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Ce travail entre dans le cadre des recherches entreprises par le Service de Corrosion du CEA pour
caractériser quantitativement les phénoménes de corrosion.

Il conceme l'étude des relations entre cinétique chimique et cinétique morphologique. Son
ambition est d’indiquer comment les processus physico-chimiques dont une interface est le siége
influent sur son évolution morphologique. Cette démarche permet d’aborder de maniére originale les
problémes de corrosion. Elle peut notamment enrichir I'étude des mécanismes d’amorgage en
corrosion localisée.

Cette étude s’appuie sur un modéle analytique permettant de déterminer, & partir de certaines
caractéristiques physico-chimiques du systéme, un paramétre numérique p caractéristique de
I'évolution morphologique de linterface du systéme. Le signe de p indique le sens de ['évolution
(augmentation de la rugosité ou aplanissement) et sa valeur absolue la vitesse d'évolution.

Afin de valider et de développer ce modéle nous avons choisi de travailler sur le systéme cuivre pur-
solution aqueuse d’'ammoniac. Ce systéme est particulierement intéressant car il est susceptible
d’'étre le siége d’'une autocatalyse et donc d'un comportement non trivial en dissolution (augmentation
de la rugosité) ; de plus il pourrait étre intéressant pour I'étude de certains phénomeénes de corrosion
sous contrainte.

Dans le Chapitre |, nous essayons de replacer I'étude effectuée dans son contexte scientifique. Cet
aspect de notre travail consiste en une étude bibliographique qui nous permet de voir comment les
auteurs qui étudient I'évolution morphologique de linterface d'un systéme évolutif biphasique,
caractérisent ce phénoméne. Nous nous intéressons notamment aux paramétres qui peuvent
influencer cette évolution ; nous les recensons et nous étudions leur influence. En outre, nous voyons
comment se situe notre étude par rapport aux travaux déja entrepris.

Une étude thermodynamique du systéme cuivre/eau/ammoniaque est présentée au chapitre Il. Il
s'agit de préciser, a partir des données thermodynamiques recueillies, quelles sont les espéces du
cuivre dissous qui sont majoritaires en fonction des conditions de potentiel et de pH. Ce travail nous a
permis de montrer qu’en solution aqueuse d’ammoniac concentrée et tamponnée, le cuivre dissous

- . T +
se présente presque exclusivement sous la forme de l'ion Cu(NH3)2 .

Le chapitre Il est dédié a une caractérisation électrochimique du systéme cuivre/eau/ammoniac. Le

suivi du potentiel d’abandon d’une électrode de cuivre, en faisant varier la concentration en cuivre

+

5 qui impose son

dissous de I'électrolyte, a montré qu'a I'équilibre, c’est le couple Cu/ Cu(NH3)
potentiel et des coulométries & courant imposé ont montré que Il'espéce produite au cours de la
dissolution est monoélectronique. Ensuite, nous nous attachons a caractériser le comportement

cinétique du systéme. Ce travail a été effectué sur électrode a disque tournant ce qui permet de
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contrdler la diffusion des produits de réactions et des réactants. Ainsi nous pouvons déterminer I'effet
de la concentration en cuivre dissous, de la concentration en ammoniac et du pH sur la vitesse de
dissolution du cuivre. Ces résultats rendent possible le calcul du paramétre d’instabilité du systéme
qui permet, pour des conditions expérimentales données, de prévoir I'évolution du module de la

transformée de Fourier de I'interface quelle que soit la longueur d’'onde considérée.

Dans le chapitre IV, nous cherchons a caractériser expérimentalement I'évolution morphologique
d'une électrode de cuivre au cours de sa dissolution anodique dans une solution aqueuse
d’ammoniac. Pour étudier cette évolution nous avons réalisé des essais de dissolution de durées
échelonnées a intensité anodique constante. La microrugosimétrie permet de caractériser
quantitativement la morphologie de I'électrode aprés chaque dissolution : 'ensemble des signaux
fournis par le microrugosimétre permet de suivre I'évolution morphologique de I'électrode. En outre,
la décomposition spectrale de ces signaux permet d’obtenir des informations sur I'évolution de
l'amplitude d'une composante sinusoidale de [linterface, ce qui nous permet de déterminer
expérimentalement le paramétre d’instabilité du systéme.

La derniére partie de notre travail, présentée dans le chapitre V, est consacré a la classification et a
I'étude des diverses causes pouvant étre a I'origine de I'évolution morphologique de I'électrode de
cuivre. Nous avons dégagé deux grandes catégories de causes pouvant provoquer cette évolution :
les causes d’origine globale et les causes d’origine locale. L'étude des causes de la premiére
catégorie a surtout été analytique. Elle a consisté en une refonte du calcul du paramétre d'instabilité
en y intégrant des paramétres qui n’étaient pas initialement pris en compte. En ce qui conceme les
causes d'origine locale, nous avons cherché a caractériser le type d’évolution morphologique qu’elles
induisent et & préciser les arguments expérimentaux qui permettent de distinguer si l'origine de
I'évolution morphologique observée est locale ou globale.
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1) La stabilité interfaciale morphologique des systémes évolutifs biphasiques

Une coulée qui se solidifie en se refroidissant, de la glace qui fond au soleil ou bien un morceau de
sucre qui se dissout dans du café, voila des exemples triviaux de systémes évolutifs biphasiques dont
'une des deux phases est solide. La fréquence de tels ensembles biphasiques dans la nature ou
lindustrie est telle que leur étude est d’'un grand intérét tant d’un point de vue théorique que sur le
plan pratique.

Un tel ensemble se caractérise souvent par le comportement de la frontiére entre les deux phases
que l'on appelle interface du systéme. C’est dans cette zone privilégiée, ou les deux phases
échangent de I'énergie et de la matiére, que se situe l'origine de son évolution. Au cours de
I'évolution du systéme, l'une des phases peut croitre aux dépens de l'autre. Cette croissance
entrainera un déplacement de l'interface qui s’accompagnera généralement d’'une modification de sa
forme, tant a I'échelle macroscopique que microscopique.

Pour une interface idéalement plane séparant deux milieux homogeénes et isotropes et des conditions
aux limites loin de linterface indépendantes des deux directions du plan de l'interface, le probléme
d’évolution peut se ramener a un probléme & une seule dimension. Les différents gradients des
paramétres intensifs (température, concentrations, potentiel électrique, etc...) sont alors tous normaux
a l'interface et la forme plane de l'interface est stationnaire.

Par contre, si I'une des deux phases, par exemple la phase solide, présente des hétérogénéités au
voisinage de l'interface, se traduisant par des différences de réactivité, la forme plane ne peut plus
étre stationnaire. Nous dirons que ces hétérogénéités constituent les causes locales de I'évolution
morphologique d’une interface.

Nous qualifierons de globales les causes qui ne peuvent déformer une interface que si elle présente
déja une certaine rugosité. Elles comprennent, par exemple, tous les phénomeénes (réactions
interfaciales, diffusions, etc...) & l'origine des gradients de paramétres intensifs au voisinage de
I'interface, ainsi que la tension interfaciale. Avec ce type de causes, la forme plane de linterface
reste une solution stationnaire possible lorsque les conditions aux limites loin de l'interface sont
indépendantes des deux directions du plan moyen de l'interface, mais lorsque l'interface présente des
aspérités sa morphologie est susceptible d’évoluer au cours du temps.

Quelles que soient les causes globales de I'évolution morphologique de l'interface, sa rugosité peut
augmenter ou bien diminuer au cours de son déplacement. Dans le premier cas, I'évolution du
systéme tendra a I’éloigner de plus en plus du cas idéal de l'interface plane et I'on dira alors que le
systéme est morphologiquement instable. Dans le second cas I'évolution du systéme tendra a
restaurer la forme plane et un tel systéme sera appelé morphologiquement stable (figure 1).

Chapitre I ”Contexte de l'étude ” page 3
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Figure 1 : Représentation schématique de deux systémes évolutifs d’un point de vue morphologique,

I'un étant stable et l'autre instable.
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11) Intérét pratique de la maitrise de I'évolution morphologique

De telles évolutions morphologiques peuvent avoir des répercussions dans de nombreux domaines
pratiques. En effet il existe beaucoup de procédés industriels impliquant des processus physico-
chimiques mettant en jeu plusieurs phases séparées par des interfaces. L'étude de ['évolution
morphologique de ces interfaces peut donc étre utile afin d'améliorer la maitrise de ces procédés.

Si I'on considére uniquement le domaine des matériaux, une évolution morphologique interfaciale
peut survenir au cours de leur fabrication, de leur mise en forme, voire de leur dégradation. En effet,
beaucoup de matériaux solides sont produits & partir d’'une phase liquide. C’'est par exemple le cas
dans les fonderies ou des piéces massives sont obtenues par solidification du métal liquide dans des
moules. D’autres métaux comme I'aluminium sont obtenus par dépdt électrolytique a partir d'une
phase liquide.

Dans ces processus de fusion-solidification ou bien de dissolution-dép6t, contréler I'évolution
morphologique de linterface au cours de la croissance de la phase solide peut étre primordial pour
obtenir un produit final de bonne qualité [1-14]. En effet, si l'interface devient de plus en plus
rugueuse au cours de la formation du solide, il peut apparaitre des parties occluses rendant le
matériau obtenu poreux et donc moins performant d'un point de vue mécanique.

Cet exemple montre tout l'intérét que peut présenter I'étude théorique de la stabilité morphologique
des interfaces. En effet, mieux connaitre les différentes causes et les différents mécanismes qui
conduisent @ une augmentation de la rugosité de l'interface au cours de la réaction de solidification,
permettra de savoir quelles sont les conditions & adopter pour obtenir un produit de bonne qualité.

Une fois fabriqués, ces matériaux pourront étre mis en forme par des méthodes chimiques ou
électrochimiques. Ces traitements entraineront nécessairement une évolution morphologique de Ia
surface des piéces concemées, évolution qu'il est souhaitable de maitriser. C'est pourquoi les
spécialistes de I'électropolissage et plus généralement de l'usinage électrochimique se sont tout
naturellement penchés sur I'étude de I'évolution de la morphologie des surfaces traitées par ces
procédés [18-30].

Ces domaines, aussi vastes soient ils, n’épuisent pas l'intérét que peut présenter cette étude et il
existe d’autres domaines ou la démarche adoptée et les outils mathématiques utilisés pour
caractériser I'évolution morphologique d'une interface peuvent étre féconds. Ainsi I'analyse effectuée
pour étudier la granulométrie des poudres obtenues par électrocristallisation [42-43] présente de
nombreuses analogies avec les études conduites pour caractériser I'évolution morphologique
interfaciale de systémes évolutifs biphasiques. |l est également admis que {'on peut attribuer la baisse
de rendement d’un accumulateur a I'évolution morphologique de ses électrodes faisant suite au
processus de dissolution-dépt accompagnant les charges et les décharges.
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Comme on a pu le voir, la modification morphologique des interfaces peut étre cruciale au moment
de la production des matériaux ainsi que de leur mise en forme. Un des buts de notre étude est de
montrer qu’elle peut également jouer un réle important au cours de leur dégradation, autrement dit de
souligner son utilité dans la compréhension du processus de corrosion des métaux.

Ill) Stabilité interfaciale morphologique et corrosion

On distingue généralement deux types de corrosion : la corrosion uniforme ou le matériau est corrodé
de la méme maniére en tout point de la surface (figure 2) et la corrosion localisée ou la perte
métallique est beaucoup plus importante en certains points qu’en d'autres.

Deux types d’explications sont généralement proposées pour cette localisation de la corrosion. Soit
lon considére que la corrosion se fixe en un point ou le matériau présente une hétérogénéité. C'est
par exemple le cas de la corrosion intergranulaire (figure 3). Soit on suppose qu'a la suite d'une
rupture d’un film passif, le métal est localement en contact avec le milieu corrosif, ce qui amorce une
piqdre, si la dépassivation est d'origine chimique, ou une fissure si la dégradation est due a une
déformation mécanique. Cette zone dépassivée se comporte alors comme une anode locale, le reste
de I'électrode se comportant comme une cathode de grande surface (figure 4). Ainsi la dissolution du
métal s’accélére encore dans cette zone et on aboutit finalement a la corrosion par piqares (figure 5)
ou a la corrosion sous contrainte.

Autrement dit, on relie généralement le phénoméne de corrosion localisée & une augmentation de
rugosité du solide en dissolution a laquelle on attribue des causes locales. Dans ce travail, nous nous
placerons en complément de cette démarche en étudiant les causes globales d'évolution
morphologique qui pourraient également jouer un réle en corrosion localisée.

En effet, considérons un systéme évolutif biphasique morphologiquement instable. Dans une telle
situation la rugosité de l'interface augmentera au cours de la réaction. On peut envisager que sous
I'effet de forces extérieures, des contraintes mécaniques par exemple, cette rugosité se localise en
certaines zones. Si dans ces zones, morphologiquement trés particuliéres, la vitesse de corrosion est
trés différente du reste de I'électrode la dissolution du métal sera essentiellement locale. Autrement
dit, un systéme morphologiquement instable en dissolution pourrait étre susceptible de se corroder
localement méme en absence de toute cause locale. C'est dans ce contexte que I'on cherche a
déterminer dans quelles conditions un métal soumis & une réaction de dissolution-dépét peut étre
morphologiquement instable en dissolution.
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Figure 2 : Exemple de corrosion généralisée : la corrosion atmosphérique de I'acier galvanisé [55].

Figure 3 : Exemple de corrosion Localisée : corrosion sous contrainte a parcours intergranulaire du
laiton en milieu ammoniacal [56].
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Electrolyte Attaque par des ions agressifs

Film passit

Métal a nu

Echantillon meétallique

{a) Amorcage de la piqiire par rupture du film passif

Equipotentieiles

lons métailiques

Electrolyte

Anode

Echantillon métalligue Electrons

{(b) développement de la pigiire par séparation de 'électrode en une zone anodigue loczalisée et
une zone cathodigue étendue

Figure 4 : Schématisation de ta corrosion par piqare due 2 une rupture du fiim passif.
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Figure 5 : Exemple de corrosion par piqdre : corrosion par piqare d'un acier inoxydable en présence

de chlorures [57].
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IV) Parameétres pouvant influencer 'évolution morphologique d’un métal au cours

d’une réaction électrochimique

Comme nous I'avons déja noté, la surface d’'un métal n’est jamais parfaitement plane a I'échelle
microscopique. Elle présente toujours des pics et des sillons microscopiques. Du fait de leur plus
grande accessibilité, les pics recevront plus de courant que le reste de la surface métallique au cours
d’'une réaction électrochimique. Pour une électrodéposition, ce phénoméne conduira & des dépéts
plus importants sur les pics que dans les creux, ce qui induira une augmentation de la rugosité de
I'échantillon, alors qu'en dissolution anodique les protubérances de la surface se dissoudront
préférentiellement ce qui conduira a un aplanissement de I'électrode. Nous avons la les deux
évolutions morphologiques classiquement observées au cours de la dissolution ou du dépét
électrochimique d'un métal en solution.

L'aplanissement anodique est le phénoméne qui conduit au polissage électrochimique des métaux.
C’est un processus d’un grand intérét pratique et les études qui portent sur ce type d'évolution
morphologique visent avant tout & déterminer les mécanismes qui le président, afin de définir des
critéres d'optimisation pour le polissage. L’augmentation de rugosité, qui a naturellement lieu au
cours d’une réaction cathodique, est au contraire un phénoméne que I'on cherche a combattre pour
obtenir des dépdts métalliques les plus compacts possible. Les optiques des études sont donc assez
différentes suivant qu’elles portent sur I'évolution morphologique de I'électrode métallique au cours
d’une réaction anodique ou au cours d’'une réaction cathodique et nous présenterons séparément les
éléments recueillis pour la dissolution et ceux portant sur I'étude des dépéts.

IV.1) Comportement des interfaces en dissolution

Le comportement morphologique des interfaces métalliques en dissolution a été principalement
étudié pour mieux comprendre le polissage électrolytique des métaux. On distingue généralement
deux aspects du polissage électrolytique : le planage et le brillantage. Le premier terme fait
référence a 'élimination des défauts d’une taille supérieure au micron alors que le second concerne
les défauts submicroniques [18-20].

Ces deux processus peuvent tous deux avoir lieu au cours d'une dissolution anodique, mais
généralement on ne leur attribue pas la méme cause. Le planage provient de I'nétérogénéité de la
distribution de courant a l'interface, alors méme que I'on suppose que sa réactivité est identique en
tout point. Ce phénoméne dépend donc de paramétres que I'on peut classer parmi les causes
globales de I'évolution morphologique d’'une interface. En revanche le brillantage n’intervient que
lorsque l'influence des défauts de surface et de I'orientation cristalline est supprimée. Ce qui montre
bien que des paramétres que I'on peut qualifier de locaux ont une influence sur I'évolution
morphologique de l'interface métallique. On distinguera donc deux types de paramétres qui peuvent
influencer I'évolution morphologique d’'un échantillon métallique au cours d’une dissolution anodique.
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- les parameétres locaux qui tiennent a la structure du matériau dissous.

- les paramétres globaux qui tiennent a la géométrie du systéme ou qui sont en relation avec ses

caractéristiques physico-chimiques.
IV.1.a).Les parameétres locaux

Comme nous I'avons déja souligné, pour qu'une interface se déforme au cours de son déplacement, il
faut que le champ des vitesses de déplacement a l'interface ne soit pas homogéne. Ce sera le cas si
'une des deux phases présente des anisotropies ou des hétérogénéités. De tels défauts se
rencontrent dans les phases solides cristallines qui possédent des joints de grains et des dislocations
dont I'émergence peut provoquer des différences locales des vitesses de réaction qui se traduiront
par des différences de vitesse de déplacement de linterface. Bien entendu, de telles évolutions
morphologiques peuvent également provenir d'hétérogénéités dans la composition du solide. Ainsi, a
proximité des soudures, I'acier inoxydable devient sensible a la corrosion du fait de son
appauvrissement en chrome.

L'évolution morphologique d'un solide cristallin provoquée par ce type de causes est un sujet qui a
été abondamment traité [10-14], notamment pour étudier le gravage des joints de grains au cours
d'une dissolution chimique ou bien d'une évaporation. En effet, il est connu que le chauffage d'un
polycristal provoque I'apparition et le développement de sillons a I'endroit ou émergent les joints de
grain. On retrouve ce phénoméne en I'absence d'échanges thermiques lorsque le solide est en
contact avec une phase fluide saturée en métal dissous. Ces sillons apparaissent car les joints de
grains sont des zones ou I'énergie de surface est plus importante que sur les grains eux mémes et le
creusement des sillons provoque une diminution de cette énergie. Les phénoménes physico-
chimiques qui provoquent cette évolution morphologique sont I'évaporation, la diffusion en surface ou
bien la diffusion en volume dans la phase fluide. La morphologie du sillon et sa vitesse de
creusement dépendent du processus qui contréle son évolution (figure 6).

Par ailleurs, méme si initialement un cristal ne présente pas de défauts, son anisotropie intrinséque
favorise I'apparition de plans cristallographiques au cours du déplacement de l'interface. Ces effets
de l'orientation cristalline sur la vitesse de dissolution ont été étudiés par divers auteurs tant d'un
point de vue théorique que sur le plan expérimental. Les études qui ont été menées ont montré que
les différences énergétiques entre les plans cristallographiques pouvaient théoriquement provoquer
un facettage au cours de la dissolution [15]. Ces calculs ont d’ailleurs fait I'objet de vérifications
expérimentales notamment par I'étude de la dissolution de sphéres de cuivre monocristallines en
milieu sulfurique [16-17]. Au cours de cette expérience on a pu voir apparaitre des marches
constituées par des plans atomiques denses {100} (figure 7), sur lesquels les réactions de dissolution
sont plus lentes. Il faut cependant noter que ce facettage n’apparait qu’aprés des dissolutions de
longues durées et qu’a partir d’'une surtension suffisament élevée, ce phénoméne n’est plus observé.
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Figure 6 : Sillon obtenu sur un bicristal

d'étain mis en contact avec un mélange hypereutectique
d'étain et de plomb [14].

Fiqure 7: Exemple de facettage au cours de la dissolution d'une sphére de cuivre monocristalline.

On voit apparaitre des marches correspondant aux plans favorisés d’'un point de vue énergétique
[16).
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IV.1.b).Les paramétres globaux

Pour obtenir électrochimiquement un bon poli il faut donc minimiser l'influence des paramétres
locaux, mais pour obtenir une surface non seulement brillante mais également plane il faudra
controler la distribution de courant a [linterface métal-solution qui détermine la vitesse
d’'aplanissement de linterface. La distribution de courant a linterface dépend des caractéristiques
géométriques du systéme ainsi que de ses caractéristiques électrochimiques [21-30].

- Les paramétres géométriques -

Il existe quatre types de profils généralement utilisés pour étudier I'évolution morphologique des
interfaces : le profil sinusoidal, le profil triangulaire périodique, les pics triangulaires périodiquement
espacés et les creux triangulaires périodiquement espacés (figure 8). Dans tous les cas la géométrie
de linterface peut étre caractérisée par deux grandeurs : g; 'amplitude de V'ondulation et A sa
longueur d’'onde. Une troisi€me grandeur est nécessaire pour caractériser la géométrie du systéme :
la distance du plan moyen de l'interface a une limite a partir de laquelle les grandeurs physico-
chimiques sont indépendantes des variables spatiales. Cette distance pourra donc étre I'épaisseur de
la couche limite de diffusion, que I'on notera 3, ou bien la distance de I'électrode & la contre électrode,

que I'on appellera I.

En outre on distingue deux types de profils suivant |a valeur que prend g¢/3. Lorsque ce paramétre est
trés petit devant 1, cela signifie que la distance entre le plan moyen de l'interface et cette limite est
trés grande par rapport aux ondulations de l'interface. Dans ce cas, cette limite est plane et I'on dit
qu'un tel ensemble constitue un microprofil. Lorsque au contraire so/d est trés supérieure a 1 cette

limite suit le contour de I'interface et I'on dira alors que I'on a un macroprofil (figure 9).

L'influence de ces paramétres géométriques sur la vitesse d’aplanissement a été étudiée a la fois par
une analyse mathématique du probléme [21-22] et par des simulations numériques [23-30], se basant
généralement sur des calculs par éléments finis ou différences finies. Des vérifications
expérimentales des évolutions prévues par I'analyse ou le calcul numérique ont plus rarement été
entreprises [23, 25].

Les différents auteurs qui ont étudié cette influence ont eu diverses approches du probléme et n'ont
pas toujours utilisé les mémes méthodes pour I'aborder. En revanche, ils se retrouvent sur les
conclusions des effets de la géométrie initiale de l'interface sur sa vitesse d'aplanissement. En
définissant la vitesse d'aplanissement d’un profil comme un rapport entre la diminution relative de
son amplitude et la quantité de matiére dissoute, les auteurs ont observé que les paramétres
géométriques avaient l'influence suivante sur cette vitesse.
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Figure 8: Profils types utilisés pour étudier la distribution de courant a l'interface d’'un métal au cours

d'une réaction électrochimique. (a) Le profil sinusoidal. (b) Le profil triangulaire périodique.(c) Les

pics triangulaires périodiquement espacés. (d) Les creux triangulaires périodiquement espacés [27].

Figure 9 : Représentation des deux types extrémes de profil : (a) Le microprofil
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Lorsque so/A augmente, la vitesse d’aplanissement augmente, ce que I'on peut traduire intuitivement
par le fait qu'une surface s’aplanit d’autant plus vite qu’elle est rugueuse. En ce qui concerne
linfluence du paramétre ey/, les conclusions sont différentes selon que le profil initial est un

macroprofil ou un microprofil.

Dans le cas d’'un microprofil, plus /3 est grand plus la vitesse de nivellement est importante, alors
que dans le cas d'un macroprofil le comportement inverse est observé. Ces comportements distincts
peuvent cependant étre résumés par une méme formule : plus la rugosité est importante, vue de la
zone limite, plus la vitesse d’aplanissement est grande.

En outre, tous les auteurs s’accordent a dire que la vitesse d’aplanissement est plus grande pour un
profil initialement triangulaire que pour un profil initialement sinusoidal. La vitesse d'aplanissement
est également plus grande pour les pics triangulaires périodiquement espacés que pour les creux
triangulaires périodiquement espacés [27].

En résumé, on peut retenir qu'une surface s’aplanit d’autant plus vite qu’elle est rugueuse et qu'elle
présente des points anguleux. On peut cependant remarquer que si 'on a modélisé aussi bien le
comportement des microprofils que des macroprofils, en revanche la plupart des études
expérimentales ont porté sur la dissolution de macroprofils.

- Les paramétres physico-chimiques -

Outre le profil initial, les spécialistes du polissage ont également noté que les conditions physico-
chimiques dans lesquelles s’effectuait la dissolution avaient une influence sur le type d'évolution
morphologique observée. Il a pu étre montré que la vitesse d’aplanissement ainsi que I'état de
surface obtenu au cours d’'une dissolution dépendait du type de distribution de courant régissant la
dissolution.

Cette distribution de courant est imposée par la compétition entre les effets cinétique, ohmique et
diffusionnel. On distingue classiquement trois cas limites de distribution de courant, chacun
correspondant a la prédominance d’'un effet sur les autres.

1) On peut avoir une distribution de courant primaire. Ce type de distribution de courant existe
lorsque la polarisation de I'électrode est négligeable par rapport & la chute de potentiel dans
I'électrolyte. Trouver une telle distribution de courant revient & déterminer les lignes de champ entre
deux surfaces équipotentielles. Les équations qui régissent le systéme sont alors les suivantes :

L'équation de Laplace impose le potentiel ¢ entre I'anode et la cathode. Lorsque les grandeurs
concermées sont stationnaires cette équation prend la forme suivante :
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V¥ = 0
A linterface, ainsi que dans le reste de la solution, les lignes de courant sont perpendiculaires au

équipotentielles et les densités de courants locales, j, sont reliées aux gradients de potentiels par la
relation suivante :

j=-x Vb

ou k est le symbole adopté pour la conductivité de I'électrolyte.

2) Nous retrouvons une situation analogue a la précédente lorsque le courant est imposé par la
diffusion d’une espéce chimique. On utilise alors le terme de distribution de courant tertiaire. Dans
ce cas la vitesse de dissolution est indépendante du potentiel et ne dépend que du gradient de
concentration de I'espéce diffusante. Dans une telle situation les équations a considérer sont les
suivantes :

Dans la couche limite, la deuxiéme loi de Fick décrit la variation de concentration de l'espéce
diffusante, C. En régime stationnaire cette loi prend la forme suivante :

vic =0

A linterface les densités de courants locales, j, sont reliées aux gradients de concentration par la
premiére loi de Fick qui prend la forme suivante :

j=-nFD vC

ou n représente la valence de I'espéce produite, F le nombre de Faraday et D un coefficient de
diffusion effectif de 'espéce diffusante.

D’'un point de vue mathématique, une distribution de courant primaire ou tertiaire est équivalente, le
potentiel ¢ étant remplacé par la concentration de I'espéce diffusante, C, et la distance entre cathode

et électrode, |, étant remplacée par I'épaisseur de la couche stagnante 3.

3) Comme nous l'avons vu, les distributions de courant primaire et tertiaire sont obtenues lorsque
Fon peut négliger la polarisation de I'électrode. Lorsqu’il est impossible de négliger le saut de potentiel
a l'interface métal-solution on obtient une distribution de courant secondaire. Les équations qui

décrivent cette situation sont alors les suivantes.

On retrouve I'équation de Laplace pour décrire la variation de potentiel entre I'anode et la cathode :
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Vi =0

A l'interface, la dépendance entre la densité de courant, j, et la surtension locale de I'électrode, n, est
décrite par une relation de Butler-Volmer :

PUSEARES)

ou jo représente la densité de courant d’échange du systéme, o et B étant les coefficients de transfert

du systéme. La surtension de I'électrode s’exprime de la maniére suivante :
1 = Vapp _Eeq -

ou Vg, est le potentiel appliqué a I'électrode, Eeq le potentiel que prend le systéme a courant nul et ¢;
le potentiel de la solution & l'interface.

Pour une telle distribution de courant, I'évolution de la morphologie dépendra des influences relatives
de la chute ohmique dans la solution et de la polarisation de I'électrode. Pour caractériser une
distribution de courant secondaire il existe le nombre de Wagner, W, que I'on exprime de la maniére
suivante :

K(%\J jmoy
L

W=

ou x représente la conductivité de I'électrolyte, jmoy la densité de courant moyenne de I'électrode et L
une longueur caractéristique du systéme. La longueur généralement adoptée est la distance a partir
de laquelle le champ de potentiel n’est plus perturbé par le profil de I'anode.

Pour une distribution de courant primaire, W est nul et sa croissance traduit une augmentation de
l'influence de la polarisation de I'électrode sur la distribution de courant a l'interface. En dissolution,
la vitesse de nivellement du profil diminue avec W et lorsque ce nombre tend vers l'infini, c’est a dire
lorsque le courant est uniquement imposé par la réaction interfaciale, le profil devient stationnaire.
Cette vitesse est maximale lorsque le nombre de Wagner est nul, c’'est a dire pour une distribution de
courant primaire ou tertiaire.

Cependant, seule une distribution de courant tertiaire conduit & un polissage de bonne qualité car

lorsque le courant est imposé par la diffusion, les effets cinétiques de I'orientation cristalline sont
éliminés et la phase de brillantage du processus de polissage peut étre menée a son terme [24, 27].
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Dans les cas classiques étudiés par les auteurs (régime pur de diffusion, régime pur de conductivité
ohmique, régime mixte réaction interfaciale-conductivité ohmique), on a toujours un aplanissement
en dissolution anodique. Par conséquent, c'est en dehors de ces cas limites qu'il faut chercher des
systémes pouvant étre morphologiquement instables en dissolution.

C’est ce que nous avons fait en examinant comment un systéme mettant en jeu les trois influences
peut aboutir & une telle situation. C'est également la démarche qu'ont entreprise Pritzker et ses
collaborateurs [31] dans leur étude sur la stabilité morphologique d'une électrode métallique au cours
d’un dépét cathodique et au cours d’'une dissolution anodique.

Dans cet article, les auteurs ont modélisé I'évolution morphologique d’'une interface métallique de
profil quelconque au cours d’'un maintien potentiostatique. Dans ce calcul, ils ont fait dépendre le
courant a l'interface : du potentiel de polarisation de I'électrode, de la concentration en métal dissous,
de la tension interfaciale et du potentiel de la solution a l'interface. La variation de potentiel dans la
solution est décrite par I'équation de Laplace. Les auteurs considérent que le transport des ions
métalliques s’effectue a la fois par migration et par diffusion, ce qui impose la variation de
concentration en métal dissous.

La résolution du systéme d’équations ainsi posées est d'abord effectuée pour une interface plane.
Puis les auteurs étudient la stabilité de la solution plane pour une perturbation sinusoidale de
longueur d'onde A, qui décrit une composante de l'interface dans une décomposition de Fourier.
L'amplitude de cette sinusoide varie avec le temps et leur étude permet de montrer que le sens et la
vitesse de cette variation dépendent des caractéristiques physico-chimiques du systéme et de la
longueur d'onde A de la perturbation.

Les auteurs concluent a la possibilité d’'une instabilité morphologique de l'interface au cours de la
dissolution pour certaines longueurs d'ondes. Un examen des calculs présentés par ces auteurs
suggére que l'origine de cette instabilité est & chercher dans la relation qui lie le courant a la
concentration a l'interface. Si le courant augmente avec la concentration en métal dissous alors il
peut exister une gamme de potentiels appliqués pour laquelle l'interface est morphologiquement
instable. Si ce n'est pas le cas, quel que soit le potentiel appliqué, I'interface s'aplanit.

