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INTRODUCTION

L'utilisation variée de métaux et alliages dans 1'industrie mécani-
que et plus récemment dans 1l'industrie nucléaire a motivé de nombreuses recher-

ches sur la corrosion de ces matériaux par les gaz.

Les techniques classiques d'étude de la cinétique de telles réactions
sont la thermogravimétrie qui donne la variation de masse de 1'é&chantillon
‘métallique et la manométrie qui donne la variation de pression de 1'atmosphére

gazeuse en fonction du temps.

L'emploi de gaz trés corrosifs méme 3 basse température limite 1'em-
ploi de balances classiques comportant des parties métalliques, ces derniéres
pouvant eétre attaquées par le milieu gazeux. Les balances 3 ressort de silice
(type MAC BAIN) n'ont pas cet inconvénient, cependant lorsqu'il y a formation
de composés volatils condensables on assiste & un dépdt sur les suspensions,

ce qui fausse la mesure.

-~

Ces difficultés nous ont conduit 3 rechercher une technique d'é&tude
ne comportant aucune partie métallique et aucune suspension tout en permettant
une mesure précise de la vitesse de réaction, c'est ainsi que nous avons adopté

un dispositif microcalorimétrique.

Ce dispositif permettant la mesure en continu du flux thermique pro-
duit par la réaction n'avait jamais été& mis en oeuvre pour des réactions
d'oxydation. Nous avons donc du étudier d'un point de vue théorique la nature
des informations fournies par cet appareillage, ce qui nous a conduit i compa-
rer les courbes de variation de masse Am = f£(t) avec les courbes microcalori-
métriques Q = g(t) dans un certain nombre de cas fréquents en cinétique hété-

rogéne.

D'un point de vue expérimental il a fallu adapter un microcalori-
métre 3 une telle &tude, ce qui a nécessité 1'adjonction de divers équipements

ad 1'appareil initial.

Cette &tude théorique ainsi que la description de la mise au point

du dispositif expérimental constituent la premié&re partie de ce travail.



P

Dans la deuxiéme partie nous avons dans un premier temps testé@ la

technique microcalorimétrique en &tudiant la réaction entre un métal pur et
un gaz pur i haute température. Nous avons choisi la réaction Niobium—-Oxygéne

d'une part i cause de la variété de ses régimes cinétiques, d'autre part 3
cause des nombreux travaux dont elle avait fait l'objet par thermogravimétrie.
Cette &tude nous a permis de comparer nos résultats avec les domnées recueil-
lies dans la littérature et de tirer un certain nombre de conclusions au sujet

~de 1'intérét de la technique microcalorimétrique.

Nous avons ensuite &tudié la cinétique de la réaction Chlotre-Niobium
entre 200°C et 400°C, cette réaction a montré 1'intérét de notre dispositif

dans le cas de la formation de composés volatils.,

%

Enfin un dernier chapitre est consacré i la réaction entre le
Niobium et le mélange gazeux Chlore-Oxygéne, cependant, la compléxité d'une

telle réaction a limité notre &tude 3 1'aspect qualitatif du phénoméne.



PREMIERE PARTIE

APPLICATION DE LA MICROCALORIMETRIE
A L'ETUDE DE LA CINETIQUE HETEROGENE






ETUDE THEORIQUE

Pour suivre une réaction chimique hété&rogéne gaz-solide du type

<M> + [G] + <MG> ou <MG> + <M> + [G] ¥ on enregistre généralement la variation
d'un paramétre physique tel que la masse des phases condensées ou la pression
du gaz au dessus de 1'échantillon ; cette mesure donne la loi cinétique en
fonction du temps. Pour interpréter les résultats et formuler le mécanisme
réactionnel il est nécessaire de pouvoir exprimer les constantes de cette loi
cinétique en fonction des param@tres intensifs du systéme tels que la pression
du gaz et en fonction des constantes cinétiques relatives & chaque é&tape &lé-

mentaire, ces constantes faisant intervenir la notion de température.

On congoit qu'un tel probléme soit relativement facile 3 résoudre

dans le cas ol la réaction globale se confond avec une seule &tape élémentaire,

Cependant dans la plupart des cas la réaction est la superposition
de plusieurs &tapes &lémentaires et la résolution mathématique du systéme
devient complexe. Pour résoudre on peut faire certaines hypoth&ses simplifi-
catrices qui ont été& formulées pour les réactions hétérogénes. BODENSTEIN (1)
suppose qu'il n'y a pas d'accumulation de particules dans 1'ensemble de 1la
chaine réactionelle, tous les processus réglent leurs vitesses sur celle du
processus le plus lent, quasi stationnaire. Si ce régime est atteint dé&s le
début de la réaction, c'est un régime pur. SEMENOV (2) suppose qu'il peut y
avoir accumulation de matiére pour une seule espéce intermédiaire, dans ce cas
deux processus imposent leurs vitesses et la solution n'est pas toujours évi-

dente, nous dirons qu'il s'agit d'un régime mixte transitoire.

Plus récemment BESSON et ses collaborateurs (3) résolvent de tels
systémes dans certains cas particuliers en faisant 1'hypothé&se que seules
les constantes cinétiques des processus limitant avaient des valeurs finies ;
toutes les autres constantes étant du méme ordre d'infinitude de facon 3

avoir un rapport fini. C'est la méthode de 1'étape limitante.

¥ Nous désignerons par <M> un &éLément de M en phase solide, par [M] un eLément
M en phase gazeuse et par <<M>> un élément de M en solution solide.
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Telle que nous 1l'avons définie la loi cinétique est en fait fonction
de la nature du paramétre mesuré et l'on peut ainsi concevoir autant de sys-

témes d'équations cinétiques qu'il y a de paramétres.

Nous nous proposons d'examiner dans quelle mesure 1l'enregistrement
de plusieurs paramétres peut nous fournir des informations complé&mentaires

sur la nature des mécanismes réactionnels.

Pour cela nous avons choisi d'étudier théoriquement une réaction du
type <M> + [G] + <MG> expérimentalement enregistrée par thermogravimétrie et

par microcalorimétrie.

L'intéret de ce choix peut se justifier 3 priori si on considére que
la variation de masse représente généralement le premier processus &lémentaire

(adsorption) et que le flux thermique est représentatif de tous les processus.



I-1-1 - MODELE A UNE SEULE SEQUENCE

Soit le schéma réactionnel constitué de n réactions élémentaires consé-
cutives et opposées mettant en jeu n — 1 espéces intermédiaires X;, Xz... Xn_l.

Si on se place dans l'hypothé&se ol il n'y a pas de termes quadratiques
c'est 3 dire aucune réaction X, + X, > ... et ol il n'y a pas de chaines ramifiées,

J
un tel systéme peut s'écrire :

0] ——0 X3 + B

® ©

Oz + X3 7> Xy, + 2

D S
——p
k.
i s
. + X,  — + i
a; + X, ) — X, *+ B; (E}
k.
1
+ —_
0Ln Xn—l +————~Bn CD

o, et Bi représentant respectivement les espéces réagissantes et formées dans

la réaction globale.

Chaque réaction étant caractérisée par ses constantes cinétiques

E £ . ,eme .
; et i la vitesse de la i réaction est :

-+~

Vi = ﬁi [Gi] [Xi—l] - ki [81] [X‘_L]

Dans la plupart des cas, les conditions expérimentales sont telles que :

Zi = Ki Eui] = constante et gi = ti [Bi] =
constante

la vitesse pourra s'exprimer par la relation

v, =3, [x,_] [1 - gi]ri;]—]

Ai désignant le rapport :

o[t

Pour la réaction (:) la vitesse s'écrit

v, = a4 [1--@1-1]

Al

Pour la réaction (:) la vitesse s'écrit



Dans le cas ol nous étudions la réaction par thermogravimétrie nous

devons résoudre le systéme :

d[x]
dae

Vy = V2

dfx__,] v
dt T 'p-l n

dAm ', P .
I - MG Vadsorption avec MG le poids moléculaire du gaz

Dans la plupart des cas la premiére &tape est l'adsorption, on a alors

Vadsorption =V

Dans le cas ol nous &tudions la réaction par microcalorimétrie le

systéme s'écrit :

d[x]
It Vi - V2
dfx__ ]
—tl -V
dt n-1 n
d i=n éme
E% = I Vi AHi ol AHi représente l'enthalpie de la i réaction.
i=]

La résolution de tels systémes est trés complexe et des hypothéses

simplificatrices de calcul devront &tre introduites (1) (2) (3).

Dans cette optique nous aborderons deux cas classiques de régimes ciné-
tiques des systémes hétérogénes (2) :

- Le régime pur gouverné par la jeme étape.

- Le régime mixte gouverné par les réactions comsécutives j et j=1 ou

non consécutives j et j + k.



A) Régdme pur gouvernlé par L£'étape 4

3 . - [ + +
L'hypothése d'un tel régime se traduit mathématiquement par a; et a,

. . 3 . . - . + + [ *
infinis pour tout i différent de j avec Ai’ aj et a,j finis.
Ceci signifie que pour toutes les réactions i différentes de 1'&tape

limitante j, l'équilibre est constamment atteint, ce qui conduit & des expres-—

§ions du type :
Exi] =4 [xi—l]

avec [Xo] =] on a:

IS
I A,
i=j+1 '
_ 1
[Xn-l] T A
n

On vérifie que les concentrations des espéces intermédiaires sont cons-

tantes dans la mesure ol celle des produits initiaux et finaux le sont

d[XIJ d[Xi] d[Xn_1]
- = dc T

donc
dt

Comme on peut &crire pour chaque espéce intermédiaire

d[x.] i
- Vi Ve

On en déduit

Cette vitesse commune est :



Si 1'étape i présente une variation d'enthalpie AHi le flux de chaleur

s'écrit :
ﬂ = + +
at Vy AH; + V, AHp cest Vj AHj ces Vn AHn
i=n
Soit 8= 5 Vv, AH, =V, AH=V, AH ... =V_AH
dt . 1 i n
1=1
AH représentant la variation d'enthalpie de la réaction globale.
La variation de masse s'écrit
dAm _
dt MC i
On aboutit ainsi aux conclusions suivantes en ce qui concerne un régime
pur :

a) Toutes les vitesses sont &gales,

b) Toutes les vitesses sont proportionelles & %% dans le rapport %ﬁ .

Dans le cas précis de l'oxydation d'un métal par un gaz oxydant ol la

premiére &tape traduit la fixation du gaz sur le solide nous avons :

dAm _ dQ _ AH dAm
it Mg Vi oet T o

Dans la mesure ol AH est constant en fonction du temps le rapport —
d dAm . oM
est constant et les courbes E% = £(t) et i g(t) sont affines. Le rapport
d" e e - -~ .
affinité est égal i aﬁ;

On remarquera que le rapport d'affinité est du méme signe que celui
de AH 3 savoir : négatif si la réaction est exothermique et positif si elle est

endothermique.



B} Régime mixte gouvernd par Les étapes conséeutives 4-1 et 4

. . -> . ae e .
L'hypothése de ce régime se traduit par a; et a, infinis pour tout i

diffé de j et de j-1 A, a., a., a a. . finis (3
ifférent de j et de j et pour T aj, aj, aj_1 et aj_1 inis (3).

Des équilibres chimiques correspondants on déduit

[Xi]= 4, [Xi_1]

Soit [Xl]

"
z

il
W
e

[Xj-z] -

[x,] = ——o

] 1=n
I A,
i=j+1 *

Seule la concentration [Xj-l] n'est pas stationnaire d'ol les deux

égalités :
V1=V2= ------- =V

Vo=V, ==V

La vitesse mesurée sera donc égale soit a Vj—1 soit & Vj et le flux

de chaleur s'écrira

=j-1 =n
N _y 5 AH, +V, I AH,
dt J-1 . i .. i
1=1 1=]
- <
\ = a, - a.
oW Vi1 T 3 [ J‘2] -1 [ J'l1

La connaissance de [Xj—zj et de [Xj] implique une relation entre Vj et

j-1
1 i=j=-2
en effet [X.] = s———— et [X._ ] = 1 A,
b i=n j=2 41 L
I A,
i=j+1



i=j-2
V. =a, T A -a,  [X._]
J-1 J-1 ._ 1 J-1 J-1
i=1
<
a.
V, =a, [x, ]-+—d—vo
i 73 Y31 ien
il A,
i=j+1 L

1'élimination de la concentration en espéce non stationnaire [Xj-l] dans les

deux expressions précédentes permet d'écrire :

> i=j-2
a. a, I A, = <
A It B i a, V._ a,
V. = i=1 SN T bt T
j < Y i=n
j-1 j-1 Ik Ai
i=j+1
-1 2
i=j- a .
ouV, = |a, I a, - -y,
J N i i=n Y j=1
t I Ai j=1
i=j+1

soit V., = o + V.
J B -1

1'expression du flux de chaleur devient

dQ i=n i=n i=j=-1

S 5 M, + |8 I M o+ I AH |V,

dt P | PR - il 3-1
i=j i=] 1=1

L'expression de la variation de masse est

dAm _ " .
Tl MG Vj—l ou MG Vj selon la nature de la réaction

En ce qui concerne le régime mixte on peut donc tirer les conclusions

suivantes :

a) Si on mesure deux vitesses, elles sont égales ou différentes suivant que les
processus correspondants sont placés du méme cOté ou de part et d'autre des

étapes limitantes.

b) Si on mesure une vitesse et le flux de chaleur les courbes obtenues ne sont

plus affines. Dans le cas particulier des réactions d'oxydation ol la mesure



de la vitesse est effectuée par thermogravimétrie : on a

dAm _
i  © MG Vi=o MG Vj-l . .
i=n i=j-1
i=n B Z AHi + AHi
4Q _ i=] i=1 dAm
donc It Q .§ AHl + T Tt
1=] G

i=n
1°y I AHi = 0 Solution particuliére
i=j -
2°) o =0
. <
L i=jm1 a,
a, I A, -—-—ad——=0
I o i i=n
II Ai
i=j+1
i=j-1
>
Soit a. I A, - = 1 =0
j= i i=n
1 A,
.1
i=j
d'od 2 cas
+
o) aj = 0 la réaction ne se produit pas (vitesse nulle)
i=j-1 i
gy 0 A, - = =0
=1 i i=n
I A,
L1
i=j
i=n
soit I A, =1
. i
i=1
i=n
- AG _
or ‘H Ai—ex RT-—I
1=1

donc AG = 0




Dans ce cas la réaction globale est & 1'équilibre.

C) Régime mixte gouvesnd par deux étapes quelconques

En ce qui concerne un régime cinétique mixte gouverné par deux &tapes

quelconques j et j+k avec k # 1 le flux thermique s'écrit

Si la vitesse est mesurée par une méthode thermogravimétrique la varia-

tion de masse s'écrit :

— = - ' T v a
It o MG V; = a MG Vj (cas de l'oxydation d'un met?l).
. . . . dQ
Afin de comparer les courbes microcalorimétriques at = £(t) et thermogra-
vimétriques g%E = g(t), 11l convient donc d'exprimer dans la relation (:) les vites-
ses V.+1, Vj+2 ------ Vj+k et Vj+k+1 en fonction de Vj'

Devant la complexité& du calcul nous n'envisagerons que le cas le plus

simple oG k = 2,

Les résultats que nous obtiendrons pourront d'ailleurs €tre généralisés

au cas mixte de deux étapes quelconques.

Ainsi dans 1'hypoth&se de deux &tapes limitantes j—! et j+1 nous avons

> <« . . . . . . . -> < >

a., et a., infinis pour tout i différent de j-1 et de j+1 et A.,, a.__, a.__, a,
<L 1 1 j-1 j-1 it
i finis (3).

