (2N) pour obtenir un pH de 2,3. 

•  Test 07 : alcalinisation par ajout de KOH pour obtenir un pH de 10,51. 

III.2.3.1 Débit volumique moyen d’hydrogène 

La figure III.10 illustre l’effet du pH initial sur le débit volumique moyen d’hydrogène. Une 

tendance nette se dégage : 

•  Le débit le plus élevé est atteint à pH = 10,51, ce qui peut être attribué à une 

concentration accrue d’ions OH⁻ dans le milieu alcalin, favorisant la cinétique de 

réduction cathodique de l’eau. 

•  À pH = 8,45, correspondant à l’eau de mer brute, le débit reste satisfaisant, représentant 

un bon compromis opérationnel. 



Chapitre III                                                                                                    Résultats et discutions                 

48 

 

•  En revanche, le pH acide (2,3) induit une diminution notable du débit, probablement 

liée à des réactions secondaires comme la formation de chlore gazeux à l’anode, et à 

une polarisation accrue du système. 

Ces observations confirment que des conditions alcalines sont plus favorables à la production 

d’hydrogène dans les conditions testées. 

 

Figure III.10 : Débit volumique moyen d’hydrogène en fonction du pH initial de l’électrolyte 

(J = 0,25 A/cm², σ = 58,7 mS/cm). 

III.2.3.2 Rendement global de production d’hydrogène et consommation énergétique 

spécifique 

La figure III.11 illustre l’influence du pH initial de la solution électrolytique sur le rendement 

global de l’électrolyse et la consommation énergétique spécifique : 

•  Le rendement maximal est atteint à pH = 10,51, ce qui souligne l’efficacité des milieux 

alcalins. Cette condition favorise la disponibilité des ions OH⁻, améliorant la cinétique 

des réactions électrochimiques à la cathode. 

•  À pH = 8,45, correspondant à l’eau de mer brute, le rendement reste satisfaisant, ce qui 

confirme la faisabilité du procédé sans ajustement chimique supplémentaire. 

•  En revanche, à pH = 2,3, le rendement chute fortement. Cette baisse est probablement 

due à l’intensification des réactions secondaires (comme le dégagement de chlore), à 

une polarisation accrue des électrodes, et à une dissipation énergétique plus importante 

sous forme de chaleur. 
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Ces résultats montrent que le pH est un paramètre clé dans l’optimisation de l’efficacité 

énergétique de l’électrolyse et dans le contrôle de la qualité du gaz produit. 

 

Figure III.11 : Rendement global de production d’hydrogène et consommation énergétique 

spécifique en fonction du pH initial de l’électrolyte (J = 0,25 A/cm², σ = 58,7 mS/cm). 

III.2.3.3 Choix du pH optimal 

Les essais réalisés montrent que le fonctionnement dans un environnement alcalin (pH ≈ 

10,5) permet de maximiser à la fois le rendement énergétique et la production d’hydrogène. 

Cependant, l’ajout d’un agent alcalinisant comme le KOH engendre un coût supplémentaire et 

peut poser des enjeux environnementaux. 

À l’inverse, utiliser l’eau de mer brute à son pH naturel de 8,45 représente une alternative 

économique et techniquement viable, avec un rendement légèrement inférieur mais acceptable 

dans de nombreuses applications industrielles. 

III.2.4 Effet du type de matériau des électrodes sur la production d’hydrogène 

Pour évaluer l’influence du matériau constituant les électrodes sur les performances de 

l’électrolyse, trois configurations ont été testées dans des conditions opératoires identiques : 

tension appliquée de 6 V, densité de courant de 0,23 A/cm², conductivité de 58,7 mS/cm et pH 

initial de 8,45. Les configurations expérimentées sont les suivantes : 

•  Test 01 : anode et cathode en acier. 
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•  Test 08 : anode et cathode en graphite. 

•  Test 09 : anode en graphite et cathode en acier (boulon). 

III.2.4.1 Débit volumique moyen d’hydrogène 

La Figure III.12 illustre l’impact du matériau des électrodes sur le débit volumique moyen 

d’hydrogène. Les résultats montrent : 

•  Le débit le plus élevé est obtenu avec des électrodes en acier, probablement en raison 

de leur bonne conductivité électrique et de leur surface favorable aux réactions 

électrochimiques. 

•  Les électrodes en graphite (Test 08) produisent un débit significativement plus faible, 

ce qui pourrait être attribué à une conductivité plus faible, une polarisation plus 

marquée, ou une surface électrochimiquement moins active. 

•  La configuration mixte (graphite/anode – acier/cathode, Test 09) donne des résultats 

intermédiaires, suggérant que le matériau de l’anode a une influence prépondérante sur 

la cinétique des réactions de production d’hydrogène. 