1V).2) Evolution morphologique observée au cours du dépot

Comme nous 'avons déja indiqué, I'évolution morphologique classiquement obtenue pour un métal
au cours d'une réaction électrochimique est I'aplanissement en dissolution et I'augmentation de
rugosité en dépét. Comme pour la vitesse d’'aplanissement en dissolution, la vitesse d’augmentation
de rugosité en dépét dépend des caractéristiques géométriques du systéme ainsi que des conditions
électrochimiques dans lesquelles s’effectue la réaction. Le probléme de la distribution de courant a
linterface métal-solution étant symétrique en dissolution et en dépét, les paramétres géométriques et
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électrochimiques influenceront la vitesse d’augmentation de rugosité en dép6t de la méme maniére
que la vitesse de nivellement en dissolution. Ainsi, plus une électrode est initialement rugueuse plus
sa rugosité augmentera rapidement en dép6t. De la méme maniére, la rugosité d’une électrode
augmentera d’autant moins vite que le nombre de Wagner du systéme est élevé [32-34].

Au cours de la production d’'un métal par dépét électrolytique, on cherche habituellement a combattre
cette augmentation de rugosité. A notre connaissance, deux démarches principales ont été adoptées
pour atteindre cet objectif. En premier lieu, 'ajout de certains agents chimiques permet de limiter
I'augmentation de rugosité des dépéts [37-38]. Ceux-ci s’adsorbent et réagissent plus facilement sur
les protubérances de I’électrode ce qui diminue la vitesse de dépdt en ces points. En second lieu,
différentes études ont montré que I'application d’un courant périodique faisait diminuer la rugosité du
dépot obtenu [39-41]. Cette influence a été montrée par une détermination analytique de la
distribution de courant a la surface d’'un microprofil lorsque le courant ou le potentiel appliqué évolue
avec le temps. Les distributions de courant ainsi obtenues ont permis de déterminer I'évolution
temporelle d’'une protubérance de surface pour les différents modes d’applications du courant.
Notamment, lorsqu'on impose des pulsations de courant, la rugosité diminue d’autant plus que le
temps de pause est grand par rapport au temps de maintien galvanostatique. Ces résultats théoriques
ont été vérifiés expérimentalement sur des dépéts de cuivre ou de cadmium obtenus pour différents
modes d’application du courant [39].

Cependant, le développement industriel de la métallurgie des poudres a accru l'intérét pour des
études de compréhension sur des dépdts pulvérulents et peu adhérents. De tels dépbts ne sont
obtenus que pour des surtensions cathodiques trés élevées. La densité de courant a l'interface est
alors imposée par le transport de matiére [32, 42-43]. En conséquence, les paramétres qui
influenceront ce processus cinétique vont déterminer les caractéristiques de ces poudres. Ainsi, la
finesse des grains d’'un dép6t pulvérulent augmentera avec la concentration de I'électrolyte support et
avec sa viscosité et il diminuera avec la concentration de la solution en ions métalliques, la vitesse
de circulation du fluide et la température.

En outre, I'étude de la morphologie des dépd6ts métalliques s’est appuyée sur de nouveaux outils a la
fois théoriques et expérimentaux. En ce qui concerne les éléments théoriques utilisés afin d’enrichir
cette étude analytique, le principal est la géométrie fractale [44-51]. Effectivement, le processus de
dépdt implique une phase de cristallisation et les cristaux qui se déposent a la surface de la cathode
ont une forme complexe dont la géométrie fractale peut rendre mieux compte que la géométrie
classique. Rappelons qu’une fractale est un étre géométrique complexe caractérisé par une structure
invariante avec I'échelle d’observation. En coupe, elle est caractérisée par un nombre compris entre
1 et 2 que I'on appelle sa dimension fractale et qui traduit sa capacité a remplir le plan [46].

Cette donnée est trés utile pour caractériser les figures extrémement découpées et ramifiées que I'on
obtient sur I'électrode aprés une électrocristallisation. En outre, on a démontré par simulation

Chapitre I “Contexte de |'étude ” page 19




”Evolution de la mor phologie interfaciale au coursde la dissolution anodigue du cuivre dans une solution aqueuse d’ammoniac

numérique que lorsque des particules se déplacent par un mouvement brownien et vont s’agréger sur
un amas embryonnaire, la figure obtenue est une fractale. On appelle ce mode de croissance de la
phase solide I'agrégation par diffusion limitée. La similitude entre les figures obtenues par simulation
numeérique avec ce modeéle et des dépdts métalliques observés dans la nature est telle qu'on peut
supposer que certains dépdts s'effectuent suivant le modéle de l'agrégation par diffusion limitée
(figure 10). Il faut cependant noter que toutes les électrocristallisations ne suivent pas ce modéle et
qu’'en augmentant la tension de réduction on obtiendra des amas ayant généralement des structures
plus ordonnées (figure 11) [46-47].

Si la géométrie fractale permet donc de mieux analyser la forme des dépdts obtenus, elle peut
également permettre d’établir un lien entre des mesures d’impédances électrochimiques du systéme
et son évolution morphologique par le biais de la dimension fractale [48-51]. L'intérét est alors de
pouvoir mesurer la rugosité d'une électrode par des techniques électrochimiques et de pouvoir
confronter les résultats obtenus aux mesures pouvant étre faites par microrugosimétrie ou bien
obtenues par analyse d’'image sur des micrographies [52].

En résumé, on peut dire que si en dissolution a partir d’'un profil régulier (sinusoidal ou triangulaire) on
observe un nivellement avec une conservation de la géométrie globale du profil, en revanche, dans
la phase de dépét, la rugosité de l'interface augmente, au point que I'on arrive @ des morphologies
extrémement tourmentées et rugueuses qu'il peut étre utile de caractériser par la géométrie fractale.

V) Originalité de la démarche entreprise

Comme nous venons de le voir, I'étude de I'évolution morphologique des interfaces a été entreprise
par de nombreux chercheurs dans bien des domaines. Ces approches sont souvent trés détaillées et
trés riches. I semble cependant qu’on peut les compléter tant d'un point de vue expérimental que
théorique. En ce qui conceme I'aspect analytique du probléme, on peut dire que les auteurs ont
généralement adopté deux attitudes. Soit ils se placent d'entrée dans un cas limite ou I'on peut
calculer assez aisément la distribution de courant a la surface de I'électrode et en déduire I'évolution
morphologique. Soit ils font peu d’hypothéses simplificatrices et abordent directement le systéme
d’équations différentielles rendant compte du phénoméne physico-chimique étudié ; ils arrivent alors
a des solutions trés complexes ou I'on a du mal a distinguer l'influence des divers paramétres sur
I'évolution morphologique de I'interface.

Notre démarche a pour ambition de se situer entre ces deux extrémes. Elle consiste a8 modéliser le
systéme en mettant en lumiére tous les phénomeénes qui sont a l'origine de son évolution et a poser
ensuite le systéme d'équations correspondant a cette modélisation. Pour ce faire, nous considérons
un systéme solide (S)-interface (I)-liquide (L) situé dans un repére orthogonal (Ox,0y,0z). Ce dernier

est lié au plan moyen de l'interface I et 'axe Ox est orienté perpendiculairement & ce plan. Dans un
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(a)

Fiqure10 : (a) Figure obtenue par simulation en s’appuyant sur le modéle d'agrégation par diffusion
limitée [46].

(b) Fractale naturelle : dép6t de zinc dans une cuve a éiectrolyse [46].
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Figure 11 : Dép6t de zinc obtenu pour une tension plus élevée. La croissance fractale est alors

remplacée par une structure dendritique [46].
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souci de simplification on suppose que la surface métallique est a section sinusoidale et que son
équation dans le plan (Ox,Oy) est la suivante :

x(t)=5+ b(t)sin( g_;g)

ou la variation de b(t) au cours du temps traduit I'évolution de la morphologie de l'interface.

On peut aussi se placer dans un repére (QX,QY,QZ) lié au solide S, d’'axes paralléles respectivement
a Ox, Oy, Oz. Dans ce repére, le plan moyen de I est animé d'un mouvement de translation dans la
direction QX.

v

Y

Phase Liquide

Phase solide

X Uxi(0)

Uxi(A/4)

La considération de I'ensemble des mécanismes mis en jeu au cours du déplacement de l'interface,
ainsi que des champs externes éventuels, permet de poser un systéme d'équations. En introduisant
certaines hypothéses simplificatrices, la résolution de ce systéme permet théoriquement de calculer,
en tout point de l'interface et & toutinstantt, la composante U,; (y,t) de la vitesse de déplacement de

I'interface suivant QX.
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Si on choisit b suffisamment petit par rapport & certaines caractéristiques géométriques du systéme,
on peut simplifier les équations en utilisant les développements de Taylor limités au premier ordre en
b. On trouve alors que la composante Uy; (y,t) peut étre mise sous la forme :

U0)= s + Uy s 22

Cette relation fait donc apparaitre un paramétre p(AL) que I'on appelle paramétre d’instabilité du
systéme. Ce paramétre est donc calculable a partir des mécanismes physico-chimiques propres au
systéme. Par exemple, dans le cadre d'un mécanisme réactionnel trés simple ou une seule espéce
est créée a l'interface et diffuse dans une couche d'épaisseur constante par rapport au plan moyen de
l'interface, on peut exprimer ce paramétre en fonction de caractéristiques cinétiques du systéme
comme le coefficient de diffusion de I'espéce réactive ainsi que la dérivée de la vitesse de la réaction
interfaciale par rapport & la concentration de cette espéce a l'interface [53-54] (Annexe Il). On obtient
alors I'expression suivante :

Sgn(Uxi
Py = ——2E
—-z—tanh(%S)
Vci(C') T

ou Uy représente la vitesse de déplacement du plan moyen de la sinusoide dans le repére
(0x,0y,0z) , & I'épaisseur de la couche limite, C' la concentration a I'interface de I'espéce réactive
pour une interface plane, C; la concentration a l'interface de I'espéce réactive pour une interface
sinusoidale, D le coefficient de diffusion de l'espéce réactive et \'/ci la dérivée de la vitesse de la
réaction interfaciale par rapport a la concentration a l'interface de I'espéce réactive.

Par définition, le paramétre p(A) peut étre écrit sous la forme :

Uxi(%) - Uxi(0)

) =
P() b| Uxi(0) |

Ce paramétre d’instabilité p(A) correspond a 'augmentation relative d’amplitude de I'ondulation pour
une avance (ou un recul) de son plan moyen correspondant & une unité de longueur.

Le signe de p nous renseignera sur le type d'évolution morphologique que I'on observe.

Si p=0, b reste constant : la morphologie de l'interface n’évolue pas.

Chapitre I “Contexte de 'étude ” page 24




”Evolution de la morphologie interfaciale au cours de la dissolution anodique du cuivre dans une solution aqueuse d'ammoniac ”

Si p est positif, b croit : la rugosité de l'interface augmente. La forme plane de I'interface est instable.

Si p est négatif, b diminue : l'interface devient de plus en plus plane (effet de polissage). La forme

plane de l'interface est stable.

La valeur absolue de p nous renseignera quant a elle sur l'efficacité de la cause considérée pour
cette évolution, l'interface sinusoidale s’aplanissant ou se perturbant d'autant plus vite que cette
valeur absolue est élevée.

Nous savons que la morphologie de la surface réelle d’'un échantillon, méme parfaitement poli, est
beaucoup plus complexe que le modéle a section sinusoidale que nous avons présentée. On pourra
modéliser la surface de I'échantillon de maniére plus réaliste par un développement en série de
Fourier.

Cependant, il faut noter que les hypothéses simplificatrices introduites au cours du calcul peuvent
imposer des restrictions sur le choix de b : on est limité a des profils sinusoidaux de faibles
amplitudes relativement a I'épaisseur de la couche limite de diffusion. Par conséquent si la valeur de
p nous renseigne sur les conditions d'apparition des instabilités, en aucun cas elle ne permet de
prévoir leurs évolutions a long terme (pour une surface trés perturbée, b ne sera plus suffisamment
petit).
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1) Introduction

La démarche entreprise nous conduira a étudier I'évolution morphologique d’un solide au cours de sa
dissolution dans une phase liquide. Rappelons que I'un des objets de cette étude est de contribuer a
une meilleure compréhension des phénoménes de corrosion aqueuse et notamment de mieux
connaitre les processus qui conduisent a une localisation de la corrosion. Compte tenu de ce cadre
de travail, nous étudierons la dissolution d’'une électrode métallique dans une solution aqueuse.

Pour que les résultats obtenus ne présentent pas des difficultés excessives d'interprétation, il est
souhaitable que le métal choisi soit corrodante dans un domaine ou la phase solide stable est le
métal lui méme. En se référant a 'atlas d’équilibres électrochimiques a 25°C [61], on note qu’il existe
peu de métaux purs d’'usage courant qui répondent a ces exigences. Le métal qui remplit le mieux
ces conditions tout en étant extrémement pratique d’utilisation est le cuivre. En effet, le diagramme
de Pourbaix (figure 12) de ce métal montre I'existence d’'un domaine ou le cuivre est corrodable tout
en étant stable sous sa forme solide non oxydée. Par conséquent la phase solide la mieux adaptée
pour notre étude est une électrode de cuivre pur.

Cette étude comportera nécessairement un aspect purement expérimental consistant en une série de
mesures de la rugosité d’électrodes aprés des dissolutions de durées échelonnées. Mais cette
caractérisation de I'évolution morphologique de I'interface solide-liquide au cours de la dissolution ne
présentera un réel intérét que si I'on peut la comparer a celle que prévoit le parameétre d'instabilité.

Nous devons donc veiller & effectuer notre étude dans des conditions compatibles avec les
hypothéses qui nous ont permis de calculer p.

Rappelons que ce paramétre est déterminé pour un solide pur S qui se dissout sous une seule forme
soluble (S), cette espéce diffusant au sein de la solution dans une couche limite d'épaisseur
constante par rapport au plan moyen de linterface. Il est donc préférable de travailler dans des
conditions ou le cuivre se présente trés majoritairement sous une seule forme en solution. En outre,
si nous voulons que le systéme choisi soit morphologiquement instable en dissolution, il faut que le
métal dissous accélére la réaction de dissolution.

Or il existe un milieu susceptible de favoriser la catalyse de la réaction de dissolution du cuivre par le
métal dissous, c’est le milieu ammoniacal [62, 69]. En outre ce milieu est trés intéressant pour I'étude
des mécanismes de certains phénoménes de corrosion sous contrainte. Effectivement, de
nombreuses études ont montré que 'ammoniac provoque la fissuration du laiton méme dans des
conditions de potentiel et de pH ou le métal ne se passive pas (figure 13). Ce comportement est tout
a fait insolite car en I'absence de film passif il est difficile de cerner les mécanismes qui conduisent a
cette fissuration.
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Diagramme d’équilibres tension - pH du systéme cuivre - eau a 25 °C. Cette figure est

établie en considérant comme corps solides : Cu, Cu 0, CuO sans prendre en compte Cu(OH). qui

est moins stable que CuO a cette température [61].
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Il existe de nombreux modéles de mécanismes qui expliquent la propagation d’une fissure dans un
métal en corrosion sous contrainte [63-68], mais relativement peu de travaux ont été consacrés a leur
amorcgage. En général, 'amorgage des fissures dans le métal est expliqué par la rupture d'un film
protecteur sous l'effet d'une contrainte mécanique. Mais la fissuration du laiton en présence
d’ammoniac est observée méme en absence de film passif décelable. Cette singularité a conduit a
étudier de maniére soutenue le systéme laiton-ammoniac, tant du point de vue de la chimie des
solutions [68, 69] que du point de vue cinétique [70-73]. Ces études ont notamment montré que la
vitesse de dissolution du laiton augmentait avec la concentration en cuivre dissous dans le domaine
ou l'on observe une fissuration transgranulaire du laiton en I'absence de film passif. Ce
comportement est généralement expliqué par la formation en surface d’'une couche déalliée poreuse
et fragile formée par dissolution sélective.

Cependant, certains auteurs [74] ont montré que le cuivre pur dans une solution aqueuse d'ammoniac
est également sensible & la corrosion sous contrainte, dans des conditions ou le métal n'est pas
passivé. Pour le métal pur, on ne peut pas évoquer la formation d’'une couche déalliée. L'observation
des éprouvettes a montré I'apparition d’'une porosité de surface, que les auteurs expliquent par une
dissolution préférentielle aux points ou émergent des dislocations.

On peut également mettre en relation cette sensibilité du cuivre a la corrosion sous contrainte en
milieu ammoniacal avec le fait que ce systéme est susceptible de conduire & des phénoménes
d'autocatalyse et donc a des évolutions morphologiques non triviales (augmentation de la rugosité en
dissolution, formation de cellules, etc...). La surface du cuivre devenue extrémement tourmentée et
légérement poreuse pourrait devenir fragile comme la couche déalliée existant a la surface du laiton.
Tous ces éléments laissent & penser que le systéme cuivre pur-solution aqueuse ammoniacale est
particuliérement intéressant pour étudier les relations entre cinétique chimique et évolution
morphologique.

Il) Objectif de I'étude

Une partie de notre travail portera sur I'étude de la cinétique de dissolution du cuivre dans
I'ammoniac pour caractériser I'influence du cuivre dissous sur la vitesse de dissolution. Cette étude
sera grandement facilitée si le cuivre dissous se présente sous une forme unique. Il faudra donc
s'assurer que dans les conditions électrochimiques pour lesquelles nous effectuons nos
expérimentations, le cuivre dissous existe principalement sous une seule forme en solution.

Dés lors, avant d'aborder la caractérisation cinétique proprement dite, il faudra déterminer les
conditions électrochimiques pour lesquelles une seule espéce soluble du cuivre est présente en
solution. Ce travail nécessitera le recensement des espéces solubles du cuivre pour le systéeme
cuivre-eau-ammoniac. Puis, & partir des données thermodynamiques recueillies, nous évaluerons
comment varient les concentrations de ces espéces en fonction du potentiel et du pH. Cette étude
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Figure 13 : lllustration schématique de I'effet de la concentration de cuivre dissous sur (a) le
comportement du laiton en corrosion sous contrainte et (b) la vitesse de dissolution du laiton Cu-30Zn
dans une solution aqueuse ammoniacale [70].
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thermodynamique est effectuée pour une température de 30°C car c’est la température adoptée pour
effectuer les expérimentations.

ll) Etude simplifiée du systéme cuivre/eau/ammoniac

Le cuivre en solution présente deux degrés d'oxydation | et Il. L'ion cuivreux Cu® est instable en
solution. Il se dismute pour donner l'ion cuivrique Cu? selon la réaction ci-dessous :

2Ccu* Z Cu+Cu?®

En solution aqueuse et en absence de complexant, I'ion Cu® est généralement l'espéce majoritaire.
En outre, en milieu acide, les formes hydroxylées du Cu(ll), telles que Cu(OH);, deviennent trés

minoritaires et le cuivre dissous existe uniquement sous la forme de l'ion Cu®*. Une étude a déja été
effectuée dans ces conditions mais en considérant que la vitesse de dissolution du cuivre en milieu
acide n'augmentait pas avec la concentration de cet ion [58]. Nous avons donc changé de systéme
pour obtenir un comportement non trivial en dissolution, ce qui pourrait étre le cas pour le systéme
cuivre-eau-ammoniac.

L'ammoniac étant un complexant beaucoup plus puissant [75] que I'eau, les complexes du cuivre
avec l'ammoniac sont prédominants par rapport aux complexes hydroxylés du cuivre

(Cu2 (OH)i*,Cu(OH);, Cu(OH)i_) . Dés lors, une étude de la prédominance relative des complexes de

Cu(l) et de Cu(ll) en fonction de la concentration en ammoniac sera un préalable naturel a la
détermination d'un diagramme de prédominance des espéces solubles du cuivre. Pour cette étude
préalable nous confondrons activités et concentrations des espéces. En notant CU(l) la concentration
globale de tous les complexes du Cu(l) et CU(ll) celle des complexes du Cu(ll), nous pourrons
exprimer ces grandeurs par les relations suivantes :

CU(l) = [Cu"] + [Cu(NH3)"] + [Cu(NH5);]

CU(ll) = [Cu®*] + [Cu(NH3)**] + [Cu(NH3)3"] + [Cu(NH3)3'] + [Cu(NH3)3']

En outre, les équilibres de complexation de Cu* et de Cu®** avec I'ammoniac permettent de relier les
concentrations des complexes obtenus aux concentrations des ions cuivreux et cuivriques ainsi qu'a
celle de I'ammoniac. Ainsi pour j pouvant étre égal @ 1 ou 2 et i variant de 1 a 4, les espéces

Cu'* et Cu(NH.-,)ij+ interviennent dans I'équilibre chimique suivant :

i o4 - i
Cu* +iNHy > Cu(NH;);
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Dés lors, les concentrations de ces espéces sont reliées entre elles par I'équation suivante :

[CUNH,)f T = = [CU" INH,)
Ni

Kini est relié aux constantes de dissociation K'y; , présentées en Annexe IV, par la relation
j

Kini = H(K'Npi) . Ces relations nous permettront d’exprimer les parts relatives de chaque complexe de
p=1

Cu(l) et de Cu(ll) en fonction de la concentration en ammoniac. En adoptant la notation

pNH; = - Iog([NH3]) , ces expressions prennent la forme suivante :

[Cu'] 1
Cu(l) _1 + 10PKm-PNH; 10PKnz-2PNH;

[Cu(NH3)*] 1 0PKm1=PNHs

cu()) "1 + 10PKmi-PNHz 4 4 gPKinz-2PNHy
[Cu(NH,)3] 10PKm2~2PNH,

CU()) = 1 + 10PKmi—PNH3 4 gPKing-2PNH,
L

[Cu*] 1

cu(ll " 14+ 10PKan-PNH; 4 10PKnz=2PNH; 4 1 gPKana—3PNH; | 4 PKang—4pNH,

[Cu(NH3)*] 40PKan1~PNH,
cu(il T 14+ 10PKan-PNHs 4 4 gPKava-2PNH; 10PK20-3pNH; 4 5PKon,—4pNH;
| [Cu(NH3)3*] 10PKana-2pNH;
Ccu(n "~ 1+ 10PKav~PNHs 4 4 0PKanz-2PNH; 4 10PKzna=3PNH; 4 4 0PKoue—4pNH;
[Cu(NH3)3'] 10PKana-3pNH;
cu(n - 14 10PK2~PNHa 4 4 gPKana=2PNH; | 4 gPKona~3PNH; o 4 0PKane—4pNH,
[CU(NH3)§+ 10PK2N‘ ~4pNH,
() T 14+10PKan—PNHy 4 4 9PKano-2pNH; | 10PKava—3pNH; 4 pKoy~4pNH,

A partir des grandeurs thermodynamiques choisies nous pouvons calculer les différentes constantes
de complexation du cuivre par 'ammoniac (Annexe V), ce qui donne :
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PKing = 6,27, pKing = 11,35, pKang = 4,38 , pKanz = 8,02, pKana = 11,09 et pKyng = 13,42

Ces valeurs permettent de tracer les diagrammes de prédominance ci-apres :

Figure 14 : Diagramme de prédominance relative des complexes amminés de Cu(l).

10

‘\ /

0,84

0,6 -

0,4

02+

00 T T T 1

3
PNH,

Figure 15 : Diagramme de prédominance relative des complexes amminés de Cu(ll).
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Ces diagrammes montrent qu'avec des concentrations d'ammoniac relativement élevées, a partir de
pNH; = 0, c'est a dire [NH3] = 1 mol/L, le Cu(l) et le Cu(ll) existent principalement sous leur forme la

. . 0 2 . .
plus complexée. En outre, lorsque la solution est en contact avec du cuivre, Cu(NHa) 4+ se réduit

suivant la réaction :

_ [Cu(NH,)3 )2

Cu(NH,)2* + Cu 7> 2 Cu(NH,)3 K
el £ S N [CulNH)%]

Comme a 30 °C nous avons pKpn = -3,4, nous en déduisons qu'en solution aqueuse Cu(NH3); sera

trés largement majoritaire. Par conséquent, pour une concentration d'une mole par litre en ammoniac
et en présence de cuivre, le cuivre dissous doit exister presque exclusivement sous la forme de l'ion

Cu(NH,); .

Le pH de la solution que nous utiliserons pour nos expérimentations peut également étre un
paramétre important. Si le pH est trés élevé, les concentrations des complexes hydroxylés du cuivre
peuvent devenir importantes. L'ajout d'un sel d'ammonium en concentration égale a celle de
I'ammoniac, ce qui nous donnera une solution a effet tampon, peut permettre de remédier a cet
inconvénient. La solution prendra alors un pH compris entre 9 et 10, qui sera suffisamment faible et
peu sensible a I'évolution de la concentration en ammoniac. En outre, ce sel d’'ammonium sera un
électrolyte support permettant au transport de matiére de se faire uniquement par diffusion. On peut
envisager I'ajout de ce sel sous la forme de chlorure d'ammonium ou bien de sulfate d'ammonium.
Comme l'ion chlorure peut complexer le cuivre alors que l'ion sulfate ne complexe pas le cuivre nous

choisirons le sulfate d’ammonium.

1IV) Etude thermodynamique du systéme cuivre/eau/ammoniac

Le systéme adopté pour notre étude est le systéme cuivre-eau-ammoniac en présence de sulfates.
La solution ammoniacale que nous utilisons est préalablement dégazée par un barbotage d'argon
avant immersion de I'électrode de cuivre. Nous considérons que les mesures sont effectuées en
I'absence de dioxyde de carbone et d'oxygéne dissous. A partir des espéces de base introduites en
solution, il peut apparaitre d’autres espéces par des réactions chimiques en solution ainsi que par
oxydation ou réduction sur I'électrode de cuivre. Notons a cet égard qu’en surface I'électrode peut
étre recouverte d’'un oxyde de cuivre si cet oxyde est la phase solide stable. A notre connaissance
nous pouvons obtenir les espéces présentées dans le tableau ci-dessous :
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Ces différentes espéces sont reliées entre elles par des équilibres chimiques et électrochimiques que
nous présentons ci-dessous, ainsi que les équations découlant de ces équilibres et mettant en relation
les activités des espéces concernées.

EQUILIBRES ELECTROCHIMIQUES

- Réactions d'oxydation et de réduction des espéces du cuivre -

RT

_’ — _—
Cu ” Cu* +e E=Eg~ F In(aou') M
1 1 + _ = RT a :-a
ECUZO+EH20 o Cu*" +OH +e E=Ecp +—In % )
az
H,0
. OH = - RT,[_ 8
Cu® +OH CuO+H" +e E=Egy +—IN| ——— 3
« F @, 8oy
+ = 2+ oA L RT ac b
Cu™ ~ Cu™ +e E=Egy +?In i 4)
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Chapitre II

- Réaction de réduction des sulfates -

SO% +20H" Z S03% +2e” +H,0 E=Eg+ %ln(gz::—:::—} (5)
EQUILIBRES CHIMIQUES
- Réactions acido-basiques -
Pour l'eau :
H*+OH™ 2 H,0 Ke =1'a*;% 6)
Pour les sulfites :
SOZ +H" 2 HSO; & = asa°§'a“' (7
HSO;
HSO3 +H* 2 H,S0, Ks, = a:::;sz” ®)
Pour 'ammoniac :
NH; +H" 2 NH; Ky = ?_@:_ﬁ_‘y; ©)
NH;
- Réactions de complexation -
Complexes de Cu’
avec I'ammoniac :
Cu* +NH; 2 Cu(NH,)" Ky =aaNH’—a°‘“ (10)
Cu(NH,)*
Cu(NH5)" +NH; 2> Cu(NH;); Kniz = B Acupwy A1)
Cu(NH;,)}
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avec les sulfites :

Cu* +803™ 2 Cu(SO3)”

Complexes de Cu®

avec ['ammoniac :

Cu? +NH; 2 Cu(NH;)*"
Cu(NH;)* +NH; > Cu(NH,)>"
Cu(NH,)5™ +NH, > Cu(NH,)3"

2

Cu(NH,)3" +NH; 2 Cu(NH,)%"

avec l'ion OH" :

2Cu?* +2H,0 2 Cu,(OH);" +2H" +e

2 - -
Cu“* +3H,0 < CU(OH)3 + 3H*

2 - o -
Cu?* +4H,0 2 Cu(OH);™ +4H

Ay, 2
a

- Cu?t
Kzt =

Cu(NH3)?*

aNHsacu(h.lH,)2+
Knpp =—5———
Cu(NH;)3"

- aNH:acu(NHJJ%*
N23 =
Cu(NH;)3*

aNHaaCu(NH,;-g‘

aCu{NH;).'

Knzs =

2 2
aCu’“ aH,O

K, =
01 af‘,a

CU:(QH)%'

K02 o
3
aH T a Cu(OH)3

K..=
03 a:"a

Cu(OH)?"

3
aCu" aHzo

4
acu2o aH:o

(12)

(13)

(14)

(15)

(16)

(17

(18)

(19)

A ces équilibres chimiques et électrochimiques nous pouvons ajouter les équations qui expriment la

conservation de la matiére. Pour I'azote nous obtenons I'expression suivante :
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[NHs |+ [NH2 |+ [CutNHs)* |+ [CutHs 1]+ 2] cuHy 5]+ [CutNma )8 ]) + 3[cuimy ] + 4[Cu(NH3)j*] =Cy (20)
Pour le soufre nous avons I'expression suivante :

[sof,-]+[so§-]+[Hso-s]»r[stos] +[ou(sog)*] =C; 1)
Pour le cuivre nous obtenons I'expression suivante :
[Cu+]+[0u2*]+[Cu(NH3)+]+[Cu(NH3)2*]+[Cu(NH3);] +[Cu(NH3)§*]+ [Cu(NHs)g*] +

[Cu(NH3)§*] + 2[Cu2 (0H)§*] + [Cu(OH)g,] + [Cu(OH)i'] +[Cu(SO,) ] =Ccu (22)

La solution étant électriquement neutre nous avons également I'équation de conservation
de la charge :

(] #[cu ]+ [Nz ]+ [Cuthig) |+ [Cutib, 3]+ 2 cucma)? [ cucnHa |+ cuivg 2 ] +
2[Cu(NH3)3*]+z[Cuz(OH)§+]+2[Cu2*] = [OH']+[Cu(SO3)']+[H305]+[Cu(0H)§]+

2[so§-]+2[so§-]+2[0u(0H)§'] (23)

Nous avons vu que, pour le systéme utilisé, le cuivre peut se présenter sous trois formes
solides différentes :

Cu, Cu;0, CuO.

Nous avons également vu qu'en solution nous pouvions rencontrer les vingt espéces suivantes :

H:0 , H', OH, NHs H;S0; Cu’, Cu®, NHj, SO, SO, HSO;, Cu(NH,)", Cu(NH,):,

2+

Cu(NH,)™", Cu(NH,);",

Cu(NH,);", Cu(NH,);", Cu,(OH);", Cu(OH);, Cu(OH); .

Si I'on considére que I'on ne peut pas a priori confondre activité et concentration des espéces en
solution nous voyons que I'état du systéme dépend des paramétres suivants :

E. PH.8uo. gy aNHa' aNHz‘ aso%‘ ’ aso?,' ' aHso;' astoa' asoi‘ ’ aCu“ acn2+

aCu(NH3)“ ' aCu(NH3)§ ' aCu(NH:,)z* ' aCu(NH;,)%‘ ’ aCu(NH,)g* ! aCu(NH:, )2 acl;,(o:-‘)g+ ' aCu(OH)S '
+ - + 2- 2- - +

Ao Aouson) [H ] [OH ] [NH,], [NH4], [so,, ] [so3 ] [HSO;], [H.S0.]. [Cu ]
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[cu*]. [Cu (NH;) ] [Cu (NH;) ] [Cu (NH,) ] [Cu (NH;) 2*] [CU NH; )’ ] [Cu NH;) 2*],

[cuz(0H)3' ] [cuoH);]. [cu(oH); ], [cusos) ]

Nous avons donc recensé 44 inconnues intervenant dans les 23 relations que nous avons établies. I
faut dés a présent noter que ces grandeurs inconnues ne sont pas indépendantes puisque, lorsque la
concentration de chaque espéce en solution est fixée, la force ionique de la solution est connue et
alors on peut calculer leur activité. Finalement le systéme est parfaitement défini lorsqu'on connait
les paramétres suivants :

E, pH, [OH], [NH,], [NH:], [80%], [s0%], [Hso3], [H.80s). [cu’]. [cu™], [Cu(NH3)*],
[Cu(NH3)2*], [Cu(NH3);], [Cu(NH3);+], [Cu(NH3)§*], [Cu(NH3)i+], [Cuz(OH)j*],[Cu(OH);],

[cu(oH); ], [cusosy].