L'équilibre des réactions @, @...ermet d'écrire
[x]

i
=

[xj-g] = I=[ A]'_

De méme 1'équilibre des réaction@.. @permet aussi d'écrire
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1

j+1 i=n
I A,
i=j#1 b

_ 1
=2
n

Le flux de chaleur 49 est

dt
i=j-1 i=n
§3= 3 AH, V., + AH, V., + I AH, V.
t i=1 137t J i=j v
-> B
ou VJ_1 = aj_1 [Xj—z] - -1 [Xj‘ll (I 1)
-> -
, = R . - . X-
VJ a [XJ—I] a [ J] . (1 2)“
> <«
Vj+1 T 354 [Xj:l B T [Xj+1] @3
dfx._ ] _
de plus —Ezl——— = Vj_1 - Vj (T 4)
d[x.]
dt Vj - Vj+1 (3

Le fait que l'étape j soit & 1'Bquilibre explique la relation

A [xj_l] = [xj] (I 6)

Soit en dérivant par rapport au temps :

d[xj—1] i d[xj]
j dt dt

(T 7

La combinaison des équations (I 4) (I 5) (I 7) permet d'écrire

Ay [0 - W5l = 9y - V5

V. L
SQith.=JJ1 SR (1 8)
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De plus du fait que Aj [Xj-l] = [Xj], (I 6) il existe une relation

linéaire entre Vj— et Vj+1 (voir (I 1) (I 2) (I 3)).

1

Soit en résolvant

.. « >
1=j a, a,
V... = |2, I A --—i2 |- | T Ay, (1 9)
J+1 J+l1 i=1 1 1=n <a— J it
- .H. Ai j=1
1=73+2

Les équations (I 8) et (I 9) montrent que Vj+1 et Vj peuvent s'exprimer

‘en fonction de Vj- par des relations du type

1 \

1
j+1 Vj—l *b

a, a', b, b' étant des constantes.
Le flux de chaleur pourra par conséquent s'@crire sous la forme

49 _ 4 -
T Vj-1 * 8

soit

d4Q _a' dhm + B
dt aMG dt QMG

L'expression trouvée étant de la méme forme que celle obtenue dans le
cas du régime limité@ par deux &tapes consécutives ; les mémes conclusions peuvent

étre formulées.

I-1-2 - MODELE REACTIONNEL A DEUX SEQUENCES PARALLELES

En cinétique hétérogéne divers exemples d'un tel mécanisme peuvent &tre

donnés :

- Réaction d'un gaz pur sur un alliage avec formation par deux réactions

paralléles de deux ou plusieurs oxydes.

- Réaction d'un mélange gazeux sur un métal pur avec formation d'oxydes

différents.



Soit un systéme réactionnel dans lequel un composé A donne par deux
voies paralléles constituées respectivement de n et de m &tapes élémentaires

consécutives deux composés B et C.

Un tel systéme peut s'écrire :
1 A
AT X1 +B

} , {

séquence (a)
az + X3 T X2 + B2 d

n
o + X B
n n-1 < J
' 3
1 1 ]
A 7T X3+ B
]
] '2 1 L
Oy + X3 T Xo + B2 + séquence (b)
1
' 1 m
o + X zZ C
n m1

A) Régimes purs

. " L. . s - .éme __ .
Soit le cas ou le régime cinétique est gouverné par la i réaction

de la séquence (a) et par la jeme réaction de la séquence (b).

Les hypothéses permettent d'écrire :

Vy =V = ====== =V, = == =V

1 ) ] ]

Vi = Vp = —————= = V, ——-—- =

Par microcalorimétrie on mesure l'effet thermique de la réaction globale.

I1 faut donc tenir compte des enthalpies de toutes les &tapes &lémentaires :

d ' 1 '
S [aHy + Ay + ... A ]V, + [AEy + ... AE ] v,

T
L'étude de la variation de masse de A est reliée aux vitesses Vi et Vj

par la relation :

dAm _ '
ac eV teyv,



Les coefficients O et B sont constants, ils ont les dimensions d'une
masse atomique.
]
On peut noter que les vitesses Vi et Vj peuvent €tre de signe opposé

s'il y a gain de masse par une des chaines et perte de masse par l'autre.

)
La comparaison entre les courbes microcalorimétriques 49 _ AH v, o+ AR' Vj

dt
1
et- les courbes thermogravimétriques %%E =0 Vi + B Vj montrent que deux cas sont

a considérer.

]
1°) Les_vitesses vV, et V. sont d_tout_instant_proportionelles : (c'est

d dire que les lois cinétiques sont identiques)

i j

k étant un coefficient, indépendant du temps, mais dépendant de la

température.
dAm _
On a it - (@ k + B) Vi
49 _ '
et It (AH k + AH'") Vi

Les courbes %%E = f(t) et %% = g(t) sont donc affines dans le rapport

a k + 8
AH. k + AH'

L'association des deux méthodes de mesure permet de déterminer le rapport

k des vitesses si les grandeurs o, B, AH et AH' sont connues.

1
2°) Les_vitesses £ gﬁ_V3 ne _sont pas_proportionelles : c'est le cas par
exemple d'une loi cinétique parabolique d'une part, linéaire d'autre
part.
] s .
Dans ce cas Vj est indépendante du temps et Vi est une fonction du

temps.

Il n'y a plus proportionnalité entre le flux thermique et la variation
de masse ; les courbes microcalorimétriques et thermogravimétriques ne sont donc

plus affines.
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On pourra remarquer que si AH et AH' sont de signe différent le flux

. d . . .
thermique E% pourra changer de signe au cours de la réaction.

)
La connaissance de AH, AH', o et B permet de déterminer Vi et Vj du fait

que le systéme :

T
%g —AH V, + AH'V,
t 1 J

dAm

|
—— +
eVt B

possé&de en général des coefficients indépendants.

i

B) Régime mixte sun La séquence (a), négime pur sur La s2quence (b)

Si nous considérons le régime mixte de deux étapes consécutives j et

j+1 sur la séquence (a) et le régime pur de l'étape i' sur la séquence (b), on a

alors :
Vy = V== = —= V,
! j
j*1 = Vj+2___ = Vn
1 ) \
et V1=V2 ““““ =V
m
En thermogravimétrie la mesure effectuée est proportionnelle soit & Vj
T
soit a Vj+1 pour la séquence (a) et & Vi pour la séquence (b).

On peut donc par exemple écrire

dAm

]
—_— .+ .
dt o VJ B Vl

En microcalorimétrie le flux thermique est

4 _
dt Vj

I Mo
>
=

e
+
<3

[ e =]

AH, + V. AH'
i 1 1
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Nous avons vu précédemment que dans un régime mixte on pouvait écrire
Vj = a Vj+1 + b, a et b étant des constantes.

On obtient ainsi pour %% une expression de la forme

49 _ " AR
Qe AVt Y AE 4B (I 10)

B . A .
La comparaison des courbes %% = £(t) et %EE = g(t) montre qu'il n'y a
pas affinité entre ces courbes, mais que si Vj et Vi sont proportionnelles on

peut écrire :

%% =m 3%2 +n (L. 11)

m et n étant constants.

On peut généraliser une telle démonstration aux cas de deux régimes

. . L. . . d
mixtes de deux &tapes consécutives ou non. On obtiendra toujours pour E% une
expression de la forme (I 10) et la relation (I 11) pourra étre écrite si les

L}
vitesses Vj et Vi sont affines.

Cette &tude montre qu'il n'y a affinité entre les courbes microcalori-
métriques et thermogravimétriques que dans quelques cas particuliers : cas pur

dans un modéle 3 une seule séquence par exemple.

En général cette affinité n'est pas vérifiée et les deux techniques

apportent des informations complémentaires sur le mécanisme réactionnel,

I-1-3 - INFLUENCE DE LA TEMPERATURE

L'étude de la cinétique d'une réaction chimique nécessite généralement

l'analyse de l'influence de la tempé&rature sur la vitesse de la réaction.

Cela se traduit par la mesure d'une énergie d'activation apparente Ea

de la réaction. Si v est la vitesse de la réaction on a :

-E
- —J
vV =vV_ exp (RT )



Le probléme est de savoir ce que représente Ea’ grandeur purement expé-
rimentale par rapport aux grandeurs ayant un sens physique telles que les énergies

d'activation vraies des différents processus &lémentaires qui composent la réaction.

Les résultats précédents permettent une &tude trés précise et trés générale de

telles relations.

En cinétique chimique les constantes cinétiques de chaque processus
_8lémentaire sont caractérisées par leur &nergie d'activation vraie et on peut
écrire :
> - i
k, = ki e //iT
1 (]
et la vitesse d'une étape élémentaire s'exprime sous la forme d'une
différence de deux termes
> <
V. = k. [A] = k. |B
; =k [A] -k [B]
[A] et [B] 8tant les concentrations respectives en espéces réagissantes

et formées.

Dans ce cas la loi d'Arrhenius ne sera suivie que si un des termes de
1l'expression précédente est négligeable devant 1'autre.

. > “
En effet si par exemple k, [A]>> ki [B]

1

-E.
> =g 1
= = RT
v, =k, [a] =k  [a] e 14
i
A partir des expressions de la vitesse globale précédemment développées
nous allons voir dans quels cas une expression simple de la vitesse en fonction

de la température peut &tre donnée.

Si nous considerons le cas ol une seule étape j est limitante pour une

réaction a étapes consécutives, la vitesse de la réactiom s'écrit :

(R 2

e
e

et 1'on voit que la loi d'Arrhenius sera suivie si un des termes de la somme algé-

est négligeable devant 1l'autre.

. 1
brique 1 T

I A
i=1 1
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en effet si .l << 1
i=n
I Ai
i=1
i=j—1
V#a 1 A,
1=1 *

Ej étant l'énergie d'activation de la réaction j dans le sens de la

fléche.
>~ a E a
a -E. _ .
de pl A—ij-'-" i 7RT_ % A}%T
e plus A, == = - m— = = e
ay 4. e L/RT a,.
1 J
->
a
3
si on pose —= = Ao on peut écrire
a i
o.
J
i=j=1 —~AH. )
-> 1 J
V. #& ao. 1II Ao. e T e RT
j i=1 i
i=j=1
.. - AH., + E.
. T e (iil ! J)
Soit V, = a I A e
o. . (6} RT
J 1=1 i

L'énergie d'activation apparente de la réaction E_ est égale 3 la somme
de 1'énergie d'activation vraie de 1'étape j et des variations d'enthalpie qui

accompagnent toutes les &tapes qui précédent 1'étape limitante.

Un tel résultat est général pour toutes les réactions 3 étapes &lémen-

taires consécutives dont une seule est limitante.

Cette expression généralise certaines relations analogues mises en
évidence par P. BARRET, J. BESSON (5) (6) dans quelques cas particuliers de
réactions. Ces auteurs donnent des expressions approchées de 1'énergie d'acti-
vation pour chaque &tape limitante aprés quelques approximationms. L'intérét de
notre calcul est de pouvoir fournir ces expressions directement une fois le

modéle cinétique écrit.



Dans les cas mixtes ou lorsque la réaction est formée d'étapes paral-
léles aucune expression simple de la vitesse en fonction de la température ne

peut €tre donnée et la loi d'Arrhenius n'est pas suivie.

Nous allons voir une application de ce calcul dans le cas d'ume réaction

d'oxydation de métal pour laquelle il y a diffusion d'une espéce d'origine gazeuse.
La réaction globale qui s'écrit :

<M> + [G] -+ <MG> peut étre décomposée en Etapes &lémentaires dont la

premiére est l'adsorption de [G]
1
soit [G]+siG-s @

Les autres étapes peuvent schématiquement s'écrire

2
-—— + G- s 7 a
3
-— oy I 0
n
———— S
OLn_2 -
Ona A; =P K, K; = rapport des constantes de vitesse
A =K
A =K
n n
i=n i=n
Soit II A, =P I K,
. i . i
1=1 1=1
i=n
a 1'équilibre I A, = 1
i=1
i=n
Soit P I K, =1 P étant la pression d'équilibre entre le métal
‘1
. et 1l'oxyde
ou encore P = = ]
o i=n
I K.
i=1 *

on peut donc exprimer le produit des constantes A; par la relation
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) =
=]

P
Ay =3
(o]

[N

la vitesse s'écrit alors

P
V. =a. I A, [1——9-]
i P

Comme la pression d'é@quilibre P0 aux températures expérimentales usuel-

les est de 1'ordre de 10 '° torr et que la pression gazeuse 3 laquelle sont faites

les expériences est de quelques torrs on pourra écrire

Po
— <
g << |
j=1
Soit V. = a, I A,

Si on considére par exemple l'adsorption comme &tape limitante la

vitesse s'écrira

V1=al

Dans ce cas l'énergie d'activation vraie de la réaction d'adsorption

E; est égale 34 l'énergie d'activation apparente de la réaction globale.



Chapitre 2
ADAPTATION EXPERIMENTALE D'UN MICROCALORIMETRE CALVET

Nous venons de voir tout 1'intér@t qu'il y avait de suivre une réaction

chimique par une méthode microcalorimétrique.

En fait, une telle méthode ne sera exploitable au point de vue cinéti-
que, que dans le cas ol l'on pourra enregistrer le flux thermique global produit

a chaque instant par la réaction.
- Trois types d'appareils peuvent €étre utilisés en calorimétrie :

- Les calorimétres adiabatiques ol 1'on suppose que l'isolement thermi-
que entre l'enceinte interne et l'enceinte externe est parfait. Dans ce cas, on
mesure une élévation de la température dans l'enceinte interne.

- Les calorimétres isothermes : aucune quantité de chaleur ne doit
s'accumuler dans l'enceinte interne, la mesure effectuée est alors celle d'un

flux thermique.

- Les calorimétres 3 conduction du type TIAN et CALVET qui représentent
une solution intermédiaire entre les deux premiers cités. Dans ce cas, on utilise
des thermocouples qui réalisent & la fois les fuites thermiques et la mesure du
flux.

L'expérience montre que ce dernier type d'appareil est d'une trés grande

-~

sensibilité, et qu'il est le plus adapté a suivre la cinétique d'ume réaction.

Celui que nous avons employé est un modéle de ce type, fabriqué par

la soclété SETARAM.

[-2-1 - DESCRIPTION DU MICROCALORIMETRE TIAN ET CALVET (7)

A) L'élément micwcaloriméirnique

La partie essentielle du microcalorimétre TIAN-CALVET est 1'&lément
microcalorimdtrique, constitué d'une cellule cylindrique dans laquelle se produit
le phénoméne 3 étudier, et d'une thermopile. La cellule entourée d'une douille
en argent (fig. 1) est l'enceinte interne du microcalorimétre. Celle-ci est reliée

par la pile thermoélectrique au bloc de l'appareil ou enceinte externe.

La thermopile est constituée par des thermocouples en platine - platine

rhodié montés en série et isolés électriquement de 1l'enceinte interne par une
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Al [#== Pile thermoélectrique détectrice
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Fig. 1 : Elément microcalorimétrique

[
] L2
Ry Cy
vers 1'amplispot ek;l (t) i 1! e (t) vers 1'enregistreur
Re Ok = Tk

Fig. 2 : Circuit analogique de correction des thermogrammes
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plaquette de mica de 0,01 mm d'épaisseur. Ces thermocouples réalisent des fuites
thermiques contr8lables et mesurables entre l'enceinte interne et 1'enceinte

externe.

B) Théonrnie de microcalorimitre

-~

Une partie de la chaleur produite dans la cellule sert 3 élever la

température de l'enceinte interne de d6 pendant le temps dt.

Si on désigne par U la capacité calorifique de 1l'enceinte interne, la
puissance mise en jeu est &gale a U g%.
Notons que cette variation de température est suffisamment faible pour

ne pas modifier les conditions opératoires isothermes de la réaction.