Ces observations confirment que les électrodes métalliques permettent une génération plus 

rapide d’hydrogène, mais posent la question de la durabilité à long terme à cause des 

phénomènes de corrosion. 

 

Figure III.12 : Évolution du débit volumique moyen d’hydrogène en fonction du type de 

matériau d’électrode (pH = 8,45 ; σ = 58,7 mS/cm ; J = 0,23 A/cm²). 
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III.2.4.2 Rendement global de production d’hydrogène et consommation énergétique 

spécifique 

La figure III.13 met en évidence l’influence du matériau constituant les électrodes sur le 

rendement global du procédé et la consommation énergétique spécifique. Trois configurations 

ont été évaluées : acier/acier, graphite/graphite, et une configuration mixte (anode en graphite 

et cathode en acier). 

•  La configuration acier/acier présente le rendement global le plus élevé, en cohérence avec 

les débits volumiques précédemment enregistrés. Cette performance peut être attribuée à 

la faible résistivité électrique de l’acier et à sa bonne conductivité de surface, qui favorisent 

un transfert de charge efficace. 

•  La configuration graphite/graphite affiche le rendement le plus faible, malgré la résistance 

chimique élevée du graphite. Cette contre-performance peut résulter d’une résistance de 

contact plus importante et d’une moindre activité électrochimique du matériau, limitant 

l’efficacité du transfert ionique. 

•  La configuration mixte (anode graphite / cathode acier) présente des résultats 

intermédiaires, ce qui suggère que le matériau de l’anode, où se déroulent les réactions 

d’oxydation, joue un rôle central dans l’optimisation de l’efficacité énergétique. 

III.2.4.3 Choix du matériau d’électrode 

L’analyse des performances montre que les électrodes en acier offrent de bonnes 

performances en termes de rendement et de productivité. Néanmoins, leur vulnérabilité à la 

corrosion, en cas de fonctionnement prolongé, peut poser des limites à la durabilité du système. 

Le graphite, bien que moins performant électrochimiquement, offre une meilleure stabilité 

chimique, ce qui le rend pertinent pour des applications nécessitant une plus grande longévité 

des composants. 

Dans un contexte industriel, l’utilisation d’une anode en graphite et d’une cathode en acier 

peut constituer un compromis judicieux entre rendement, durabilité et maîtrise des coûts 

d’exploitation. 
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Figure III.13 : Variation du rendement global de production d’hydrogène d’hydrogène et de 

consommation énergétique spécifique selon le type d’électrode utilisé (pH = 8,45 ; σ = 58,7 

mS/cm ; J = 0,23 A/cm²). 
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Conclusion générale et perspectives 

Ce travail a porté sur l’optimisation du procédé d’électrolyse appliqué à l’eau de mer dans 

une optique de production durable d’hydrogène. L’objectif principal consistait à déterminer les 

conditions opératoires les plus performantes en termes de rendement, de consommation 

énergétique et de durabilité des matériaux utilisés. 

Les principaux résultats peuvent être résumés comme suit : 

•  La densité de courant de 0,25 A/cm² s’est révélée être la plus efficace. Elle offre un bon 

compromis entre la quantité d’hydrogène produite, le rendement énergétique, la 

consommation électrique et la stabilité du système. 

•  Concernant la conductivité de l’électrolyte, bien que la valeur de 58,7 mS/cm ait permis 

d’atteindre les meilleures performances, celle de 45,3 mS/cm a été privilégiée. Cette 

dernière garantit un bon rendement tout en réduisant les risques de corrosion, la 

formation de sous-produits indésirables et l’agressivité du milieu réactionnel. 

•  Les essais ont également mis en évidence que le fonctionnement dans un environnement 

alcalin (environ pH 10,5) améliore la production d’hydrogène. Toutefois, l’ajout 

d’agents alcalinisants, tels que le KOH, engendre des coûts supplémentaires. Utiliser 

l’eau de mer à son pH naturel, situé autour de 8,45, représente une alternative 

économiquement viable pour de nombreuses applications. 

•  En ce qui concerne les matériaux d’électrodes, les électrodes en acier ont montré un bon 

rendement, mais leur susceptibilité à la corrosion limite leur usage à long terme. Le 

graphite, en revanche, présente une meilleure stabilité chimique. L’association d’une 

anode en graphite avec une cathode en acier peut ainsi représenter un choix équilibré 

entre efficacité, durabilité et maîtrise des coûts. 

Perspectives 

À la lumière des résultats obtenus, plusieurs pistes d’approfondissement peuvent être 

envisagées : 

•  La transposition des résultats à une échelle pilote permettrait d’évaluer les performances 

du système dans des conditions proches de l’échelle industrielle, et de mieux cerner les 

contraintes pratiques. 