Nous avons 21 inconnues reliées par 23 relations mathématiques. Il faut cependant noter que parmi
ces 23 relations, 21 seulement interviennent simultanément. En effet, les équilibres (1), (2), (3), en
relation avec la dissolution du cuivre, ne peuvent exister simultanément que sur certaines frontieres
des domaines de stabilité relative des formes solides du cuivre. A T'intérieur des domaines, la forme
stable est soit Cu, soit Cu,0, soit CuO.

On voit donc que notre étude présente deux aspects. Dans un premier temps il faudra déterminer
quelle est la phase solide stable en fonction des conditions physico-chimiques du systéme. Ensuite,
dans le domaine de stabilité de chaque phase, nous pourrons étudier la composition de la solution
avec les équations (1), (2) ou (3) et les équations (4)-(23).

Ayant 21 équations pour 21 paramétres a déterminer nous voyons que si C¢, ,Cs ,Cn sont connus le
systéme est parfaitement déterminé. Par conséquent pour avoir deux degrés de liberté et pouvoir
étudier I'évolution de la composition de la solution en fonction des parameétres classiques que sont le
potentiel et le pH, nous devons fixer uniquement un paramétre. C'est ce que nous allons faire en
effectuant notre calcul pour Cy fixé, Cc, et Cg étant des variables d'ajustement.

Cette étude nécessitera le calcul de constantes et de potentiels d’équilibres a partir des données
thermodynamiques recueillies. Ce calcul sera complété par la détermination des coefficients
d'activités des espéces en solution afin que les grandeurs obtenues relient entre elles les
concentrations des espéces en solution et non pas leur activité. Ces calculs sont regroupés dans les
annexes il et IV.

ChapiLEII "Etude thermodynamique du systéme cuivre/eau/ammoniac ” page 39




“Evolution de la morphologie interfaciale au cours de la dissolution anodique du cuivre dans une solution aqueuse d’ammoniac”

V) Diagramme de stabilité des différents phases solides du cuivre

Les formes solides provenant de I'oxydation du cuivre sont Cu,O (degré | pour Cu) et CuO (degré II).
La forme Cu(OH), n'est pas stable a cette température [61]. Nous allons donc avoir trois domaines de
stabilité a déterminer, le premier pour le cuivre métallique Cu, le second pour Cu,O et un demier
pour CuO. Bien entendu, c'est en augmentant le potentiel qu’on passera de la forme Cu a la forme
Cu,0 puis CuO.

Nous allons déterminer une premiére frontiére entre les zones de stabilité de Cu et Cu,0, qui
correspond a I'équilibre :

Cu + %Hzo ;_’ %Cuzo +H +e¢ (24)

cet équilibre conduisant 3 la relation :

RT | &,
E= E1a+?ln o

2
Ao

Numériquement et en V par rapport 3 ENH, cette relation devient :

E=0,471-0,06pH

Cette courbe est, dans un diagramme E - pH de type Pourbaix, une droite au-dessus de laquelle
Cu,0O est stable et en dessous de laquelle Cu est stable.

En reprenant le raisonnement pour Cu,0O/CuO il vient :

1 1 B
5Cuz0 + SH,0 — Cuo+e +H (25)

Cette équilibre conduit a la relation:
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ce qui donne numériquement :

E = 0,641 -0,06pH

Au dessus de cette oblique c’est CuO qui est stable et en dessous Cu,O. Ces données nous
permettent de tracer le diagramme ci aprés :

0.8

E en V/ENH

Figure 16 : Diagramme de stabilité des formes solides du cuivre a 30°C.

V1) Diagramme de prédominance des espéces solubles du cuivre

Les espéces dissoutes du cuivre peuvent exister sous ces différentes formes : Cu*, Cu®*,
Cu(NH;)", Cu(NH,)™", Cu(NH;)., Cu(NH;)3", Cu(NH,);", Cu(NH,);", Cu,(OH).", Cu(OH);,

2 1 3 ) 4 1 2 )

cu(OH)2™, cu(s0,) .
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Nous voyons quoutre les formes non complexées Cu*et Cu®*, nous avons deux catégories
d'espéces : les complexes du cuivre avec 'ammoniac et les autres complexes (avec OH" et SO%‘).

Comme a forte concentration d'ammoniac nous pouvons supposer que les espéces appartenant a la
premiére catégorie seront prédominantes, nous pouvons déja étudier dans quelles conditions les
autres espéces peuvent étre prédominantes entre elles.

Cu** /Cu”

Ces deux espéces sont reliées entre elles par I'équilibre (4) ce qui donne au niveau des
concentrations :

Cu®
E=FE_,+log

[ewr]
La courbe séparant les zones de prédominance de ces deux espéces est obtenue pour :

Cu2+
= 1 ce qui se traduit par la relation E = E'c,

i

ce qui donne numériquement :

E=0,148

Cu®* / Cu(OH),

Ces deux espéces sont reliées entre elles par I'équilibre (18), ce qui donne au niveau des
concentrations :

Cu2+
K'go =
*a [cu(oH);]

Pour ces deux espéces I'équation de la courbe séparant la zone de prédominance des deux espéces
est la suivante :

pH=8,75
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Donc pour les pH plus basiques que 8,75, Cu(OH); devient prépondérant par rapport & Cu?*.

Cu(OH); / Cu(OH).”

Ces deux espéces sont reliées entre elles par I'équilibre (19), ce qui donne au niveau des
concentrations :

v Cu2+
" afr[Cu(OH);}

Pour ces deux espéces I'équation de la courbe séparant la zone de prédominance des deux espéces
est la suivante :

pH= 11,78

Donc pour les pH plus basiques que 11,78 , Cu(OH)i' devient prépondérant par rapport & Cu(OH), .

Cu®* /Cu, (OH))"

Ces deux espéces sont reliées entre elles par I'équilibre (17), ce qui donne au niveau des

concentrations :
2
Cu2+
K'o1= I ] 2
;.| cuz(oH); |

Cette équation peut également se noter de la maniére suivante :

2+
Log [mf(lr@)] = —|og[0u2+]— pK'ey —2pH (26)

La courbe séparant les zones de prédominance de ces deux espéces est obtenue pour :

cu2+

=1 ce qui se traduit par la relation suivante : log[Cu?*] + pK'9; +2pH = 0
2+
[Cuz(OH)z |

Chapitre II "Etude thermodynamique du systéme cuivre/eaw/ammoniac ” page43




“Evolution de la morphologie interfaciale au cours de la dissolution anodique du cuivre dans une solution aqueuse d’ammoniac”
Numériquement cette relation devient :
log [Cu2+] = 10,63 - 2pH @7

Cette relation devient une expression liant E et pH lorsqu'on considére quelle est I'espéce solide qui
est stable. On obtient alors :

Pour Cu stable :

L'équation chimique qui décrit I'équilibre entre Cu® et Cu est la suivante :

= A2+ .
Cu(_Cu + 2e

Dans ce cas [Cuz' ]est relié au potentiel par I'expression ci dessous :

E = E'ss +0,03log[Cu?*]

La relation (27) devient alors :

E-E'cs
0,03

2pH + = -pKoq

ce qui donne numériquement :
E = 0,645 - 0,06pH

Dans le diagramme E-pH , Cu?" est prépondérant par rapport a Cuz(OH)§+ en dessous de cette
droite. Or comme Cu n'est stable que dans la zone située sous la droite 0,471 - 0,06pH, on peut

considérer que, lorsque Cu est la phase solide stable, Cuz(OH)§+ n'est jamais prépondérant.

Pour Cu,0 stable :

Cu?* est en équilibre avec la phase solide par la relation :

Cu,0 + H" 2 2Cu*" + 2e” +OH
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Dans ce cas [Cu2+] est relié au potentiel par I'expression :

2
Cu? | [OH]
E = E'cg + 0,03log L—a]—

H¢

La relation (27) devient alors :

E-Eg oy PK

2pH+
P 0,06 2

&= -pK'yq

ce qui se traduit numériquement par la relation suivante :
E = 0,823 - 0,06pH

Dans le diagramme E-pH , en dessous de cette droite, Cu®>* est prépondérant par rapport a

Cuz(OH)i+ . Or comme Cu,O n'est stable que dans la zone située sous la droite 0,641 - 0,06pH, on

peut considérer que, lorsque Cu,0 est la phase solide stable, Cuz(OH)§+ n'est jamais prépondérant.

Pour CuO stable :

Cu?* est en équilibre avec la phase solide par la relation :

CuO+H* j_’ Cu® +OH"

Dans ce cas, [Cu“] est relié au pH par I'expression :

&
K'eq :

" [Cu*][OH]
ce que I'on peut également noter :
log[Cu®*"] + 2 pH = pK',+ pK'g,

La relation (26) devient alors :
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Cu2+

Log
[Cu2(0H§+

)] =—PK'e—pK'cy ~pK'yg

Puisque nous avons (Annexe V), pK'.y=-6,13, pK'c = 13,73 et pK'p1 = 10,63, il vient :

Cu2+]

N [cu(oH3)

= 3,03

D’ou I'on tire:

Cu2+

L — > 1
[cua0r3]
Nous pouvons donc considérer que, lorsque CuO est la phase solide stable, Cuz(OH)i+ n'est jamais

prépondérant. On peut donc en conclure que cette espéce ne peut jamais étre prépondérante sur

Cu?* et que par conséquent elle n'apparaitra pas dans le diagramme de prédominance.

Cu* /Cu(SO;)”

Ces deux espéces sont reliées entre elles par I'équilibre (13) ce qui donne au niveau des
concentrations :

" |Cu+ II S03%" l

o™ [cuso;]

Comme pK'cs = -68,74 nous avons toujours :

Kes _ o] < 1
[sog'] [Cu(SO);]

Par conséquent Cu® est toujours prépondérant sur Cu(SO3)', ce qui signifie que cette demiére

espéce n'apparaitra pas dans le diagramme de prédominance.
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A partir des calculs déja effectué nous pouvons tracer un premier diagramme de prédominance,
relatif aux espéces du cuivre dissous en solution autres que les complexes du cuivre avec

lammoniac. Dans ce diagramme nous verrons apparaitre les espéces Cu?*, Cu*, Cu(OH);,

i Cu?® /Cu(OH)i_ sont déja connues pour

Cu(OH):'. Les frontiéres Cu®*/Cu*, Cu®*/Cu(OH)
tracer un tel diagramme. Il nous reste donc a préciser les frontieres Cu*/Cu(OH); et

Cu* / Cu(OH);.

Cu*/ Cu(OH);

Ces deux especes sont reliée par I'équilibre suivant :
Cu* +3H,0 Z Cu(OH);+3H" +e”
Ce qui donne pour les concentrations des espéces :

a:* [Cu(OH);]

E = E'<,+ 0,06l0

La frontiére séparant les domaines de prédominance de Cu* et Cu(OH); est obtenue pour:

[cucohs]
=1 ce qui se traduit parla relation E=E's; - 0,18pH

]

Numériquement cette relation s’écrit :

E=1,724 - 0,18pH

2—
4

Cu* / Cu(OH)

Ces deux espéces sont reliées par I'équilibre suivant :

Cu® + 4H,0 > Cu(OH); + 4H" + ¢
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ce qui donne pour les concentrations des espéces concemées par cette équilibre :

ar. [Cu(OH)4']

o]

La frontiére est obtenue pour :

E = E'c3+0,06log

|Cu(0H)§‘|
[C +] =1 ce qui se traduit par 'équation E = E'c5—-0,24pH
u

Numeériquement cette relation s’écrit :

E = 2,431 - 0,24pH

Ces équations permettent de tracer le diagramme ci-dessous :

15

10
i cu? Cu(OH)3' CU(OH)42-
05 |-

E en VVENH
o
o
1

05 |- Cu’

Figure 17 : Diagramme d'équilibres tension-pH du systéme cuivre-eau & 30°C pour les formes

solubles du cuivre.
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A présent nous allons nous intéresser aux prédominances relatives des complexes que forme le
cuivre avec I'ammoniac. Pour présenter un tel diagramme ce ne sont plus le potentiel et le pH mais
plutét E et pNH3 qui sont les variables naturelles, puisque les concentrations de ces complexes
dépendent essentiellement de la concentration en ammoniac. Nous allons déterminer et tracer ce
diagramme en reprenant la méme démarche que précédement mais pNH; remplacera le pH dans les
équations des frontiéres entre les zones de prédominances de différentes espéces.

Cu* / Cu**
E=0,148

Cu* / Cu(NH;)"

pNH3 = 6,37
Cu(NH,)" / Cu(NH;,);

pNH; = 5,08
Cu?* / Cu(NH; )™

pPNH; = 4,38
Cu(NH; )™ / Cu(NH,)3*

pNH; = 3,64
Cu(NH,)." / Cu(NH,)>"

pNH; = 3,07
Cu(NH,):" / Cu(NH,) "

PNH; = 2,33

Cu® / Cu(NH;)"

E = 0,524 - 0,06pNH3

Cu® / Cu(NH;,);

E = 0,831 -0,12pNH3

Cu(NH, )™ / Cu(NH;);

E = 0,567 - 0,06pNH3
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Cu(NH, )2 / Cu(NH);

E =0,348

Cu(NH,):" / Cu(NH;);

E = 0,164 + 0,06pNH3

Cu(NH,)" 7 Cu(NH,);

2

E = 0,041 + 0,12pNHs

Ce qui permet de tracer le diagramme ci-dessous :

15
10 |- Gu(NH ), %"
2+ £ 2+ CU2+
! Cu(NH3)42+ SU(NH3]3 Cu(NH3
0,5 |-

E en V/ENH

.05 - Cu(NH,),* Cu(NH)" cu
-10 |-
_1'5 ! ! !
0 2 4 6
NH
P 3

Figure 18 : Diagramme d’équilibres tension-pH du systéme cuivre-ammoniac a 30°C pour les formes

solubles du cuivre.
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Ce diagramme illustre bien le fait qu'a partir d'une concentration relativement faible d'ammoniac ce
sont les complexes amminés qui deviennent prédominants ce qui rend compte du fort pouvoir
complexant de I'ammoniac.

Si I'on veut présenter un diagramme de prédominance faisant intervenir toutes les espéces solubles
du cuivre que nous avons recensées, il sera nécessaire de pouvoir représenter les frontiéres entre les
zones de prédominance des différents complexes amminés du cuivre dans un diagramme E - pH, ce
qui revient a pouvoir exprimer pNH; en fonction du potentiel et du pH. Cette opération sera possible
par l'intermédiaire de I'équation de conservation de la matiére en azote (20) rappelée ci-dessous :

[NHa] + [NHE] + [CutnH, )]+ [cutnm, ] + 2([Cu{NH3 )] +{cutnH, )g]) +gCu(NH, ']+ 4[cuiNH, 3] = C,

Par le biais des équilibres de complexation, nous pouvons exprimer le premier terme comme un
polyndme de la concentration en ammoniac, ce qui donne :

[NHa][1 + ?(H—N} + [Cu*][K,m[NHa] + 2K pg[NHs | +j,CCL:II(K2MINH3] + 2K g [NHs |* + 3K ng[NH, | + 4KM[NH3]“} =6y

N [NH3]aH.

]

est la constante de dissociation de I'ion ammonium et nous avons pK'y = 9,59.

Les constantes Kqn1, Kin2, Kant, Kanz, Kana, Kong SOnt calculées a partir des constantes de dissociation
des ions cuivreux et cuivrique et nous rappelons ci-dessous les valeurs que prennent ces constantes :

pK1N1 = -6,27 pK2N2 = -8,02

pPKin2 =-11,35 pKanz = -11,09

pK2N1 = -4,38 pK2N4 = -13,42
Cu2+

En outre, nous pouvons exprimer en fonction des conditions de potentiel et de pH.

(]

En effet a I'équilibre les concentrations des ions cuivreux et cuivriques sont reliées entre elles par la
relation (4) ce qui donne :

cu (E—E'c,,‘;
=10 0,06 /
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Nous pouvons également exprimer la concentration en ions cuivreux mais I'expression obtenue
dépendra de la phase solide qui sera stable. Nous obtiendrons donc :
Pour Cu stable

E-E'c,]

[Cu»f } . 10[ 0,06

Pour Cu,O stable

[Cu*] =K'ca..

[E'm‘E'cz)
o\ 006
avec K'c = -

K (-]
Pour CuO stable

[Cu+]=&£x10(%§]

Nous obtenons donc une équation différente pour chaque domaine de stabilité d'une phase solide.
Les équation liant E, pH et pNH3 sont les suivantes pour chaque domaine de stabilité :

Cu stable
(E-E‘c,] ( (E-E-m)
pH=pK'y—pNH, —log C,, - 10N . | 10" 008 LA +Bx10° % (28)
Cu,0 stable
()
pH = —log(Cy ~ 10 +log 10°K"\ + k' | A+B x10° O (29)

CuO stable

IKE'CE_‘EIC"]
Cn-Bx10" 008 7 qgFKe2ef) _ 4qNHs x(1 + 10°?)

A x 10{PKe-2PH)

E =E'c;-0,06l0g (30)
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Avec A et B qui sont des fonctions de pNH3 qui prennent la forme suivante :

A = 10827PNHs 4 54011.35-20NH,

B = 104,33'PNH3 + 2.108,02-2pNH3 + 3.1011,09-3PNH3 + 41013.42-4PNH3

Ces relations permettent d’exprimer, dans un diagramme tension - pH, les frontiéres entre les zones
de prédominance des complexes amminés du cuivre et celles des autres espéces solubles du cuivre.
Les équations de ces frontiéres sont des relations ou le potentiel est fonction affine du pH et de pNHa.
Par exemple, la courbe séparant le domaine de prédominance de Cu(OH);™ de celui de Cu(NH,);

est obtenue pour E= 3,119-0,24pH- 0,12pNH, .

Cette relation permet d’exprimer pNHs en fonction du pH et de E. Deés lors, les expressions (28), (29)
et (30) deviennent des relations liant la tension et le pH. Alors, pour une valeur de pH donnée, les
relations (28), (29) et (30) nous permettent d'obtenir trois valeurs de potentiel E4, E; et E3. Laire

correspondant au domaine de prédominance de Cu(NH3)+

, est la réunion des surfaces A, A; et A3

définies de la maniére suivante :

E <E
As: ! zone obtenue pour le domaine de stabilité de Cu.
E < 0,471 - 0,06 pH
E <E,
Ay zone obtenue pour le domaine de stabilité de Cu,0.
0,641 - 0,06 pH > E > 0,471 - 0,06 pH

v

E=>E
Az * zone obtenue pour le domaine de stabilité de CuO.
0,641 - 0,06 pH

m
\Y

Ainsi, les frontiéres entre les domaines de prédominance des différents complexes du Cu(ll) qui, dans
le diagramme E - pNHj3;, correspondent a des verticales obtenues pour une valeur constante de pNHs,
prennent, dans un diagramme E - pH, la forme qui est présenté sur la figure 19. Sur la figure 20 nous
représentons sur le méme graphique les courbes séparant les domaines de prédominance relative de
Cu(OH), et Cu(OH)i' (représentée en trait plein) et ceux de Cu(OH), et Cu(NHa)i+ (représentée

en pointillé). Il éxiste pas d'intersection entre le domaine ou Cu(OH), est supérieur a Cu(OH)i' et

2+

celui ou il est supérieur & Cu(NH;),", par conséquent I'espéce Cu(OH), ne sera jamais

prédominante pour une quantitée d’azote fixée a 2 mol/L.
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05

04 -

03 I* L
L

02 |-

01}
2+ 2+ 2+ 2+
ool © Cu(NH " [Cu(NH,), Cu(NH,), Cu(NH,) **

01F

E en VENH

02 -
03 -

04 F

05 . ' - '

pH

Figure 19 : Représentation dans un diagramme tension - pH des domaines de prédominance relative
des complexes amminés de Cu(ll) pour une quantité d’azote fixée a 2 mol/L.

4 - == CuloH), 1Cu(oH),*
04 R = OJ(I\IH’)‘:‘?OJ[OH};
' E
012 T :
]
I Cu(NH_) 2"} Cu(OH),"
i 2- i
% Cu(OH),"| Cu(OH), x4 g
00 |- i
g :
- 1)
C \
) :
w 02| !
i
04 - '
. : , :
1 2 B “

pH
Figure 20 : Représentation dans un diagramme tension-pH des domaines de prédominance relative

de Cu(NH:,)i+ / Cu(OH); etde Cu(OH), / Cu(OH)i_ pour une quantité d’azote fixée a 2 mol/L.
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Par conséquent dans le diagramme de prédominance pour I'ensemble des formes solubles du cuivre

nous verrons apparaitre les espéces suivantes : Cu*, Cu?, Cu(NH;)", Cu(NH;);, Cu(NH3)z+,

Cu(NH3):+, Cu(NH3)§+, Cu(NH3)i+ et Cu(OH)i'. Les frontiéres entre ces différentes espéces seront

définies par les équations suivantes :

Cu* / Cu**
E = 0,148

Cu* / Cu(NH,)"

pNH; = 6,37
Cu(NH,)" / Cu(NH,)?

pNH; = 5,08
Cu?* / Cu(NH;)™*

PNH; = 4,38
Cu(NH;)** / Cu(NH;)>"

pNH; = 3,64
Cu(NH3)2" / Cu(NH;) "

pNH; = 3,07
Cu(NH;)3" 7 Cu(NH;)%*

pNH; = 2,33

Cu?* / Cu(NH,)"

E = 0,524 - 0,06pNH3

Cu?* / Cu(NH,);

E =0,831 - 0,12pNH3

Cu(NH3)*" / Cu(NH;),

E = 0,567 - 0,06pNH;
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Cu(NH,)5" / Cu(NHs);
E =0,348
Cu(NH; )" / Cu(NHs);
E = 0,164 + 0,06pNH;
Cu(NH5)3" / Cu(NH,);

E = 0,041 + 0,12pNH;

Cu(NH; )2 / Cu(OH);

pH = 12,79 - pNH3

Cu(NH, )3 / Cu(OH);~

E =3,119- 0,24pH - 0,12pNH3

Nous obtenons alors le diagramme suivant :

1,0
08 -
! )
06 |- CUNH,),
I o CuMHIT Gun) >
+ 2
E 04| Cu(NH )2 CulpH),
\ b=
>
c 02F e
- i Cu(NH.).*
wl 372
00 Cu’ .
: (Gu(NH,)
i 2one de potentiel et de pH des condtions dessais
02 \
l I A l A l L Dl A ' A
2 4 6 8 10 12 14

Figure 21 : Diagramme d’équilibres tension-pH du systéme cuivre/eau/ammoniac a 30°C, pour une
quantitée d'azote fixée a 2 mol/L.
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VIl) Conclusion

L'étude thermodynamique que nous avons effectuée avait pour objet essentiel de déterminer les
conditions dans lesquelles nous allions réaliser nos essais. Ce travail nous a montré que dans une
solution aqueuse d’'ammoniac et en présence de sulfates, le cuivre dissous pouvait se présenter sous
des formes trés diverses. Cependant, les concentrations de la plupart de ces espéces sont
négligeables devant celles des complexes amminés du cuivre pour une concentration en ammoniac
suffisamment élevé.

Parmi ces complexes, Cu(NH3); est 'espéce prépondérante et, pour une solution ammoniacale

suffisamment concentrée, le cuivre dissous se présente presque exclusivement sous cette forme. Les
essais ont donc été effectués dans une solution aqueuse d’ammoniac concentrée a 1 mol/L, l'ajout
d'un sel d’'ammonium en concentration égale a celle de 'ammoniac nous permettant d'obtenir un
électrolyte suffisamment conducteur. Dans de telles conditions les données thermodynamiques

laissent a penser que c'est le couple Cu/Cu(NH3); qui contrdle le comportement électrochimique

du systéme.

La vérification expérimentale de cette donnée passera par le suivi du potentiel d'abandon de
I'électrode en fonction de la concentration en Cu(l) de I'électrolyte. Cette étude du comportement du
systéme a I'équilibre sera complétée par la détermination de la valence de I'espéce produite en

dissolution, afin de vérifier que la dissolution du cuivre produit Cu(NH3);. Ces vérifications faites,

nous pourons alors étudier I'effet de cette espéce sur la vitesse de la réaction de dissolution.
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1) Méthodes et techniques expérimentales

1).1) Dispositif expérimental
L'étude a pour objet de déterminer la contribution de Fion Cu(NH3); a la réaction de dissolution
anodique du cuivre dans une solution aqueuse d’ammoniac. Cette dissolution s’effectue avec un
échange électronique : cette étude cinétique passe donc par une caractérisation électrochimique du
systéme cuivre-eau-ammoniac. Pour ce travail nous utilisons un montage classique a trois électrodes

dont le schéma est présenté ci-dessous :

Argon
~

électroburette ¢’

|

Légende : A électrode auxiliaire

Argon

L

Solution de Cu(l)

t=30°C

Copeaux de cuivre

R électrode de référence

W électrode de travail
Figure 22 : Schéma du dispositif expérimental utilisé.

La cellule électrochimique se compose d’'un corps et d'un couvercle. Le corps de la cellule est un
simple récipient de verre a double paroi, ce qui permet de thermostater la cellule & 30°C par une
circulation d’eau maintenue a cette température. Le couvercle est percé de six orifices débouchant
sur des cols rodés CN. Le col de plus grand diamétre est un col 29/32 placé au centre de cette partie,
alors que les autres sont des cols 10/19 réguliérement espacés a sa périphérie. Les deux parties
s'assemblent par des rodages inversés assurant I'étanchéité de I'ensemble. Cette cellule
électrochimique permet l'introduction :

- de 250 mL d’électrolyte support,

- d'un capillaire permettant I'arrivée de solution mére par l'intermédiaire d’'une électroburette,

- d'un panier de platine servant d’électrode auxiliaire,
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- d'un gaz inerte (I'argon) ayant barboté dans une série de quatre flacons laveurs. Les deux premiers
sont remplis d’'une solution réductrice de vanadium(ll) ; les deux demiers contiennent respectivement
de l'eau et I'électrolyte de travail,

- d’'une électrode de référence au sulfate mercureux en solution saturée de K,SO, (Tacussel
référence XR 210) placée dans un compartiment séparé. Le potentiel de cette électrode par rapport a
I'électrode normale a hydrogéne est de -0,626 V. Nous utiliserons pour cette électrode le symbole
ESS,

- de I'électrode de travail qui est une électrode a disque toummant. Cette électrode est constituée d’'une
éprouvette cylindrique de cuivre enrobée dans du Plexiglas se vissant sur I'extrémité d’'une électrode
toumante Tacussel EDI 101T, la vitesse de I'ensemble étant imposée et contrdlée par un contréleur
de vitesse Tacussel CVT 101T. Nous noterons N la vitesse de rotation de I'ensemble lorsqu’elle est
exprimée en tr/min et o lorsqu’elle est exprimée en rad/s.

Les mesures électrochimiques sont effectuées par un potentiostat-galvanostat (EGG type 273) piloté
par un ordinateur. Ce dispositif permet I'acquisition et le stockage des données avec des logiciels
spécialisés commercialisés par EGG.

Une arrivée d'argon permet de dégazer I'électrolyte puis, par le maintien d'un ciel d'argon,
d'empécher l'arivée d'oxygéne au contact de la solution. Nous pouvons faire varier la concentration
en cuivre dissous de I'électrolyte en pompant a l'aide d'une électroburette un volume donné de
solution concentrée en Cu(l). Un tel montage nous permet donc de faire varier aisément deux
paramétres expérimentaux : d'une part la vitesse de rotation de I'électrode de travail et d'autre part la
concentration en Cu(l) de I'électrolyte.

1).2) Les électrodes de cuivre

Les éprouvettes de cuivre utilisées sont issues d'un cuivre commercial (Perkin Elmer), polycristallin
(diamétre moyen des grains égal & 8-10 um) et dont la pureté est supérieure a 99,99 % (figure 23).
L'électrode de travail est constituée d'une éprouvette cylindrique (diamétre de 10 mm), fixée dans
une enveloppe creuse de Plexiglas par une résine époxy (EPOFI Struers) (figure 24). Pour les
mesures électrochimiques nous avons également utilisé deux autres électrodes ayant des
caractéristiques légerement différentes :

- en premier lieu, une électrode de travail issue du méme cuivre mais d'un diamétre utile plus faible
(diamétre de 2 mm), ce qui permet de minimiser la chute ohmique au cours de nos essais,

- en second lieu, une électrode de cuivre Tacussel constituée d'un cuivre polycristallin (diamétre
moyen des grains 200 um), de pureté 99,999% , enrobé dans du Téflon et d’'un diamétre de 5 mm.
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50 um

Figure 23 : Micrographie optique agrandie 200 fois d'une électrode de cuivre aprés une attaque au

Nital permettant de révéler les joints de grain.

enveloppe de Plexiglas prouvette de cuivre

N

résine époxy /

Figure 24 : Coupe de I'électrode de travail.
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Nous aurons donc trois types d'électrodes de travail pour nos mesures électrochimiques, que I'on
distinguera par leurs surfaces qui sont respectivement de 0,790, 0,031 et 0,196 cm>.

- Traitement des électrodes pour les essais électrochimiques -

Avant les mesures électrochimiques, les électrodes sont polies mécaniquement au papier SiC
jusqu’au grade 4000. Cette opération s'effectue sur une polisseuse Planopol-3 commercialisée par
Struers. Les échantillons sont fixés sur un porte-échantillon qui est pressé sur un disque tounant
recouvert d'un drap de polissage. La force exercée par le porte-échantillons sur le disque de
polissage est de 150 N. Le plateau, humidifié en continu, tourne a 300 tr/min. Les électrodes sont
ensuite nettoyées aux ultrasons, rincées a l'alcool, puis a I'eau et enfin séchées a I'air comprimé.
L'immersion des échantillons se fait juste aprés le séchage.

- Traitement des électrodes en vue des mesures rugosimétriques -

Pour les électrodes destinées aux mesures rugosimétriques, nous avons été amené a modifier le
protocole expérimental en vue d'avoir un état de surface qui soit le meilleur possible. Pour cela nous
nous sommes inspiré des méthodes de polissage proposées par Struers [77] pour mettre au point une
procédure de polissage mécanique qui est efficace tout en restant relativement simple. Cette
procédure comporte six étapes dont les éléments caractéristiques sont présentés dans le tableau 1. Il
faut noter que nous exprimons la pression entre le porte-échantillons et le disque de polissage en
Newtons. Les chiffres indiqués correspondent donc a la force exercée par le porte-échantillons sur le
disque de polissage pour six échantillons de 30 mm de diameétre serrés dans le porte échantillon.

Tableau 1 : Procédure expérimentale pour le polissage des électrodes de travail.

SiE s S5 | diremis | cimmanida: | OFE
# 220 # 500 #1200 6 um 3 um -

eau eau eau Bleu Struers | Rose Struers

300 300 300 150 150 150

150 150 150 150 200 50
;}‘aﬁ:‘é’ié 30 30 120 120 30

1).3) Préparation des solutions utilisées
- Purification de I’'eau de ville -

La purification de I’eau de ville s’effectue par le systéme Super-Q Plus commercialisé par Millipore ce
qui permet d'obtenir une eau ultrapure, dite de qualité «réactif». C'est cette eau que nous utilisons
pour toutes les préparations.
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- Préparation de I'électrolyte -

On pése 264,28 g de (NH4);SOs RP NORMAPUR, puis on ajoute 354 mL de NH; a 20% RP
NORMAPUR et on compléte a 1 L avec de I'eau. On obtient ainsi une solution aqueuse d’ammoniac

a effet tampon, pour laquelle nous avons [NH3]=[NH2], concentrée a 4 mol/L. Par dilution nous

obtenons la méme solution concentrée a 1 mol/L que nous utilisons généralement dans nos
expériences.