L'autre partie de la chaleur produite est &vacuée vers l'enceinte
externe par la thermopile. La force électromotrice produite par cette pile est
proportionnelle au flux thermique transmis, qui peut s'@crire :

i=n
I aAd, =aq
i

i=1

e

n
AR, =0 &

i

ol

He

avec A @i le flux thermique transmis par un élément de surface
n le nombre d'éléments de surface
et o la fraction de 1'élément de surface occupée par la soudure.
solt p le coefficient de fuites thermiques, c'est 3 dire le flux total de
chaleur fournie dans 1'enceinte internme pour une différence de température de 1°C,

. -1 o =1
entre les deux enceintes. p se mesure en cal s c .

On peut écrire :
¢ = p(0i - Be)

avec 0i et Oe la température de 1l'enceinte interne et de l'enceinte externe.

Si on fait le bilan thermique, la puissance calorifique fournie dans la

cellule 3 1l'instant t peut donc s'@crire :

Wb+ g

avec O = 01 - fe
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2°) Les phénoménes thermiques lents

Si les phénoménes thermiques sont assez lents, on peut considérer qu'il
y a uniformité de la température dans l'enceinte interneyu = ct€ et 1'équation

de TIAN est applicable.

Dans ce cas, la connaissance de T permet théoriquement de corriger le

thermogramme & partir du signal A enregistré.

3°) Les phénoménes thermiques rapides

Au cours d'un phénoméne thermique rapide, il y a lieu de savoir si
l'uniformité de la température dans l'enceinte interne est toujours réalisée.
Pour le vérifier, on produit dans l'enceinte interne un effet Joule constant
W = RI%?. Par arrét du courant électrique, on provoque un brusque passage de
W=1RI? 3 W= 0. Dans 1'hypothése de TIAN, on a alors .

=0 = da
W=0=A+T1 at

et on doit avoir une réponse microcalorimétrique de la forme
W=0
@) e = B exp (D)
W=2¢C
avec Ao = la valeur de l'élongation en régime stationnaire, soit Ao = RI? §/b.
En fait la courbe expérimentale ne vérifie pas cette &quation ; cela démontre que

dans ce cas | ne peut plus étre considéré comme constant et que 1l'équation de TIAN

ne s'applique plus.

Pour décrire cette courbe expérimentale, CAMIA (10) a proposé une solu-
tion du type
W=0 i=n —t
A) = % ol epr?I)
Ww=oct® i=]
Dans un cas général, et compte tenu de cette hypothé&se, il importe de

connaftre W(t) le signal d'entrée en fonction de A(t) le signal enregistré.

L'algébre moderne définit A(t) comme le produit de convolution de W(t)

par la réponse impulsionnelle.
soit A(t) = A(t) #* W(t)
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en posant A(t) = % o, e--t/'l::.L
i

en passant aux transformées de Laplace en p on obtient :

A(p) = A(p) . W(p)

avec dans notre cas

OLi Ti
Alp) = 2 ooy
1 1

pour t = 0 A(t) = O ce qui entraine
Za, =0
. i
i

De méme les dérivies successives sont nulles donec
O
z_n=0 n=1,2|o'
i T, :
i
Dans ces conditions

) - -1
A(P) - Z ai Ti X'l:f (pTi + l)

1 1
ce qui donne A(p) I, (p1. + 1)
i i
W(P) = s a. T
; 10

en passant aux transformées inverses :

2 3 .
w(t) S — Aft) + T T. dA(t) + I T.T. E_ééEl + I T.T.T 2-9452~+ ceee
z ai'l.'i i i dt 4 i*j dt i#idk 1i'jk dt
i J J

Cette équation est &quivalente au systéme suivant

A(t) + T3 g_é.g.g.)_

Ay () = T
Aa(t) = A (E) + T2 'd—cAI::_(_)'
An(t) = An=1(t) + T ié.};.l&l;

avec An(t) tendant vers zéro lorsque n tend vers l'infini.

Connaltre W(t) revient 3 calculer An(t) 3 partir de A(t) qui représente
1l'enregistrement expérimental. Pour cela il est nécessaire de connaltre les diffé-

rentes constantes de temps Tly T2sss. T, et de résoudre le systéme précédent.
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La résolution de ce systéme ne présente aucune difficulté mathématique,

mais son importance impose un calcul sur ordinateur.

Cependant, l'expérience montre qu'il suffit en général de connaltre un

petit nombre de ces constantes pour obtenir un signal proche du signal réel.

Dans ce cas, une correction automatique peut étre réalisée 3 partir
d'un systéme analogiue constitué de plusieurs éléments montés en série. Chaque

élément comporte un circuit Rk Ck en série avec une résistance (figure 2).

La tension d'entrée e, _, est prise aux bornes de 1'ensemble du circuit
et la tension de sor :ie e, est prise aux bornes de Tpe
Si <<
N

&y = Rkll + rk I & Rk I avec I le courant qui circule dans Ty et I 1le

courant qui circule dans Rk'

par ailleurs

avec I, =1 - I,

de I,
~ k-1
d'aprés (:) = =
dt Ck
et e =1 I =1, (I, + Iz)
r de
_ 'k k-1
% TR [ek-l M MT: ]
Si on pose Ck Rk = Ty» cet €lément réalise bien une opération du systéme
précédent :

Ty dek__1

% = ig: [ek—l T _?ﬁ?ﬁ%

On constate que chaque &lément affaiblit la tension de sortie dans le
rapport i{_k_ .
En pratique, un nombre limité de ces €léments pourra €tre utilisé, et
dans notre cas oli les effets thermiques sont relativement lents, un seul étage de

correction a été mis en oeuvre.
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I-2-2 - ADAPTATION DU MICROCALORIMETRE A L'ETUDE DES REACTIONS GAZ-SOLIDE

A) Descniption du microcalorimétre

Nous avons utilisé un microcalorimétre "SETARAM", modéle haute tempéra-
ture, qui permet de travailler jusqu'a 800°C. Le bloc est en acier inoxydable.
Au sein de ce bloc thermostaté, se trouvent deux &léments microcalorimétriques

semblables, montés en différentiel (figure 4).

Un tel montage n'apporte aucune modification aux équations précédemment
écrites. Cela revient d considérer la température de l'enceinte de référence a
la place de la température de l'enceinte externe. Ce dispositif permet de s'affran-
chir des variations de la température extérieure, et l'on obtient un zéro expéri-

mental trés stable.

La température de travail du microcalorimétre est fixée 3 l'aide d'un

régulateur programmateur du type "RT 64 SETARAM".

Le signal fourni par la thermopile est amplifié par un "Amplispot
SEFRAM" de gain 10". Afin de pouvoir enregistrer simultanément le signal réel
et le signal corrigé, nous avons monté en paralléle avec le circuit direct un

circuit analogique de correction.

B} Dispositif expérimental

Pour conserver la symétrie du montage différentiel, deux tubes en quartz
cylindriques de diamétre &gal 3 17 mm plongent dans les deux enceintes internes

(figure 3).

A la sortie du microcalorimétre, ces deux tubes sont reliés 3 une méme

enceinte B 3 partir de laquelle nous avons prévu différents appareillages

- deux passages étanches C; et Cp nécessaires i l'introduction des fils d'alimen-

tation d'une résistance électrique pour 1'étalonnage de 1'appareil.

- une sortie S; reliée par des raccords souples 3 un ballon de grand volume. Ce
dernier comporte des jauges de pression, des vannes d'introduction pour les gaz,
et un groupe de pompage constitué d‘une pompe i palettes et d'une pompe 3 diffu-

sion d'huile (figure 10).
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La déviation A de l'enregistreur galvanométrique est proportionnelle &

la force électromotrice ® de la pile, donc 3 0.

soit A = gb

et par suite :

- pdd _p u da
W= gA * g dt g [A * p dt <:>

Dans l'hypothése ol U n'est pas une fonction de la variation de tempé-
rature de l'enceinte interne, E = ¢ est une constante qui a les dimensions d'un
temps. Elle caractérise l'inertie de l'appareillage,

1'équation @ s'écrit alors :

W =-§ [A + T Qéﬁ ;

dt

Elle représente l'&quation de TIAN.

Cette relation montre que W n'est pas proportionnel & A et que le signal

enregistré est en retard par rapport au signal fourni dans 1l'enceinte interme.

Théoriquement, ce résultat est peu compatible avec des mesures cinétiques,

et nous allons voir dans quels cas il y a lieu de corriger ce retard.

C) Comnection de L'inentie

Trois types de phénoménes thermiques peuvent étre envisagés :

1°) Les phénoménes thermiques stationnaires : W = constante

o . . . . doe _ dA _
En régime stationnaire, on a : it 0 et 7 0

Dans ce cas simple l'@quation de TIAN s'écrit :

Ww=2EAa
g

Le signal enregistré est bien représentatif du phénoméne &tudié, et

aucune correction ne doit 8tre envisagée.
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Fig. 3 : Coupe verticale des cellules & 1'intérieur du microcalorimétre
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Fig. 4 : Schéma du microcalorimétre différentiel
E, et E, sont les enceintes externes
C, et C, sont les enceintes internes
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Pour des raisons de reproductibilité&, l'échantillon est suspendu i un
chariot coulissant dans le réacteur et reposant sur trois but@es T solidaires du

tube en quartz 3 quelques centimétres du fond (figure 3).

[-2-3 - ETALONNAGE DU MICROCALORIMETRE

Afin d'utiliser le microcalorimétre pour des mesures quantitatives, il
. . - P . o - .
est nécessaire de connaltre les rapports g-et %-qu1 figurent dans 1'équation de

TIAN :

P - . o . : .
E peut étre rapidement obtenu 3 partir d'un effet Joule constant W = RIZ, produit

dans l'enceinte interne qui tient lieu de réacteur.

En effet, nous avons vu qu'en régime stationnaire

_Cl_A_ = ig = 0
dt dt
et que W = RI? =<§ A
Soit 2:&:—2—
g A

2 o
a W= 0 nous

De méme, la courbe réponse correspondant au passage W = RI
permettra de déterminer la valeur des constantes T,.
i

Pour réaliser ces opérations, il est indispensable de disposer d'un appareillage

spécifique.

A) Dispositif de production d'un edfet Joule

A 1'aide d'une résistance R en acier inoxydable de l'ordre de 300 Q,

nous avons produit un effet Joule dans une des cellules du calorimétre (figure 5).

La résistance a des dimensions voisines de celles de 1l'&chantillon ; les
fils d'amenée du courant sont en chromel, et ils sont isolés entre eux par 1l'inter-
b

médiaire d'une baguette en alumine.

Pour définir parfaitement cet effet Joule, il est nécessaire de connal-
tre avec précision la tension appliquée aux bornes de la résistance R ainsi que

l'intensité du courant qui y circule.



Résistance
étalon r
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stabilisée
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fils de conduction
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Cellule de référence Cellule d'étalonnage

Fig. 5 : Dispositif d'étalonnage par effet de Joule
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La tension est fournie par une alimentation stabilisée en tensiom par

une méthode d'opposition ; sa valeur E est ajustée 3 celle d'une pile étalon

prise pour référence, et dont la valeur est de 1,08365 volts.

La valeur de la tension V mesurée aux bornes d'une résistance étalon
placée en série sur le circuit permet. de connaltre l'intensité qui traverse la

< . Vv
résistance R, soit I = Pl

Cette tension est mesurée avec une grande précision 3 1'aide d'un

pont "AOIP"

ainsi W= EI = A

Nos manipulations mettent en évidence certains résultats :
A puissance constante, l'amplitude du signal détecté& par le microcalo-
rimétre ne dépend pas de la température de travail jusqu'id 600°C, et elle n'est

pratiquement pas fonction de la pression totale des gaz dans les cellules.

En fait, les fuites thermiques créées par les fils d'alimentation peu~

vent étre une source d'erreurs sur nos calculs ; il convient donc de les évaluer.

D'aprés la loi de Fourier, la quantité de chaleur qui passe par unité

de temps de la source chaude & la source froide est :

a=$F=KrF 62 -00)

8, - 0; = différence de température entre les deux extrémités

K = coéfficient de conductivité thermique
S = gection du fil
L = longueur du fil

Dans notre cas ol la température de nos expériences n'a pas dépassé
500°C
82 - 81 = 500°C
S =2 x 0,25 = 0,5 mm?
£ = 60 cm
K =10 WenC

-5
soit 49 4 10 Watt
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Cette quantité est négligeable devant la puissance fournie par la
< . . -3
résistance qui est de l'ordre de 4 10 ~ Watt, et cela d'autant plus que le montage
symétrique permet de diminuer considérablement %%.

B) Evaluation des constantes de L£'apparell

1°) Calcul de p/g

Pour une puissance électrique de 3,99 mW fournie dans la cellule interne,

on obtient un signal dont la valeur est 93 mVolt.

it B oW _3,99
Soit s "% 53 0,043 mW/mV
Telle est la valeur de p/g que nous avons adoptée tout au long de ce

travail.

Pour exploiter quantitativement 1'élément correcteur, il convient

d'effectuer le méme calcul sur le signal corrigé.

Le tableau I donne la valeur de p/g pour les différentes sensibilités
de notre appareil d'enregistrement. Etant donné 1'impédance du circuit correcteur,
il n'y a plus en effet un rapport constant entre le signal enregistré et la

sensibilité de 1l'enregistrement.

Sensibilité Elongation Alim p/g
2,5 mV 1,25 mV 3,19 mW/mV
5 1,84 mv 2,17 mW/mV
10 1,87 mv 2,13 mW/mV
25 3,1 mV 1,28 mW/mV
50 3,30 mV 1,21 mW/mv
100 3,4 mv 1,17 mW/mv
Tableau I

2°) Evqluation des constantes de temps

Pour &valuer les constantes de temps du microcalorimétre, on utilise
la méthode de CAMIA (9). On détermine les T 3 partir de la courbe de refroidis-
sement de la cellule et de son contenu aprés un effet Joule. Nous avons vu que

cette courbe est en fait une somme d'exponentielles de la forme
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=t/T -t/T -

A(t)

A (t) + Aa(t) + ... An(t)

soit A(t)

Pour t suffisamment grand A(t) se confond avec A; (t) ce qui permet

3 partir de deux points suffisamment &loignés sur la courbe de calculer a; et Ti.

On peut ainsi obtenir tré&s aisément la premiére constante de temps pour

1'étude de la courbe CD (figure 6).

Si on appelle A 1'élongation 3 l'instant t et Amax 1'élongation maximale,

A=h e t/m
max

Le temps tis mis par le spot pour atteindre la demi -déviation

A
A= 2ax est donné par
tbﬁ = Lo 2
T1 ge
it T Ve
soi = m—
170,69

On trouve ainsi pour le signal primaire T; = 108 secondes.

Pour obtenir la seconde constante de temps Ty, on trace la courbe

A(t) = Aj(t) qui se confond avec Ay (t) pour t grand.
On en déduit oy et T, ; de méme pour T3 et ainsi de suite.

En utilisant la méthode analogique de correction de 1l'inertie, on

constate que pour Rk = 620.000 et C, = 150 uF

k
soit Tk = Rk Ck = 93 s.

on a une bonne correction du signal. Un seul étage de correction permet d'obtenir

pour la courbe corrigée une constante de temps de 36 secondes.

La figure 7 témoigne de l'avantage d'utiliser un circuit correcteur

pour analyser des phénoménes thermiques rapides.
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Fig. 6 : Signaux dus a un effet Joule

a) Signal
b) Signal
c) Signal

@ signal
@ signal
(:) Signal

théorique

.non corrigeé

corrigé a 1'aide d'un étage de correction analogique

nul
non corrigé
corrigé

/

w

Fig. 7 : Intérét de la correction analogique dans le cas de phénoménes

thermiques rapides et successifs.
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Nous avons produit deux effets joules successifs & 10 secondes d'inter-~

valle ; on peut ainsi constater la bonne séparation des deux 'pics".