•  L’application d’outils d’optimisation multi-critères pourrait permettre d’affiner la 

sélection des paramètres opératoires en fonction d’objectifs spécifiques, qu’ils soient 

techniques, économiques ou environnementaux. 
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•  Le couplage de l’électrolyse avec d’autres procédés, comme la filtration membranaire 

ou la photo-électrocatalyse, offrirait la possibilité d’améliorer encore l’efficacité globale 

du traitement. 

•  Enfin, la valorisation conjointe de l’hydrogène produit et des sous-produits issus de 

l’électrolyse (notamment l’oxygène ou le chlore) représente une opportunité 

intéressante dans une démarche intégrée d’économie circulaire. 
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:  
ا������ :  
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(������
:ا
��د�� وا -������
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�+*(� ا.-��
&�(دج) ,+*(� ا
���ة(دج) ا
��د ا
 ا
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 �
�� 23)
&4# 25�$
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 >&�?, @7�:
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�����*
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 وا
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1 30000 30000 
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: 
��ت 7 ���
��او
�)��د ا�
 2- % ا
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*���ة ا
�ا��ة %7 �7��-D -أ   

�+*(� ا.-��
&� ,+*(� ا
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��د ا
��دة
 ا
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F او C+&:) �&5�$
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(;
 ا
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 25�$
�6 C&#�, ا�0ك  
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*=�و�� 

�&�ر��) �KL7 ھ�اء 4#&
ةBا)  1 800 800 


 300 300 1 #��م ا�7ن 4#&

 / ��&E !���ة,  

�=&)# �&+&��0$  
 

1 300 300 


اء !�يF/ E&�� 100 100 1 �7اد ,

(P*7 ة�)?او 7)
 L 50 25 5, 0 ���ة �7ء 897

Q?*7 


*A��ز 2)�
�, Q#. 
1 50 50 

/ R&*4,  (D&�6
,�ن �0$) S&�$  1 300 300 

 3275   ا
���Aع


*��Uدة ��T ا
�Aدة (!  C$�
(�*�A

اء $��
  او ا

 

: ( 300 و��ة) ��ج ا
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%&&��
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��د ا
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25�$
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*=�و��

�&�ر��)Bة (ا
 �KL7 100 3000 300000 ھ�اء 4#&

 240000 800 300 #��م ا�7ن 4#&

��&E !���ة, /�=&)# �&+&��0$ 300 1000 300000 

اء !�يF/ E&�� 120000 400 300 �7اد ,

(P*7 ة�)?او 7)
 300L 200 60000 ���ة �7ء 897
Q?*7 


*A��ز 2)�
�, Q#. 
300 100 30000 

/ 4,R&*  (D&�6
,�ن �0$) S&�$  300 200 60000 
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���Aع
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��&&% ا
 ا
180000 15000 C�� ����7 ة او
6
اء ور>� 4#& 

$�ء 5000 60000�6 

 �7ء 1000 12000


:E وا,?�. 3000 36000�تا:  

12000 1000 (;
�7�*�7Uت 7+��&�(ورق وا!0م ا 

 #&�:� ا
���ات وا�دوات  4000 48000

:C9 و,�#&C&#�,) C �7اد  5000 60000
�7��ج/  

30000 - Y&ا�
, ���A,و C&A�, 
120000 10000 �Z��,و R&*4, 
 B��7ت ا����ر�� او 7=���&� - 12000

 �7اد ,�]&R و#&�:� ا
�+�ن 2000 24000

 ا
���Aع 31000 414000
 

: :  ر�� ا
���ل  �����  
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ا-��
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 �����
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ا-��
2 ا
��
��
 ا


ي��

ا,T ا
 ا
�ظ&(� ا
��د ا

360000 30000 30000 1  2�9, C7��
(]&�A,و ]&�?,) 

���7� ,2�9 او  1 15000 15000 180000
7��رب T
  ط�

T��=7 اداري  1 10000 10000 10000
( 25U- دوام) 

55000    2
��-Vا 

Prouduit A 

destiné 
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N-

2 

N-1 N N+1 N+2 N+3 N+4 

Quantité 

produit A 

0 50 300 400 500 600 700 

Prix HT 

produit A 

- 27000 27000 27000 27000 27000 27000 

Ventes 

produit A 

0 1350000 8100000 10800000 13500000 16200000 18900000 
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produit B 

- - - - 30000 30000 30000 
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0 0 0 0 3000000 4500000 6000000 
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 ��0
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. �
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5
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 ا��>�وع ا�-�� ا������:
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�  
.ا
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 �5
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�)� ا

�وي 6�0 �#
��ل اا
ذي ����رو�� ا�
. ا
���وج  

��ة �H# ��I ات)F� و�:ء
�!ل ا
���د�ن ا�
و ��
ر  �4 ا,دوات ا

�.ا
�� ر�  
 

ا��(ارد ا����!� 
key resources      

 
0J# �(4  ا���د����
أ�	زة ا


ت (� 
ط 3D   �و�-��
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