- Préparation de la solution mére de Cu(l) -

On pése 5,89 g de CuSO4, SH,O RP NORMAPUR, puis on compléte & 1 L avec I'électrolyte de
travail. La solution obtenue contient alors essentiellement du Cu(ll) et est d’'un bleu intense mais en la
mettant a I'abri de I'air et en y ajoutant des copeaux de cuivre on réduit le Cu(ll) en Cu(l) et on obtient
une solution incolore.

Il faut noter que malgré les précautions prises, la concentration en Cu(l) de cette solution n’est pas
constante au cours du temps car de petites quantités d’'oxygéne de I'air peuvent entrer en contact
avec la solution et oxyder le Cu(l) en Cu(ll). Celui-ci se réduit de nouveau au contact du cuivre et
enrichit la solution en cuivre dissous. Il est donc nécessaire de contrdler réguliérement cette
concentration.

Ce contréle se fait par spectrophotométrie en utilisant la méthode dite des ajouts dosés. En effet, le
complexe Cu(NH3)j+ est de couleur bleue et présente un maximum d'absorbance a 610 nm. Or, en
présence d’oxygéne, les ions Cu(NH3);' de la solution mére s’oxydent pour donner Cu(NH3)i+. Dés
lors, on préléve 4 fois 1 mL de solution mére auxquels on rajoute 0,1, 2 ou 5 mL d’une solution de
Cu(ll) de concentration connue, puis on compléete a 25 mL avec I'électrolyte de travail. Nous
mesurons ensuite l'absorbance des solutions obtenues (figure 25). En tragant la courbe
absorbance/concentration, on obtient une droite (figure 26) dont lintersection avec l'axe des
abscisses donne la concentration en Cu(ll) dans la solution sans ajout. Le facteur de dilution étant

connu, nous pouvons calculer la concentration en Cu(l) de la solution mére.

- Préparation de la solution de vanadium(ll) -

On péese 10,00 g de NaVO; PROLABO puis on ajoute 125 mL d’acide chlorhydrique concentré 37%
RP NORMAPUR et on compléte a 1 L avec de I'eau. On obtient ainsi une solution de vanadium(V) de
couleur jaune. On réduit ce vanadium dans une ampoule a décanter en ajoutant du mercure
contenant du zinc amalgamé Zn(Hg) et en agitant jusqu'a I'apparition de la couleur pourpre
caractéristique du degré d’oxydation Il du vanadium.
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Eiqgure 25 : Spectre d’absorption des solutions contenant 1 mL de solution mére de Cu(l), et

respectivement 0, 1, 2 et 5§ mL d’'une solution de concentration connue en Cu(ll).
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Figure 26 : Courbe absorbance/concentration établie par la méthode des ajouts dosés pour

déterminer la concentration en Cu(l) de la solution mére.
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Il) Comportement électrochimique du systéme a ’équilibre :

11).1) Comportement attendu pour le couple Cu/ Ct{NH3);

+

Les espéces Cu(NH;),

et Cu sont liées par I'équilibre :

Cu+2NH; > Cu(NH,); +e”

Si le potentiel du systéme est imposé par le couple Cu/ Cu(NHa); le potentiel d'abandon que prend

+

, suivant la relation de Nemst qui

I'électrode va dépendre de la concentration de Iion Cu(NH;)

s’exprimera de la maniére suivante :

Eeq = Eo+2Hin [Cu(NHy )3) (31

E’'p; est le potentiel standard apparent du couple Cu(NH3);/Cu. Ce potentiel dépend de la
concentration en ammoniac ; il est calculable a partir des données thermodynamiques présentées en

annexe IV et des coefficients d’activité déterminés dans I'annexe Il par la relation :

- 2RT RT, | Y cunHy):
ED-EO' 3 |n[NH3]'+—-I_'___-|n [-—-*]TEI::“:—

.g =_RT{ o 0 0
avec . Eu _T(“CQ(NHa)E = Koy - 2 p'NH;)

Les potentiels chimiques standards et les coefficients d’activité prennent les valeurs suivantes
(Annexe llI-1V) [78-81] :

0 _ -1
R euNHy); = -15,24 kcal.mol

p, =0 kcal.mol™
naw, =-6,17 kcal.mol”
Y cunHy)y = 0,699

'YNH3 = 2,21
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Avec ces données on montre que E’y vaut -0,176 V/ENH a 30°C, soit -0,802 V/ESS. L'équation (31)
devient donc a 30°C :

Eeq =—0802+0,06 Iog[CU(NHa)Z]

I1).2) Démarche expérimentale

Pour vérifier expérimentalement que le systéme suit cette relation, nous ajoutons a I'électrolyte de
départ des volumes croissants de solution mére de Cu(l). Aprés chaque ajout, on attend que
I'équilibre s'établisse et on mesure le potentiel obtenu (figure 27).

1l faut noter qu'a chaque ajout de Cu(l), on modifie la concentration en ammoniac de la solution, car

+

la solution mére de Cu(NH3)2 n'a pas la méme concentration en ammoniac que I'électrolyte support.

On tient compte de ce facteur en reportant E,q +0,1210g[NH;] en fonction de IoiCu(NH3);]; on doit

alors obtenir une droite de pente 60 mV par décade et une ordonnée a I'origine de -0,802 V pour étre
en conformité avec la relation de Nemst.

On remarque cependant qu’en reportant directement les potentiels mesurés en fonction de la
concentration en Cu(l) ajouté, on observe un écart a la linéarité pour les points correspondant aux
faibles ajouts de Cu(l). Cela peut s’expliquer par le fait qu’au départ tout le Cu(l) en solution ne
provient pas du volume de solution que I'on a ajouté.

En effet, avant tout ajout de Cu(l), le systéme prend un potentiel fini alors que la relation de Nernst
prévoit un potentiel infini pour Cu(NH3);' =0. Cela s’explique par I'existence de traces de Cu(l) en

solution qui imposent ce potentiel d’équilibre. On appellera X, la concentration de Cu(l) initialement
en solution et on se propose de déterminer ce paramétre. Pour ce faire nous utilisons une méthode
itérative.

Etape 0 :
Dans un premier temps on ne considére que les points qui s’alignent parfaitement et qui

correspondent & une zone ou X, est négligeable devant la concentration |[Cu(l) ajouté|. En faisant une
régression linéaire sur ces points on obtient une pente pq et un potentiel standard E,.
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E en V/IESS
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Figure 27 : Mesure du potentiel d’abandon en fonction de la concentration en cuivre dissous a 30°C

et 1500 tr/min.
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Figure 28 : Courbe résultante (corrigée avec Xo) donnant E.q+0,12l0og[NHs] en fonction de log[Cu(l)].
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Etape 1 :

A partir de ces données et du potentiel d'équilibre du systéme avant tout ajout de cuivre E(0), on
peut proposer la valeur suivante X(1) pour Xo :

E(0)-E,
X(1) = 10 P

On considére alors que la concentration réelle de Cu(l) en solution est la somme de X(1) et de la
concentration du Cu(l) ajouté. Avec ces nouvelles concentrations on peut effectuer une régression
linéaire sur I'ensemble des points obtenus. Cette régression nous donne de nouvelles valeurs de la

pente et du potentiel standard que I'on notera p, et E;, et a ces valeurs on associera un coefficient de
corrélation ry.

Etape n:

On ales valeurs pn.4, En.1, .1 €t X(n-1). En appliquant I'étape 1 pour les valeurs pn.; et En.1 on obtient
de nouvelles valeurs pn, Ep, rm et X(n). Sir, < rn4 on considére que :

P = Pn-1
E0= En-1
['=Tns

Xo = X(n-1)
Sinon on passe a I'étape n + 1.
I1).3) Présentation et exploitation des résultats

Nous avons réalisé sept essais. Ces essais ont été réalisés avec deux électrodes de travail
différentes et pour deux électrolytes différents. Au cours de tous ces essais on n'a pas observé
I'apparition d’'une coloration bleu signalant la présence de Cu(ll) en solution. I[ semble donc bien que
l'arrivée d’'argon dans la cellule protége suffisamment la cellule de I'oxygéne de I'air, du moins si
I'expérience n'excéde pas quelques heures.

Les mesures que nous avons effectuées permettent de tracer les courbes

Eeq +0,12Iog[NH3] = f(log[Cu(NH:.,)];) . On obtient des droites dont les pentes sont comprises entre 59

et 62 mV par décade et qui, par extrapolation a Iog[Cu(NH3);]=0, conduisent au potentiel E’p

expérimental (figure 28). Les résultats obtenus sont regroupés dans le tableau 2 :
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Tableau 2 : Pentes et potentiels standards obtenus pour les différents essais. Les pentes sont
exprimées en mV/Décade et les potentiels en V/ESS ; r représente le coefficient de corrélation de la

régression linéaire que I'on a effectué pour la valeur de Xg correspondante.

60 -0,734 0,9994 et 6,8.10°

59 -0,711 1,0000 et 3,5.10°

59 -0,729 0,99992 et 1,03.10°
60 -0,722 0,9998 et 4,04.10°°
61 -0,750 0,99991 et 5,02.10°
61 -0,745 0,99913 et 7,05.10°
62 -0,745 0,99997 et 1,02.10°

On observe que pour 'ensemble des essais on obtient des pentes trés proches de la valeur attendue
qui est de 60 mV/Décade a 30 °C. Ce résultat indique clairement qu’a I'équilibre c'est un systéme a
un électron qui impose son potentiel. Cependant les ordonnées a l'origine que nous obtenons pour
l'ensemble de ces droites différent assez nettement du potentiel attendu pour le couple

Cu/ Cu(NH,); .

Toutefois comme on peut le voir dans le tableau 3 qui regroupe les potentiels normaux pour tous les
couples rédox ne mettant en jeu qu'un électron, et faisant intervenir le cuivre comme phase solide du
systéme, seules les grandeurs caractéristiques du couple Cu/ Cu(NHS); rendent compte du

comportement électrochimique du systéme en solution.

Nous voyons donc que, malgré la différence entre le potentiel normal obtenu expérimentalement et

+

,» nous pouvons considérer que dans les conditions ou

celui attendu pour le couple Cu/Cu(NH3)
nous effectuons nos dissolutions, le cuivre dissous se présente trés majoritairement sous la forme de

lion Cu(NH,); .
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Tableau 3 : Tableau présentant les lois de dépendance du potentiel de I'électrode de travail et de la

concentration en cuivre dissous, pour un systéme a un électron.

cu/Cy’ E = E, + 0,06 |og{Cu*] E,=-0,119 [Cu’]¥7,94.10‘14
Cu/Cu(NH,)" E=E, + 006 |o#Cu(NH3)*] E, = -0,496 [Cu(NH3)'] = 1,58.107
Cu/Cu(NHs)," E =E, + 006 |og[Cu(NH3)2*] Es =-0,802 [Cu(NH5),"] = 0,019
Cu/Cu(SO5)” E =E, - 006 Iog[Cu(SO3)'] Eq=-1,847 [Cu(SOs)]=962.10"

Ill) Détermination de I'’espéce majoritairement produite en dissolution :

111).1) Introduction

L’étude thermodynamique du systéme que nous avons effectuée nous a montré que, dans les
conditions ol nous réalisons nos expériences, le cuivre dissous doit se présenter trés majoritairement
sous la forme de l'ion Cu(NH3);. En suivant I'évolution du potentiel d’abandon de I'électrode avec la
concentration en cuivre dissous de I'électrolyte, nous avons pu vérifier qu'a I'équilibre, le potentiel du
systéme était imposé par le couple Cu/ Cu(NH3);. Cette information est importante mais insuffisante
puisque nous désirons essentiellement savoir quelle espéce est majoritairement produite en cours de
dissolution, donc hors équilibre, alors que cet essai nous donne des informations sur la

thermodynamique du systéme.

Afin d'obtenir ce renseignement, nous avons décidé de mesurer la perte de masse d'électrodes
aprés une coulométrie @ courant imposé. Le rapport de la quantité d'électricité ayant traversé
I'électrode au cours de ces maintiens galvanostatiques a la perte de masse des électrodes nous
permet d'accéder a la valence de I'espéce produite n par la relation suivante :

_ QM
FAM

ou n représente la valence de I'espéce produite, Q la quantité d'électricité traversant I'électrode au

cours de I'essai, Mc, la masse molaire du cuivre, AM la perte de masse de I'électrode et F la
constante de Faraday.
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1ll).2) Démarche expérimentale

Nous avons effectué ces coulométries a courant imposé a 1, 2, 5, 10, 20, 50 et 100 mA/cm?® c'est 4
dire en balayant une gamme de courant assez vaste et en conservant par ailleurs les mémes
conditions expérimentales. La durée des essais est calculée pour que la quantité d’électricité
traversant I'électrode au cours du maintien galvanostatique soit toujours identique et égale a 142,2 C.

Pour ces essais les électrodes sont polies mécaniquement au papier SiC jusqu’au grade 1200. Elles
sont ensuite nettoyées aux ultrasons, rincées a I'alcool puis a I'eau et séchées a I'air comprimé avant
d'étre placées dans un dessiccateur pendant 24 heures. La pesée est effectuée sur une balance
Mettler AE 100 réservée aux échantillons métalliques, la masse étant mesurée 10 minutes aprés le
début de la pesée. L'immersion de I'échantillon s'effectue juste aprés cette pesée et, a l'issue de la
dissolution, nous reprenons le méme enchainement d’opérations jusqu’a la pesée de I'électrode aprés
dissolution.

1l1).3) Présentation et exploitation des résultats

Les courbes E = f(t) enregistrées sont caractérisées le plus souvent par une faible croissance
continue du potentiel au cours du temps se superposant a des fluctuations relativement rapides
(figure 29). La croissance du potentiel peut s’expliquer par un enrichissement en cuivre dissous ou un
appauvrissement en ammoniac de la solution susceptible de survenir au cours de ces essais de
longues durées.
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Figure 29 : Potentiel enregistré au cours du maintien galvanostatique effectué a j = 5 mA/cm?.
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Le tableau 4 regroupe I'ensemble des résultats obtenus au cours des coulométries a courant imposé.

Tableau 4 : Valeur de n pour des maintiens galvanostatiques a différentes densités de courant.

29,9956 29,9038

28,3203 28,2285 0,09018 1,02
© 29,4141 29,3177 0,0964 0,97
30,4458 30,3484 0,0974 0,96
30,6273 30,5335 0,0938 1,00

28,6634 28,5685

On constate que le nombre n obtenu est toujours proche de 1 (1,02 > n > 0,96), la dispersion de ces

résultats étant en outre trés faible. Ces résultats laissent donc a penser que I'espéce produite en

dissolution est bien monoélectronique, les petits écarts observés par rapport a 1 pouvant s’expliquer

par les causes expérimentales suivantes.

Si n est plus petit que 1, cela signifie que la perte de masse est plus importante que celle attendue.
Cette variation de masse peut étre expliquée par :

- des erreurs de pesée aléatoires li€es probablement a la manipulation de I'échantillon (essuyage,
transport, séchage,...),

- des traces d'oxygéne en solution provoquant l'oxydation du Cu(l) en Cu(ll) qui réagit avec le cuivre
pour redonner du Cu(l) sans échange électronique mesuré,

Si n est plus grand que 1, cela signifie que la perte de masse est inférieure a celle prévue. Dans ce
cas, cela peut provenir d'une erreur de pesée ou bien cela signifie que du Cu(ll) se forme
minoritairement a l'interface. Malgré ces restrictions, les valeurs obtenues étant trés proche de 1, on
peut assurer que I'espéce majoritairement produite a I'électrode au cours de la dissolution est bien

Cu(NH;); .
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IV) Caractérisation cinétique du systeme

IV). 1) Introduction

La caractérisation électrochimique du systéme a I'équilibre et la détermination de la valence de
I'espéce produite en dissolution nous ont permis de vérifier que le comportement électrochimique du
systéme était contrélé par le couple CulCu(NH3);. Le modéle de G. Santarini [53] permet le calcul
de p pour le systéme Cu/ Cu(NHa);', a partir de la connaissance de sa cinétique. Cette cinétique est
caractérisée par une relation j = f(C;,Cn;,E) liant j, la densité de courant traversant I'électrode de
cuivre, a E, son potentiel, ainsi qu'a C;, concentration de l'espéce Cu(NH3); a l'interface et C;

concentration en ammoniac a l'interface.

Dans cette partie, nous nous attachons a déterminer une telle expression puis a la valider par
comparaison avec des voltampérogrammes expérimentaux. Pour que cette comparaison soit
possible nous allons transformer cette expression en exprimant C; et Cp; en fonction des grandeurs
mesurables o, Cp et Cpg, qui sont respectivement la vitesse de rotation de [I'électrode, la
concentration en cuivre dissous et la concentration en ammoniac.

Nous obtiendrons alors une relation liant j et E qui ne dépendra que de paramétres expérimentaux.
Cette expression fera apparaitre des coefficients o, r et m. En général, ces coefficients ont un sens
physique bien précis et représentent respectivement un coefficient de transfert de charge et des
ordres de réaction. Cependant, dans le cadre de notre étude, nous les introduisons uniquement par
analogie avec les systémes électrochimiques simples et nous ne nous risquerons pas a leur donner
un tel sens. La relation j = F(E) que nous allons établir est considérée comme purement
phénoménologique et non pas comme découlant de I'étude du mécanisme de la réaction dont
linterface est le siége.

IV).2) La relation phénoménologique j = F(E)
Comme nous l'avons vu précédemment, la dissolution du cuivre produit I'ion Cu(NH3); dans une
solution aqueuse d’ammoniac concentrée et désaérée. Cette espéce est créée par une réaction
électrochimique pour laquelle nous pouvons proposer I'équation bilan suivante :

Cu +2NH; > Cu(NH,); +e” (32)

La cinétique de cette réaction est a priori caractérisée par une relation v = g(C;,Cn;,E) liant la vitesse
de dissolution de I'électrode de cuivre, v, & E, son potentiel, et & C, concentration de I'espéce
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Cu(NH3); a l'interface ainsi que Cy,; la concentration en ammoniac a l'interface. Si nous nous plagons

dans une zone ou les concentrations en ammoniac et en cuivre dissous varient peu, nous pouvons
approcher la variation réelle de v en fonction de C; et de Cp; par des fonctions puissances. La vitesse
de dissolution s’exprimera alors de la maniére suivante :

v=Kk(C))'(C,)" (33)

La réaction (32) étant une réaction électrochimique monoélectronique, la densité de courant j est
reliée a la vitesse de cette réaction par I'expression suivante :

j=Fv (34)
ou F est la constante de Faraday.

Le courant qui traverse I'électrode de cuivre dépendra bien évidement de son potentiel. Dans les
systémes électrochimiques, le potentiel E intervient souvent par une relation de type Butler-Volmer,
ce qui se traduit par I'’équation suivante :

FE
k =k°e p{“——) 35
X =T (35)

avec o qui est un coefficient numérique sans dimension auquel nous ne donnons pas de sens

physique particulier. Les expressions (33), (34) et (35) nous permettent d'exprimer j en fonction des
paramétres E, C; et Cy; :

=R (G (Co)" e L (36)

Le coefficient que nous avons noté r nous indique comment varie la vitesse de dissolution du cuivre
avec la concentration en Cu(NH3); a l'interface. Le but principal de la caractérisation cinétique du

systéme est de déterminer ce coefficient.

La méthode la plus naturelle pour déterminer ce paramétre est de déterminer la variation de j
lorsqu'on fait varier C, Toutefois, si expérimentalement on peut imposer ou mesurer E et j, en
revanche C; n'est pas une grandeur expérimentale. Cependant, cette concentration peut s'exprimer
en fonction de grandeurs expérimentales, ce qui permettra son calcul. Cette expression s'obtiendra
en examinant ce qui se passe a l'interface métal-solution au cours de la réaction.
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Dans le cas d'une dissolution, I'espéce Cu(NH3)+

, est produite a linterface puis elle diffuse jusqu'au

sein de la solution. En régime stationnaire, la concentration des ions Cu(NH3);' a linterface sera

indépendante du temps. Cela signifie que les ions créés par la réaction (32), seront tous consommés

+

par la diffusion. Par conséquent, et sous réserve que Cu(NH3)2

soit la seule espéce a diffuser, la

vitesse v de la réaction électrochimique sera égale a la vitesse de diffusion de Cu(NH3);. La

diffusion de cette espéce se fait, selon I'nypothése de Nemst, a travers une couche de diffusion

d'épaisseur 5 et avec un coefficient de diffusion D. Nous aurons donc :

=Fv = .Fﬂc‘ls-_@.)_ (37)

Comme nous travaillons avec une électrode a disque tournant, I'épaisseur de la couche de diffusion &
est reliée a la vitesse de rotation de I'électrode par la relation de Levich [82], que I'on peut exprimer

de la maniére suivante :

1

d=Kao 2 (38)

avec K qui est une fonction de la viscosité cinématique de I'électrolyte ainsi que du coefficient de
diffusion de 'espéce réactive. Cette fonction s’exprime de la maniére suivante :

K =161D"3/"® (39)

K s’exprime en cm.s ™ lorsque D et v s'expriment en cm?.s™.

Les équations (37)-(39), nous permettent d’exprimer C; en fonction des grandeurs expérimentales C,

o et j par la relation :

1
, = K
C.=C,+K'jo 2 avec K' = — 40
i 0 J(O FD ( )

les concentrations étant exprimées en mol.cm™ et K’ en mol.cm™.s ™A™,
Ci est donc calculable a partir des grandeurs mesurables Co, j et @, pourvu que I'on connaisse K'.

Pour C,;, nous considérons que 'ammoniac est consommée a l'interface par la réaction (32) et quiil
est alimenté par diffusion. En régime stationnaire C; s’exprime alors de la maniére suivante :
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Cni = CnO - 2Knj (41)

Contrairement a8 K, K, ne peut pas étre déterminé de maniére simple par des mesures
expérimentales. Cependant, en faisant I'hypothése que le coefficient de diffusion de 'ammoniac n'est

pas trés différent de celui de I'espéce formée Cu(NH3); , K et K, sont du méme ordre de grandeur.

Cela implique que dans les gammes de courant ou nous travaillons, essentiellement entre 1 et 10
mA/cm?, K, j n'excédera pas 10% de la valeur de C,. Nous confondons donc, pour les essais
effectués, la concentration en ammoniac a l'interface et la concentration en ammoniac au sein de la
solution. Nous obtenons alors une relation liant j et E qui s’exprime de la maniére suivante :

1 r
j=Fke| Co + Ko 2| (Coo)" exp(%':g 42)

Cette expression est bien la loi phénoménologique que nous cherchions puisqu’elle relie entre elles
des grandeurs toutes mesurables expérimentalement. Rappelons que nous ne donnons a cette
relation aucun caractére prédictif et que nous [Iutiliserons uniquement comme un support
mathématique nous guidant dans la caractérisation cinétique de la dissolution du cuivre dans
I'ammoniac. La légitimité de cette expression ne pourra provenir que de sa concordance avec les
mesures expérimentales effectuées, ces mesures expérimentales permettant de valider la forme de
I'expression retenue ainsi que de déterminer les paramétres inconnus K', r et m.

IV).3) Etude du comportement électrochimique du systéme en dépot

Rappelons Vexpression (33) qui relie C; aux grandeurs mesurables Cy, j et o par la relation suivante :

;
C; =Cq +K'jo 2

Le calcul de C; n'est possible que si I'on connait K. Or ce paramétre peut étre déterminé
expérimentalement. Cette détermination passe par la mesure du courant limite de diffusion pour
différentes vitesses de rotation de I'électrode avec Cq donné.

Ce courant limite se mesure en imposant un potentiel réducteur a I'électrode de travail. On observe
alors que pour des potentiels de plus en plus réducteurs le courant diminue progressivement jusqu’a
atteindre une valeur limite a partir de laquelle il n’évolue pratiquement plus. Cette valeur correspond
au courant limite de diffusion pour lequel la concentration de I'espéce réactive est nulle a l'interface.
En notant j_ ce courant limite nous obtenons :
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1
0=Cq + Kjo 2

D’ou I'on tire :
C. +
= -—0(1)2 (43)

12

j. est donc proportionnel a8 Cq ainsi qua o “. Lorsque la concentration en cuivre dissous est fixée, j.

varie linéairement avec 0 ; la pente de cette variation linéaire permet de calculer K'.

La détermination de j_ s'appuie sur des voltampérogrammes expérimentaux. Ces
voltampérogrammes sont obtenus pour un balayage cathodique. Le potentiel de départ est le
potentiel d'équilibre du systéme et le potentiel final est un potentiel réducteur de -1,4 V par rapport a
I'électrode de référence au sulfate mercureux. Au cours de ces essais le potentiel est imposé par
paliers successifs variant par sauts de 20 mV, le potentiel est imposé pendant 8 secondes et le
courant résultant est mesuré en bout de palier.

Les courbes obtenues (figure 30), sont effectivement caractérisées par un palier de courant lorsque
les potentiels deviennent fortement réducteurs. La hauteur de ce palier dépend de la vitesse de
rotation de I'électrode. En reportant le courant mesuré a -1,4 V en fonction de la vitesse de rotation
de I'électrode en échelle logarithmique (figure 31), nous observons une variation linéaire dont la
valeur de la pente est extrémement proche de 0,5. Ce résultat montre que le courant ainsi mesuré est
bien le courant limite de diffusion du systeme. Dés lors, en reportant la valeur absolue de ce courant

12

en fonction de o '“ (figure 32), nous obtenons une droite dont la pente nous permet de calculer K. La

valeur obtenue est la suivante :
P=(1,00+0,02).10* A.cm?s"

Ces expériences ont été effectuées pour une concentration en cuivre dissous de 1,2.10'6 mol.cm™ .
La relation (43) permet le calcul de K’ et nous obtenons la valeur suivante :

K = (1,200 + 0,002).10% mol.A™".cm™.s"?

Cette valeur nous permet de calculer C; aprés avoir mesuré Cq, o et j. En outre, en supposant que
I'électrolyte de travail a sensiblement la méme viscosité cinématique que I'eau, la relation (39)

conduit au calcul du coefficient de diffusion de I'espéce Cu(NHs); . En effet, D s’exprime en fonction

de K’ de la fagon suivante :
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Figure 30 : Paliers de courant obtenus en dépdt cathodique pour les différentes vitesses de rotation

de I'électrode.
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Figure 31 : Courbe présentant le logarithme du courant d’'un palier en fonction du logarithme de la

vitesse de rotation pour laquelle on obtient ce palier. La pente de cette droite, trés proche de 0,5,

montre que la relation de Levich est vérifiée pour ce systéeme.
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Figure 32 : Droite |j,_|=f(m1’2) permettant de calculer le paramétre inconnu K.
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D s'exprimera en cm2.s™' et se calculera pour F = 96500 C.mol™ et v = 102 cm?s™. La valeur obtenue
est la suivante :

D =1,64.10° cm?.s™

Cette valeur est trés proche de la valeur de 1,5.10‘5 cm?.s™! utilisée par Zembura et ses collaborateurs
[62].

IV). 4) Détermination des coefficients cinétiques

Rappelons la loi phénoménologique liant j, E, Co, Cno et ® proposée pour guider notre étude

expérimentale :

1 r
: = B m oFE
j=Fk [c[, + Kjo 2} (e exp[——RT]

Pour valider cette expression et déterminer les coefficients cinétiques, r, m et o. nous allons comparer

cette expression théorique a des voltampérogrammes expérimentaux. Pour faciliter 'exploitation des
résultats expérimentaux, nous allons nous placer dans un domaine de potentiel pour lequel j est une
fonction explicite de E. Une simple application numérique nous montre qu’a partir d’'une densité de

-1/2

courant relativement faible, le terme Kjo *° devient trés nettement prépondérant sur C,. Nous

pouvons donc supposer que pour des potentiels suffisamment élevés, la dépendance du courant et

du potentiel peut s’exprimer de la maniére suivante :

1

r
R oFE
j=Fk [K Jo 2] (Cno)me ﬁ]

Le logarithme de cette expression nous permet alors d’exprimer le potentiel de I'électrode, E, en
fonction des grandeurs mesurables j, ® et Cro :
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BT&ED), j+ RTM 1no - RT—mInCno— R—Tln(FK" k%) (44)
Fo 2Fo. Fa Fo

E=

Cette expression prévoit, loin du potentiel d'équilibre, une variation linéaire du potentiel avec le
logarithme du courant, lorsque o et C,; sont constants. La pente de cette droite, que l'on peut

RT(1—r)

exprimer par P, = , hous donne une premiére relation liant o et r.

La relation (44) prévoit également qu’a courant constant nous devons observer une variation linéaire
du potentiel avec le logarithme de la vitesse de rotation et avec celui de la concentration en

ammoniac.

IV).4).a) Détermination expérimentale de la relation j = F(E)

Comme nous l'avons déja indiqué, la loi phénoménologique j = F(E) a été proposée pour un courant j
stationnaire. Par conséquent, pour que I'exploitation des voltampérogrammes expérimentaux soit
fructueuse, nous devons nous assurer que pour un potentiel donné on mesure un courant

stationnaire.

Lorsqu'un potentiel est imposé a I'électrode, le systéme n'atteint le régime stationnaire qu’aprés une
durée t. On utilisera donc une technique permettant de faire varier le potentiel par paliers et
d'imposer ce potentiel pendant une durée déterminée supérieure a . Nous disposons d'un logiciel

permettant de piloter une telle expérience en imposant la valeur et la durée d’'un palier de potentiel,

l'intensité résultante étant mesurée juste avant le saut de potentiel.

Pour déterminer la durée de maintien idéal nous avons réalisé une série de mesures du courant a
potentiel imposé en fonction du temps. Ces essais ont montrés qu’en dissolution le systéme atteignait

trés vite le régime stationnaire.
Pour étre certain que les conditions expérimentales restent les mémes au cours de nos mesures nous

pouvons donc opter pour un temps de maintien trés court, 2 secondes. Nous avons vérifié que I'écart

a la stationnarité était faible en faisant notre mesure en trois temps, d’abord un balayage anodique
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puis un balayage cathodique en retour, puis de nouveau un balayage anodique pour revenir au

potentiel d'équilibre, comme indiqué ci-apres :

Cette démarche expérimentale nous a permis de vérifier que I'écart a la stationnarité est minime

dans les conditions ou I'on opére.

En ce qui concerne le niveau des paliers de potentiel, nous avons décidé de les faire varier de 15 en
15 mV et de balayer un domaine de potentiel allant de -300 & +300 mV par rapport au potentiel
d'équilibre. Pour compenser la chute ohmique nous avons choisi de mesurer la résistance R de la

cellule et de retrancher la chute ohmique jR aux potentiels imposés.

- Présentation et exploitation des voltampérogrammes expérimentaux -

Nous avons travaillé avec la plus petite électrode (S = 0,031 cm?), & 5 vitesses de rotations ainsi qu'a

3 concentrations de cuivre dissous différentes.

En portant E en fonction de Inj, on a obtenu dans tous les cas des droites (figure 33), dont les pentes

ont été répertoriées dans le tableau 5. Ces pentes ont été calculées par une régression linéaire sur 10
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points obtenus pour des surtensions allant de 20 3 100 mV . Pour ces potentiels les intensités du

courant résultant sont toujours supérieures a 1 mA/cm? et toujours inférieures a 40 mA/cm>.

Inj jen Alcm?

7 &

090 -088 086 084 082 -080 078 076  -074
E en VESS

Fiqure 33 : Voltampérogramme obtenu pour une vitesse de rotation de 1000 tr/min et une

concentration en cuivre dissous de 2,66 mol//L.
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En examinant les résultats présentés dans le tableau 5 nous pouvons faire les constatations

suivantes.

Tout d'abord les courbes E = f(Inj), sont toutes des droites dans le domaine de potentiel étudié, ce qui

valide les hypothéses que I'on a faites.