Dans la suite de notre &tude, la lenteur des phénoménes thermiques

permettra d'utiliser de facon trés satisfaisante un seul &tage de correction.

C) Analyse des phénomenes theumiques provoqués par L'entrie des gaz dans Les
cellules

Dans le cadre particulier de ce travail o l'instant "O" est défini
par l'entrée des gaz réactants. Il importe de savoir si cette introduction va

perturber 1'&quilibre thermique. '

Nous avons testé l'appareillage en effectuant diverses expériences ;
ce phénoméne se traduit par un signal et par un léger décalage de la ligne de

base (figure 8).

Le premier signal dont la durée n'excéde pas quelques minutes perturbe
trés péu le thermogramme de la réaction et en tout cas pas plus que le méme
phénoméne sur la réponse d'une thermobalance. Par contre dans 1'évaluation du
bilan thermique on devra tenir compte du décalage de la ligne de base AW 1lié 3

l'introduction et fonction de la pression gazeuse (figure 9).

Par ailleurs nous avons constaté que ce déplacement &tait indépendant

de la température de travail et de la nature du gaz.

Mais en pratique dans le cas particulier de l'oxydation des métaux 3
hautes températures, nous enregistrons des effets thermiques dus 3 la réaction

suffisamment importants pour que ce déplacement soit négligeable.

En conclusion cette technique nous parait bien adaptée a suivre la
cinétique d'une réaction hétérogéne dont l'instant initial est ré&glé par 1'intro-

duction des gaz.
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@ signal reel

(:) Signal corrigé

Fig. 8 : Signaux provoqués par 1'entrée d'oxygéne

P (torrs) W (mW) W' (mW)
3.107 0 0
3 0,056 0,053
40 0,081 0,078
125 0,081 0,078
470 0,081 0,078

Fig. 9 : Influence de Ta pression sur le décalage de la
ligne de base






DEUXIEME PARTIE

ETUDE MICROCALORIMETRIQUE DE L'OXYDATION
DU NIOBIUM PUR PAR QUELQUES GAZ
PURS OU MELANGES GAZEUX






INTRODUCTION

L'étude de 1l'oxydation des métaux par les gaz purs et plus particulié-

rement par l'oxygéne a fait l'objet d'un nombre considérable de travaux.

A priori il parait intéressant d'étendre de telles études au cas des
mélanges gazeux. En effet, au point de vue fondamental la présence d'un deuxiéme
gaz peut modifier considérablement le régime de corrosion du métal et apporter
ainsi des informations concernant les mécanismes réactionnels. De plus des réac-
tions de ce type sont plus proches de celle rencontrées dans des conditions indus-

trielles.

En fait, nos recherches bibliographiques montrent que trés peu de cher-
cheurs ont publié des travaux dans ce domaine. Cette absence d'&tudes systémati-
ques est lide 4 la difficulté d'étudier de telles réactions, difficulté qui se
situe i deux niveaux :

1°) Au point de vue expérimental il y a souvent formation de composés
volatils et par conséquent intervention des phénoménes de diffusion en phase
gazeuse,

2°) Au point de vue des mécanismes, il importe de bien commaitre 1'oxy-
dation par les gaz purs composant le mélange. Dans notre cas il s'agira du mélange
chlore-oxygéne.

D'old le plan adopté pour cette derniére partie :

1°) Description des moyens expérimentaux mis en oeuvre pour l'étude de la corro-

sion du niobium par le mélange chlore-oxygéne.
2°) Etude de la cinétique d'oxydation du niobium par 1'oxygéne pur.
3°) Etude de la cinétique de chloruration du niobium par le chlore pur.

4°) Etude de la corrosion du niobium par des mélanges chlore-oxygéne.






DISPOSITIFS EXPERIMENTAUX

Pour décrire la corrosion d'un métal par un gaz il importe de connaitre
simultanément la cinétique de la réaction, la nature des phases formées et leur
localisation. Comme il est souvent difficile d'obtenir ces renseignements, on

doit avoir recours & plusieurs techniques.

Nous consacrerons donc ce premier chapitre i la description des dispo-

sitifs expérimentaux que nous avons utilisés.

[I-1-1 - MICROCALORIMETRIE

%

L'intérét et la description de cette technique ont &té largement expo-
sés dans la premiére partie de ce travail. Dans le cas de 1'@tude des mélanges

gazeux, un dispositif d'homogénéisation dés gaz a du €tre mis au point.

En effet, au cours de la réaction un gradient de concentration en gaz
peut s'établir dans le réacteur qui a une hauteur grande par rapport 3 sa section.
Il y a alors appauvrissement du mélange en un ou plusieurs gaz au niveau de
l'échantillon. Pour rémédier i cela nous avons monté sur le microcalorimétre un

dispositif qui assure une circulation des gaz.

Ce dispositif comprend une pompe péristaltique agissant par &crasement
sur un tuyau souple (figure 10). Ainsi le renouvellement continu du mélange
gazeux dans le réacteur est assuré. L'efficacité d'un tel dispositif sera analysée

dans le chapitre 4.

De plus pour éviter de trop grandes variations de la pression totale
en cours de réaction nous avons augmenté le volume de 1l'appareil par 1l'adjonction
d'un ballon en verre dont la contenance est de 20 litres.

La pression gazeuse est mesurée par un manométre différentiel a acide
sulfurique. Ce liquide a été choisi parce qu'il n'est pas attaqué par le chlore
et 1l'oxygéne ; de plus sa densité de 1,83 permet la mesure précise des pressions
comprises entre | et 100 torrs. La sensibilité d'un tel manométre est 7,4 fois

~

plus grande que celle d'un manométre & mercure.

Pour des pressions supérieures, nous avons utilisé un manométre 3

membrane ; ce dernier n'étant corrodé qu'aprés un temps relativement long.



Fig. 10 : Schéma général de 1'appareillage.
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[1I-1-2 - THERMOGRAVIMETRIE

Pour 1'8tude cinétique des réactions et en complément au microcalori-
métre CALVET nous avons utilisé une thermobalance & ressort de silice, type MAC-
BAIN, dont 1'allongement est de 120 cm pour une charge de 1 gramme. Ce type de
balance ne comportant aucune pi&ce métallique en contact avec la phase gazeuse

est bien adapté pour l'utilisation des gaz corrosifs.

Par ailleurs il est & remarquer que le dispositif d'homogénéisation

des gaz précédemment décrit a pu &tre adapté sur cette balance.

I1-1-3 - TECHNIQUES D'ANALYSE '

Pour l'analyse des produits formés nous avons utilisé& 1'absorption

atomique, l'analyse thermique différentielle et la spectroscopie Infra-Rouge.

L'étude radiocristallographique des phases constituant la couche

externe de 1'échantillon a été effectuée sur um diffractométre CGR théta 60.

L'analyse des phases constituant les couches sous jacentes et les
précipités internes & la matrice métallique a été effectuée par microsonde

€électronique dont nous allons préciser les caractéristiques.

L'appareil CAMECA utilisé est un microscope a balayage auquel est
associée une microsonde. Cette technique a permis ainsi d'obtenir des remsei-
gnements sur l'@tat de surface et sur les concentrations des différents pro-

duits formés.

Cet appareil donne une image aggrandie d'um objet en utilisant 1'émis-
sion d'électrons secondaires ou retrodiffusés produits sous 1l'impact d'un fais-—
ceau d'électrons (figure 11) ; l'appareil est schématisé figure 12. La trés

grande profondeur de champ de ce dispositif présente un double intérét :

- d'une part il permet d'observer et de photographier d'une maniére
remarquable la surface aggrandie d'un échantillon ;

- d'autre part il donne la possibilité de mesurer ponctuellement ou
linéairement par balayage la concentration des &léments dont le numéro atomique

est supérieur 3 celui du Bore.
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II-1-4 - PREPARATION DES ECHANTILLONS

La cinétique de corrosion des métaux est considérablement influencée
par la présence d'impuretés dans le métal, ainsi que par l'état de surface de
1'échantillon ; c'est la raison pour laquelle la connaissance de ces deux para-

métres est trés importante.

En ce qui concerne le niobium, nous avons utilisé du métal de pureté
99,91 7 fourni par la Société UGINE-KULHMANN. Les impuret&s sont essentiellement
1'oxygéne (140 ppm), l'azote 80(ppm), et le tantale 70(ppm). Ce métal se présente
sous la forme de barreaux cylindriques de 8 mm de diamétre que nous avons décou-
pés en plaquettes de 1,5 mm d'épaisseur. Ces plaquettes ont &té polies sur les

deux faces 3 l'aide de papier abrasif au carbure de silicium.

Afin de supprimer l'écrouissage et d'obtenir un &tat de surface de
bonne reproductibilité&, nous avons effectué un polissage électrolytique de trois
minutes dans une solution dont la composition est ainsi définie :

18 % d'acide fluorhydrique, 34 % d'acide sulfurique, 48 Z d'acide lactique.

Nous nous sommes placés sur le palier de la courbe intensité - potentiel
I = f(V) (figure 13). A 20°C, en utilisant une cathode en graphite, nous avons

adopté les valeurs V = 12 Volts et I = 2,3 Ampéres.

Nous avons remarqué que pour les intensité&s supérieures & 2,3 Ampéres,
on avait une légére oxydation du métal en plaquettes et que pour les intensités
inférieures a4 2,3 Ampéres, l'échantillon &tait attaqué non uniformément et pré-

sentait des piqiires.
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Chapitre 2

ETUDE CINETIQUE DE LA REACTION ENTRE LE NIOBIUM ET L'OXYGENE PUR

[I-2-1 - RAPPEL BIBLIOGRAPHIQUE .

Depuis une vingtaine d'années de nombreux travaux ont &té comsacrés
d 1'étude de la corrosion du niobium de telle sorte que le mécanisme de son
oxydation est assez bien connu. Nous citerons en particulier les recherches de
GULBRANSEN (12) (13), de KOFSTAD (l14) (15), de HURLEN (16) et plus récemment
celles de SHEASBY (17) (18) (19) et de STRINGER (20) (21).

Ces études effectuBes généralement par méthode thermogravimétrique

peuvent se résumer ainsi :

1°) Au dessous de 200°C, aucune oxydation du métal pur n'a &té déceléde bien que

la formation de nombreux oxydes soit thermodynamiquement possible.

2°) Entre 200°Cet 400°C, et dé&s les premiers instants de la réaction, 1l'oxydation
du niobium se traduit par un régime linéaire (16) dont la durée est d'autant
plus courte que la température augmente ; & cette premiére &tape, succéde un

régime parabolique.

Durant cette période linéaire, la surface du métal se couvre d'une
couche mince bleutde constituée d'oxydes dont la nature est assez mal définie.
Selon NORMAN (22) et BRAUER (23), ce sont des sous oxydes de type NbOx et NbOz,
tous deux 3 structure quadratique (24). NbOx serait orienté selon la matrice
métallique, et se formerait seulement au dessous de 450°C environ, BRAUER a
suggéré pour cet oxyde une formule de type NbgO ou NbgO.

NbOz se formerait aussi prés du métal, et aurait une dimension de maille appro-
ximativement égale a3 6 fois celle du niobium. Cependant, d'autres chercheurs

(24) (25) font état d'oxydes plus simples tel que NbO et NbO,.

Ce phénoméne de croissance s'accompagne d'une dissolution de 1'oxygéne
dans le réseau métallique (39). Ce phénoméne a pu €tre mis en &vidence par des
mesures de dilatation de la maille (24), ou par des essais de microdureté (28).
DALLIBARD (27), en mesurant 1l'épaisseur de la couche d'oxydes par une méthode
ellipsométrique, a montré que le gain de masse enregistré par oxydation &tait

di, pour la majeure partie, a la dissolution de l'oxygéne dans le métal.

Cette dissolution peut s'effectuer de deux fagons différentes :
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1°) Dans les défauts étendus du métal ; il s'agit alors d'une dissolution non

freinée, et rapide, qui peut expliquer le régime linéaire.

2°) Dans le réseau du métal ol un régime de diffusion s'établit, on a alors une

loi parabolique.

L'influence de la pression d'oxygéne sur la cinétique d'oxydation a

étudiée par HURLEN (16) :

m
rt
M\

a) Régime linéaire :

Jusqu'3 une pression de 1 Torr, la constante linéaire d'oxydation
est proportionnelle 3 la racine carrée de la pression. Au dessus de 1 Torr, elle

1

est indépendante.

L'auteur suggére que cette influence de pression peut s'expliquer par

-

un mécanisme en deux &tapes.
1°) Adsorption dissociative de 1'oxygéne sur un site s du métal.
2°) Réaction d’interface de 1l'espdce adsorbée avec le métal, le sous

produit final étant les deux sous oxydes NbOx et NbOz.

HURLEN formule ce mécanisme de la fagon suivante :

0]

(0-s) @)

K
0-s+ () > (b0 ) +s @

1/2 0y

R 4

s +0

K
O-s+(Nb)—>-}l—{(NbOx)+s @

Dans l'hypothése ol le phénoméne d'adsorption (:) est toujours a
1'équilibre et que 1l'équilibre de formation des sous oxydes est nettement
déplacé vers la gauche, la vitesse du processus s'écrit :

1
ak(K P )/2
V= O2

%
I+ (RPy)

. 1 - P =
- si Pozest grand (K PO )‘/2 est tré&s supérieur 3 1 donc
2

V = ak ; la pression n'a pas d'influence sur la vitesse.

. s 1 s emet o
- si PO2 est petit (K Poz)’6 est trés inférieur a3 1 et

V = ak (K Poz)l’/2 ; la vitesse est alors proportionnelle & la racine

carrée de la pression d'oxygéne.
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L1

RT 7°

vation apparente E_  est égale i 1l'énergie d'activation vraie de la réaction C)
1

Dans le premier cas ol V = ak avec k = koexp ( 1l'énergie d'acti-

. s N Y RZ —E)
Dans le deuxiéme cas oi V = ak K”2 P02°2 avec k = koexp T et
-AH - . . . - s
K = K exp T 1'énergie d'activation apparente Ea2 est égale 4 la somme E; + %E
Expérimentalement, on trouve :
Ea1 = 20 kcal/mole et Ea = 14,8 kcal/mole ; ces résultats nous ont permis
2

d'évaluer l'enthalpie d'adsorption, soit

AH = 10,4 kcal/mole.

b) Régime parabolique :

La loi parabolique est indépendante de la pression d'oxygéne ; la
valeur de l'énergie d'activation différe d'un auteur- 3 l'autre ; elle varie
de 22,8 kcal/mole (13) & 27,6 kcal/mole (16).

c) Au dessus de 400°C, apparaissent 3 la surface du métal les premiers

germes de Nb,0s.

Ceux—ci vont former une couche poreuse n'offrant aucune résistance a

la pénétration de 1'oxygéne.

Au régime de germination succédera donc un régime cinétique linéaire.

L'influence de la pression est complexe :

- Au dessous de 440°C et d'aprés SHEASBY (19) la vitesse est indépendante de
la pression ; l'énergie d'activation apparente de la réaction est de 27,6 kcal/

mole.

- Au dessus de 440°C environ, et suivant les auteurs, la vitesse est proportion-—

1
nelle & POZ/2 ou & P ; KOFSTAD (29) explique ces différences par la nature

02
des traitements de surface ou par des orientations cristallines différentes.

L'énergie d'activation apparente est de 9,6 kcal/mole (19).

d) Vers 600°C l'étape de formation de la couche de sous oxydes est
trés courte et le régime linéaire de formation de Nb,Os est atteint aprés quel-

ques minutes d'oxydation.



_56_

A cette température, il n'y aurait plus formation du sous-oxyde NbOZ,
tandis qu'd la surface du métal apparaitraient des oxydes tels que NbO et NbO,
(14).