On constate que la valeur des pentes obtenues est bien indépendante de la vitesse de rotation de
I'électrode de travail, alors que la concentration en cuivre dissous de la solution semble influencer la
valeur de ces pentes. Cependant, cette influence est faible et on considérera que I'on peut proposer
une pente moyenne représentative pour cette gamme de concentration de Cu(l) ainsi que pour cette
gamme de vitesse de rotation. On obtient alors la valeur moyenne suivante ainsi que I'écart type

suivant :

P1=0,031 £ 0,003

P, estrelié a o et a r par I'expression suivante :

_ (1-PRT

P
1 aF

Comme les essais sont réalisés a 30 °C, il vient :

F = 96500 C.mol
R =28,32 JK"'mol

T=303K
Par conséquent 1=r prend la valeur suivante :
04

1 174012
oL
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Tableau 5 : Valeurs des pentes obtenues pour les droites E=f(Inj) pour N (vitesse de rotation en

tr/min) et C, variables.

1000 11.10° 0,9958
1500 1,1.10° 0,9852
2000 1,1.10° 0,9993
2500 1,1;10° 0,9993
3000 1,1.10° 0,9984
1000 2,66;107 0,9999
1500 2,66.107 0,9996
0,031 2000 2,66.107 0,9994
0,030 2500 2,66.107 0,9998
0,031 3000 2,66.107 0,9996
0,030 1000 5,18.107 0,9992
0,027 1500 5,18.107 0,9999
0,025 2000 5,18.107 0,9918
0,028 2500 5,18.10° 0,9996
0,028 3000 5,18.107 0,9980

Si les résultats que nous avons obtenus sont significatifs en ce qui conceme la variation de E avec j,

en revanche ils sont difficilement exploitables en ce qui concerne la variation de E avec la vitesse de

rotation de I'électrode et la concentration en Cu(l) de I'électrolyte.

Par conséquent, si I'on veut déterminer r a partir de la variation de j avec ®, on devra faire une
expérience complémentaire. Cette expérience sera une mesure du potentiel a intensité constante en
fonction de la vitesse de rotation de l'électrode, ces essais étant complétés par des mesures de
potentiel a intensité constante en fonction de C,.
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IV)4).b) Influence de @ et de C, sur E a j constant

Rappelons 'expression (42), liant le potentiel de I'électrode aux autres paramétres que sont la densité
de courant la traversant, la vitesse de rotation de I'électrode, la concentration en Cu(l) au sein de la
solution et la concentration en ammoniac de I'électrolyte.

T
. ;o aFE
]=Fk°[co + K'jo 2} (Cno)me *-RT]

En prenant le logarithme de cette expression, on en vient a exprimer E de la maniére suivante :

1
- mmi . RIS Co +K'jo 2| - Emmcno_ Eln(Fko) (45)
Fo Fo Fo Fao.

Cette expression montre qu'a j constant, le potentiel doit varier lorsqu’on fait varier o ou Cq et qu’en

reportant les potentiels mesurés en fonction de In[c0 +K'jo 2] , pour des valeurs de Cg et de o

. . . s RTr N
imposées, nous devrions observer une variation linéaire dont la pente P, = “Fa est indépendante
oL

des conditions dans lesquelles nous effectuons les maintiens galvanostatiques, la valeur de cette

pente nous donnant le rapport L.
o

- Présentation et exploitation des résultats -

Au cours des essais effectués nous avons appliqué une densité de courant constante a I'électrode et
nous avons observé les différents paliers de potentiel obtenus pour différentes vitesses de rotation de
I’électrode (figure 34). Nous présentons dans les tableaux 6 a 8 le potentiel correspondant a chaque
vitesse de rotation de I'électrode pour les différents essais effectués, ainsi que les pentes et les

1

coefficients de corrélation des droites E=3 | In|C, +K'jo 2 obtenues. Nous présentons

également (figure 35), une courbe réalisée en reportant les potentiels obtenus pour les différentes

vitesses de rotation de [Iélectrode en fonction du logarithme népérien de la concentration
=
C,=C, +K'jo 2 correspondant aux différentes vitesses de rotation.
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Figure 34 : Evolution du potentiel avec la vitesse de rotation de I'électrode. Chaque palier de
potentiel correspond & un maintien effectué a une vitesse de rotation donnée. Dans I'expérience

présentée ci-dessus, nous avons appliqué successivement les vitesses de rotation 3600, 2400, 1800,
1200, 600 puis de nouveau 3600 tr/min.
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InC. C en mol/cm®

Figure 35 : Potentiels obtenus pour le maintien galvanostatique réalisé aj = 1mA/cm?.
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Tableau 6 : Potentiels obtenus en fonction de la densité de courant appliqué et de la vitesse de
rotation de I'électrode pour la premiére série d’essais. Les potentiels présentés dans ce tableau le

sont en V par rapport a I'électrode de référence au sulfate mercureux.

(*) r représente le coefficient de corrélation pour la régression linéaire effectuée sur les quatre points
obtenus a j constant et pour les différentes vitesses de rotation.

Tableau 7 : Potentiel obtenu en fonction de la densité de courant appliqué et de la vitesse de rotation
de I'électrode pour la deuxiéme série d’essais. Les potentiels présentés dans ce tableau le sont en V
par rapport a une électrode de référence au sulfate mercureux.

Ces résultats permettent de montrer que la pente P, dépend du courant que l'on impose et, par

conséquent, I'expression j=F(E) que I'on a proposée ne pourra étre validée que dans un certain
domaine. On peut noter que, pour des maintiens intensiostatiques avec des densités de courant de
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0,32 mA/cm2, 3,2 mA/cmz, 9.5 mA/cm® et 15,9 mA/cmz, on obtient des pentes voisines. On
considérera donc que, dans cette zone, les coefficients cinétiques sont constants, du moins en
premiére approximation.

Afin de confirmer ces résultats, nous avons procédé a une seconde série de mesures en imposant
des courants compris entre 1 et 10 mA/cm?. Cette fois nous utilisons une électrode Tacussel de
surface S=0,196 cm?, mais la démarche expérimentale et I'électrolyte utilisé sont les mémes que
précédemment. Les potentiels obtenus au cours de cet série d'essais sont présentés dans le
tableau 7.

Cette fois nous obtenons des pentes trés proches les unes des autres ce qui laisse a penser que dans

1
la gamme de courant comprise entre 1 et 10 mA/cm?, les droites E=S| In C, +K'jo ?

conservent bien une pente constante, ce que l'on peut traduire par le fait que, dans cette gamme de

courant, les coefficients r et o« demeurent quasiment constants.

Nous avons voulu cependant faire des essais de confirmation sur I'électrode que nous utiliserons
pour notre étude de I'évolution rugosimétrique du cuivre, c'est a dire celle de surface 0,79 cm’. Avec
cette électrode nous avons effectué deux séries d’essais : une premiére série d’'essais en faisant
varier ® @ Cy constant et différent de la valeur adoptée pour les deux séries précédentes, une
seconde série en maintenant o> constant et en faisant varier Cq pour différentes densités de courant et
différentes concentration en ammoniac (tableaux 8 et 9).

Tableau 8 : Potentiel obtenu en fonction de la densité de courant appliquée et de la vitesse de

rotation de I'électrode pour la troisiéme série d’essais.

0,023
0,9959
0,032
10,9979
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Tableaux 9 : Série de tableaux présentant les potentiels obtenus en faisant varier Cop, la

concentration en cuivre dissous de I'électrolyte, @ o constant pour différentes conditions de courant

imposé et de concentration en ammoniac de I'électrolyte.

8,29.10° 8,81.107 -0,901
1,62.107 9,60.107 -0,899
3,21.107 1,12.10° -0,897
6,37.107 1,43.10° -0,893
1,26.10° 2,06.10° -0,886

Pente et coefficient de corrélation pour E = f(InC))
_P,=0017V_avec r=0,99837
7.16.10° 8,70.107 -0,905
1,23.10”7 9,21.107 -0,905
2,17.107 1,02.10°° -0,904
421107 1,22.10° -0,902
8.107 1,60.10° -0,898
1,79.10° 2,59.10° -0,891
2,78.10° 3,58.10° -0,885

Pente et coefficient de corrélation pour E = f(InC)

0,014V avec = 0,99563

i

Pente et coefficient de corrélation pour E = f(InC;)
P,=0,016 V avec r=0,95515
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1
Dans cette série d’expériences, les courbes E=3 | In[C, +K'jo 2 obtenues présentent une

tendance linéaire (figure 37). La pente de ces droites est sensiblement indépendante de la densité de
courant imposé ainsi que de la concentration en ammoniac de I'électrolyte. On retrouve des valeurs
qui sont voisines de celles obtenues au cours des essais précédents.

L’ensemble de ces résultats indique donc que pour une densité de courant comprise entre 1 et 10

3 r . ” ST
mA/cm? le paramétre — est quasiment constant et qu’il peut se calculer a l'aide de la pente de la
o

droite E=3(InC;) qui dépend de r et a par la relation P, = —g. La valeur que nous adopterons pour
o

cette pente sera la moyenne des pentes obtenues pour les mesures réalisées entre 1 et 10 mA/cm?
pour chacune des séries d’essais.

On obtient alors :
P, = 0,020 + 0,0057 V
P, est relié a o et a r par I'expression suivante :

P2=_E
oF

Comme les essais sont réalisés a 30 °C, il vient :
F = 96500 C.mol”

R = 8,32 J.K1.mol"
T=303K

. r .
Par conséquent — prend la valeur suivante :
o

= -0,77 + 0,22

r
o

L’ensemble des droites E = f(Inj) obtenues par exploitation des voltampérogrammes expérimentaux
et des droites E = 3(InC;) obtenues en faisant varier o et Cy au cours de maintiens galvanostatiques

nous ont donc donné deux relations liant r et o, et nous permettent de calculer r et o :
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Fiqure 36 : Evolution du potentiel en fonction de la concentration en Cu(l). On observe, pour chaque

concentration Co donnée ,un palier de potentiel. Dans Fexpérience présentée ci-dessus, Cy prend

successivement les valeurs : 8,36.10”, 8,81.107, 9,60.107, 1,12.10%, 1,43.10%, 2,06.10° mol.m™.
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Figure 37 : Allure de la courbe E = f(InC;) correspondant aux valeurs regroupées dans le deuxiéme

tableau de la série de tableaux 9.
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1-r 1
—=a o =

o a+b
r b
= = b r= ——
L O a+b

Les incertitudes sur ces paramétres se calculent avec les relations suivantes [83] :

1
1 1

= —_— 2 —_— 2 5
Ao ((a +b)* (aa) (a+b)* “d) j

>
=
n
N -

2 2
b b
((a*-b)z] (Aa)z * ((a+b)2J (ab)*

Nous obtenons alors pourret o ;
xa=25+15 et r=-193 +1,21

Les valeurs obtenues, bien qu’accompagnées d’une forte incertitude, nous permettent tout de méme
de donner un ordre de grandeur pour oo et r. On voit notamment que r est nécessairement négatif et
que, par conséquent, la vitesse de dissolution doit diminuer avec la concentration en cuivre dissous.

IV). 4).c) Influence de la concentration en ammoniac sur E a j constant

Cette partie rend compte des expériences effectuées afin de déterminer la variation du potentiel E a j
constant avec la concentration en ammoniac de I'électrolyte. Pour cette étude, nous avons effectué
une série de voltampérogrammes a différentes vitesses de rotation de I'électrode et pour différentes
concentrations en ammoniac. Les courbes obtenues pour une méme concentration d'ammoniac et a
différentes vitesses de rotation de I'électrode proviennent de séries d'expériences réalisées sur une
méme électrode, alors que celles obtenues pour différentes concentrations en ammoniac I'ont été au
cours d'expériences distinctes.

Ces courbes ont été obtenues sur un potentiostat/galvanostat type 273 A commercialisé par EGG,
piloté par un logiciel d’acquisition et de traitement des données, le M 352. Ce logiciel a permis de
mesurer le courant résultant pour un potentiel imposé par paliers successifs. Chaque potentiel est
imposé pendant 5 secondes et la mesure est effectuée a la fin du palier. La chute ohmique est
compensée par une interruption de courant ayant lieu a la fin du palier.
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Comme on peut le voir sur la figure 38, on obtient des droites en coordonnées Inj, E. Afin d'obtenir la
valeur des pentes de ces droites, nous avons, dans tous les cas, effectué une régression linéaire sur
'ensemble des points obtenus. Nous présentons dans le tableau qui suit I'ensemble des pentes

obtenues ainsi que les coefficients de corrélation correspondants.

Tableau 10 : Ensemble des pentes obtenues pour les courbes E = £(Inj) pour différentes vitesses de

rotation de I'électrode et différentes concentrations en ammoniac.

500 ' 01 T 0,042 0,9977
1000 0,1 0,040 0,9981
1500 0.1 0,041 0,0985
2000 0.1 0,042 0,9983
2500 0.1 0,042 0,9983
500 05 0,037 0,9984
1000 05 0,036 0,9964
1500 05 0,037 0,9975
2000 05 0,035 0,9897
2500 05 0,033 0,9937
500 1 | 0,032 0,9954
1000 1 | 0,033 0,9953
1500 1 0,033 0,9933
2000 1 0,033 0,9943
2500 7 0,033 0,9933
500 4 0,043 0,9991
1000 4 0,043 0,989
1500 4 0,043 0,9991
2000 4 0,044 0,0993
2500 4 0,044 0,9991
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Figure 38 : Courbe Inj = f(E) pour une vitesse de rotation N = 1500 tr/min et une concentration en
ammoniac [NHs] = 1 mol/L.
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L'examen des valeurs des pentes regroupées dans ce tableau laisse a penser que la vitesse de
rotation n'a pas d'influence sur ces valeurs alors que ce n'est pas le cas pour la concentration en
ammoniac. Cela signifie que les coefficients r et oo que nous avons introduits n'ont sans doute pas
une valeur constante sur une large gamme de concentration en ammoniac.

Afin de confimner I'absence d’influence de la vitesse de rotation de I'électrode sur la valeur de ces

pentes, nous avons considéré que, pour une concentration en ammoniac donnée, I'ensemble des
pentes obtenues pour les différentes vitesses de rotation de I'électrode représentent un échantillon de

mesures d’une seule grandeur, la pente de la droite E = £(Inj), pour une concentration donnée en
ammoniac et en Cu(l). Nous avons alors pu vérifier, par le test du carré moyen des différences, que
la variation de ces pentes est bien aléatoire et, par le test de Shapiro-Wilk [84], que la distribution des
valeurs de ces pentes suivait une loi normale.

On présente ci-aprés les pentes moyennes obtenues, accompagnées de I'écart type sur cette
moyenne, pour les séries de voltampérogrammes effectués pour une concentration d’ammoniac
donnée :

Nous avons obtenu les résultats suivants :

- pour NH; = 0,1 mol/L :

P, =(41,43-+0,89).10° V

- pour NH; = 0,5 mol/L :

P;=(36,22.+0,83).10° V

- pour NH3 =1 mol/L :

P, = (32,38 +0,44).10° V

- pour NH3 =4 mol/L :

Py = (43,41 £ 0,54).10° V

Pour déterminer le paramétre m qui lie E et Cy par la relation (45) rappelée ci-dessous, nous
o

n'effectuerons pas une mesure directe de la variation de E a j constant avec C,, mais nous
exploiterons les voltampérogrammes obtenus pour différentes concentrations d'ammoniac de
I'électrolyte :
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Comme nous l'avons déja précisé, chaque voltampérogramme peut étre assimilé a une droite
lorsqu’on reporte E en fonction de Inj. En déterminant le point d’intersection entre une horizontale
correspondant 4 une valeur de j donnée et les droites E = f(Inj) correspondant aux
voltampérogrammes obtenus pour une méme vitesse de rotation mais & des concentrations en
ammoniac différentes, on aura, pour une densité de courant j donné, des valeurs du potentiel en
fonction de la concentration en ammoniac (figure 39).

En reportant les potentiels obtenus en fonction du logarithme de l'activité de 'ammoniac, on obtient
une variation sensiblement linéaire (figure 40). On peut alors déterminer la valeur de la pente des

droites E = G(In aNHs) pour chaque vitesse de rotation et chaque densité de courant étudiée.

Tableau 11 : Ensemble des pentes des droites E = G(In aNHB) accompagné du coefficient de

corrélation correspondant.

500 1 -46,38.10° 0,9812
1000 1 -46,7.10° 0,9745
1500 1 -46,24.10° 0,9741
2000 1 -46,17.10° 0,9794
2500 1 -46,3.10° 0,9774

500 5 -46,1.10° 0,9743
1000 5 -45,96.10" 0,9688
1500 5 -45,76.10° 0,9680
2000 5 -45,76.10° 0,9707
2500 5 -45,97.10° 0,9700
500 10 -45,63.10° 0,9649
1000 10 -45,79.10° 0,9578
1500 10 -45,71.10° 0,9722
2000 10 -45,53.10° 0,9661
2500 10 -44,08.10° 0,9708
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Figure 39 : lllustration graphique de la méthode employée pour déterminer le potentiel de I'électrode

pour différentes concentrations d’ammoniac a j et ® constants.
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Figure 40 : Allure de la courbe E = G(In aNHs) pour N = 1500 tr/min et J = 1 mA/cm?>.
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Les courbes ainsi obtenues permettent de tirer les conclusions suivantes :
- la concentration en ammoniac de la solution a une influence sur le potentiel & courant imposé ;

- la variation du potentiel & courant imposé avec l'activité de I'ammoniac peut étre décrite par une
droite ;

- les résultats obtenus ne laissent aucun doute sur le sens de variation du potentiel avec l'activité de
I'ammoniac. Celui-ci décroit avec l'activité de 'ammoniac.

L’étude du tableau 11, qui regroupe I'ensemble des valeurs des pentes obtenues en déterminant la

tendance linéaire des courbes E = G(Indyy,), pour les différentes densités de courant et les

différentes vitesses de rotation de I'électrode, montre que la valeur de cette pente est sensiblement
indépendante de la densité de courant & laquelle on se place ainsi que de la vitesse de rotation de
I'électrode. Cela traduit le fait que, dans les conditions ou I'on travaille, la concentration Cp est
sensiblement égale a Cpo.

Nous obtenons en outre une dispersion trés faible de la valeur des pentes déterminées pour les

différentes conditions expérimentales. Cependant, pour chaque courbe E = G(In aN,_,l ), nous avons

une incertitude importante sur la pente obtenue. Nous avons donc décidé de proposer un intervalle
de confiance correspondant aux valeurs maximales et minimales que peut prendre cette pente
suivant les conditions expérimentales imposées.

On obtient alors la pente moyenne suivante:

Ps= -45,87.10° V

avec .

-36,07.10° V > P; >-55,51.10° V

Cette valeur nous conduit au calcul de m par la relation P, LEFTE’ et il vient :
o
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M=1,75
o
m m=438
1212>—> 1,38 3
o 863>m=>1,30
l0=25+1,56

Nous obtenons la encore une valeur entachée d’une forte incertitude mais qui nous permet d'avoir
une idée de l'ordre de grandeur de m et en tout cas d’établir que m est positif. Cependant, au cours
de ces essais, nous avons fait varier la concentration en ammoniac dans une trés large gamme
puisque la concentration minimale est de 0,1 mol/L d’ammoniac dans I'électrolyte et la valeur
maximale est de 4 mol/L. Or il est peut probable que m garde une valeur constante dans toute cette
gamme de concentration. Il serait donc bon d’étudier la variation du potentiel & courant constant avec
la concentration en ammoniac mais lorsque celle-ci varie peu autour de la valeur de travail qui est d1
mol/L. En outre, rappelons que I'électrolyte de travail que nous avons adopté est tel que I'on a

constamment [NH3] = [NH’;]. En conséquence, au cours de nos essais, nous faisons a la fois varier la
concentration en ammoniac et en ammonium. C’est donc la résultante de l'influence de ces deux
parametres sur le potentiel que nous mesurons au cours de nos essais et non pas linfluence de

'ammoniac seul. Il est donc intéressant de faire une expérience complémentaire permettant de
dissocier l'influence de 'ammoniac de celle de 'ammonium.

IV.4.d) Influence du pH sur le potentiel a courant imposé
Afin d’avoir des renseignements complémentaires sur I'évolution de la vitesse de dissolution avec la
concentration en ammoniac, nous avons décidé d'étudier I'influence du pH sur le potentiel & courant

imposé. On sait que les concentrations de I'ammoniac et de lion ammonium dépendent l'une de
l'autre par la réaction de protonation de 'ammoniac :

NH; +H" ZNH;

Si I'on suppose que cette réaction est a I'équilibre au cours de nos essais, les concentrations de ces
deux espéces sont liées par la relation suivante :

NH,

[NHS] = 10PH-PKN

Puisque au cours des maintiens intentiostatiques, la quantité totale d'azote reste constante, nous
avons la relation suivante :
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{NH3% = 10PH'PK'N
NH;
‘A I i = C V
! d'ou I'on tire [NH3]-1 x 10:K'~ PV + v
1 C.V
NN =

en notant v le volume d'acide sulfurique ajouté et V le volume initial de la solution d’ammoniac.

Cette relation montre qu'a quantité d'azote constante, le pH et la concentration d’ammoniac sont liés.
On pourra ainsi déterminer l'influence de cette concentration sur E a j constant par la mesure de la
variation de E a j constant en fonction du pH.

L'étude expérimentale de l'influence du pH sur E a j constant a été effectuée par un maintien
galvanostatique a j=1 mA/cm?, pour une électrode plongeant dans une solution d’ammoniac
concentrée a 2 mol/L. Nous avons fait évoluer le pH de I'électrolyte par des ajouts d’'un volume donné
d’'acide sulfurique désaéré de concentration 4 mol/L. Nous observons pour chaque ajout d'acide un
saut de potentiel (figure 41), puis le systéme prend un nouveau potentiel stable correspondant au

nouveau pH de la solution.

Comme il nous a été impossible de mesurer simultanément le pH de la solution et le potentiel de
I'électrode, la mesure du pH correspondant a chaque palier de potentiel a fait I'objet d’'une expérience
spécifique, au cours de laquelle nous avons mesuré le pH de la solution d'ammoniac aprés des ajouts
d’acide sulfurique de méme volume que ceux effectués au cours de la mesure du potentiel de
I'électrode. Les potentiels et les pH mesurés aux cours de ces expériences sont présentés dans le
tableau 12 ainsi que les concentrations en ammoniac correspondantes.

On observe que le comportement cinétique du systéme dépend de la gamme de pH dans laquelle on
se situe, et que I'on peut méme distinguer trois zones de pH ou le comportement du systéme est
homogéne. Dans un premier temps on observe une décroissance du potentiel lorsque le pH diminue.
Ensuite, le potentiel augmente faiblement lorsque le pH diminue autour de la zone tampon. Enfin,
juste avant le saut de pH, on observe une augmentation rapide du potentiel.

Cette diversité de comportement souligne bien la difficulté a rendre compte du comportement
cinétique du systéme sur une large gamme de concentration des espéces. Cependant , en reportant
les potentiels obtenus en fonction du logarithme népérien de la concentration en ammoniac (figure
42), on remarque dans une gamme de concentration d'ammoniac relativement restreinte autour de la

zone tampon ou l'on a [NH3] = [NH;] =0,9 mol/L, ce qui est trés proche de la concentration de
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Fiqure 41 : Evolution du potentiel en fonction du pHa j = 1mA/cm? et N = 1500 tr/min.
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Figure 42 : Courbe E=f(In[NH3]) résultant des mesures présentées dans le tableau 12. On observe

pour les concentrations proches d’1 mol/L une variation linéaire du potentiel avec le logarithme de la

concentration en ammoniac.
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I'électrolyte de travail, que le potentiel mesuré varie linéairement avec le logarithme de Ila
concentration en ammoniac. Ces points sont présentés en italique dans le tableau et la valeur de la
pente de la régression linéaire effectuée sur ces six points nous donne une valeur plus précise du

.. m . .
parametre —, la valeur obtenue étant la suivante :
oL

M_-138+008
04

- m=345+215
0=25+156

On obtient une valeur compatible avec celle obtenue en faisant varier directement |a concentration
de I'électrolyte et donc en faisant varier la concentration de NH; et NH; de concert. L’hypothése que

la variation de E a j constant avec le pH est attribuable a la variation de la concentration d’'ammoniac
au cours de cet essai est donc tout a fait raisonnable.

Avec cette hypothése on retrouve une variation linéaire du potentiel avec le logarithme de I'activité
de 'ammoniac (que nous avons confondue avec la concentration pour cette exploitation), au moins
dans une zone de concentration variant peu autour d'1mol/L en ammoniac. Rappelons que la densité
de courant j, proportionnelle a la vitesse de dissolution du cuivre, est li€e au potentiel E par la relation
(45) et qu'une augmentation du potentiel a courant imposé avec C; équivaut a une augmentation de
la vitesse de dissolution du cuivre a potentiel imposé avec ce méme paramétre.

Ces deux séries de mesures, aux cours desquelles nous avons fait varier la concentration en
ammoniac de I'électrolyte, dans un premier temps en faisant varier [NHs] et [NH,'] de concert puis en

les faisant varier I'une aux dépens de I'autre, nous a donc permis de vérifier :

- que la vitesse de dissolution du cuivre est fonction croissante de la concentration en ammoniac de
I'électrolyte ;

- que cette variation peut €tre approchée par une fonction puissance lorsque la concentration en
ammoniac varie autour d’1 mol/L ;

- que dans une premiére approche on pouvait négliger I'effet de NH; sur la vitesse de dissolution du

cuivre.
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Tableau 12 : Ensemble des potentiels et des pH correspondant a I'essai présenté en Figure 38.

Pente et coefficient de corrélation pour E = f(InfNH])
P:=-36,15.10°V avec |r| = 0,994

IV). 5) Conclusion

Pour guider notre étude cinétique du systéme nous avions proposé une loi phénoménologique liant j
et E qui s'exprimait de la maniére suivante :

B r
j=Fk°| Cy + Kjo 2| (Cpo)"e “FE)

RT

Cette relation permettait de relier entre elles les deux grandeurs électrochimiques que sont j et E, par
lintermédiaire des parameétres expérimentaux que sont Cy Cpo et o. Rappelons que nous ne
donnions a cette relation qu’une valeur phénoménologique et que c'est uniquement les résultats
expérimentaux qui pouvaient permettre de valider cette expression et de déterminer les paramétres

inconnus que sont K’, r, o. et m.
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Les séries de mesures expérimentales effectuées ont permis de vérifier que cette relation rendait
bien compte de la cinétique du systéme, au moins pour une densité de courant variant de 1 a
10 mA/cm? et pour une concentration en ammoniac variant faiblement autour d’1 mol/L. Dans ce

domaine nous avons méme pu calculer les paramétres K, r, o. et m et obtenir les valeurs suivantes :

k = (1,20 +1,85).10° mol.A™". cm™. s/
|oo=25+156

r=-193+121

[m=3,45+215

Rappelons que le paramétre d’ instabilité est défini pour une interface sinusoidale de longueur d’onde
L et qu'il s’exprime en fonction des caractéristiques géométriques de [linterface et des

caractéristiques cinétiques de la réaction d’interface par la relation suivante :

__ swf)
P = D ___ Ltr-.mh(z—’E&]
VC, (C) 2m A

avec vc, (C) = [%J (C) :

En dissolution Sgn(U;i) est positif par définition ; de méme %tanh(%ﬁ) est positif puisque A et 3 le
n

sont. La caractérisation cinétique de la dissolution du cuivre dans une solution aqueuse d'ammoniac
nous a montré que la vitesse de dissolution du cuivre dépendait de la concentration en cuivre dissous
a l'interface par la relation suivante :

v=K(ECy, (i)'

ou k(E.Cnu) est une fonction de la différence de potentiel a linterface et de la concentration en

ammoniac de I'électrolyte.

Cette expression nous conduit & la relation \'/ci(C')=r(;/,. Puisque r est négatif, {/ci(C') l'est

également. Par conséquent le paramétre d'instabilité du systéme est négatif en dissolution ce qui
laisse & penser que la rugosité du cuivre diminue au cours de sa dissolution dans I'ammoniac.

Chapitre II1 “Caracterisation électrochimique du systéme cuivre/eau/ammoniac page 105







"Evolution de la morphologie interfaciale au cours de la dissolution anodique du cuivre dans une solution aqueuses d 'ammoniac”

CHAPITRE IV







”Evolution de la morphologie interfaciale au coursde la dissolution anodique du cuivre dans une solution aqueuse d'ammoniac”

1) Introduction :

La caractérisation cinétique du systéme étudié nous a permis de montrer que la vitesse de dissolution
du cuivre diminuait avec la concentration de lion Cu(NH3); a l'interface métal-solution. Le paramétre

d’instabilité de ce systéme est donc négatif et la rugosité du cuivre devrait diminuer au cours de sa
dissolution dans la solution aqueuse d’ammoniac.

Afin de vérifier cette prédiction nous allons observer expérimentalement I’évolution morphologique du
cuivre au cours de sa dissolution dans la solution aqueuse d’ammoniac. Cette observation consiste
en une série de mesures de la rugosité d'électrodes ayant subi des dissolutions de durées
échelonnées. Ces mesures se font par Microscopie Mécanique a Balayage (MMB) car cette technique
d’analyse permet a la fois de visualiser la surface étudiée et, en outre, d'obtenir des données
numériques qui permettent de caractériser cette surface. Ces mesures de rugosité sont complétées
par des micrographies électroniques des électrodes.

Ce travail nous permettra de déterminer I'évolution morphologique effective du cuivre au cours de sa
dissolution anodique dans une solution aqueuse d’ammoniac et de la comparer a [I'évolution
morphologique prévue par le paramétre d’instabilité de ce systéme.

En préambule de la présentation de la démarche expérimentale entreprise et des résultats obtenus,

nous allons présenter de maniére plus approfondie la technique d’analyse morphologique utilisée,
ainsi que les paramétres numériques pertinents pour caractériser les surfaces étudiées.

Il) Technique d’analyse morphologique

I.1) Présentation de la technique d’analyse

La méthode d’analyse utilisée pour suivre I'évolution morphologique d'une électrode de cuivre au
cours de sa dissolution anodique dans une solution aqueuse d’ammoniac est la Microscopie
Mécanique a Balayage (MMB), que I'on appelle également microrugosimétrie [85]. Cette technique
permet d'obtenir des résultats quantitatifs au sujet de I'évolution morphologique d'une interface en
complément des informations qualitatives de la microscopie électronique. L’analyse morphologique
de la surface d’'un matériau par microrugosimétrie présente deux aspects :

- le premier est lié a 'acquisition des données. Elle s’effectue par le déplacement d’'une pointe de
diamant de largeur 3 um a la surface de I'échantillon. Les irrégularités de la surface provoquent
l'oscillation du bras du capteur qui produit un signal v(t) traduisant la hauteur h palpée par le capteur.
Le signal v(t) est échantillonné puis numérisé. L'obtention de toutes les hauteurs h(y,z) caractérisant
la surface analysée est réalisée en suivant plusieurs profils réguli€rement espacés et paralléles entre

Chapitre IV “Observation expérimentale de 1'évolution morphologique d'une électrode de cuivre en milieu ammoniacal” page 107




”Evolution de la mor phologie interfaciale au cours de la dissolution anodique du cuivre dans une solution aqueuse d'ammoniac”

eux. La donnée des pas de déplacement en y et z et de la matrice des hauteurs h(y,z) permet donc
de définir parfaitement la surface analysée ;

- le second se rapporte aux traitement des données constituées par les valeurs h(y,z). Ces
traitements peuvent étre effectués a partir d’'un logiciel qui permet de visualiser les zones analysées
et d'obtenir des résultats quantitatifs sur leur morphologie. Pour notre part nous n’utiliserons ce
logiciel que pour la visualisation des surfaces étudiées. En ce qui conceme les paramétres
numériques, ils ont été calculés avec le logiciel Scilab sous UNIX. Ces calculs ont nécessité le
décodage des fichiers constitués par les données h(y,z) obtenues par le logiciel d’acquisition TRIDIM.

I1.2) Matériel utilisé pour I'acquisition des données

Le systéme d'acquisition et de traitement est développé autour d’'un micro-ordinateur compatible IBM
PC/AT possédant une carte haute définition (640 x 350 en 16 couleurs).

L'ensemble d’acquisition se divise en deux parties :

- la chaine de mesure, constituée par un capteur rugosimétrique tactile, une chaine d’amplification

des signaux issus du capteur et une carte de conversion analogique/numérique ainsi qu’un
amplificateur gain-offset ;

- 'ensemble de déplacement, constitué de deux moteurs pas a pas croisés commandés par une carte

logique adaptée, reliée a un translateur réalisant I'amplification des signaux destinés aux moteurs pas
a pas.

Un schéma du systéme est présenté figure 43.
1.3) Traitement des données
- Les prétraitements -

Avec l'obtention du signal h(y,z), il s'avére souvent nécessaire d'effectuer des traitements
préliminaires de filtrage dans le but, soit de redresser la direction générale des profils, soit de séparer
les défauts de haute fréquence caractérisant la "rugosité" proprement dite de ceux de faible
fréquence caractérisant "I'ondulation". En ce qui concerne le redressement des surfaces il peut se
faire soit par soustraction du plan des moindres carrés, soit par filtrage passe-haut numérique. Dans

notre cas, seul le redressement des profils par le plan des moindres carrés sera appliqué aux
acquisitions que nous avons effectuées.
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Figure 43 : Représentation simplifié du Microscope Mécanique a Balayage.
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- La visualisation des surfaces acquises par MMB -

Les différents traitements proposés par le logiciel permettent de visualiser de plusieurs fagons la zone
analysée. Cela permet ainsi d’avoir une perception de la morphologie beaucoup plus précise, avec
une meilleure notion du relief (images en trois dimensions), une meilleure visualisation de la
répartition des irrégularités en surface (images en deux dimensions représentant les courbes de

niveau) et une meilleure évaluation de ces irrégularités a partir des profils sélectionnés. Des
exemples de ces différents modes de visualisation sont présentés figure 44 ;

- Le traitement des amplitudes -

Le traitement des amplitudes offre la possibilité, a partir du calcul de paramétres statistiques, de
quantifier la rugosité et de qualifier I'histogramme des hauteurs de la zone analysée. Le paramétre
que nous utiliserons pour quantifier la rugosité de la zone analysée est 'écart arithmétique moyen,
Ra, de I'histogramme des hauteurs. Ce paramétre se calcule a partir de la relation :

ol = z|h<y,;)-R,,1

ou N est le nombre de hauteurs h(y,z) caractérisant la surface et R, la moyenne des hauteurs h(y,z).

D’autres paramétres peuvent étre utiles pour caractériser les surfaces analysées. C’est notamment le
casdes moments centrés d’ordre 2, 3 et 4 de la surface analysée. Ces grandeurs se calculent a partir
de I'expression suivante :

Mm = z:(h(Y!Z)'Rp)m
N

ou m est I'ordre du moment considéré.

La racine carré R, du moment centré d’ordre 2 est I'écart type de I'histogramme des hauteurs. Ce
terme, ainsi que les moments centrés d'ordre 3 et 4, permet de calculer les paramétres Sy et Ei, dont
les valeurs permettent de comparer I'histogramme des hauteurs a une distribution gaussienne ; ils
sont appelés respectivement coefficient de dissymétrie et coefficient de finesse, et sont définis de la
maniére suivante :

M,

3
Rq

M,

SK= et EK:E:'—
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Figure 44 : Exemples de visualisation d’'une surface analysée par microrugosimétrie : (a) image en
relief, (b) courbes de niveau, (c) profil sélectionné [86].
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Pour une distribution gaussienne, S, et Ex sont respectivement égaux a 0 et 3. Tout écart a ces
valeurs sera traduit par une dissymétrie en ce qui conceme Sy (plus de pics que de creux ou
inversement) et par un affinement en ce qui conceme E (tous les points seront regroupés dans une
classe étroite de la distribution des hauteurs ou inversement).

- Le traitement des fréquences -

En ce qui conceme le traitement des fréquences, la fonction fondamentale dans I'analyse spectrale
est la transformée de Fourier. La transformée de Fourier d’'une fonction h(y,z) variant en fonction de y
et z se définit de la maniére suivante :

HL ) = J‘: j:[h(y, z)exp[«i[—zg—y + %z)}]dydz

que I'on notera H(A,w) = TF(h(y,z)).

Pour les surfaces acquises par microrugosimétrie, les variables y et z ne varient pas continuement
mais sont des multiples des pas de déplacements py et p,. Dés lors, le calcul de la transformée de
Fourier ne se fait pas par une intégrale continue mais est approchée par une intégrale discréte. Si le

relevé est réalisé sur Ny points par profil pour N, profils, la transformée de Fourier de la surface
analysée s’exprimera de la maniére suivante :

N!’ N:
Houw) = DD hy exp(*{%-kp, + —%E—Ipsz,pz

k=1 =1
en notant hy = h(kpy,Ip,).

La densité spectrale de puissance, également appelée en physique spectre d’énergie d’une fonction
h(y,z), est définie par le module au carré de la transformée de Fourier de h(y,2) :

DSP(Lp) = [HA.WI

Ainsi définie la DSP d'une surface réelle est une surface géométrique qui visualise son contenu
spectral.
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Il) Etude de I'évolution morphologique observée au cours de la dissolution anodique

du cuivre dans la solution agueuse d’ammoniac

ll.1) Démarche expérimentale

Cette étude a pour but de caractériser expérimentalement I'évolution morphologique du cuivre
provoquée par la réaction électrochimique a la surface du matériau. Cette évolution sera caractérisée
essentiellement par microrugosimétrie, 'observation des échantillons par microscopie électronique a
balayage permettant une approche qualitative de cette caractérisation.

Les électrodes sont polies suivant la méthode présentée au chapitre Ill dans le tableau 1 . Nous
mesurons ensuite leur rugosité. Avant la dissolution, les électrodes sont nettoyées aux ultrasons,
rincées a l'alcool et a I'eau, puis séchées a I'air comprimé. Leur immersion s'effectue juste aprés le
séchage et aprés avoir laissé I'électrode suivre son potentiel d’abandon pendant deux heures.

La dissolution du cuivre s'effectue a une densité de courant de 5 mA/cm?. La durée de dissolution, At,
est calculée pour obtenir une épaisseur moyenne dissoute d. A la fin de la polarisation, I'électrode est
rincée a I'eau millipore puis séchée. Nous mesurons sa rugosité par microrugosimétrie, puis nous
I'observons en microscopie électronique a balayage.

Il faut noter que nous mesurerons également la rugosité d’une électrode ayant simplement été
immergée durant deux heures dans [électrolyte afin d'évaluer quelle peut étre I'évolution
morphologique du cuivre au potentiel d’équilibre avant toute dissolution. Les mesures effectuées pour
cette électrode seront donc effectuées pour un recul moyen de l'interface de 0 um. Cette mesure
nous permettra de tenir compte de I'évolution morphologique survenue entre la mesure de la rugosité
de I'électrode polie et le début effectif de la dissolution. Ces mesures ont été effectuées pour six

épaisseurs moyennes dissoutes qui sont respectivement de 0,1 ;0,5;1,2;5et 10 um.

Lors des différents essais effectués, les conditions expérimentales retenues pour la mesure de la
rugosité, avec acquisition des données h(y,z) qui définiront le profil de rugosité, sont les suivantes :

- nous programons 256 déplacements du palpeur, avec un pas d’avancement de 1 um, sur des

longueurs de 256 um paralléles et espacées de 1 um. Ces conditions définissent I'aire géométrique
controlée de I'échantillon : 6,55.10" cm?

- nous effectuons 9 acquisitions de ce type a la surface de I'échantillon réparties aléatoirement afin de
pouvoir caractériser la dispersion géographique de la rugosité a la surface de I'électrode. Nous
caractérisons la rugosité de I'échantillon par le R, moyen calculé sur ces neuf mesures, I'écart type
sur cette série de mesures donnant une indication sur l'intervalle de confiance de cette grandeur.
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1l1).2) Résultats
lll. 2.a) Analyse qualitative de I’évolution morphologique

Les images en reliefs des échantillons de cuivre obtenues par MMB (figure 45) ainsi que les
micrographies obtenues en microscopie électronique (figure 46) permettent de suivre I'évolution
morphologique des électrodes de cuivre en fonction de I'épaisseur moyenne dissoute au cours des
différentes expériences. Ces images montrent qu'a l'issue du polissage, on ne distingue pas de raies

de polissage. On note cependant la présence de petits cratéres qui donnent leur rugosité aux
électrodes polies.

Nous constatons qu'au cours de la dissolution, le cuivre devient constamment plus rugueux et que la
rugosité qui apparait est répartie de maniére homogéne, ne présentant pas de structures
caractéristiques. En effet, la surface des échantillons présente a la fois des protubérances et des
creux qui semblent aléatoirement répartis. Nous pouvons également noter que, quelle que soit la
durée de maintien du courant, la morphologie des électrodes présente le méme aspect ; simplement
les électrodes sont d’autant plus rugueuses que cette durée de maintien est importante. L'observation
des micrographies électroniques ne montre pas I'existence d'une taille spécialement favorisée pour
les défauts de surface, ce que confirme I'analyse spectrale des surfaces obtenues.

Un des échantillons présente une morphologie trés particuliére puisque aprés dissolution on voit
apparaitre a la surface de I'électrode des microfissures. Cette morphologie particuliere semblait déja

étre présente sur I'électrode polie (figure 47) ce qui laisse a penser que ces défauts peuvent provenir
d'une accentuation des défauts natifs de I'électrode polie.

lil. 2. b) Analyse quantitative de I’évolution morphologique
- Relations entre le paramétre d’instabilité du systéme et son évolution morphologique-

Le calcul du paramétre d’instabilité ainsi que les relations entre ce paramétre et les caractéristiques
morphologiques de la surface étudiée sont présentés en détails en annexe Il, et nous allons dans ce
préambule simplement présenter et exploiter les conclusions de ces calculs. Le résultat essentiel de
ce calcul est de montrer que moyennant certaines hypothéses simplificatrices, p n’est autre que
'augmentation relative du module de la transformée de Fourier de la fonction décrivant l'interface,
par unité de déplacement du plan moyen de l'interface.

Soit x = & + f(y,z,t) 'équation de l'interface pour y et z compris entre 0 et L et pour une durée de
dissolution t correspondant a une épaisseur moyenne dissoute d. Le développement de f(y,z,t) en
série de Fourier pour t donné permet d’exprimer f de la maniére suivante :
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Figure 45 : Représentation en trois dimensions des échantillons pour les différentes épaisseurs

dissoutes.
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Figure 46 : Micrographies électroniques de la surface des échantilions pour différentes €paisseurs de

cuivre enlevées, pour un grossissement de 1000.
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Fiqure 47 : Micrographies électronigues de I'électrode ayant subi une dissolution avec un recut
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f(y.zt) = ZZ[ np(t)cos[—y+—zj+b,,p(t)sm[—y+2—ﬂz]]
n=0 p=0 Hp L
L L
avec: A, = Hetpp = E

_ 2t 2n  2n
ap® = 5 L J‘Of(y,z,t)cos[ry +—2dedz

n Hp

_ 2t . (2n 2w
D) = FIO J'OL f(y,z,t)sm(-):—y +~—z]dydz

n Hp

On peut alors exprimer le paramétre d'instabilité d’'une telle interface en fonction des coefficients
anp(t) et bnp(t) par les relations suivantes :

1 Gan() _ 1 Oby(t)
Uylan(0) & b,(0) &

xi

P(rnibtp) = (46)

xi

On introduit la fonction :

G(kn,up J'L fly,z t)exp[-{r-y +2—udeydz

n Hp

Cette fonction s’exprime en fonction des paramétres anp(t) et bny(t) par la relation suivante :

G(hn g ) = (a,,p(t) ibge (1))

Il vient :

(G(%nbp.t) = %,}aﬁp(t)wﬁp(t)

Compte tenu des relations (46), nous pouvons démontrer, comme il est fait en annexe, que p peut
s’exprimer en fonction du module de G de la maniére suivante :

P bip) = L 46(+nb1p-1)

U G(%n up,t)| a
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Pour une dissolution de courte durée At, au cours de laquelle p est constant, on obtient :

] G(ln‘Pp'At)‘
Phnitg) = g I]G(?L—npﬁ)|

Par définition de la densité spectrale de puissance, il vient :
2
DSP(Aq.hp. Al) = ‘G(kn,pp,AtN

Nous obtenons ainsi le lien entre le paramétre d'instabilité que nous avons calculé et la densité
spectrale de puissance des surfaces étudiées :

p(ln-“p] 7

1 [DSF‘(R".HP,M)J

20" DSP(y,14.0)

I'expression de p(An, i) étant la suivante :

Sgn(U;,
oy —..
—ﬂtanh[ﬁ]
{fci(C'] 2n Enp
111
avec: —=—+—

i 2 2
€np M Hp

I faut noter que lorsque une des deux longueurs d'onde, par exemple p, tend vers linfini, p
s’exprime comme le paramétre d'instabilité pour une interface a section sinusoidale de longueur

d’onde A,. Nous avons alors :

1

P(An.0)=p(Ay) = ——In[

DSP(ln.w.d]]
2d

DSP(%,,%0)

Par conséquent, I'évolution d'une coupe suivant — =0 de la densité spectrale de puissance des
Hp

surfaces mesurées, suffit & déterminer le paramétre d'instabilité du systéme pour une interface a
section sinusoidale, ce qui nous raméne a un probléme monodimensionnel.
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Lorsque p varie faiblement avec A, et p, on peut relier ce paramétre a la variation de I'écart
arithmétique moyen des surfaces étudiées. On obtient alors la relation suivante :

- i)

avec p= p(kn,pp) quels que soient n et p.

Ce cas se produit lorsque A, et p, sont trés grands devant 8. Dans ce cas p prend la valeur p,, :

Sgn(U;i)
p=pno=D—
' -9
VC‘(C-)
D . . - .
On retrouve également ce cas de figure lorsque — est toujours trés supérieur a

ve, (c)

8ﬂtanh( 2n8) . Alors p tend vers pg :

2n Enp

P=pPy = Sgn(U;i)E‘(Di)-

- Exposé des résultats -

Comme on peut le voir dans le tableau 13, les mesures de la rugosité des électrodes confirment les
observations qualitatives effectuées a partir des micrographies électroniques ou des images en relief
obtenues par microrugosimétrie. Effectivement la mesure de la rugosité moyenne des électrodes
pour les sept essais de dissolution que nous avons effectués, montre que la rugosité de I'électrode
augmente avec I'épaisseur moyenne dissoute. Il faut cependant noter que, pour un recul moyen de

l'interface de 1 um, la rugosité obtenue est inférieure a celle obtenue pour un recul moyen de 0,5 pm.
On observe également que les rugosités atteintes peuvent étre trés importantes, puisque pour un

recul moyen de l'interface de 10 um la rugosité de I'électrode aprés dissolution est prés de 100 fois
supérieure a celle de I'électrode polie.
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Tableau 13 : Valeur de la rugosité des électrodes avant et aprés la dissolution pour les différentes

épaisseurs moyennes dissoutes.

0 0,021 £ 0,003 0,037 + 0,005
0.1 0,023 + 0,009 0,067 + 0,010
0,5 0,020 + 0,004 0,156 + 0,026

1 0,021 + 0,005 0,069 + 0,011

2 0,026 + 0,011 0,404 + 0,140

5 0,018 + 0,002 0.810 £ 0,163
10 0,014 + 0,004 1,646 + 0,364

En reportaht pour les différentes électrodes, en fonction de I'épaisseur moyenne dissoute d

Ra(d)
Ra( 0)

(figure 48), la courbe obtenue présente une variation sensiblement linéaire dont la pente p’ prend la

valeur suivante :
p' = (11,02 +0,70).10° m"

On voit donc que I'évolution morphologique observée est tout a fait différente de celle prévue par le
paramétre d’instabilité calculé a partir des données cinétiques du systéme, puisque I'on observe une
augmentation continue de la rugosité des électrodes avec la durée de dissolution, alors que le
paramétre d'instabilité du systéme prévoyait une diminution de la rugosité des électrodes au cours de
la dissolution.

L'analyse spectrale des signaux obtenus nous donne des informations encore plus complétes que la

rugosité moyenne des électrodes, puisqu’elle permet d'observer [I'évolution particuliere d'une

composante sinusoidale de longueur d'onde A de l'interface et donne ainsi accés a p.
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Figure 48 : Evolution de la rugosité moyenne des électrodes en fonction de I'épaisseur moyenne
dissoute.
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Figure 49 : Représentation des Densités Spectrales de Puissance en fonction de la fréquence

spatiale en échelle log/log, de I'électrode polie et de I'électrode dissoute pour un recul moyen de
linterface de 1 pm.
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Rappelons que la transformée de Fourier pour des relevés réalisés sur No points par profil, pour No
profils, avec un pas de déplacement unique, P, suivant les deux directions, s’exprime de la maniére
suivante :

H(hn,1p) = Zth, exp[—[—kp + .E.Ep}]p

k=1 =1
ou hy = h(kP,IP), h étant la hauteur des points mesurés au cours de I'acquisition.
Il faut noter que A, et p, sont calculés a partir des relations suivantes :

L = et s - P n et p variant entre 0 et No-1
7\,n NoP p.p NoP

La DSP d’une surface acquise par microrugosimétrie est constituée par 'ensemble des grandeurs Hqp
telles que :

Hop = [H(nst3p)]

Lorsque Ng est pair, ce qui est le cas pour les acquisitions que nous avons effectuées, et pour n et p

P . Np . . .
inférieurs a 7—1 nous pouvons exprimer H(xNo_n,pNo_p) de la maniére suivante :

kP +

2n
H(ANy-n: Hng-p) = Zzhk'eﬂ{ ( Mig-n Y pIPHPZ
o~ LR

k=1 =1

Par définition de A, et p, il vient:

1 1 1 1 1 1
A'NO —n P 7\.n }J.Nn -p P "‘Lp

D’ou l'on tire :

NU NQ
HOANgon bNg—p) = 2, 2 M exp[ (—kP + E_IPD
p

k=1 I=1
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Ce qui entraine :

an = H(Nn‘“)(No‘p)

Par conséquent, 'ensemble des points Hy, pour n et p inférieurs a -2—°—1 , suffit @ rendre compte de

la totalité du contenu spectral des surfaces acquises par microrugosimétrie. En outre, nous avons
déja montré que pour comparer I'évolution morphologique observée expérimentalement a celle
prévue par le paramétre d’instabilité du systéme, il suffit de considérer une coupe de la densité
spectrale de puissance a fréquence nulle. Par conséquent I'ensemble des points Hyo pour n inférieur a

—29——1 suffit & caractériser les transformées de Fourier des surfaces acquises par microrugosimeétrie.

Comme on peut le voir sur la figure 49 ou l'on présente en coupe le logarithme de la densité
spectrale de puissance de la surface polie et de la surface de I'échantillon aprés dissolution, en
fonction du logarithme de la fréquence de la sinusoide considérée, les amplitudes de toutes les
composantes sinusoidales de la surface augmentent au cours de la dissolution, alors que la
caractérisation cinétique du systéme que nous avons effectuée nous laissait a penser que ces
amplitudes diminuraient pour chaque longueur d’onde considérée.

IV) Conclusion

Cette série de mesures de la rugosité d'électrodes aprés différentes durées de polarisation nous a
permis de caractériser expérimentalement I'évolution morphologique du cuivre au cours de sa
dissolution anodique dans une solution aqueuse d’ammoniac. Nous avons ainsi mis en évidence une
augmentation de la rugosité de linterface solide-liquide au cours de ce processus. Cette
augmentation est trés rapide et permet d’atteindre des rugosités trés importantes, puisque pour un
recul moyen de l'interface de 10 um, I'électrode atteint une rugosité finale 100 fois plus importante
que celle qu’elle avait aprés le polissage.

L'analyse spectrale des surfaces obtenues par microrugosimétrie a permis de montrer que cette
augmentation de rugosité avait lieu a toutes les échelles. Enfin I'évolution morphologique que nous
avons pu observer expérimentalement, est en contradiction avec le comportement prévu par le
paramétre d'instabilité calculé a partir des caractéristiques cinétiques de la réaction de dissolution du

cuivre dans la solution aqueuse d'ammoniac.
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Figure 49 : Représentation des Densités Spectrales de Puissance, en fonction de la fréquence
spatiale, de I'électrode polie et de I'électrode dissoute pour 'ensemble des électrodes étudiées.
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1) Introduction

En restant dans le cadre du modéle nous arrivons donc a une contradiction. Nous avons calculé un
paramétre numérique dont I'expression en fonction des caractéristiques cinétiques du systéme nous
est donnée par un modéle analytique, les parameétres cinétiques étant déterminés par des mesures
électrochimiques : ce paramétre permet de prévoir un aplanissement des électrodes en dissolution et
les mesures rugosimétriques effectuées nous montrent au contraire une augmentation de leur
rugosité.

Les origines de ce paradoxe peuvent étre de plusieurs ordres. Tout d’abord elles peuvent provenir
d'un probléme expérimental tant en ce qui concerne les mesures rugosimétriques que les mesures
électrochimiques. Un des problémes expérimentaux que nous pouvons rencontrer est l'inclusion de
particules abrasives dans le cuivre au cours du polissage, qui, en se déchaussant au cours de la
dissolution des électrodes, provoqueraient une augmentation de rugosité du cuivre. Un simple
polissage sur papier SiC permet de polir parfaitement le cuivre mais ne permet pas d’éviter les
inclusions. Cette constatation a conduit & mettre au point la méthode de polissage présentée au
chapitre 11l dans le tableau 1. Cette méthode permet d’obtenir une surface trés plane tout en limitant
au maximum l'inclusion de particules abrasives dans le cuivre.

Une autre cause expérimentale d’évolution morphologique pouvait étre la présence de traces
d’'oxygéne en solution qui, en réagissant avec le cuivre, provoqueraient une évolution morphologique
indépendante de la dissolution électrochimique du cuivre. Pour évaluer cette cause expérimentale
d’évolution morphologique, qui doit agir & I'équilibre comme en dissolution, nous avons mesuré
I'évolution morphologique d’une électrode aprés un suivi du potentiel d'abandon de deux heures.
Cette expérience a montré une augmentation de rugosité de I'électrode trés faible par rapport a celle
observée au cours des essais de dissolution, ce qui montre que ce phénoméne a lui seul ne peut
expliquer I'évolution morphologique observée.

Ce travail préalable nous a permis d'acquérir la conviction que cette différence entre I'évolution
morphologique prévue par le paramétre d'instabilité et celle observée expérimentalement ne peut
avoir que deux types de causes :

- soit les hypothéses que nous avons faites au cours du calcul de p sont trop restrictives et ne
prennent pas en compte un paramétre pouvant modifier le signe de p : nous rangerons ce type de
causes dans les causes d’origine globale ;

- soit ce sont des hétérogénéités a la surface de I'électrode, se traduisant par des différences de

réactivité, qui expliquent 'augmentation de rugosité des électrodes en dissolution : nous rangerons
ces hétérogénéités dans les causes locales.
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Il) Causes d’'origine globale

Rappelons que les causes globales de I'évolution morphologique comprennent tous les phénoménes
(réactions interfaciales, diffusions, etc..) a l'origine des gradients de parameétres intensifs au
voisinage de l'interface, ainsi que la tension interfaciale. L'influence de la tension interfaciale a été
étudiée par G. Santarini [53], qui a montré qu’elle contribuait dans tous les cas a aplanir l'interface.
Les autres causes globales que nous n'avons pas prises en compte peuvent étre les gradients de
concentration d'autres espéces que I'espéce produite, des gradients de potentiel électrique, des
gradients de température. En prenant en compte ces paramétres au cours de notre modélisation de
I'évolution morphologique de l'interface solide-liquide nous obtiendrons de nouvelles expressions du
paramétre d'instabilité dont nous pourrons déterminer le signe pour le systéme étudié.

11.1) Influence de la migration électrique sur la stabilité morphologique

Dans cette partie nous allons étudier linfluence de la migration électrique sur la stabilité
morphologique d'une interface. Déterminer cette influence reviendra a calculer le paramétre
d’instabilité d'une interface solide-liquide lorsque le transport des espéces en solution s'effectue par
diffusion-migration et non pas par diffusion seule.

Le calcul de p, présenté dans le journal de chimie-physique [53], nécessite un certains nombres
d’hypothéses notées de a) a j). Ces hypothéses sont rappelées dans I'annexe |l détaillant le calcul du
paramétre d'instabilité. Pour ce calcul nous reprendrons ces hypothéses a I'exception des hypothéses
f) et i), c'est a dire que nous considérons que le transport des espéces s’effectue non seulement par
diffusion mais également par migration. Le flux d'une espéce de valence n dans la couche limite peut

alors s'écrire : J=-DVC—E§DT£CV¢. Nous conservons cependant I'hypothése h), qui entraine la

quasi-stationnarité du systéme des points de vue chimique, diffusionnel et thermohydraulique. Les
concentrations des espéces en solution sont, en tout point de la couche limite, indépendante du

temps et la seconde loi de Fick permet d'écrire : —ZE =-V.J=0. En outre la vitesse de dissolution du

solide v(C;E;) ne dépend que de C; concentration du solide dissous a l'interface et de E; différence
de potentiel a 'interface solide-liquide.

Nous étudions la dissolution électrochimique du cuivre dans une solution aqueuse d’ammoniac, cette
dissolution produisant essentiellement I'espéce Cu(NHa);. L'électrolyte support est le sulfate
d'ammonium (NH4);SOs. Les espéces ioniques en solution sont principalement

Cu(NHa);, NH, SO% . On néglige les concentrations des autres espéces ioniques comme H" et OH

devant celles des espéces citées ci-dessus.
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+

On note C la concentration de Cu(NHa)z,

C; la concentration de NH;, Cs la concentration de

SO%‘ et ¢ le potentiel de la solution. On choisit un repére orthogonal (Ox,0y,Oz) lié au plan moyen

de Tlinterface solide-liquide et tel que I'axe Ox soit orienté perpendiculairement a ce plan moyen.
Comme pour le calcul du paramétre d’instabilité présenté en annexe Il, nous allons considérer que
l'interface se présente sous la forme d’une succession de sillons orientés suivant la direction Oz, avec
une section droite sinusoidale dont I'équation est la suivante :

xt) =5 + b(t)sin(—zkE y) (47)

On introduit également un repére (Qx,Qy,Qz) lié au solide et d’axes paralléles a (Ox,0y,0z). Dans ce

repére le plan moyen de l'interface est animé d’'un mouvement de translation dans la direction (2x. Le
choix de ces conditions permet de limiter a 2 les dimensions du probléme.

La variation de C, C;, Cs et ¢ dans la couche limite est décrite par les équations suivantes :

(
F J
Ch——CVO == 48
VeV =-5 (48)
vJ=0 (49)
F o
1 VC; +ﬁCnV¢=0 (50)
oF
VC, - R—TCSV¢ =0 (81)
v =——(c+c; -2¢,) (52)
L EgE

Les conditions aux limites sont les suivantes :

Ji.m; = -v(C,E}) (53)
¢(O,Y)= ¢01 C(ol Y) = COI C;(O-Y)= C;Ul CS(O.Y) = CSO (54)
Il est commode d'introduire deux hypothéses simplificatrices qui permettent d'obtenir une solution
analytique simple. Il s’agit de considérer que la solution est électriquement neutre dans la couche

limite et quen outre la différence de concentration entre les anions et les cations ne varie
pratiquement pas dans la couche limite. Ces hypothéses entrainent les relations suivantes :
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G+CF =20, =0 (55)
et

+
8C , L _,9Cs _g (56)
x  ox oo

En toute rigueur ces relations ne sont acceptables que si les conditions suivantes sont vérifiées :

B
ayl

a%
ax2

« '—“|Cs] et

Pour étudier dans quelles conditions ces hypothéses sont valables, nous allons chercher une solution
vérifiant ce systéme d'équations lorsque l'interface est plane. Lorsque linterface a cette géométrie,
les équations (48) a (52) s’expriment de la maniére suivante :

ac Lca:p__i 57)
x RT ox D

‘;"x_o (58)
.a;: - c+a¢ 0 (59)
2:1’ o (c+c+-2c) (61)

La relation (56) permet d’écrire :

c+c; - 2c,)
ox

Des lors, en effectuant I'opération (57)+(59)-2(60) il vient :

RTJ
6FDC (62)

o=
ox

J” étant indépendant de x compte tenu de la relation (58).
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Avec la relation (60), qui lie la variation de Cs a celle de ¢, et la relation (62), il est possible d’en

déduire la variation de C¢ dans la couche limite. Cette variation se traduit par la relation suivante :

e (63)

D’ou I'on tire :

S o

J
Cs :CSO —EEX

On en déduit également: avec la relation (62) et en dérivant par rapport a x :

" 2
26 RT(Y")
? 5 J' 2
18FDZ(Cso - ﬁxj
n 3
P9 _ RT(J)
EX? h J' e
27FD3(CSQ - Ex}

Ces résultats ont été obtenus en supposant que la solution est électriquement neutre dans la couche
limite de diffusion. Compte tenu des expressions obtenues, nous pourrons vérifier la validité de cette

h . %] . 2% . |aCs| . . .
ypothése en comparant > a |Csl et y a|— . L'hypothése est valable dans la mesure ou
lon a:

7 2F ot 2F |aC
.,._2 U« ____.|Cs| et | i’l « | sl

ox €08 Ia)( | 8t‘.i[':r1 aXI

Et a fortiori si I'on a :

2|, 2F %), 2F (|acsD
max{yﬂ « —y min(C,|) et ma | MU « —— o

Or ces grandeurs s’expriment de la maniére suivante :
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.2
azd) RT|J .
" I@(ZD=18FD2|CSO|2 " min{C)=Ie.d
.3 .
ma 1% = RT!J ‘ et min(|C |)=J—
|2 27FD3|C | *3

Remarquons qu’en notant j la densité de courant algébrique traversant I'électrode au cours de la
dissolution, il vient :

Dans les conditions ou nous avons effectué nos expérimentations, les données intervenant dans le

2 | 3
calcul de ma ¢ , ma ] ; * min(|Cs|) et * min[ %, ont les valeurs suivantes :
axZ r €08 ox

ox3|) €qe

€0 = 8,85.102 v' c.m™ D=1,64.10°m%s" j=50A.m?
& =177,76 R = 8,31 J.mol" K" Ce = 0,5.10° mol.m™
F = 96 500 C.mol" T=303K §=13,1.10°m

Nous obtenons alors :

|

2
Q%D =578,76 V.m? et i

€0y

min(|Cs)=1.40.10" V.m™

QCJ"-D =2,9510" V.m?
ox

%Y - F 8%
t | ble d t C et e ma est
o est négligeable devan m— y mm(| sl) qu ){‘§D

|
ox

—1| =12210° V.m? et —EF—min(
3 EoE;

Nous vérifions que ma){

Cs

25 min[ KD . Considérer que la solution est électriquement neutre est donc
Soer

Iégitime et les relations (55) et (56) sont acceptables dans les conditions ou nous étudions I'évolution
morphologique des électrodes de cuivre. Dés lors la relation (61) devient :

négligeable devant
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8%

o ke

Cette relation n’est compatible avec la relation (62),

G

ox

, que si 'on peut considérer que

C, reste sensiblement égale a C, dans toute la couche limite, ce qui équivaut a la relation suivante :

J
8 ¢( 1
FDC,,

Puisque nous avons

s0

5 =2,76.10°, nous pouvons confondre en premiére approximation Cg

et Cqo. Cette approximation supplémentaire permet de proposer une solution affine pour le systéme

d'équations (57)-(61). C, C, , Cs et ¢ prennent alors la forme suivante:

C=Cnh + 4CSO+C;D J X
0 2C, J3FD
€32 g i, ]
« Cqo 3FD
i B HimaeX
TN
RTj
¢ = ¢0 -]
| 6F’DC,,
D’ou I'on tire :
C =Cn 4 4Cy, +Cro | j
0 2C, J3FD

Chapitre V

(ct) =crp-—m L

" 2C,, 3FD
C. =04 Fd=p
T 70T 3FD
. RTj
— + ——
_¢ bo 6F2DC,,

"Discussion”

(64)

(65)

(66)

67)

(68)

(69)

(70)

(7)
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6F2DC Co  u.:
K= s0 et y =—2— il vient:
Et en notant RT Y 6C..
- j
C =C 1-vy)—38 72
0 +( Y)FD (72)
- 1 j
+ - + | —— 2
(1) =c% (3 7) =N (73)
. i
C =Cao +3750 (74)
. i
= =3 75
L¢ bo X (75)

La légitimité des relations (55) et (56) étant établies, nous allons pouvoir résoudre le systéme
d’équations (48)-(52) avec les conditions aux limites (53)-(54). Nous cherchons une solution de la

forme :
.c =Co+ C —Gy x+ach'(x)sin(2Tﬂ y] (76)
Ct=Cl +(c;)+%x+ anbl” (x)sin(%t y) T
C.=Cq +% X+ agbl” (x)sin(zTn y) (78)
\¢ =¢p+ Gf—%x*_ a¢bL'(x)sin[~2% y) (79)
avec: L™(x)= exp(ij_—?l} - exp[:zn—(;(ﬁl (80)
L"(x):exp{@] +exp[:gn—(;:jﬂ] (81)

Ces relations entrainent :

C'-C, 2n i . [ 2m
——5—0 + —k—aCbL {x)snn[-i— y)

(82)
2 _ 2
22 e (ons{ Z2y)

VC =
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-

C+ - C+ 2
—(L)—"o T"o.,,bL+ (x)sm(T j

vci=| 8 (83)
2 L, . - 2n
—-% bL™(x )cos( . )
6 =By . B 2n
=% 0 4 : (x)sm( : ]
VC. = (84)
) 2—“0@ bL‘(x)cos[z—“y]
e A
$ —% ;% 2% bL"(x)sm[z— ]
Vo = (85)
2—“{1 bL“(x)cos(g—y]
a Y A

Et en ne conservant que les termes d'ordre O et 1 en b nous avons I'expression suivante :

/ * [ A
. - + _C+ c+ _C-I- - -
[—d’ 8%] Ch +—( n)a " x|+ o:.¢%:£ 23 +--——-—( ")8 " x L*(x)+a;(————¢ B%JL‘(X) hsin[i—n )
CiVo = -
2n| .. (C+) n0 i 2n
oy Cro +-——5——X (x)pcos =
\ \
La relation (50) entraine alors
) -cho  r[.. (c2) -ca (¢-0)
A M AR T R o 86
5 RT|Co* 5 X% (86)
+21’t F 2n + c; ._C;D + + ¢._¢ -
{o} —?:E(x):—ﬁ‘l_' oy ==| Cro +(—]8—x L (x)+u.n(T° L (%) (87)
C,) -Cu
T c;n+( z - Dx (88)
!