Toutes ces expériences ayant &été conduites par des méthodes thermogravi-
métriques, il nous a paru utile de les reprendre 3 partir d'une méthode microca-
lorimétrique et de voir dans quelle mesure cette méthode pouvait apporter des
informations nouvelles susceptibles de faciliter l'interprétation des résultats

précédents,

I1-2-2 - ETUDE DE LA CINETIQUE DE L'OXYDATION DU NIOBIUM PAR L'OXYGENE PUR

Dans cette étude effectuée par microcalorimétrie, nous nous limiterons
d l'aspect cinétique de la réaction ; en effet, aucune information complémentaire

concernant la nature des phases formées n'a été décelze.

La diversité dés mécanismes de cette réaction en fonction de la tempé-

-~

rature, nous a conduit 3 proposer un plan en trois parties :

1°) Etude de 1l'oxydation & des températures inférieures & 400°C.
2y " " " comprises entre 400°C et 440°C

39 " " " supérieures i 440°C.

A) Oxydation a des températures inférieures a 400°C

1) = Allure des courbes cinétiques

Au début de la réaction, les courbes microcalorimétriques %% = f(t)
ont l'allure de celles de la figure 14 ; elles sont caractérisées par un pic
exothermique dont 1'intensité n'a rien de comparable avec celui créé par 1'intro-
duction du gaz en 1l'absence d'échantillon. A ce pic, succéde un palier endother-

mique.

Il y a lieu de donner quelques précisions sur la nature du "pic" exo-
thermique que nous retrouverons dans tous les enregistrements. Au cours d'une
réaction du type solide-gaz, la vitesse v, a4 1'instant initial est généralement
trés grande par le fait que les deux réactants sont directement en contact. Il
s'ensuit que le systéme d'enregistrement doit brusquement passer de la valeur de

base 0 3 la valeur Vo‘ Le temps mis pour atteindre cette valeur dépend de la



0,1 mW

384°C
32 torrs

t (h)
1 2

Fig. 14 : Oxydation prolongée du niobium a 384°C

o_lo.
o

382°C
= 2,5 torrs

o
t

(@ Courbe non corrigée

(@ Courbe corrigée

Fig. 15 : Thermogramme

Q-‘D-
O
n
—4
—
o+
~—



_58...

constante de temps de l'appareillage.

Dans le cas d'une réaction réglée par un processus diffusionnel, la
vitesse est une fonction décroissante du temps ; d'ol la forme de "pic" pour

l'enregistrement des premiers instants de la réaction.

Pour interpréter quantitativement ces courbes cinétiques, nous avons
di utiliser le systéme correcteur afin de diminuer le temps de réponse de 1'appa-
reillage. En effet, & partir de l'enregistrement non corrigé (:) et de l'enre-
gistrement corrigé (:) de la figure 15, nous avons cherché& une loi cinétique du
type t = KQn 3 on trouve n = 1,65 pour la courbe C)
1,8 pour la courbe C).

et n

%

2) - Influence de la température sur le pic exothermique

Sur la figure 16, nous avons relevé les enregistrements de la vitesse

d . - . s
v = E% en fonction du temps 3 pression d'oxygéne constante : PO = 32 torrs et
2

pour différentes températures.

(*)

Si 1'on trace log V en fonction de ]

T
dont la pente détermine la valeur de l'énergie d'activation apparente, Ea de la

(figure 17), on obtient une droite

réaction.

Ea a été calculée pour différents degrés d'avancement de la réaction, dans chaque
cas, on trouve une valeur sensiblement égale 3 18,5 kcal/mole. Ce résultat impli-
que probablement un régime unique au moins durant la premiére heure.

Etant donnée la valeur calculée de n = 1,8 pour une loi du type KQn = t, on peut

admettre un régime diffusionnel.

Ces résultats peuvent apparaltre différents de ceux de HURLEN (16)
qui, pour la mé€me période initiale, propose deux régimes successifs :
un régime linaire pendant les premiéres minutes, puis un régime parabolique.
En fait, ces résultats doivent étre analysés sur la base de deux techniques

différentes, et seront interprétées dans un prochain paragraphe.

3) = Influence de la pression

A la température constante de 382°C, lorsque la pression d'oxygéne

varie de 0,5 3 500 torrs (figure 18), la vitesse suit une loi homographique en

(#) La vitesse est mesunie a deghi d'avancement c'est a dire a Q constant.
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"%,

fonction de la pression. Pour le vérifier, nous avons porté 7 Z en fonction

de ¢§02 (figure 19). La courbe obtenue est une droite de pente 1, ce qui corres—

pond bien 3 une loi homographique du type

Y
aP 2
02 *

iy,
+ g P "2
! 02

si V est exprimée en milliwatt, et si P

V =

0, €5t exprimée en torrs, on trouve pour
2

o la valeur de 0,15,

Ces résultats sont en accord avec ceux donnés par la bibliographie.

4) - Etude thermogravimétrique

1

Pour terminer cette &tude, nous avons effectué des mesures par thermo-
gravimétrie 3 375°C et sous une pression de 53 torrs. Nos résultats reportés sur
la figure 20 sont ici en accord avec ceux de HURLEN (16) : c'est 3 dire régime

linéaire pendant les 20 premiéres minutes, puis régime sensiblement parabolique.

. 5) = Essai d'interprétation

Dans ce domaine de température, nous venons de voir qu'un certain
nombre de différences apparaissent entre les courbes microcalorimétriques inté-
grales Q = £(t), figure 21 et les courbes thermogravimétriques Am = g(t), figure

20 ; nous allons tenter de les expliquer.

L'étude bibliographique a montré que le gain de masse observé en
thermogravimétrie était di 4 la fois & la formation de sous oxydes et 3 la
dissolution d'oxygéne dans le métal ; ce dernier phénoméne étant le plus impor-

tant (27).

Si nous désignons par n; le nombre d'atomes d'oxygéne participant 3
la formation de sous oxydes et par n, le nombre d'atomes d'oxygéne dissous dans
le métal, l'augmentation de masse totale Am s'écrira

Am = Mo(n1 + ny) = Aml + Amz

M0 étant la masse atomique de 1'oxygéne.

Si nous adoptons comme lois cinétiques celles qui sont généralement

-~

admises par de nombreux auteurs, & savoir :

Une loi parabolique de formation des sous oxydes :

* La vitesse est mesurée d degré d'avancement constant, c'est-d-dire 4  conmstant.
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n1=K1/E
et une loi de dissolution d'oxygéne du type
nd = kit pour O < t < to et dans le cas d'une dissolution non freinée
dans les défauts étendus
et n¥ =k¥ /£t pour t > t, et dans le cas d'une dissolution freinée dans le

réseau.

avec t0 de l'ordre de 20 minutes. On a

Am

fl

Mo [Kl /t + kit] pour O < t < to

et Am Mo [Kl Ve + kY /E] pour t > to

L'allure des courbes dépendra donc de 1'importance relative de la
dissolution et de la formation d'oxydes. En fait la quantité d'oxygéne dissous
étant trés supérieure 3 la quantité d'oxygéne participant 3 la formation des
sous oxydes, on peut admettre que nz >> nl,qet dans ce cas pour 0 < t < to
Am # Mokit
La courbe Am = £(t) (figure 22) est bien une droite.

pour t > t_ Am #=M0(K1+k3) Yt
La courbe Am = f£(t) (figure 22) est une parabole. Et dans ce cas, quelles que
soient les valeurs relatives des deux processus, la courbe cinétique gardera

la méme allure.

De méme 1l'allure des courbes microcalorimétriques peut &tre trés diffé-
rente suivant 1'importance relative des deux mécanismes : di{ssoflution et fonmation
des sous oxydes.

En effet, le bilan thermique Q enregistré s'exprime par
Q = n; AH; + ny AH,
et AH1 et AH2 qui sont les enthalpies de réaction des deux mécanismes sont des

grandeurs algébriques qui ne sont pas nécessairement indépendantes du temps.

Dans le cas particulier de 1'oxydation du niobium, le rapport %% est
grand (27), mais, celui des enthalpies %%% est petit avec un signe négatif ; en
effet, AH, est de l'ordre de + 8 kcal par atome d'oxygéne (27) et AH; est voisin
de = 90 kcal par atome d'oxygéne (38). On congoit dé&s lors qu'une faible variation

du rapport ﬁi puisse modifier le signe du bilan thermique.

Compte tenu des résultats expérimentaux que nous avons obtenus, et des

remarques précédentes, l'allure des courbes microcalorimétriques peut s'expliquer

de la maniére suivante :
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1°) Pendant les premiers instants de la réaction les effets thermiques
dus 3 la formation des sous oxydes ni; AH; sont supérieurs en valeur absolue aux
effets thermiques dus 3 la dissolution ny AH, ; cela se traduit par un effet

exothermique tel que nous l'avons représenté sur la figure 23.

2°) Aprés quelques dizaines de minutes de réaction, l'effet thermique
ny AH, dii 3 la dissolution devient supérieur en valeur absolue 3 l'effet thermi-

que di 3 la formation de sous oxydes et le bilan thermique est alors négatif.

Ce résultat expérimental confirme bien un des aspects de nos conclu-
. . . o . - . Am .
sions du chapitre | de la premiére partie, & savoir que le rapport a— peut avoir
un signe algébrique variable en fonction du temps.

%

B) Oxydation & des températures comprises entre 400°C et 440°C

1) - Analyse des produits formés

Nous avons contrdlé par RX que le produit formé &tait bien du pentoxyde

de diniobium.

Ce composé est blanc i température ordinaire et jaune 3 haute tempéra-

ture.

2) Analyse des courbes cinétiques

Nous avons vu précédemment qu'en dessous de 400°C environ, l'enregis-
trement %% = f(t) avait 1'allure d'un "pic" exothermique suivi d'un palier endo-
thermique. Vers 408°C, aprés quelques heures d'oxydation, une accélération de
la réaction se produit ; le flux thermique devient alors positif et croft jusqu'a

une valeur limite sensiblement constante (figure 24).

Pour interpréter ces différents phénoménes, nous avons décomposé la
loi cinétique en quatre zones qui correspondent chacune 3 un régime particulier

d'oxydation.

Zones I et II - figure 24

Ces zones correspondent aux phénoménes thermiques décrits dans le para-
graphe précédent ; leur importance relative en intensité et en amplitude dans le

temps par rapport au régime accéléré qui les suit diminue lorsque la température

augnmente.



Am = Am; + Am,

Am; (dissolution)

Amy (sous oxydes)
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Fig. 22 : Courbes thermogravimetriques

Q)

Q, sous oxydes

Q=Q; +0Q;
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dissolution |
linéaire |

I dissolution
parabolique

Q, (dissolution)

Fig. 23 : Courbes microcalorimétriques



Les courbes microcalorimétriques et thermogravimétriques ne sont pas

affines.

Zone III —~ figure 24 ‘
Cette zone correspond d la période d'accélérationm.

Les courbes Q = £(t) et Am = g(t) deviennent affines.

Cette accélération de la réaction peut étre attribude a la croissance
des germes de pentoxyde de diniobium Nb,0s.
D'aprés KOFSTAD (14), la formation de ces germes serait die & la transformation

des sous oxydes en pentoxyde.

La figure 25 montre les photographies de 1'état de surface d'un &chan-—
tillon oxydé 2 heures 3 408°C. On se trouve alors dans la zone IIL, et on cons-
tate que les germes tendent & recouvrir toute la surface de 1'&chantillon.

Zone IV
Le flux thermique Q devient constant ; la surface est alors recouverte

en totalité par une couche poreuse d'oxyde Nb,0s.

Les courbes Q = £(t) et Am = g(t) sont toujours affines.

3) = Influence_de_la_température

La figure 26 montre 1l'&volution des courbes cinétiques en fonction de

la température.

-~

Dans la zone I l'influence de la température reste identique 3 celle

que nous avons abservée pour les basses températures.

En ce qui concerne la zone II, sa durée est d'autant plus courte que

la température est &levée, et vers 410°C elle s'annule.

Dans les zones III et IV, la température a une grande influence sur

la vitesse de la réaction.

Dans la zone IV, la loi d'Arrhenius est suivie, et la valeur calculée
de 1l'énergie d'activation est de 27,6 kcal/mole ; elle est comparable 3 celle

calculée par SHEASBY qui utilise une balance.
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Fig. 26 : Influence de la température
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4) - Influence de_la pression (figure 27)

Dans la zone I, on n'observe pas de différence par rapport aux résul-

tats trouvés 3 basse température.

Dans la zone 1I, la durée de cette étape diminue lorsque la pression

augmente, 3 408°C et pour P, = 0,8 torr l'étape II dure prés de quatre heures,

02

alors que pour P, = 100 torrs, elle n'apparait pas. Cependant, aucune influence

02
significative n'a été constatée sur 1l'amplitude du signal endothermique.

Dans la zone IV, si nous tragons la courbe log V = f(log P) (figure 28)
la pente moyenne de la courbe obtenue est 0,15 ; ceci nous améne & conclure que
la pression d'oxygéne n'a pratiquement pas d'influence sur la cinétique de la

réaction. L'ensemble de ces résultats sera discuté & la fin du paragraphe suivant.

C) Etude de £'oxydation & T > 440°C

1) = Allure des courbes cinétiques

Au dessus de 440°C, alors que le composé formé est toujours du pento-—
xyde de diniobium Nby0Os, on constate une modification de l'allure des courbes
cinétiques %% = f(t).

Celles—ci sont caractérisées par la réapparition d'un "pic" exothermi-

que important au début de la ré@action et dont 1l'amplitude est supérieure 3 celle

du "palier" qui lui succéde (fig. 29).

2) — Influence de la pression d'oxygéne

A 598°C, 1'influence de la pression d'oxygéne sur la vitesse a &té
mesurée 3 partir de la hauteur du "palier". Entre 12 et 294 torrs, on constate
(figures 30 et 31) que la vitesse est proportionnelle # la pression d'oxygéne

suivant la loi

g—Q:aP

dt 0,

Si P02 est exprimé en torrs

Si %% est exprimé en mW on trouve : 0 = 0,45 mW/torr.



dQ A
Tt (mW)
452 torrs
3 = 208 torrs
103 torrs

13 torrs
7 torrs

0,8 torrs

/ 0,3 torr

Fig. 27 : Courbes-%% = f (t) a différentes pressions

‘LogV

L L 1 L —> Log P

Fig. 28 : Influence de la pression : Log V = f (Log P)
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Fig. 29 : Thermogrammes a T = 480°C et a T = 414°C
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Fig. 30 : Courbe g% = f (t) a différentes pressions
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Fig. 31 : Courbe V = f (P) a T = 598°C
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3) = Influence de la température

Pour des températures comprises entre 450°C et 598°C les courbes
microcalorimétriques (figure 32) sont sensiblement affines.
La courbe log V = fc%) (figure 33) est une droite et l'énergie d'activation
apparente calculée est de 9,6 kcal/mole.
On peut encore noter que cette valeur est en bon accord avec celle donnée par

SHEASBY.

4) - Bilan et interprétation

De ces résultats, nous retiendrons deux points importants.
- Au voisinage de 440°C 1'énergie d'activation de la réaction passe brutalement
de 22,6 kcal/mole & 9,6 kcal/mole. Cela confirme le changement de régime dé&ja

observé par plusieurs auteurs (19) (29).

Compte tenu des observations effectuées sur les sous oxydes (24), ce
changement de régime peut s'interpréter par la disparition du sous oxyde NbOx
a 440°cC.
- Encore au voisinage de 440°C, on passe d'une vitesse de réaction indépendante
de la pression d'oxygéne 3 une vitesse proportionnelle i la pression mais tou-

jours constante dans le temps.