La relation (86) n’est pas valable en toute rigueur. Cependant, quel que soit x compris entre 0 et & la

) -c | s
relation (73) permet dobtenir [linégalité suivante : [— < 3D ‘Puisque
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-3—?5:1,39 mol.m> est trés faible devant C},=10°mol.m=, nous pouvons confondre

C+ ) _Ct
C;°+(—n)—8—"°x et C;, ; dés lors la relation (86) est approximativement vérifiée. Alors les

relations (87) et (88) deviennent :

.

Y (C:) ~Cio | F7\-(¢. —%) L (x)
Oy = ~0ty Z 1= = (89)
o —obg 2nRTS  L*(x)
. 3\
C,) —-Cn
o = =0t ()—° (90)
¢ —do
L
Ces relations ne sont compatibles entre elles que sil'on a :
Flo" -0t L
(2 oLl 1)
nRTS L' (x)

Flé ~do
La relation (71) et les données numériques adoptées conduisent a la relation —(—ZR—T) =22107.
T

On voit que si A n'est pas trés grand devant 5 la condition (91) est vérifiée. On a donc bien :

(ct) -cte

Qp = =0y . (92)
’ 6" - b0

De la méme maniére on démontre que la relation (51) permet d’obtenir la relation suivante :

— ¢(Mo_] (93)
¢ —¢o

La condition (55) et les expressions (76)-(79) conduisent a la relation :

g +o, —20g =0

D’ou f'on tire :

o = %(C_ 2 °°] (94)
¢ —do
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La relation (48) permet de calculer J par I'expression : J =-DVC —%C% .

On peut donc exprimer J par la relation :

Ug +U1bsin(g;iy)
J= (99)
2n
Wbcos(— )
1 % y
Avec :
[ pfc’-c . o
U, = ( °)_P.'i ¢ %J c, +S—=Coyx (96)
& RT 5 5
2n DF C'-Cy |21 .. = _
‘U1 =—D(X,C TL+ (X)—ﬁ{[Co + 5 0 XJTU,“,L (X)+"%G-CL (X):l (97)
—2nDoe , _ DF C'-Co |2n _
W, S Tk (X)+ﬁ(co t 3 = jT%L (¥ (88)

Avec les expressions (72) et (75), Uy devient :

j DF y-1)j
UO =(’Y—1)é+?RTK'[CO +%éXJ

2

Comme par définition nous avons y = 9}% , ilvient :

. , =) |
U0=(y—1)é+%[co+( o )%xj

En simplifiant nous aboutissons a la relation suivante :

uo=_i[1+(_1‘L)i,<]
F 6DC, F

Chapitre V “Discussion” page 141




“Evolution de la mor phologie interfaciale au coursde la dissolution anodique du cuivre dans une solution aqueuse d'ammoniac”

Comme nous avons DJE: =8,27.10 qui est donc trés petit devant 1, il vient en premiére
s0
approximation :
Uy (99)
F

1-y)K
De méme, avec la relation (93), que I'on peut noter, o.c = a, (—D;L U, devient :

1-yK2n ., DF y=-j.l2n ., T =1 _
U1 =¥TG¢L (X)——R-?|:[CD +(_6_).FXJT(X¢L (X)+-EB( 5 )<C£¢L (X)

Une simplification de cette expression entraine :

_2n(y-)K|, DFC, _ F e FO-T)
U, = = [1+RT(1—7)K RTKX(X.¢L () + jougl (%)

Compte tenu de la définition de K, il vient :

L ). PR s FlY)
Y= {1”“1-7 arpcy - B TRy e (9

ix
6FDC.,

Puisque est négligeable devant 1, on obtient I'expression :

“—27[1'((1 +() e
TR ° 27 6FDCyp " L* (%)

)

iy i3 - A -ib( A
La condition 1 implique : — 1-v).
6FDCy, « Piq 27 6FDC,q L*(x) « 21r8( Y)
1—v)i

Par conséquent, si A n'est pas trés grand devant 3, le terme —)“—(—L)J— est négligeable devant 1.
2n 6FDC,,

Nous pouvons alors exprimer U4 par la relation suivante :

27K
U) = ——R(X.¢L+(X) (1 00)
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De méme on peut exprimer W, par la relation suivante :

W, = —?%L‘(x) (101)

Par conséquent la relation (95) prend la forme suivante :

il (102)

g = (103)

avec: L =1- exp(—tiﬂ (104)
L =1+ exp(—%} (105)

Par définition, Uy, la vitesse de déplacement de I'interface suivant Qx, est la composante suivant Ox

M . . .
de -—J;. Uy peut donc s'exprimer de la maniére suivante :
Ps

U,,-:MS j+M521tK
“ psF ps FA

[ 2n
Lib (-— ) 106
aglibsin Y (106)

Rappelons que le paramétre d'instabilité est défini par la relation :

Uy, = Uy + U p(x)bsin(%- y) (107)

les expressions (106) et (107) conduisent a I'expression de p(A) :
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2nKo L .
p(A) =——J_F——Sgn(Uxi) (108)

La condition aux limites (53), permet d'exprimer v(C,E;). En ne conservant que les termes d’ordre O
et1enb, il vient:

i 27K (2
v(Ci,Ei)=é+-;t—oc¢L?bsm(—k1y) (109)

A linterface, la concentration en cuivre dissous et le potentiel de la solution prennent les expressions
suivantes :

c,=C +[C gc" +acL;Jbsin[2T“yj (110)

¢i=¢-+(¢ ;% +%|_;]bsin[%f£yJ (111)

Outre la relation (109), on peut également exprimer v(Ci,E-,) par un développement limité d’ordre 1

par rapport 4 C; - C etE-E.Ce développement limité permet d'obtenir I'expression suivante :

V(CiE)=vC"E)+ve (c E)(ci - ')+ ve(c E)E -E) (112)

E; est la différence de potentiel a I'interface entre le cuivre et la solution. En notant U le potentiel du

cuivre et ¢; le potentiel de la solution a linterface, nous avons donc : E;=U-¢,. Cette relation

entraine : E,—E = —(¢i - ¢') . Par conséquent la relation (104) devient :

v(C.E) = V(C',E') + [\}ci (CE)[ c’ ; Co, U'CL?) - VE, (CE)[q';_% + %L;]]bsin[%y] (113)

Avec I'expression (94) et les définitions de C', ¢ , K et y, cette relation devient :

FD x

v(C,E) = v(C',E') + [\}c., (c‘,E')[j(‘l’:;) LK(-v) %L;] — Ve, (c‘.e')(—% %5 %L;)]bsin( - y} (114)

En comparant les expressions (108) et (113) nous pouvons exprimer o :
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_FD (115)

Dés lors, la relation (108) permet d’en déduire p(}) :

Sgn(U;,)

p(r) = = [ = 5) (116)

A
- —tanh
2n

1 = * L - F o - -
_Ivc.,(c E )_'K'VE'(C ,E) A
Les essais de dissolution que nous avons mené I'ont toujours été pour C,((C, . Dans ces conditions

nous pouvons négliger y devant 1 et exprimer p(A) de la maniére suivante :

_ . 1 a17)

avec: pyp = C'(S.’E)Sgn(u;i)
P = -T:[;—(;ﬁmn(u;i)

Dans cette expression pmp rend compte du transfert de matiére a l'interface par diffusion, pnv rend
compte du transfert de matiére a I'interface par migration et p; de la forme initiale de l'interface.

Le signe de ces différents parameétres dépend de Sgn(U;i) qui est positif en dissolution et négatif en
dépét, et leur influence sur I'évolution morphologique de l'interface est donc symétrique que I'on soit
en dissolution ou en dépdt. En dissolution nous pouvons remarquer que p; a toujours un effet
stabilisant. L'influence du terme pnp dépend du signe de {/ci et n'a un effet déstabilisant qu’en cas de
catalyse par le produit de dissolution. Généralement, la vitesse de dissolution croit avec le potentiel
d'électrode de sorte que pnm est généralement négatif. En dissolution, la migration ne peut que
contribuer a l'aplanissement de l'interface. Cette influence est d’autant plus importante que Cg, est

faible ; par ailleurs, lorsque cette concentration tend vers l'infini, ce qui signifie que la solution devient
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trés conductrice, on retrouve I'expression obtenue en négligeant la migration par rapport a la

diffusion.

Nous voyons donc que pour le systéme étudié, ainsi que pour la plupart des dissolutions
électrochimiques, la prise en compte de la migration dans le transfert de matiére ne peut pas
expliquer une instabilité morphologique en dissolution.

I1.2) Contribution de 'ammoniaque a I’évolution morphologique du cuivre

Jusqu'a présent, le calcul du paramétre d'instabilité a été effectué en supposant que la vitesse de
dissolution du cuivre ne dépendait que de la concentration en cuivre dissous a I'interface. Commeiil a
été montré au chapitre Ill, la vitesse de dissolution dépend également de la concentration en
ammoniaque a l'interface. Or comme la dissolution du cuivre consomme de I'ammoniaque, un
gradient de concentration de ce réactant se superpose au gradient de cuivre dissous. Dés lors, les
conditions sont réunies pour que I'ammoniaque ait une influence sur la stabilité morphologique de
l'interface. Pour évaluer cette influence nous allons reprendre le calcul du paramétre d'instabilité en y
intégrant la variation de la concentration en ammoniaque dans la couche limite.

Rappelons que nous notons C la concentration en Cu(NH3)+

, au sein de la couche limite de diffusion

et C, la concentration en ammoniaque. Nous nous plagons comme pour le calcul précédent dans un
repére orthogonal (Ox,0y,0z) lié au plan moyen de l'interface solide-liquide et tel que I'axe Ox soit
orienté perpendiculairement a ce plan moyen et nous considérons que linterface est a section
sinusoidale et qu’elle est décrite par I'équation (47).

Des lors, la variation de C et de C,, dans la couche limite est décrite par les équations suivantes :

viC=0 (118)
v2C, =0 (119)

Les conditions aux limites sont les suivantes :

Ji.n; =-v(C,,.C) (120)
JneM = 2MCi.Cy) (121)
C(0,y)=Cq, Co(0,y)=Cpro VY (122)
avec: J=-DVC et J,=-D,VC, (123)

Nous cherchons des solutions approchées qui prennent la forme suivante :
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(c"-co)

C=Cp+ T}HaCL‘ (x)l;\sin[:%ﬂ y] (124)

(€2 -Cu)

C,=Cps + X+o,L” (x)sin(%:iy) (125)

Les expressions (124) et (125) vérifient les équations (118) et (119), ainsi que la condition aux limites
(122). Il faut maintenant calculer C’, C,',, oc et o, pour que les conditions (120) et (121) soient

vérifiées :

Les expressions (123) permettent d’exprimer les flux de diffusion du cuivre et de I'ammoniaque en
solution :

D(C"-Co) 24D (27

=20, psin 22y (126)
27D - 2n

Jy=- TaCL (x)b cos(T y] (127

et
Da(Cr ~Cro) 27D (2n

=it 20+ psin 22y (128)
27D _ 2n

oy =~ 2201~ (Qpcos( 22y (129)

A l'interface ces relations deviennent :

D(c” - Co) 2qD . (2m
Jg=— ( = ) oy acL’,'bsm[Ty) (130)
2nD _ 2n
3= —TacLibcos(Ty) (131)
et
B.{C. ~C
il ( ns nU) _2zD, o L'b si,{?—?_n v] (132)
oyt = = 27ED" a,Lib cos[z;E y) (133)
A v
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Les conditions aux limites (120) et (121) entrainent la relation suivante entre les flux de diffusion du
cuivre dissous et de 'ammoniaque a l'interface :

1
Ji.n| = —E‘Jni-ni

Cette relation peut également s'écrire de la maniére suivante :

ox oX
—J +Jd| — RATE || i
xi t yl(a ] 1 JI'I)(I nyl(a )

@ )

Avec :

En ne conservant que les termes d’ordre zéro en b cette relation devient :

1
in = _EJnxi
D’ou I'on tire :
* D *
o' ~Cy= —25:(cn -cno) (134)
D
=-20lc — 135
Op oo Dn ( )

Des lors, nous pouvons déterminer la vitesse de déplacement de l'interface suivant Ox, Uy, qui est la

composante du vecteur —M—SJi . Nous obtenons alors :
Ps

plE -®
u,=Ms ( °)+MS it acqbsin(z—“y] (136)
Ps J ps A A

Nous vérifions bien que U,; est de la forme :
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Uy =Uy +Uylp(A)b sin(zTn y) (137)
Avec :
218 ol .
)= =€ ggnlul 138
p() }‘-(C.~C0) g(Xl) ( )

La relation (120) peut également s'exprimer de la maniére suivante :

"in + ‘in (Q)
V(Ci, CNi) = —ayl

En ne conservant que les termes d’ordre 0 et 1 en b, nous obtenons :

c'-C
( - ) + Z:D acubsin[ 2z y) (139)

D
V(Ci-cni) = N

Les relations (124) et (125), permettent de déterminer la concentration de Cu(NH3); et NH; 3

l'interface. Nous obtenons alors :

c’ -C
C,=C+ i—”)mcq bsir{z’ly) (140)
5 A
c,~C
Cn=Cr+ L—"Tﬂmnu bsin[%y} (141)

L

Ces relations nous permettent d’exprimer de nouveau v(C;,Cy;) par un développement limité de v par
rapport a C; - C et Cyi- C;. En ne conservant que les termes d’'ordre 0 et 1 en b nous obtenons la

relation suivante :

v(Ci.Cp)= V(C' : Cn) +| v, (CC,,)((C—;CO—) + acL}] +Ve, (C s Cn)[(cn_é—cno) + oanL}J bsin(z% y)
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Les relations (134) et (135), nous permettent de simplifier cette expression. Il vient :

v(Ci.Cyi) = v(c'.c;) + [-(-C%Cﬂ+ acr_;][\}m(c‘.c;) L 2-§— ve, (C',C;))bsin(zn y] (142)

e A

En identifiant les relations (139) et (142), nous pouvons déterminer oc. Nous obtenons I'expression
suivante :

s )

g = f = b (143)

- - : T i r ¢ B I

|:‘\VC|(C .Cn) - 2 6: VCN (C 'Cn))Li - TL| ]
Cette expression permet alors le calcul du paramétre d'instabilité :
Sgn|U
p(*) = . L) ——pe (144)
—2—tanh(76)
4 . . 2 w " T
vei(c ,c,,)_zvcm(c C:)
D D,

Cette relation peut se mettre sous la forme :

1 1 1

= + —
P(A) Pmp + Pmr Ps

avec: pmp = - (CD c;)Sgn(U;j)
Prp = %ﬂsw(u;)
n
i & __ZE Sgn(U;i)

A tanh(—Zﬂ—SJ
A

Dans cette expression pmp rend compte de la diffusion du produit de dissolution a I'interface qu'est

Cu(NH3); et pnr de celle du réactif qu'est 'ammoniaque, p: ayant la méme signification que

Chapitre V *Discussion” page 150




“Evolution de la morphologie interfaciale au coursde la dissolution anodique du cuivre dans une solution aqueuse d’ammoniac”

précédement. En dissolution, pn,r est déstabilisant uniquement lorsque Vca est positif et pmr

uniquement lorsque Vcni est négatif. Cette étude souligne donc qu’'une inhibition par un réactif joue

un réle déstabilisant équivalent a celui de la catalyse par le produit.

Pour le systéme que nous étudions, la vitesse de dissolution augmente avec la concentration en
ammoniaque. Donc, pour la dissolution électrochimique du cuivre dans I'ammoniaque, nous avons a
la fois pmp €t pnr Qui sont négatifs. La prise en compte de la contribution de I'ammoniaque dans
I'évolution morphologique de l'interface ne peut pas expliquer l'instabilité morphologique observée
expérimentalement.

I1.3) Contribution des effets thermiques des réactions interfaciales a I'évolution

morphologique de l’interface

Dans le calcul initial du paramétre d’instabilité nous avons supposé la température constante en tous
points du systéme. En réalité, les effets thermiques des réactions interfaciales provoquent un gradient
de température qui se superpose au gradient de concentration dans la couche limite. En toute
rigueur, d’autres gradients s'établissent simultanément : gradient de densité, de coefficients d'activité
et méme gradients de coefficients de diffusion chimique et thermique, puisque les diffusions sont
thermiquement activées. Dans ce calcul, nous nous limiterons toutefois a étudier I'effet de la
température sur la vitesse de dissolution du cuivre.

Nous considérerons donc une vitesse de dissolution du cuivre, v, ne dépendant que de la
concentration a l'interface en cuivre dissous et de la température. Nous continuerons a négliger I'effet
Soret ainsi que I'effet Dufour. La température du cuivre loin de l'interface est notée T ; elle est

constante et différente de la température T, de la solution.

Dans la couche limite, la variation de la concentration en cuivre dissous, C, et la température, T, est
décrite par les équations suivantes :

v2C =0 (145)

|V2T=0 (146)

Dans le solide, pour x=X-U,t>5 + bsin[i—’t y) , la température vérifie la relation suivante :

Cgpg OT
ViT=St8 2 147
r: (147)
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Avec, comme conditions aux limites :

.0 = -v(C,.T;) (148)
(Q’Si - q)Li)' n = —ﬂTV(C;,Ti) (149)
{C(0,y)=Cq (150)
TO.y)=To (151)
T(xy)> T pour x— (152)
avec :
J=-DVC (153)
@ =-\ VT (154)
s =-AsVT (155)

On adoptera comme approximations pour les solutions des équations (145), (146) et (147), les
expressions suivantes :

C=Cy+ c ;00 X+ocl (x)bsin[%y) (156)
IT=Ty + T ;T" X+ourl” (x)l:osin[zT1t y] dans la solution (157)
T=T +a's exp[AT(B - x)}bsin[zT1rt y) dans le solide (158)
c 1 [(ceps )  16m?
avec: Ay =—SPS U 4+~ ( SPSJ ulf +—— (159)
Ag 2\ g %

Les expressions (156), (157) et (158), vérifient les équations (145), (146) et (147) ainsi que les
conditions aux limites (150) , (151) et (152). La continuité des températures a I'interface impose que,

pour x=3 + bsin(zT7t y) , les fonctions (157) et (158) donnent la méme valeur, ce qui se traduit par la

relation suivante :

C(.'T=(XTL; + J = To

(160)
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Il faut maintenant déterminer og, ot et o'y pour que les conditions aux limites (148) et (149) soient

vérifiées.

Les expressions (153), (154) et (155) permettent d’exprimer le flux de diffusion du cuivre dissous, J,

ainsi que les flux thermiques g et @s. Nous obtenons alors les équations suivantes :

DIC’ -C
= ( - o) - ZZD ol (x)bsin(z%y)
Jy = —%D-aCL‘ (x)b cos(— y)
M(T =T,
L( o) .| o (x)bsin[z—“y]

27\ _ 2n
Py === L oL (x)bco —k—y]

' -2
Psx = hsAra'r expfAr( —x}]bsm(%y)

Psy = - 2’;:“S o' exp[ar(3-X)]p cos(z—;— yj

A l'interface ces relations deviennent :

' p(c’-c¢
Jj=- ( o) . 2D oLCLTbsin(z—7t )
o A A

27D _ 2n
in = —TacLi bCOS(Ty)

Ay (T. - Tu) _2my
]

. (2
P =~ aTL*i'bsm[—;E-y)

21 w 2n
ff)Lyi . =arl; bcos("f‘)‘)

, . (2®
Psxi = AsAT'r bSIH(TYJ

2nhs . 2x
Psyi == Sa'y bCOS(TY)
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. . . M
Nous pouvons alors exprimer Uy, qui est la composante suivant Qx du vecteur ——sJi. Nous en
Ps

déduisons comme dans le calcul précédent, la relation entre le paramétre d’instabilité et le coefficient

oc. Nous retrouvons alors I'expression :

p(n) = 22 2hi_sgn(u;)

(e - co)
Avec les relations (167) et (168), la relation (148) devient :

27D 2n
L'b sin[— ] 173
Az Aol 2 ( )

v(C,.T)) =

> | O

(c' - co) +

La relation (149) permet de proposer une autre expression pour v(C;T;) :

WM T -To) 1(2m , (2n
V(Ci’Ti)=_ﬁ( 5 )—E( lL""TL-'i-"P?\‘SU‘TATJbStn(TyJ (174)

La comparaison des epressions (173) et (174), nous permet d’obtenir les relations suivantes :

%(c'-co)r%i—“(lg—ml (175)

J\tLU'TLT + lsa‘-r AT 2}\'_1:4' DBTOLC = 0 (1 76)

Avec la relation (160) et les relations (175), (176) nous en déduisons la relation ci-dessous liant a7 &

oG :

Dﬁ{ad.‘ﬁ (C—SCOlL}']

o'y = - — (177)

Les expressions (156) et (158) permettent d'obtenir les valeurs de C et T a l'interface :
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C,=C + C -G +acL;Jbsin(33y) (178)
5 A
., . (2n
T=T +a'ybsin 2%y) (179)

Avec les expressions (178) et (179) nous pouvons exprimer v(C;,T) par un développement limité
d’'ordre 1 par rapport a C; - C’ et T;- T". Nous obtenons alors :

v(C,T)=vc"T) +[s}c, (CT)[ ¢ ;CD 4 aCL}j +vr (C',T')a'T}bsin[zT“yj (180)

La comparaison des expressions (173) et (180), en prenant en compte la relation (177), nous permet

d’exprimer o :

ve,(C°.T7)- ‘}T'(C.’T.)DBTL?E
%7 W AT = (181)
%Lﬁ ~ve, (€T - v (€' T )PPl

)
T L TR oy, . R
L*~i s TZ‘}‘I:

Nous en déduisons I'expression du paramétre d'instabilité :

p(r) = = Sg"(u“*) - = (182)
T
T ‘z“’"“(ﬂ
vi(C'.T7)DB+
A +AgAt -2% lanh[?}

ve,(C7T)-

L’expression obtenue peut s’écrire sous la forme :

1 +

1 = pU—
p(A)  Pm+PT P
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avec: p, = - ((;.'T') Sgn(U;i)
o DBy vr, (C ,zTg Sgn(Ux,)
AL +Ag tanh(%]
e 27 Sg"(u;i)

A 27:6)
tanh[ .

Dans cette expression p, rend compte du transfert de matiére par diffusion a 'interface, alors que pr
rend compte de la diffusion de la chaleur a l'interface a travers le solide et la solution. Si I'on suppose
que la réaction de dissolution du cuivre suit la loi d’Arrhénius et en notant E, son énergie d'activation,
la variation de la vitesse de dissolution avec la température pourra étre notée
Ea
RT?

du signe du paramétre pB+. Par conséquent I'effet thermique des réactions d’interface peut contribuer a

vi(cT)=

v(C',T') et en dissolution elle sera toujours positive. Le signe de pr dépend donc

aplanir linterface ou a augmenter sa rugosité, en fonction du caractére endothermique ou
exothermique de ces réactions. Les applications numériques montrent cependant que cet effet est
trés faible et qu'il est généralement masqué par les autres effets et notamment le transport de
matiére. Par exemple pour le systéme étudié ou la phase solide est le cuivre et la phase liquide est
une solution aqueuse, les conductivités thermiques du systéme prennent les valeurs suivantes [92] :

AL =0609 Wm' K" et Ag =398 W.m™" K™'. L'expression (159) montre qu'en dissolution nous

avons toujours : Ay ZL >1.Déslors il vient :
T

lpr| _ DE.C, B

- 2
Pl T2 hL+kstanh(2;[8)

il

En outre, nous avons § = 13,1 um et pour les longueurs d'ondes étudiées, qui varient entre 1 et

128 um, nous aurons : tanh(-z—;?) >0,5. D'ou l'on tire :

lpr| . DE.Ci  [B+]

Pm| ~ RT?[r| AL +0,5Ms
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Généralement I'énergie d'activation est de I'ordre de la centaine de kilojoules par mole [93], ce qui est
également le cas pour Br. En adoptant ces valeurs et pour T = 303 K, R = 8,31 JK' mol, Ci= 102
mol.m> D =1,64.10°m%s" et r=-1, il vient :

M <182107*

[N

Nous vérifions bien que, dans les conditions ol nos essais sont effectués, la contribution des effets
thermiques des réactions interfaciales est négligeable et que par conséquent son influence ne peut
expliquer I'évolution morphologique que nous observons expérimentalement.

Il.4) Arguments expérimentaux

Nous venons de voir que linfluence de certains paramétres physico-chimiques tels que la
température, la concentration en ammoniaque ou le potentiel électrique de la solution, ne permet pas
d’expliquer I'évolution morphologique observée. Cependant, la démarche purement analytique que
nous avons adoptée présente des limites, puisque l'influence de certains paramétres globaux peut

étre difficile a intégrer au calcul d'instabilité du systéme. Par exemple si I'on considére que la
dissolution du cuivre génére, en plus de I'espéce majoritaire Cu(NHa);, des espéces minoritaires,

comme Cu(NH3)+. Si ces espéces diffusent de I'interface vers la solution et ont une influence sur la

vitesse de dissolution du cuivre, leur concentration est un facteur qui peut influencer I'évolution
morphologique de I'électrode de cuivre mais, puisqu'elles sont trés minoritaires, il est difficile de
déterminer leur influence sur la vitesse de dissolution du cuivre et donc de prendre en compte leur

influence dans le calcul du paramétre d’instabilité du systéme.

Si nous ne pouvons pas modéliser linfluence de certains paramétres globaux sur I'évolution
morphologique du systéme, il est intéressant de chercher a la caractériser par d’autres moyens. C’est
pourquoi nous pouvons nous demander s'il n’existe pas des arguments expérimentaux qui permettent
de déterminer si I'origine du paradoxe obtenu est locale ou globale. Un argument qui peut nous
permettre de déterminer la nature de l'origine du paradoxe est la forme de la courbe présentant
I'évolution de la rugosité moyenne R, en fonction de I'épaisseur moyenne dissoute d. En effet, si le
paradoxe obtenu provient d’un paramétre physico-chimique affectant la vitesse de dissolution, cela
doit simplement affecter la valeur de p mais non pas les relations entre le paramétre d'instabilité et
les caractéristiques géométriques de l'interface. Notamment, comme on peut le voir en Annexe I, la
variation de R, avec d doit étre logarithmique lorsque I'évolution de la morphologie de l'interface est
due a des paramétres physico-chimiques globaux. En revanche si la variation de R, avec d est
linéaire on ne pourra I'attribuer qu’'a des causes locales. En comparant les courbes obtenues en

Chapitre V “Discussion” page 157




“Evolution de la morphologie interfaciale au cours de la dissolution anodique du cuivre dans une solution aqueuse d’ammoniac”

reportant In( R J et i en fonction de d (figure 50), nous constatons que la variation de la rugosité
a0 a0

des électrodes avec I'épaisseur moyenne dissoute est linéaire et non logarithmique. Cet argument
favori la thése d'une origine locale a I'augmentation de rugosité observée.

Rappelons que nous avons qualifié de globales les causes qui ne peuvent déformer une interface
que si elle présente déja une certaine rugosité. Elles comprennent, par exemple, tous les
phénoménes (réactions interfaciales, diffusions, etc...) a l'origine des gradients de paramétres
intensifs au voisinage de l'interface, ainsi que la tension interfaciale. La morphologie de l'interface
évolue si ces paramétres physico-chimiques prennent des valeurs différentes dans les creux et les
protubérances de l'interface. Les différences de ces valeurs proviennent généralement du fait que les
creux sont des zones plus confinées que les protubérances qui favorisent une accumulation des
produits de réaction et un appauvrissement des réactifs qui doivent migrer de la couche limite a
l'interface.

Afin de montrer cet effet de confinement nous avons décidé de réaliser la dissolution d’'une plaque de
cuivre sur laquelle est fixé un joint (figure 51). Si le cuivre s'est davantage dissous sous le joint que
sur le reste de la plaque cela signifie que la vitesse de dissolution du cuivre est plus importante
quand le milieu est confiné. Dans un tel cas, on peut en déduire qu'il éxiste des causes d’origines
globales qui expliquent 'augmentation de la rugosité de l'interface. Si au contraire le cuivre se dissout
moins rapidement sous le joint, nous en déduirons que seules des causes locales peuvent expliquer
I'évolution morphologique observée.

Cet essai a été réalisé pour une plaque de cuivre polycristallin (Perkin-Elmer) d’'une pureté supérieure
4 99,95%. Le couple de serrage est de 2 N.m, la dissolution a été mené pour une densité de courant
de 5 mA/cm?, la surface de la plaque étant de 56,3 cm?, avec une épaisseur moyenne dissoute de
100 pm. Cet essai a mis en évidence une moindre dissolution du cuivre sous le joint (figure 52), ce
qui est un autre argument allant dans le sens d'une explication d'origine locale pour I'évolution
morphologique que nous avons observée.