Si 1'on tient compte que Nb,0Os5 se forme dé&s la température de 400°C

ces résultats pourront s'interpréter sur la base du modéle suivant :

1°) - 400°C < T < 440°C

Les produits formés sont constitués par un film mince de sous oxydes
dont 1'épaisseur ne varie pratiquement pas en fonction du temps, et d'une couche

poreuse et externe de NbzOs.

Dans ce cas, on peut envisager comme processus limitant une diffusion

d travers le film mince d'épaisseur sensiblement comstante.

Pour expliquer le fait que la vitesse soit indépendante de la pression,
il est indispensable d'envisager les sous oxydes comme des semi-conducteurs de

type n (3).
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2°)y - T > 440°C

Les produits formés se limitent 3 la couche poreuse de NbyOs. On peut
envisager une influence linéaire de la pression d'oxygéne si l'on considére que
le gaz est pratiquement toujours en contact avec le métal. Dans ce cas, la
vitesse doit €tre fortement augmentée et cela est confirmé par la présence d'un

pic exothermique intense au début de la réaction.

Ces derniers résultats sont 3 rapprocher de ceux obtenus avec le chlore
pour lequel aucun produit solide ne se forme & la surface. On observe alors un
pic intense et exothermique au début de la réaction. On peut aussi remarquer
que les énergies d'activation ont des valeurs trés voisines : 9,6 kcal/mole pour

la réaction avec 1l'oxygéne et 10,4 kcal/mole avec le chlore.
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Fig. 32 : Influence de la température entre 450°C et 600°C
A Log V
E,
E, = 9,6 Kcal/mole
E, = 27,6 Kcal/mole L
! 1 1 ] i 1 3
= * 10
1,1 1,2 1,3 1,4 1,5
Fig. 33 : Courbe Log V = f (%)






Chagx’ﬂ;e 3 _ .

ETUDE CINETIQUE DE LA REACTION CHLORE-NIOBIUM ENTRE 200°C ET 400°C

Cette réaction qui se caractérise par la sublimation des produits
formés ne semble pas avoir été envisagée sous l'aspect cinétique. Les résultats
recueillis dans la littérature (41) (42) (43) se limitent 3 la caractérisation

des produits formés 3 différentes températures.

Dans un premier temps, nous avons entrepris de suivre une telle réac-
tion par une méthode thermogravimétrique. Du fait que le composé formé présente
une tension de vapeur extrémement faible i température ordinaire, on constate
une condensation du pentachlorure de niobium sur les points froids de 1'appareil-

lage, et en particulier sur les suspensions de la balance.

On congoit dé&s lors qu'une telle technique ne soit pas parfaitement
adaptée pour cette étude. Une fois encore dans ce cas, l'utilisation de la
microcalorimétrie est particuli&rement intéressante, car la condensation qui

s'effectue 3 1'extérieur de la cellule ne perturbe pas le signal.

Il est 3 remarquer que cette réaction va se dérouler em présence de
deux gaz : le chlore et le pentachlorure de niobium NbCls qui diffusent 3 contre
courant.

On peut donc s'attendre 3 ce que la réaction de surface soit perturbée par un
phénoméne de diffusion en phase gazeuse.

Pour faciliter notre &tude des mécanismes de la réaction de surface, nous avons
alors tenté d'éliminer ces phénoménes de diffusion et nous avons utilisé le

dispositif d'homogénéisation des gaz précédemment décrit.

[I-3-1 - NATURE DES PRODUITS FORMES

Dans le domaine de température &tudié 200 - 400°C, on observe au cours

de la réaction :

a) une perte de masse de 1l'é&chantillon ;

b) la condensation sur les points froids de 1'appareillage d'un

produit qui se présente sous la forme de paillettes jaunmes.

Exposé 3 1'air humide, ce composé& &volue assez rapidement pour donner

un produit cotonneux blanc que nous avons pu recueillir et analyser par rayons X.
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- Ces observations qualitatives en accord avec les résultats donnés
par la littérature (41) (42) (43) permettent de penser d la formation du penta-

chlorure de niobium qui, en milieu humide, s'hydrolyse suivant la réaction :

2<NbC1s> + n[H20] + <Nb20s, nH0> + 10 [HC1] ®)

- Par ailleurs, pour un atome de niobium, nos mesures calorimétriques
donnent pour le chlorure une chaleur de formation égale & 166 kcal. Cette valeur
est trés proche de l'enthalpie de formation de NbCls gazeux soit 160,5 kcal
(38).

Du fait que les enthalpies de formation des autres chlorures NbCl, et NbClg
gazeux sont respectivement &gales 3 146 et 119 kcal, on peut confirmer la forma-

tion de NbCls gazeux.

L'analyse par rayons X du produit recueilli a permis la mise en éviden-
ce de deux raies Saractéristiques de NbCls,ma savoir : d(6,4,0) = 1,766 A et
d(3,5,1) = 2,723 A (fiches ASTM) (61).

Ce résultat laisse supposer que la réaction (:) n'est pas instantanée. La diffi-
culté d'analyser les autres raies du spectre réside dans le fait que le pentoxyde
de diniobium sous sa forme hydratée est assez mal défini du point de vue cristal-

lographique.

¢) L'absence de NbCls 3 la surface de l'échantillon.

En effet, l'analyse par rayons X de 1'échantillon traité donne unique-
ment le spectre de niobium pur. Il n'y a donc pas d'accumulation du pentachlorure
" de niobium a la surface de 1'&chantillon. Cette absence de couche protectrice &

la surface se traduit d'ailleurs par une vitesse de ré@action relativement &levée.

I1-3-2 - ETUDE CINETIQUE

Aprés intégration, la valeur du signal fourni par le microcalorimétre

en fonction du temps, est reportée sur les figures 34 et 35 .

Ces courbes représentatives du degré d'avancement de la réaction sont
des droites quelle que soit la température et la pression de travail : Q = Kt

avec K la constante de vitesse de la réaction.
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Fig. 34 : Cinétique de chloruration & différentes pressions.
Courbe intégrale Q = f(t)
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Fig. 35 : Cinétique de l1a choruration & différentes températures.
Courbe intégrale Q = f(t)
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Fig. 34 : Cinétique de chloruration & différentes pressions.
Courbe intégrale Q = f(t)
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Fig. 35 : Cinétique de la choruration & différentes températures.
Courbe intégrale Q = f(t)
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A) Influence de La température

La constante de vitesse K a &té déterminée pour différentes températu-

res et & pression de chlore constante.

Les valeurs obtenues obé&issent 3 la loi d'Arrhenuis : (figure 36)

E
K = Ko exp [— §%]

L'énergie d'activation apparente de la réaction Ea a été calculée pour

deux pressions différentes de chlore

Ea = 11,6 kcal/mole pour PC12 13 torrs

€

47 torrs

]

Ea = 10,4 kcal/mole pour PC12

‘Ces deux valeurs sont voisines et -.on peut admettre un seul mécanisme

réactionnel.

B) Influence de La pression de chlore

L'influence de la pression de chlore a été étudiée entre 2 et 71 torrs

et pour une température de 238°C.

On constate (figure 37) que les valeurs de la constante de vitesse sui-

vent une loi en , Soit
Cl,

K=a

C) Etude de La sublimation de [NbCLs]

Pour compléter ce travail, nous avons effectu@ une &tude comparative
entre la cinétique de réaction du chlore sur le niobium et la cinétique de

sublimation du pentaéhlorure seul.

L'étude microcalorimétrique de la sublimation pose un probléme au
niveau de la mise en température de 1l'échantillon solide. L'utilisation du
microcalorimétre qui présente une trés grande inertie thermique, impose de

pouvoir maftriser l'instant initial de la réaction.

Cette condition qui est satisfaite pour des réactions gaz-solide, pour

lesquelles l'instant initial est représenté par 1l'entrée du gaz ne l'est pas pour
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Fig. 36 : Influence de la température
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Fig. 37 : Influence de la pression de chlore
V = f (,FC]Z)
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des réactions du type sublimation. C'est la raison pour laquelle nous avons di
utiliser une thermobalance.

Notons que le dispositif d'homogénéisation des gaz précédemment décrit, a &té

adapté sur la thermobalance afin de réaliser les mémes conditions opératoires

que pour la réaction entre chlore et niobium.

Nos résultats qui sont reportés sur la figure 38 montrent nettement
que la vitesse de réaction est trés inférieure 3 la vitesse de sublimation.
L'importance de 1'écart obtenu entre les vitesses des deux processus n'est en
aucun cas comparable aux erreurs dues 3 la condensation du produit formé sur

les suspensions de la balance.

Cette constatation laisse déj3 supposer que le processus limitant la

réaction de chloruration n'est pas la sublimation du produit formé, NbCls.
p P

I1-3-3 - MECANISME DE LA REACTION ET INTERPRETATION DES RESULTATS

Différentes interprétations (44) (45) ont déja été proposées dans le
cas de certaines réactions hétérogénes faisant intervenir plusieurs gaz.
Nous proposons un nouveau modéle basé sur la théorie des sauts (46), qui met en

évidence toutes les étapes &lémentaires caractérisant la formation de NbCls.

A) Mécanisme néactionnel

Une réaction hétérogéne avec phases solides (46, 47, 48) peut étre
décomposée en une succession d'actes &lémentaires de méme nature auxquels on

peut appliquer la théorie des vitesses absolues d'Eyring (49).

Dans notre cas, l'action du chlore sur le niobium se traduit par la
réaction globale :
<Nb> + 5/2 [c1l,] » [MbCls]

et nous avons admis le modé&le réactionnel suivant :

1°) Dissociation du gaz sous la pression P

soit Cl, = 2C1 et P. =Py = /P .

Cl Cl2

2°) Adsorption faible (10) du chlore dissocié sur un site métallique

soit Cl + <M>s > 01-<M>s



‘ Am (chloruration) (g) Am (sublimation) (g) A

sublimation du NbC]5

T = 235°C

— 59 100g -

chloruration du

niobium
T = 260°C
P = 44 torrs
|
0 ' 10 temps mn

Fig. 38 : Etude comparative de la chloruration du métal et de 1a sublimation
du chlore.



<M>S désigne un atome métallique en surface.

3°) Adsorption forte (10) : Cette étape se caractérise par la partici-
pation d'un électron du réseau métallique qui vient se fixer sur 1l'atome de chlore
faiblement chimisorbé. L'apparition d'une densité& de charges négatives crée impli-

citement des lacunes cationiques en surface.

Cl-<M> -+ Cl - <M>
S S

4°) Transfert d'un atome métallique du réseau dans la lacune cationique
de surface pour créer un élément NbCls.
Ce déplacement de matiére est 1ié 3 un déplacement électronique.
En effet 1l'atome de niobium déplacé dans la lacune cationique va prendre une
charge 5" qui correspondra au produit final. Pour cela 1'atome de niobium va
piéger les trous d'électrons du réseau métallique et par suite des atomes de

chlore fortement chimisorb&s vont passer 3 1'état faiblement chimisorbés.

Sur le schéma (1) on peut voir la représentation d'un tel transfert

pour la formation d'un gaz plus simple MCl,.

N

. 2
c1” c1” e e - - -Mt -0

éﬁ éY& §® &

Cth ./

Schéma (

Cl - M adsorption forte Cl...M adsorption faible

2. 24

. +
soit 2h + <M>_ + < Do >+ M >p4

R
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5°) Désorption du composé NbCls sous la pression P Py

NbCls =
soit M°F, 5 [c17.....a0> ] » [WbCLs] + 5 <>

B) Expression de La vitesse des différents processus

Dans le but de simplifier les calculs nous admettrons que l'état sta-
tionnaire est atteint pour les trois premi&res étapes qui décrivent 1l'adsorption

au sens large du terme.

Soient Co le nombre total de sites mé&talliques vacants
C1 le nombre de sites occupés par un atome de chlore ionisé

ou neutre.

-~

C2 le nombre de sites occupés par un atome de chlore 1lié & un

cation métallique.

Si V) désigne ‘la vitesse d'adsorption du chlore & l'état atomique, il
vient :

Viy = a; Py (1-C;=-C2) - by C;

Pour la deuxiéme étape qui correspond & un transfert de matiére et si
C*¥ et F désignent respectivement la concentration en complexe active et la proba-

bilité de sauts nous aurons pour la réaction directe

* = _J_C

C hCo et F TCo
> C

soit V; = hCo SJC“S' = a»C;

dans le sens inverse :

<
c* = E%& et ¥ # 1

. <
soit V2 = byCy
Ici la probabilité est prise égale & 1 car la surface réelle du solide
n'est pas une surface bidimensionnelle parfaite. La présence de marches, de dis-—

-

locations sont autant de piéges 3 élément métallique.
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d'ou V2 = asC; = byCy

Enfin pour la troisiéme &tape qui correspond 3 la désorption
Vs = a3 C2 = by (1 -Cy = C2)® Py

1'équilibre global de la réaction sera réalisé pour
Vi=0 V2=0 et Vs =0

en posant

=31 = 32 =23
Ki by K, be K; bs

(Pl)o et (Pz)o La valeur des pressions & 1'équilibre, il vient

5
(P1)° 1

=5.
(B2) Ky K; Kq

Compte tenu de l'équation globale

Nb + 5C1 - NbCls
(Pz)o

(Pls)o

= K15 K2° Ky

la constante d'équilibre K s'écrira : K =

Pour le bilan thermique on aura

%% = AH;V; + AH,V, + AH3V3

a) Le processus limitant de la réaction est l'adsorption :

Cette étape impose sa vitesse donc V; = Vp = V,

Vo et V3 sont a4 1'équilibre et
4 .
dt VIEAHi

dlon 82 =k, er |Rg| o 1azCe
C, P2
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15 15
_ by (KyKoK3 Py - Py )
Y5 15
K2K3  + P2 (14Kp)

et Vl

Le régime génétique est lindaire et la constante de vitesse varie

linéairement en PCl; et homographiquement en PNbCls

b) le processus limitant est le transfert de matiére
Vo =V = V3
Vy et V3 sont & 1'équilibre
@.:V 1
et dt 2 ; AHl

i
15
. K3 1 -C - Cs Ci
dl o B e —
ol T, c, et KiPy T=C,=Ca
15 Vs
ot 3¢ _ b2 (KjKoK3 P1-Py )

5 15
dt st% R szv + KyPyKs

Le régime cinétique est lindaire et la constante de vitesse varie

12

. . 5
homographiquement en P et homographiquement en PNbCls

Cl,

c) Le processus limitant est la désorption de NbCls
Vi3 =V, = V1

Vo et V; sont 3 l'équilibre

et %% = Vs T AHL
i

o =1 L o
d'oti K;P; 1-C,-C, et C1 Ko

or 90 _ b3 (K3 °Kp°KyPy° - Pp)
dt 1+ &Py G+ K]S

Le régime cinétique est linéaire et la constante de vitesse varie
sf2
linéairement en P et homographiquement en P .
NbCls graphiq Cla



C) Intenprétation et conclusion

La comparaison de nos résultats expérimentaux, c'est 3 dire régime
cinétique linéaire et influence de la pression en chi avec l'expression for-
2
melle des vitesses montre que le processus limitant est sans doute un processus

d'adsorption. (voir tableau 1),

En fait, une discussion peut s'@tablir sur la valeur relative de cer-
tains termes qui apparaissent dans les expressions de vitesse. En particulier

dans 1l'expression de V, on constate que si

if2
K;P; << [%3] on retrouve encore une loi linéaire emn PC1 , et il
3 2

4

n'est plus possible de choisir entre l'adsorption et le transfert de matiére

comme processus limitant.

Une étude de l'influence de la pression de pentachlorure de niobium
permettrait plus siirement de conclure. Cependant, expérimentalement, cette
vérification s'avére trés délicate étant donné la température é€levée de vapori-
sation du pentachlorure.

Une telle &tude obligerait 3 thermostater 1'ensemble microcalorimétrique & plus

de 200°C ce qui est peu compatible avec notre dispositif expérimental.



Processus limitant

Expression de la vitesse

Régime cinétique

Influence de la pression

12
15 Ys linéaire en P
b;[K; K K3 P 1, ~ Pxpcl ] Clz
Adsorpti v, = Clp NbCls 1ingai
ption 1 Y3 7 inéaire
Ky K3 =+ PNbCls (1 + K2) . Vs
homographique en PNbCls
y2
Transfert s 1l s homographique en PCl
by[K; K2 K3 P - P ] 2
de V, = Clz NbCls lindaire
2 15 s 12 15 )
[Ka™ + Bypeq, * Ka By, Koo Vs
matiére 5 2 homographique en PNbCls
s s 5f2 linéaire en Pibel
bS[Kl K2 K3 PC]. - PNbC]. ] 5
Desorption Vi = 7z 2 5 3 linéaire
[1+K Poy, (¥ K2)] 52

homographique en PC12

Tableau 1







ETUDE DE LA REACTION NIOBIUM-MELANGE CHLORE-OXYGENE

Les publications qui concernent l'action des mélanges gazeux sur les
métaux sont pour la plupart relatives & des mélanges gazeux du type gaz oxydant

+ gaz inerte.

Dans ce cas les effets du gaz "étranger'" sur la vitesse de la réaction

peuvent &tre dus i différents phénoménes : (60)

1°) Evolution de la conductivité thermique du systéme qui peut modifier

les effets de surtempérature.
2°) Adsorption du gaz étranger qui fait diminuer le nombre de sites

vacants.

3°) Variation de la stoechiométrie des solides réactants et création
ou annihilation de dé&fauts ponctuels qui sont trés souvent les espéces intermé-

diaires nécessaires 3 la réaction.

4°) Effet catalytique ou inhibiteur produit par une lente combinaison
des gaz réactants 3 1'état adsorbé@ avec le gaz étranger. Une telle combinaison

peut augmenter ou diminuer la désorption des gaz réactants.

5°) Le mélange de deux gaz réactifs complique considérablement le pro-
" bléme ; chaque gaz peut en effet réagir séparément avec le mé&tal pour dommer un
composé solide ou gazeux. Tous ces composés &tant susceptibles de réagir‘entre
eux, Un tel probléme a &té &tudié par HAUFFE et HINRICHS (54) dans un cas parti-
culier, il s'agit de la réaction d'un mélange gazeux chlore - oxygéne sur le
nickel. Ce travail constitue une sérieuse référence de départ pour notre &tude

relative 3 1'action des mélanges gazeux chlore — oxygéne sur le niobium (55).

Pour ne pas trop compliquer l'analyse de nos résultats nous avons
manipulé en atmosphére dynamique, et cela en pensant minimiser les phé&noménes

de diffusion en phase gazeuse.

Ces phénoménes jouent un rdle considérable sur la vitesse de réaction
en raison des faibles dimensions du réacteur. Sur la figure 39 om peut remarquer
1'influence du balayage gazeux sur la cinétique de la réaction ; en effet la
vitesse diminue considérablement si on travaille en atmosphére statique. Ce

résultat peut s'expliquer soit par la formation de composé&s volatils tels que



les chlorures ou oxychlorures en particulier qui freinent 1l'arrivée des gaz
corrosifs sur le métal, soit par un appauvrissement en l'un des deux gaz réactifs

au niveau de 1'échantillon.

La technique microcalorimétrique utilisé@e pour l'oxydation et la chlo-
ruration du niobium nous a paru bien adaptée 3 notre probléme ; et nous 1'avons

utilis@e dans cette étude.

Nous examinerons successivement :

1°) La nature et la localisation des produits formés.
2°) L'étude de la cinétique de la réaction.

3°) L'interprétation des résultats.
P

[I-4-1 - ETUDE DES PRODUITS FORMES AU COURS DE LA REACTION

La réaction se caractérise par la formation de nombreux composés.
Pour la clarté de 1'exposé nous distinguerons les composés volatils i la tempé-

rature de l'expérience, et les composés fixés 3 la surface de l'échantillom.

A) Les composés volatils

Ces composés se condensent en différents points de l'appareillage et

leur nature varie suivant la température de ces points.

Au sommet du réacteur oli la température est de l'ordre de 120°C on
observe simultanément la présence d'un composé jaune sous forme de paillettes
et celle d'un anneau blanc d'aspect cotonneux. L'analyse aux rayons X a permis
d'identifier le pentachlorure de niobium NbCls pour le premier, et 1'oxytrichlo-

rure de niobium NbOCl; pour le second.

Ces deux produits se forment dans tout le domaine de pression et de

température &tudié ; cependant, le pourcentage de pentachlorure de niobium-

augmente lorsque le rapport PCIZ augmente ; PC12 et P02 étant les pressions

. 02,
partielles en chlore et en oxy%ene.

Au coeur du réacteur, c'est & dire au voisinage immédiat de 1l'échan-
tillon : sur les suspensions de l'échantillon et sur les parois de la cellule ;

il apparait en trés faible quantité un dépGt brun, et cela, quelle que soit la



at balayage & vitesse constante balayage nul
(atmosphére statique)

(atmosphére dynamique)

P02 = PC12 = 12 torrs
1001~

l | | —
0 25 40 50 temps (minutes)

Fig. 39 : Influence du balayage sur la vitesse de corrosion
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température et la pression de travail.

Ce composé trés stable n'est pas attaqué par les acides ; son spectre
o
de rayons X qui ne laisse apparaitre que deux raies peu intemses d(hkl) = 2,59 &
-]

et d(hkl) = 2,78 A, ne nous a pas permis de l'identifier.

Une analyse qualitative par microsonde indique la présence de chlore,
d'oxygéne et de niobium. Une autre analyse par adsorption atomique donne pour le
niobium une concentration de 57 7 en masse. Dans 1'hypothése ol 1l'on admet que
ce produit est pur dans sa phase, il s'agirait d'un oxychlorure. Cette hypothé&se
peut se justifier par le fait que le spectre de rayons X ne donne aucune raie
relative 3 des oxydes ou i des chlorures connus. Dans ce cas, seule la formule

NbO,Cl est compatible avec le pourcentage de niobium trouvé précédemment.

B) Les composts 44ixés a La surgace de L£'échantillon

En ce qui concerne les produits formés 3 la surface de 1'échantillon,
on note une trés nette influence des conditions expérimentales sur leur nature

et leur localisation.

1°) La température est comprise entre 200°C et 280°C

Dans ce domaine de température, les enregistrements microcalorimétri-
ques de la réaction sont trés souvent caractérisés par de trés violents et de
trés courts dégagements thermiques qui viennent se superposer & un effet ther-

mique continu (figure 40).

Ces remarques nous ont conduit 3 observer et 3 analyser avec soin la
surface des échantillons avant et aprés ces violents effets thermiques. Dans le
premier cas, apré@s quelques heures de réaction, une observation microscopique
de la surface permet de constater une trés forte attaque de l'échantillon aux
joints de grains et 1'absence de produits formés ; ce dernier résultat nous a
été confirmé par différentes analyses de la surface. Cette attaque, qui est
beaucoup plus importante que dans le cas d'une réaction avec le chlore pur
(figure 41), fait apparaitre la surface comme &tant formée de petits pavés

(figure 42).
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Fig. 40 : Enregistrement microcalorimétrique de 1'oxydation du niobium
par le mélange chlore-oxygéne & T = 273°C
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0,
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Fig. 41 : Photographie de la surface (x 800) aprés 2 heures de corrosion
par le chlore pur & 243°C sous une pression de chlore de 20 Torrs.

Fig. 42 : Photographie de la surface (x 400) aprés 1 h 30 de corrosion par
un mélange chlore oxygéne a 243°C.

P02 9 Torrs

PC]2 24 Torrs



Dans le deuxiéme cas, c'est 3 dire aprés l'effet thermique violent
1l'observation des &chantillons nous a permis de constater que la surface était
composée d'alvéoles provenant, semble-t-il, de déchaussement de grains super-

ficiels (figure 43).
Aucune trace de produit formé n'a pu @tre décelée.

Ces résultats sont a rapprocher de ceux donnés par HAUFFE et HINRICHS
(54) ; ceux—ci ont observé des phénoménes analogues d'"explosions" dans le cas
d'une réaction entre le nickel et un mélange gazeux chlore - oxygéne. Ces auteurs
qui supposent une réaction du type :

2 NiCl(ads) + 02 (gaz) =+ 2 NiO(s) + Cl, (gaz)

ne donnent pas d'informations sur la nature de ces explosions.

Les conditions expérimentales qui accompagnent ces phénoménes thermi-
ques ne semblent pas trés bien définies. ‘On notera qu'ils se produisent généra-
lement au cours des deux premiéres heures de la réaction, et qu'ils peuvent se

succéder 3 quelques minutes d'intervalle.

2°) A plus haute température et en début de réaction, on note 1'appa-
rition d'un composé blanc localisé aux joints de grains. La figure (44) montre
trés nettement un grain de niobium entouré par des excroissances d'oxydes qui
prennent naissance dans les joints de grains. La figure (45) donne le profil des
concentrations en niobium et en chlore relevé au cours d'une analyse linéaire

par microsonde sur le grain de la figure (44).

La droite AB de la figure (44) matérialise la zone d'analyse ; ce rele-

vé qualitatif témoigne de la présence de chlore dans les produits formés,

L'étude par rayons X a permis d'identifier le pentoxyde de diniobium
Nb,0s5 et le pentachlorure de niobium NbCls en faible quantité. Enfin, dans le
spectre X certaines raies &trang@res aux deux produits précédents pourraient
étre attribuées i 1l'oxytrichlorure de niobium NbOCls. Si 1'expérience se prolonge,
ces produits tendent 3 recouvrir entiérement le grain et & former une couche

compacte par zones.

Aprés 10 heures de réaction et i 326°C, on a pu effectuer une coupe
transversale dans la couche des produits formés. L'analyse par microscopie &
balayage montre que la concentration en chlore est plus importante 3 l'extérieur

de la couche que prés du métal ; en ce qui concerne l'oxygéne, on enregistre



x 400

(b) x 400

x 400

Fig. 43 : Photographies de la surface avant explosion (a) et aprés explosion
(b)s (c).
T = 258°C

0, = 12 Torrs, PC]2 = 12 Torrs



Fig. 44 : Photographie de la surface (x 1500) lors de la formation
d'oxydes dans les joints de grains.

T = 326°C
P02 = 12 Torrs
PC12= 20 Torrs

<« Chlore

Fig. 45 : Profil de concentration en Niobium et en chlore au
niveau de la droite AB de la figure 44.
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l'effet inverse ; pour le niobium, sa concentration est sensiblement constante

dans toute la couche (figure 46).

De ces résultats, nous retiendrons :
-~ La formation de Nb,0s dans un domaine de température pour lequel il

n'apparalt jamais au cours d'une réaction niobium - oxygéme pur.

- La présence de NbCls solide dans les produits formés et a la températu-
re de la réaction. On peut s'étonner d'une telle présence d la surface de 1'échan-
tillon si l'on tient compte du fait qu'a la température de 1'expérience (280°C)
le pentachlorure de niobium doit €tre gazeux.

-~

Cela nous a conduit & étudier la stabilité de ce produit. La totalité
du composé formé est &tudide sous rayons X, évchambre chauffante, et sous vide.
Ce n'est qu'a partir de 500°C que l'on enregistre une disparition des raies
attribuées d NbCls. Ce résultat confirme bien la présence d'un composé stable a
la température de notre expérience, et dont le spectrée de rayons X est celui de

Certaines conditions expérimentales semblent favoriser l'apparition
de ce composé. Nous avons, en effet, observé que si nous augmentions le volume
du réacteur, la quantité de NbCls présent dans la couche formée diminuait rapi-

dement.

Cette dernilre constatation témoigne de la difficulté qu'il y a d'obte-
nir des résultats reproductibles, et montre l'influence de certains paramétres
telles que les dimensions du réacteur. A ce propos, si l'échantillon métallique
est mis en contact avec l'oxygéne avant l'introduction du chlore, une mince cou-
che de sous oxydes de niobium protége celui ci de la corrosion par le mélange
gazeux. La durée de cette protection est d'autant plus élevée que l'épaisseur de
la couche est importante.

C'est pourquoi la qualité du vide préalable dans lequel se trouve 1l'échantillon
lors de la mise en équilibre du microcalorimétre revét une grande importance.
La figure 47 montre le rdle protecteur que peuvent jouer les sous-oxydes et la
modification de la vitesse apportée par ceux-ci.

Ce phénoméne est d'ailleurs responsable en partie des difficultés rencontrées

en ce qui concerne la reproductibilité de certaines manipulations.



métal couche matrice

chlore

\\-\“'~ oxygéne

\\\“*4 niobium

Fig. 46 : Photographie (x 3000) témoignant de la présence d'une couche
compacte d'oxydes a 326°C aprés oxydation prolongée (10 h).
P = 12 Torrs P = 24 Torrs
0, C1,

Les profils de concentration en chlore, oxygéne et niobium sont matérialisés
au dessus de la photographie.
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3°) A des températures supérieures a 400°C la corrosion du niobium
est trés rapide. Elle donne lieu 3 la formation d'une couche pulvérulente

uniquement formée de pentoxyde de diniobium Nb30s.

Nos résultats concernant la nature et la localisation des composés

formés lors d'une telle réaction sont résumés dans le tableau 2.

Domaine de température lieu
Gaz d'observation
280° 328° 400°
szOs Surface de
oxXygéne Sous oxydes protecteurs : en couche 1'échantillon
compacte
aucun composé Surface
Chlore Points froids
pentachlorure NbCls condensé de 1'appareil-
: lage
- pentachlorure NbCls + oxytrichlorure NbOCl; condensés Points froids
Mélange
oxygéne
+
au coeur
chlore Nb0O,C1 ? du réacteur
aucun composé Nb,Os + NbCls Nb,0s
déchaussement + NbOC1, en en
de grains couche surface
dans les en couche compacte
points de compacte
grains
280° 316° 400°

Tableau 2
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Fig. 47 : Influence de la pression d'oxygéne (résiduelle avant 1'instant to)
sur la vitesse de la réaction.
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Fig. 48 : Courbes Q = f(t) a P02 = cte et & PC12 variable

T = 240°C
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[I-4-2 - ETUDE DE LA CINETIQUE DE LA REACTION

A) Ingluence de La pression de chlore

Les courbes microcalorimétriques obtenues & basse température T = 240°C
et 3 pression d'oxygéne constante P02 = 12 torrs, (figure 48), lorsqu'il n'y a
aucune couche formée 3 la surface du métal mettent en &vidence une trés nette

influence de la pression de chlore ; cette pression favorisant la réaction.

D'autre part, on peut aussi constater que pour les basses pressions
de chlore la vitesse est sensiblement constante alors que pour les hautes pres-
sions la vitesse augnente avec le temps de réaction.

!

Aucune loi simple donnant la vitesse en fonction de P n'a pu &étre

Cl,
trouvée, cependant il semble que la vitesse soit proportionnelle & P avec

Cly
0,5<n<1.

B) Influence de La pression d'oxygeéne

A pression de chlore constante les courbes cinétiques Q = £(t) ont &té

enregistrées pour différentes pressions d'oxygéne.

Dans le domaine des basses températures T = 240°C et PC12 = 12 torrs

la pression d'oxygéne augmente la vitesse de la réactiom (figure 49).

A plus haute température (figure 50) lorsqu'il y a formation d'une
couche d'oxydes, on constate que les faibles pressions d'oxygéne favorisent la
réaction et que par contre les hautes pressions la ralentissent.

Ce dernier résultat est compatible avec la présence d'une couche homo-

géne a la surface de 1'échantillon.

C) Etude de La corrosion d'un monocistal de nioblum

Nous avons vu précédemment 1'importance de la corrosion du niobium
aux joints de grain dans le cas de plaquettes polycristallines ; il nous a paru
intéressant d'étudier le comportement d'un monocristal dans les mémes conditions

expérimentales.
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Fig. 50 : Courbes Q = f(t) & PC12 = cte et a P02 variable

T = 326°C
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Sur un monocristal, il a été constaté que :

- Au-dessous de 280°C, la vitesse de corrosion est sensiblement cons-
tante (figure 51) ; alors qu'avec un polycristal, la vitesse &tait une fonction

croissante du temps.

- Aprés oxydation (en-dessous de 280°C), la surface du métal est peu

tourmentée.

- Aucune "explosion thermique" n'a &té décelé@e dans ces diverses expé-

riences.

- A plus haute température, la surface se recouvre d'une mince pelli-
cule d'oxyde Nb,0s peu adhérente, dans laquelle nous n'avons jamais observé de

pentachlorure NbCls.

I1-4-3 - INTERPRETATION DES RESULTATS

Nous distinguerons le cas des basses températures T < 280°C et le cas

des hautes tempédratures T > 280°C.

A) T < 280°C

L'analyse des produits formés au cours de la réaction a permis de met-
tre en évidence le pentachlorure de niobium NbCls et 1'oxytrichlorure de niobium
NbOCl3. La seule possibilité& pour la formation de NbCls est une attaque directe

du métal par le gaz. Par contre pour NbOCl; on peut émettre plusieurs hypothéses :

1) Sa formation se réalise en phase gazeuse : NbCls volatil réagit avec

1'oxygéne gazeux suivant la réaction :
2 [wpcls] + {0.] » 2 [wbocis] + 2 [cl.]

Cette réaction est thermodynamiquement possible et elle a &t& mise en

évidence dans ce domaine de température (56) (57) (& 600°K AG = - 38 kcal/mole).

Le choix d'une telle hypoth&se peut se justifier du fait que le pour-

o e P
centage d'oxychlorure formé diminue avec le rapport Oz

PClz



P02 = 9 Torrs

PC]2 = 23 Torrs

T = 264°C

Polycristal
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Fig. 51 : Enregistrements microcalorimétriques de 1'oxydation d'un monocristal
et d'un polycristal de niobium.
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2) Sa formation se fait au niveau du métal avec les deux gaz réactants

suivant la réaction :

<Nb> + 3 [02] + 3 [c1,] + [NbOCLs]

3) Sa formation se réalise dans la masse de l'échantillon par 1l'inter-

médiaire de 1'oxygéne dissous suivant la réaction :

<<Nb>> + <<0>> +-% [Clz] > [NbOClg]

On sait en effet que le niobium est capable de dissoudre une grande
quantité d'oxygéne (59). Il peut donc se produire une réaction en volume et

préférentiellement aux joints de grains.

Cette derniére hypothése pourrait permettre d'expliquer les phénoménes
d'"explosions" ou de déchaussement des grains. Car si NbOCls qui est volatil, se
forme dans la masse de 1'&chantillon ou tout au moins sur ume faible profondeur,
ce gaz cherchera & s'évacuer rapidement en provoquant de petites détentes suscep-

tibles d'arracher les grainms.

Cette hypoth&se qui n'exclut pas d'ailleurs les deux précédentes se

trouvera confirmée par les observations faites 3 plus haute température.

Le déchaussement des grains pourrait aussi s'expliquer par la présence
de chlorates détonnants. Toutefois dans la limite de nos possibilités d'analyse

aucun de ces produits n'a pu €tre mis en évidence.

B) T > 280°C

Nos observations et les analyses nous ont permis de conclure 3 la for-

mation de Nby0s5 et de NbCls solides 3 la surface de 1'é@chantillon.

Si 1l'on tient compte du fait qu'entre 280°C et 400°C NbCls d'une part
est un composé volatil et que Nb,0s d'autre part n'apparait pas au cours d'une
réaction entre le niobium et 1'oxygéne pur, la présence de ces deux composés ne

peut pas s'expliquer de fagon simple.

Pour le cas de Nby0Os et dans 1'hypothé&se ol NbOCl; se forme dans la
masse de 1'échantillon aux joints de grains on peut envisager une réaction de

décomposition de cet oxychlorure selon :
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5 [NbOCls] + <Nb20s> + 3 [NbCls]

Cette réaction permet donc d'expliquer la présence de NbOs solide a

cette température.

On notera que ce processus permet aussi de fabriquer du pentachlorure

de niobium dans les joints de grains de 1'échantillon.

Pour le cas de NbCls aucun doute ne semble possible sur sa caractérisa-
tion aux rayons X. Par ailleurs une analyse 3 la nicrosonde décéle la présence
de chlore dans les produits formés, ce qui confirne l'existence d'un produit

chloreé.

K i1

Pour expliquer sa stabilité on peut admettre plusieurs hypothéses :

-~ présence d'impuretés dans le réseau de NbCls en l'occurence de

1'oxygéne.

- NbCls gazeux se forme dans la masse de 1'échantillon. Les conditions
thermodynamiques, en particulier la pression partielle de NbCls qui peut &tre
différente de celle qui existe dans le réacteur, peuvent favoriser sa stabilité

d 1'état solide.

En conclusion l'action d'un mélange gazeux chlore-oxygéne sur le nio-
bium, apparalt comme un processus complexe mettant en jeu des réactions entre

différents composés gazeux et entre des composés solides et gazeux.

On notera la formation de NbCls et de Nby0s solides & la surface de
1'échantillon dans des conditions expérimentales inhabituelles. En aucun cas
nous n'avons observé la formation d'une couche protectrice efficace contre la
corrosion du niobium. Toutefois dans le domaine "hautes tempé&ratures" la présen—

ce d'oxygéne évite une oxydation catastrophique du métal.

La difficulté d'obtenir des mélanges gazeux homogénes au niveau de
1'échantillon ne nous a pas permis d'interpréter quantitativement les résultats

cinétiques de ce travail.

L3 - - » . . Al
Enfin 1'8tude de la corrosion d'un monocristal de niobium montre que
dans ce cas aucune "explosion thermique" et aucune formation de NbCls n'ont &té
observées ; ces résultats confirment 1'importance des joints de grains dans cette

réaction.
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I1 semble donc que localement dans les joints de grains il existe des
conditions particuli@res de pression, de mélange gazeux telles qu'il puisse se
former du pentachlorure de niobium. Ces mé€mes conditions expliquant les phéno-

ménes d'explosions.



CONCLUSION

L'utilisation de la microcalorimétrie en cinétique hétérogdne a permis
de montrer 1l'intérét de cette technique en tant que méthode d'@tude de la cinéti-
que d'une réaction chimique. Cette technique peut &tre méme nécessaire lorsque
les gaz oxydants sont fortement corrosifs ou lorsque les composés formés par la
réaction sont volatils 3 la température de la réaction et condensables 3 basse

température.

En outre au deld de son simple inté@r@t expérimental, cette &tude a mis
en évidence l'importance au point de vue théorique du couplage microcalorimétrie-—

thermogravimétrie.

Un tel couplage a &té appliqué a 1'étude de la corrosion du niobium
par les gaz et a apporté des informations particuliérement intéressantes sur la
réaction niobium-oxygéne. En ce qui concerne la réaction niobium—chlote la tech-

nique microcalorimétrique a facilité@ son analyse et a permis une interprétation.

L'action des mélanges gazeux chlore-oxygéne sur le niobium est trés
complexe et n'a pu @tre interprétée au point de vue cinétique, bien que la nature

des phases formées ait été définie.

I1 faut cependant se garder de généraliser 1'idée selon laquelle tout
couplage apporte des informations supplémentaires ou complémentaires sur la
cinétique d'une réaction. En effet pour obtenir ce résultat le couplage doit
étre homogéne au sens de M. SOUSTELLE (62) c'est 3 dire qu'il faut que les deux
techniques soient utilisables séparément pour obtenir des courbes d'é&volution du

systéme.

Ce n'est qu'aprés une étude théorique approfondie que ce choix pourra

etre fait.






(1)
(2)
(3)

(4)
(5)
(6)
(7)
(8)

(9
(10)
(11)
(12)
(13)
(14)
(15)
(16)
(17)
(18)
(19)
(20)
(21)
(22)

(23)

(24)

(25)

M.

BIBLIOGRAPHIE

BODENSTEIN : Z phys. chem., 85, 329, 1913.

N.N. SEMENOV : Zh Fiz Khim, 17, 187, 1943

J.

BESSON, M. AZZOPARDI, M. CAILLET, P. SARRAZIN, M. SOUSTELLE : J. Chim. phys.,

63, 1049, 1966 et 61, 1018, 1964.

Rl

P.

J.

E.

Y.

LALAUZE, M. SOUSTELLE, A. SOUCHON.: Oxidation of Metals Vol. 10 N°2, 1976.
BARRET, J. Chim. phys., 70, (2) 225, 1973.

BESSON : J. Chim. phys., 937, 1965.

CALVET, H. PRAT : Traité de microcalorimétrie, MASSON, Paris, 1956.

THOUVENIN, C. HINNEN, A. ROUSSEAU : Colloque de microcalorimétrie du C.N.R.S.,

Marseille, 1965.

F.M. CAMIA : J. phys. theor., 5, 271, 1961.

F.M. CAMIA : C.R. Acad. Sci., 244, 2897, 1957,

G.

HENRY et R. TIXIER : Bulletin du cercle d'étude des métaux, 77-130, 1972.

E.A. GULBRANSEN, K.F. ANDREW : J. Electrochem. Soc., 96, 364, 1949.

E.A. GULBRANSEN, K.F. ANDREW : Trams. A.I.M.E., 188, 586, 1950.

P.

P.

T.

KOFSTAD, H. KJOLLESDAL : Trans. A.I.M.E., 221, 285, 1961.
KOFSTAD, S. ESPEVIK : J. Electrochem. Soc., 112, 153, 1965.

HURLEN : J. Inst. Met., 88, 301, 1959-60.

J.S. SHEASBY, G.R. WALLWORK : J. Electrochem. Soc., 113, 1255, 1966.

J.S. SHEASBY, G.R. WALLWORK : J. Electrochem. Soc., 115, 695, 1968.

J.S. SHEASBY : Agard. Conf. Proc., 352, 11, 1970.

J

J.

N.

G.
P.

N'

STRINGER : Met. Rev., 11, 113, 1966.
STRINGER : Acta. Met. : 17, 1227, 1969.
NORMAN, P. KOFSTAD, 0.J. KRUDTAA : J. Less. Common Metals, 10, 124, 1962.

BRAUER, H. MULLER, G. KUHNER : J. Less. Common Metals, 4, 583, 1962, d'aprés
KOFSTAD (29).

NORMAN : J. Less Common Metals, 4, 124, 1962.

P.E. BLACKBURN : J. Electrochem. Soc., 109, 1142, 1962.

—c—



(26)
(27)
(28)
(29)
(30)
(31)
(32)
(33)
(34)
(35)
(36)
(37)

(38)

(39)
(40)
(41)
(42)
(43)
(44)
(45)
(46)
(47)
(48)

(49)

(50)
(51
(52)
(53)
(54)

(55)

- 116 =

B. COX, T. JOHNSION : Trans. A.I.M.E., 227, 36, 1963.

G. DALLIBARD : Thése, Orléans, 1970.

C.T. SIMS, W.D. KLOPP, R.I. JAFFEE : Trans. Am. Soc. Met., 51, 282, 1958.

P. KOFSTAD : High Temperature Oxidation of metals, John Wiley, New York, 1966.
ECKEHARD, FROMM, HERMANN, JEHN : Metallurgical Transactions, 3, 1685, 1972,
R.P. ELLIOIT : Trans. Am. Soc. Met., 52, 990, 1960.

A.V. SEYBOLT : Trans. Am. Inst. Met. Eng., 200, 774, 1960.

E. GEBHART, R. ROTHENBACHER : Z Met., 443, 1963.

F. TROMBE : C.R. Acad. Sci., 218, 457, 1944,

J. BENARD : L'oxydation des métaux, Gauthie}-Villars, Paris 1962, Tomes I et II.
E. FROMM : J. Less. Common Met., 14, 113, 1963.

P. PASCAL : Chimie Minérale, MASSON, Paris, 1962, XX, p.528.

0. KUBASCHEWSKI, E. EVANS : La thermochimie en métallurgie, Gauthier-Villars,
Paris, 1964. :

J. JUPILLE : Thése, Nancy, 1974.

R. LALAUZE, M. SOUSTELLE, A. SOUCHON : J. Chim. phys., 7-8 p.868, 1975.
A.F. CADENHEAD : Canadian Metals, 16, 1954,

H. SHAFER, O. GONSER, L. BAYER : Z Anorg. Chem., 265-268, 1951.

R.C. YOUNG, C.H. BRUBAKER : J. Am. Chem. Soc., 74, 3690, 1952.

P. BARRET : C.R. Acad. Sci., 269, 73-76, 1969.

J. BESSON, A. PELLOUX : C.R. Acad. Sci., 262, 1579, 1966.

M. SOUSTELLE : C.R. Acad. Sci., glé, C 2032, 1970.

M. SOUSTELLE : J. Chim. phys., él, 240, 1970.

M. SOUSTELLE : J. Chim. phys., 67, 1773, 1970.

S. GLASSTONE, K.J. LAIDLER et H. EYRING : Theory of the rate process, New York,
Mac Graw Hill, Book Company, p.190, 1941.

G. THOMAS : Thése Grenoble 1972.

J. STRINGER : J. Elec. Soc., 112, 1083-91, 1965.

C. CATELLA, R. STREIFF : J. Elec. Soc., Solid State Solidi, 1006-1009, 1971.
A. PELLOUX : Thése, Grenoble, 1969.

K. HAUFFE, HINRICHS : Werkstoffe und Korrosion, 21, 11, 945-65.

R. LALAUZE, M. SOUSTELLE, A. SOUCHON : Bull. Soc. chim., 1970.



(56)
(57)
(58)
(59
(60)
(61)
(62)

W.T. HART, G.
W.T. HART, G.
K. SHAFER, P.
K. SHAFER, P.
M. SOUSTELLE,

ASTM : 9-123.

M. SOUSTELLE :

- 117 -

MEYER : Rec. Trav. Chim., 1191-98, 1967.

MEYER : Rec. Trav. Chim. (Pays Bas), 1155-65, 1964.
PIETRUCK : Z Anorg. Chem., 264, 2, 1951.

PIETRUCK : Z Anorg. Chem., 267, 175, 1951.

R. LALAUZE, B. GUILHOT, G. THOMAS : GOETEBORG, 1976.

S C F, Groupe de thermochimie, Réunion de Cadarache, 4-5 Mars

1976.






derniére page de l& thése

AUTORISATICN DE SOUTENANCE

VU les dispositions de l'article 5 de l'srr&té du 16 Avril 1974

VU les rapports de Messieurs.les Rrofesseurs BESSON et SOUSTELLE
Monsieur. .le, Prefessauc, BARROLLE..
Monsieur. .ROUQUEROL.,. Maltre.de Recherche

. au.C.N.R.S...de. MARSEILLE . .......

SovecHoN ALAIN

Me eveosvocssnessacsasusncesssssosseassnssansossnsaess 85t autorisé
3 présenter une thése en soutenance pour l'obtention du grade de
DOCTEUR D'ETAT ES SCIENCES,

Feit a GRENOBLE, le 17 Mars 1977

Le Président de 1'U,S.M.G. Le Président de 1'I.N.P G,










L
APl A4 8 €4 8 A A AT T £ 4 €4 4 e - - - . P P PSP L SR H IS




	Page vierge
	Page vierge