Ill) Causes d’origine locale

Nous venons de voir qu'il était difficile d’expliquer I'évolution morphologique observée par l'influence
de causes d'origine globale qui agiraient méme sur un matériau homogeéne et isotrope. Nous sommes
donc tenté de l'attribuer a des causes d’origine locale, c'est a dire des hétérogénéités de la phase
solide se traduisant par des différences de réactivité. Pour l'instant, notre effort de modélisation a
uniquement porté sur les causes d'origine globale. Si I'on doit attribuer I'évolution morphologique de
I'électrode de cuivre & des causes d'origine locale il est intéressant de chercher a modéliser
Pinfluence de ces causes afin de voir a quel type d’évolution morphologique elles conduisent. Nous
présentons ci-aprés une premiére approche d’une telle modélisation en restreignant I'étude a un cas
trés simple.
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Figure 50 : Présentation des courbes montrant une variation linéaire et non logarithmique de R,
avec d.
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Anneau de polyoxyméthyle
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Plaque de cuivre

Figure 51 : Schéma du montage visant a recréer sous le joint un espace confiné.
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Fiqure 52 : Représentation en trois dimensions obtenue par MMB montrant la limite entre la zone
sous le joint et le reste de la plaque.

Chapitre V “Discussion” page 160




“Evolution de la morphologie interfaciale au cours de la dissolution anodique du cuivre dans une solution aqueuse d’ammoniac”

lll.1) Modélisation de I'influence des causes d’origine locale sur ’évolution
morphologique d’une interface

Le but de ce modéle est de caractériser I'évolution morphologique d’une interface lorsque celle-ci est
due exclusivement & des causes locales. On considérera un processus de dissolution-dép6t
électrochimique d’'un métal dans une solution aqueuse. Pour mener a bien cette caractérisation nous
allons adopter les hypothéses simplificatrices suivantes :

- Hypothéses simplificatrices -

1) On considére que la densité de courant, qui traduit la vitesse spécifique globale de dissolution a
linterface, peut étre décrite par une relation de Butler-Volmer généralisée. La densité de courant
s’exprime alors par la relation suivante :

. oannoj _ (_ ﬁnFno)
"”[ex‘{ rRT ) PP Rt

avec: mg =E-E,q

En notant, j, la densité de courant d’échange, Eeq, le potentiel d'équilibre électrochimique, o et p les
coefficients de transfert de la réaction anodique et cathodique et n le nombre d’électrons échangés au

cours de la réaction électrochimique. On considére que o et p sont liés par I'expression : oo +f=1.

2) Le potentiel d’équilibre électrochimique, Eeq, et la densité de courant d’échange, jo, dépendent de
la concentration des espéces en solution. On considére dans tout ce qui suit que ces concentrations
sont constantes dans I'espace et dans le temps. On n’envisage donc que les cas des cinétiques pures
de dissolution-dép6t en régime stationnaire. On suppose en outre que le volume de solution est
suffisant pour qu'on puisse négliger les modifications de concentrations.

3) On ne considére que des réactions électrochimiques ayant lieu au voisinage de I'équilibre
électrochimique, de telle sorte que la densité de courant puisse éfre linéarisée pour obtenir la relation
suivante :

nFnq
RT

j=jo

4) On considére que la cause de I'évolution morphologique est la présence, a linterface, d'une
surface, d’aire s, sur laquelle les constantes cinétiques des réactions partielles de dissolution et de
dépdt sont Iégérement différentes de celles relatives au reste de l'interface, d’aire S.
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A moins que les constantes cinétiques des réactions partielles de dissolution et de dépdt n'admettent
entre elles une relation remarquable, cette différence de comportement cinétique doit se traduire par
une différence de comportement thermodynamique. Le potentiel d’équilibre électrochimique Eeqs de
la zone d’aire s est différent du potentiel d’équilibre E¢q du reste de I'électrode.

Dans le cas général, on peut donc caractériser quantitativement le comportement de la zone d’aire s

en introduisant deux paramétres k;, sans dimension et AE, homogéne a un potentiel électrique qui se
retrouve dans les relations :

jos = kjjo et Eeqs = Eeq . AE (1 83)

On peut s'attendre a ce que, dans le cas général, k; soit supérieur & 1 et AE positif, autrement dit que,
dans la zone d’aire s, la dissolution soit plus rapide, et que le métal y soit également plus soluble. On
peut remarquer que, dans le cas général, le potentiel d’abandon E,;,, obtenu pour un courant global
nul sur I'électrode, n’est le potentiel d’équilibre électrochimique pour aucune des deux zones. La

surtension n=E-E,, estlégérement différente de la surtension théorique ng =E-E,.

5) On considére enfin que les aires s et S n'évoluent pas sensiblement et que les positions des
défauts sur l'interface ne changent pas au cours de la transformation considérée.

- Calcul de la densité de courant globale et détermination du potentiel d'abandon -

L’hypothése 3) permet de déterminer la densité de courant dans les zones d’aire S. Cette densité de
courant est égale a :

nFng
RT

i=lo (184)

L'hypothése 4) permet de déterminer la densité de courant dans la zone d’aire s. Cette densité de
courant est égale & :

NF(E-Eeq)

js= jOs RT

Ce que 'on peut également écrire avec les relations (183) :

. NFk;(ng + AE)
=T e

- 185
Js ®T (185)

La densité de courant globale ji: sur 'ensemble de I'électrode est égale a :
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(Sjs + Sj)

ot s, s

Avec les relations (184) et (185) et en notant kg = % cette relation devient :

nF{(1+kekiJno +kkjAE]
RT(1+ks)

Jtot = Jo (186)

L'expression du potentiel d’'abandon est obtenue en écrivant que le courant global est nul :

ek AE
“q 1+ kskj

Ea =

Dés lors, on peut exprimer la surtension n de la maniére suivante :

kek,AE
1+ ksk,

N="MNg+

Cette relation, permet d’exprimer en fonction de la grandeur expérimentale 7, les densités de courant j,
js €t jit de la maniére suivante

’. . nF kskj
=jn—| n— AE 187
‘J Jo R ('ﬂ T kskj (187)
.. NFk; AE
{i. = ) 188
Js=lo RT (ﬂ*’ 1+kskj] ( )
nF(1+kek;Jn
P > 1) 189
khot Jo RT(1+ ko) (189)

- Evolution morphologique -
L'évolution morphologique de l'interface dépend des signes et des valeurs absolues des densités de
courant j et js et donc de la valeur de la surtension n. Les expressions (187), (188) et (189) permettent
de déterminer le signe de j, js et jiot €n fonction de 7.

jlt S'@annule pour :

n=0
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Pour n positif, jiot est positif et le processus global qui a lieu a linterface est une dissolution. Pour n
négatif, ji.: I'est également et le processus global qui a lieu a l'interface est un dép6t.
j s’annule pour :

Kekj

T

Pour n supérieur a n;, j est positif et le processus local de 'aire S de I'interface est une dissolution.
Pour n inférieur & n;, j est négatif et le processus local de I'aire S de l'interface est un dépét.

js S'annule pour :

AE

Pour n supérieur a n, js est positif et le processus local de I'aire s de l'interface est une dissolution.

Pour n inférieur a ns, js est négatif et le processus local de I'aire s de l'interface est un dépét.

Enfin les densités j et js sont égales pour :

ki(1+ks)AE

[k - 1)1+ J)]

njs=-

C’est uniquement pour n=n;que la forme de l'interface n’évolue pas mais, dés que la surtension

s'écarte de cette valeur, la rugosité de la surface augmente. Suivant les cas, a partir d'une interface
lisse, la zone d'aire s peut étre le siége de la croissance de protubérances, ou, au contraire, du
creusement de dépressions. L’évolution morphologique obtenue en fonction de la surtension dépend
des valeurs de k; et AE. Nous allons nous limiter a I'étude du cas le plus vraisemblable qui est obtenu
pour k; > 1 et AE > 0. Dans un tel cas, n;, ns et n;s se classent de la maniére suivante :

Mjs < Ms< M

Nous pouvons dés lors déterminer le type d’évolution morphologique obtenue en fonction de la
surtension que nous présentons dans le tableau 14. Pour une surface initialement lisse, la rugosité ne
peut qu’augmenter, mais en fonction de la surtension, cette augmentation de rugosité peut se traduire
par I'apparition de protubérances ou de dépressions dans la zone d’aire s. |l est notable que les
protubérances ne puissent apparaitre qu'en dépét alors que les dépressions peuvent survenir aussi
bien au cours d'un dép6t que d’une dissolution.
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Si, toutefois, la surface n’est pas initialement lisse mais dans l'un des deux états possibles
(protubérances ou dépressions) obtenu aprés une polarisation préalable (anodique ou cathodique), la
rugosité de linterface n’augmente plus systématiquement.. On peut, par exemple, prévoir une
diminution de rugosité, dans le cas d’'une surface présentant des protubérances, si la vitesse de
dissolution des protubérances est supérieure a celle du reste de la surface.

Tableau 14 : Type d’évolution morphologique obtenue en fonction de la surtension pour une surface

initialement lisse.

T
M <TMis Mis <N <Ms Ns<n<0 0<n<n;_“ -nr:n
jtot <0 jtot <0 jtot <0 jtot > 0 jtot >0
j<0 j<0 j<0 j<0 j>0
js<0 js<0 js>0 js>0 js>0
js<i<0 j<js <0 i<0<js j<0<js 0<j<js
S : dépbt S : dépét S : dépot S : dépot S : dissolution
s : dépdt s . dépbt s :dissolution | s: dissolution | s : dissolution
Protubérances | Dépressions Dépressions Dépressions Dépressions

Le tableau 15 regroupe les évolutions morphologiques obtenues pour une surface présentant des
protubérances obtenues aprés une polarisation. De la méme maniére, le tableau 16 regroupe les
évolutions morphologique d’une interface présentant initialement des dépressions. Les résultats
regroupés dans ces tableaux confirment que, quel que soit I'état de surface obtenu aprés une
polarisation préalable, il existe des zones de potentiels ou la rugosité de linterface diminue. Il faut
noter que cette évolution risque d’étre transitoire puisque dés que la dissolution a complétement
résorbé une protubérance celle-ci se transforme en dépression et la rugosité augmente de nouveau.
De méme, dés que le dép6t & comblé une dépression il commence a former une protubérance et la
rugosité de I'électrode augmente également.

Cette évolution morphologique n’aurait pas lieu de la méme maniére sur une surface rugueuse
obtenue par polissage mécanique, puisque, sur une telle surface, les protubérances et les creux ne
correspondent pas nécessairement a des zones ou la réactivité du solide est différente de celle du
reste de I'électrode. Ce comportement singulier semble propre aux causes d’origine locale, puisque
les causes d'origine globale doivent agir de la méme maniére sur une électrode ayant subi une
polarisation préalable ou n’en n’ayant pas subie.
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Ce travail nous a donc suggéré une expérience ou I'on compare I'évolution morphologique d'une
électrode dont la rugosité a été obtenue par un polissage mécanique, que 'on nomme B, a celle
d'une électrode devenue rugueuse a la suite d’'un dép6t cathodique, que I'on nomme A. Si au cours
de la dissolution on obtient une diminution de rugosité pour I'électrode A, qui n'est pas observée pour
I'électrode B cela révéle l'influence de causes d’origine locale.

Tableau 15 : Type d’évolution morphologique obtenue en fonction de la surtension pour une surface
présentant des protubérances provenant d'une polarisation antérieure.

N <MNs Nis <N<Ms Nns<n<0 0<n<n ni<mn
jtor <0 Jtot <0 jtot <0 jot>0 Jot >0
j<0 i<0 j<0 j<0 j>0
js<0 js<0 js>0 js>0 js>0
js<j<0 i<js<0 j<0<js j<0<js 0<j<js
S : dépét S : dép6t S : dépot S : dépét S : dissolution
s : dépbt s : dépdt s :dissolution | s: dissolution | s : dissolution
Augmentation Diminution Diminution Diminution Diminution

Tableau 16 : Type d'évolution morphologique obtenue en fonction de la surtension pour une surface
présentant des dépressions provenant d'une polarisation antérieure.

n <M Nis <N <Ms ns<n<0 D<n<n n<n

Jot <O Jtot <0 jot <0 jot>0 jtot >0

j<0 j<0 j<0 j<0 j>0

js<0 js<0 js>0 js>0 js>0
Js<j<0 J<js<0 j<0<js J<0<js 0<j<js
S : dépbt S : dépot S : dép6bt S : dépbt S : dissolution
s : dépbt s : dépbt s :dissolution | s: dissolution | s : dissolution
Diminution Augmentation | Augmentation | Augmentation | Augmentation
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11.2) Démarche expérimentale et résuiltats

Le traitement de I'électrode A a commencé par un polissage suivant la méthode présentée dans le
tableau 1. A lissue de de ce polissage I'état de surface obtenu présente une rugosité extrémement

faible, R, =0,017 £ 0,005, ce qui la rapproche d'une surface parfaiment lisse. Ensuite, par un dép6t

N

d'épaisseur moyenne 2 um effectué a courant imposé, -1 mA/cmz, la rugosité de [I'électrode
augmente trés sensiblement jusqu'a une rugosité moyenne presque 10 fois supérieure a la rugosité

initiale.

L'électrode B a été polie mécaniquement au papier SiC jusqu'au grade 1200, et la rugosité obtenue
par ce polissage grossier est presque identique a celle obtenue pour I'électrode A aprés le dépét
cathodique. Les électrodes A et B ont ensuite subi des dissolutions successives a courant imposé,
1 mA/cmz, pour des épaisseurs moyenne dissoutes de 0,2 ; 04 ; 06 et 0,8 um. Les rugosités
moyennes obtenues pour ces deux électrodes a chaque épaisseur moyenne dissoute sont regroupées
dans le tableau 17. Ces valeurs permettent de tracer les coubes de I'évolution de R, en fonction de

I'épaisseur moyenne dissoute présentées figure 53.

Les résultats obtenus montrent que pour I'électrode A on observe une diminution de la rugosité aprés
la premiére dissolution. Cette diminution est transitoire puisque la rugosité augmente de nouveau dés
les dissolutions suivantes. Pour I'électrode B on observe également une légére diminution de rugosité

aprés la premiére dissolution puis une augmentation trés faible de la rugosité.

Nous voyons que I'évolution morphologique n'est pas identique pour les deux électrodes, ce qu'on ne
peut pas expliquer en attribuant cette évolution uniquement & des causes d'origine globale. Le
comportement de I'électrode A, qui voit sa rugosité augmenter a la suite d’'un dépdt cathodique puis
la rugosité diminuer transitoirement au cours de la dissolution, est méme caractéristique d'une
évolution morphologique provoquée par des paramétres d’'origine locale. |l faut cependant noter que
incertitude sur chaque mesure est trés importante et que la prudence s’'impose quand aux
conclusions que I'on peut tirer d’'une telle expérience et, dans une éude ultérieure, il faudra multiplier
les essais pour mieux caractériser I'évolution morphologique d'une électrode de cuivre pour une

dissolution faisant suite a un dépot.
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Figure 53 : Comparaison de I'évolution morphologique des électrodes A et B au cours de leur
dissolution.

Tableau 17 : Valeurs de la rugosité moyenne obtenue pour les électrodes A et B en fonction de
I'épaisseur moyenne dissoute.

0 0,14 0,01 0,14 £0,02
0,2 0,10 0,02 0,13 0,01
04 0,18 0,09 0,16 +0,02
0,6 0,21 £0,04 0,16 +0,01
0,8 0,22 + 0,06 0,18 +0,04
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IV) Conclusion

Dans ce chapitre nous nous sommes attaché a chercher les origines du paradoxe provenant de la
différence entre I'évolution morphologique observée et celle prévue par le paramétre d'instabilité.
Nous avons dégagé deux grandes catégories de causes pouvant étre a I'origine de ce comportement
singulier : les causes d’origine globale et les causes d’origine locale. L'étude des causes de la
premiére catégorie a surtout été analytique. Elle a consisté en une refonte du calcul du paramétre
d'instabilit¢ en y intégrant des paramétres qui n'étaient pas initialement pris en compte. Les
parameétres dont on a déterminé l'influence sont le potentiel électrique de la solution, la concentration
en ammoniaque et la température. Ces calculs ont montré que ces effets n'avaient pas une influence
déstabilisante pour l'interface et que leur effet était masqué par l'influence de la concentration en
cuivre dissous.

En ce qui conceme les causes d’origine locale, nous avons cherché a modéliser I'influence de telles
causes sur I'évolution morphologique obtenue. Cette étude a montré que si des causes locales
étaient a l'origine de I'évolution morphologique de l'interface, la rugosité d'une électrode rendue
rugueuse par un dépdt cathodique pouvait diminuer en dissolution, ce qui ne semble pas devoir étre
le cas si ce sont des causes d'origine globale qui provoquent I'évolution morphologique de l'interface.
La vérification expérimentale de cette prédiction a été concluante, ce qui laisse a penser que
I'évolution morphologique que nous observons est due a des causes d'origine locale. Ces causes,
que nous avons qualifié de locale, sont des hétérogénéités de la phase solide mais I'’étude que nous
avons entreprise ne permet pas de savoir précisément quel type d’hétérogénéité pouvait provoquer

I'évolution morphologique observée.

Nous avons vu au chapitre | que la présence de joints de grain a la surface d'un solide était une
cause d’évolution morphologique de la surface du solide. Cependant les micrographies électroniques
des électrodes de cuivre aprés différents essais de dissolution, présentées au chapitre IV, ne révélent
pas un gravage des joints de grain. En outre I'analyse spectrale des signaux fourmis par le
microrugosimeétre montre une augmentation de rugosité a toutes les longueurs d'ondes étudiées alors
que, dans le cas d'un gravage des joints de grain, on devrait observer une augmentation de rugosité
plus importante aux longueurs d'ondes caractéristiques de la taille des grains. Ces arguments laissent
a penser que la présence des joints de grain ne peut pas expliquer a elle seule I'évolution
morphologique observée. Pour évaluer l'influence des joints de grain nous pouvons envisager de
comparer I'évolution morphologique d'un monocristal et d'un polycristal de cuivre pour des essais de

dissolution effectuées dans les mémes conditions.

L'évolution morphologique que nous observons doit certainement étre rapprochée de celle observée
par Sieradzki et Newman [74] sur des monocristaux de cuivre aux cours d'essais de corrosion sous
contrainte effectué dans une solution aqueuse d’'ammoniac extrémement concentrée (figure 54). Sur
ces échantillons, les auteurs observent I'apparition d’une porosité trés fine qu'ils expliquent par la
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dissolution plus importante du cuivre aux points ou émergent des dislocations mobiles. Pour les
essais que nous avons effectués les contraintes résiduelles issues du polissage mécanique effectué
pourraient expliquer I'évolution morphologique observée. Pour évaluer I'influence de ces parameétres
sur I'évolution morphologique des électrodes de cuivre, nous pouvons envisager de polir

électrochimiquement les échantilions, ce qui doit réduire considérablement le nombre de points ou
émergent des dislocations.

Figure 54 : Exemple de morphologie poreuse développée au cours d'un essai de traction d'un
monocrystal de cuivre dans une solution aqueuse d'ammoniac concentrée a 15 mol/L et une
concentration en cuivre dissous de 0,3 g/L, la vitesse de déformation est de 10> s™ et la contrainte
est appliquée suivant un axe écarté de 2° par rapport a la direction <110> [74).
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Cette étude sur la stabilité morphologique du cuivre au cours de sa dissolution anodique dans une
solution aqueuse d’ammoniaque s’est révelée riches d’enseignements dans divers domaines. En
premier lieu, elle nous a permis de bien connaitre la chimie du systéme cuivre-eau-ammoniac, a la
fois a I'équilibre par I'étude thermodynamique présentée dans le chapitre Il, et au cours d’une réaction
électrochimique, par la caractérisation électrochimique du systéme effectuée au chapitre Ill. Nous
avons notamment pu montrer que la réaction de dissolution du cuivre n'était pas catalysée par le
cuivre en solution ce qui devait entrainer une stabilité morphologique de l'interface en dissolution.

En second lieu, elle nous a permis de mieux caractériser l'influence des paramétres susceptibles
d’intervenir sur la stabilité morphologique d’une interface. Ces travaux nous ont conduit a classer en
deux catégories les causes qui pouvaient conduire & une évolution morphologique d’une électrode
soumise a une réaction électrochimique.

La premiére catégorie regroupe les causes d'origine globale qui comprennent essentiellement tous
les phénoménes (réactions interfaciales, diffusions, etc....) a l'origine des gradients des paramétres
intensifs au voisinage de linterface. Nous avons vu que la caractéristique principale de ces
phénomeénes était de ne pouvoir déformer une interface que si elle présente déja une certaine
rugosité.

La seconde catégorie regroupe les causes d’origine locale qui comprennent I'ensemble des
paramétres pouvant modifier localement la réactivité d’'une des phases, généralement la phase
solide. Ce type de paramétres peut déformer une interface méme lorsqu’elle est idéalement plane.

L'étude des causes d’origine globale a surtout consisté en un approfondissement du calcul du
paramétre d'instabilité. Nous avons donc déterminé le paramétre d’instabilité obtenu en faisant
intervenir 'influence de paramétres comme le potentiel électrique de la solution, la concentration en
ammoniaque de la solution et sa température sur la vitesse de dissolution du métal.

Cet effort de modélisation nous a permis de déterminer l'influence de ces différents paramétres sur
I'évolution morphologique de l'interface métal-solution et de la comparer a linfluence du cuivre
dissous sur la vitesse de dissolution du métal. Nous avons ainsi pu vérifier, que dans les conditions
ou nous avons effectué nos expérimentations, l'influence de ces différentes paramétres était
masquée par la variation de concentration en cuivre dissous le long de l'interface qui ne pouvait
conduire qu’a un aplanissement en dissolution.

Puisque l'observation expérimentale de [I'évolution morphologique du cuivre au cours de sa
dissolution dans la solution aqueuse d’ammoniaque montrait une augmentation de rugosité de
linterface, nous avons été amené a considérer que les causes que nous avons qualifiées de globales
n'étaient pas les seules a pouvoir influencer I'évolution morphologique de [linterface. Cette
constatation a été a l'origine d’'un effort de modélisation de I'influence des causes d’origine locale afin

de caractériser I'évolution morphologique due a ce type de causes. Ce travail a mis a jour une
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différence de comportement de l'interface lorsque les causes qui expliquent son évolution sont
d'origine locale ou globale.

Il a été notamment suggéré que pour des causes d'origine locale, une électrode rendue rugueuse par
un dépé6t cathodique pouvait s’aplanir transitoirement au cours d’une dissolution. La vérification
expérimentale de cette prédiction a effectivement montré une diminution transitoire de la rugosité
d'une électrode pour une polarisation anodique succédant a une polarisation cathodique. Ce résultat
laisse a penser que I'évolution morphologique que nous observons est due a des causes d’origine
locale qui masquent l'influence des causes d’origine globale qui tendrait a aplanir l'interface.

Compte tenu des résultats obtenus nous pouvons envisager deux grandes options pour des travaux
postérieurs.

- Pour I'étude des causes d'origine globale nous pouvons reprendre la démarche entreprise dans
cette étude mais en veillant a éliminer au maximum les hétérogénéités de la phase solide. Une telle
démarche nous conduira a travailler sur des monocristaux afin d’éliminer l'influence des joints de
grains sur I’évolution morphologique du solide. En outre, il sera préférable de procéder a un polissage
électrochimique pour préparer les électrodes puisque le polissage mécanique est susceptible de
laisser des contraintes résiduelles dans le métal.

- |l serait également intéressant de persister dans notre effort de modélisation de l'influence des
causes d'origine locale de I'évolution morphologique d'une interface. En effet, nous avons vu qu’elles
pouvaient conduire & une forte augmentation de rugosité en dissolution, ce qui peut rendre poreuse et
fragile une couche superficielle du métal et expliquer ainsi I'amorgage de certaines formes de
corrosion sous contrainte.
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pholog q q

Nous noterons en caractéres gras les grandeurs vectorielles.

0 ce chiffre placé en indice inférieur, caractérise une valeur relative a une zone placée
au dela de la couche limite.

* ce symbole placé en indice supérieur, caractérise une valeur relative au plan moyen
de linterface L

i ce symbole placé en indice inférieur, caractérise une valeur relative a linterface 1.

v opérateur nabla.

| | module de I'expression placée entre les barres.

[x] concentration a I'équilibre de I'espéce x en mol.m>.

(x,Qy,Qz) repére orthogonal fixe par rapport a la phase solide S ; I'axe Qx est dirigé vers le
solide.

(Ox,0y,02) repére orthogonal lié au plan moyen de l'interface I, d’'axes paralléles & Qx, Qy, Qz et
de méme sens.

a'np coefficient de la composante en cos(i—ny + i—nzj de la décomposition en série de

n P

Fourier de la fonction f décrivant l'interface I dans le repére (Ox,0y,0z).

Ay activité de I'espéce X.
b amplitude de 'ondulation de l'interface I, lorsque l'interface est sinusoidale, en m.
, - .| 2w 27 . . ..
b'np coefficient de la composante en sinl—y+—2z| de la décomposition en série de
n Hp

Fourier de la fonction f décrivant l'interface I dans le repére (Ox,0y,0z), en m.
B' paramétre numérique fonction de la force ionique d'une solution par la relation

(1 d i
B’ =2[3(°) + [ﬁz_l 1-[1+ 212 - 21| exp| —212 | | permettant le calcul de Iny pour un

sel donné.
B® paramétre numérique fonction de la force ionique d'une solution par la relation

1
B® = 2[3(0) +B(1) exp| —212 | permettant le calcul de ® pour un sel donné.

Cc concentration molaire des ions Cu(NHa); en solution en mol.m>.

CY paramétre numérique dépendant de la température permettant le calcul de @ pour
un sel donné.

c® paramétre numérique dépendant de la température permettant le calcul de Iny pour
un sel donné.

C. concentration molaire de 'ammoniac en solution en mol.m>.

Cn concentration totale des espéces azotées de la solution en mol.m™.

C, concentration molaire de 'ion ammonium en solution en mol.m>.
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Ceou concentration totale de cuivre dissous de la solution en mol.m™.
Cs concentration molaire de I'ion sulfate en mol.m™.
Cs concentration totale des espéces soufrées de la solution en mol.m™,
Cs capacité calorifique du solide en J.kg™'.K".
Cu(l) espéce soluble du cuivre pour le degré d’oxydation I.
Cu(ll) espéce soluble du cuivre pour le degré d'oxydation II.
CuU() concentration totale des complexes amminés de Cu(l) en mol.m™.
cu(n concentration totale des complexes amminés de Cu(ll) en mol.m™.
d ordre de la réaction de dissolution, lorsqu’elle en admet un (Annexe lIl).
d épaisseur moyenne dissoute au cours d’'un essai, en m (Chapitre IV).
D coefficient de diffusion de Iion Cu(NH;); en m”s™.
Dn coefficient de diffusion de 'ammoniac en ms™.
E tension électrique de I'électrode en volts par rapport a I'électrode normale a
'hydrogéne (au Chapitre Il).
E différence de potentiel a l'interface métal solution en volts par rapport a I'électrode au
sulfate mercureux (Chapitre I1I).
Ea énergie d’activation de la réaction de dissolution du cuivre en J.mol™.
Eab potentiel d’abandon de I'électrode en V (Chapitre V).
Eeq différence de potentiel & courant nul a I'interface métal solution a I'équilibre en V.
Eegs potentiel d’équilbre thermodynamique de I'électrode surla zone dont la réactivité est
modifiée, en V.
E; différence de potentiel a I'interface métal-solution en V.
Ek coefficient de finesse défini par Ey = %.
q
Enp(®) Enp(¥) = exp[z—7t (x- S)J + exp(?—t— (x+ 8‘} .
Enp €np

Eqn(¥) Ex (X)= exp[Z_" (x- s)] i exp(—zl(x+8)J .

Enp Enp
& 41d
il Eppi =1+ exp[- ] .
Enp
2 - 4nd
Ennl il exp[— ] .
Enp
f relation liant j, C;, Cy et E par j=f(C;,C;,E) (Chapitre IlI).
f équation de l'interface I décomposable en série de Fourier (Annexe lI).
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fr paramétre numérique fonction de la force ionique d’une solution par la relation

1

2 1
f =-Ag 1—1 + (%) In[1 + 1,212J permettant le calcul de Iny pour un sel
[1 + 1,215J '

L -

donné (Annexe lll).

i parameétre numérique fonction de la force ionique d’une solution par la relation

N =

I
f® =-Aq

—
(1 + 1,212]

permettant le calcul de @ pour un sel donné (Annexe Ill).

F constante de Faraday en c.mol™.
F relation liant j & E par j=F(E).
f relation liant j a E par E=£(Inj).
3 relation liant E & C; par E=3(InC;).
G relation liant E & @y, par E = G(In(aNHS ))
h(y,2) cote d’un point de la surface de coordonnées (y,z).
H(A, 1) transformée de Fourier d'une fonction h(y,z) définie par
0 [ 2n 2n
H(LH) = _[_J_jh()f.z)ex;{~{7 y+ T D]dydz.
I interface entre S et L.
I force ionique de la solution en mol.kg'1 (Annexe lll).
i densité de courant traversant I'électrode en A.m™.
jo densité de courant d'échange en A.m? (Chapitre V).
Jos densité de courant d'échange concernant la zone dont la réactivité est modifiée
en A.m? (Chapitre V).
jL densité de courant limite obtenu pour une polarisation cathodique de I'électrode
en A.m (Chapitre Ill).
Jmoy densité de courant moyenne de I'électrode, en A.m™ (Chapitre ).
js densité de courant concernant la zone dont la réactivité est modifiée en Am™.
J vecteur flux de lion Cu(NH,), en mol.m?s™.
Jn vecteur flux de 'ammoniac en mol.m?2s™.
(dody. ;) composantes du vecteur J dans le repére (Qx,Qy,Qz).

(Jnx,J,,y,an) composantes du vecteur J dans le repére (Qx,Qy,Qz).

Kg constante de vitesse de la réaction de dissolution.
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kr constante de vitesse de la réaction de dépét..
1
K fonction reliant 3 & ® par la relation, 3 = Ko 2 exprimée en m.s"?,
K’ fonction dépendant de K par la relation, K' = I_'-'KB exprimée en mol.m™.s"2A™.
| distance d’une électrode a une contre électrode en m (Chapitre I).
L milieu liquide.
= 2
L") L'(x) = exp[z%t (x- 8)) + exp(—%(x + 6))
L'(x) L(x) = exp(::"T1t (x- 8)) - exp(—-z%(x + 8))
[ L =1+ exp(— 4—“-6—J
A
L L =1- exp(-— in_El)
A
.. . no . . r m oFE .
m coefficient liant j @ Cy par la relation j=k°(C;) (Cy;)" ex — (Chapitre IlI).
m molalité moyenne de la solution en moI.kg'1 ( Annexe ll1).
m

o 2 (h(v.2) -R;) .
M, moment centré d’ordre m défini par M, = N (Chapitre 1V).
Ms masse molaire du solide en kg.mol™.
n nombre d’électrons participant a la réaction de transfert.
n; vecteur unitaire normal a l'interface L.
N vitesse de rotation de I'électrode en tr.min™ ( Chapitre lll).
N nombre total de points de la surface analysée (Chapitre V).
N entier pour lequel on a pour n > N, o, = 0 quel que soit p (Annexe ).
No nombre de points analysées par profil lorsque I'on a Ny = N,.
Ny nombre de points analysés par profil.
Nz nombre de profils effectués pour I'analyse de la surface.
p paramétre d'instabilité en m™.
Py pas de déplacement en y en m.
Pz pas de déplacement en z en m.
P pas de déplacement lorsque nous avons py = p,, en m(Chapitre IV).
P entier pour lequel on a pour p > P, app = 0 quel que soit n (Annexe I1).
pH potentiel hydrogéne de la solution défini par pH= —Iog(aw) .
pNH; potentiel ammoniac de la solution, défini par pNH; = -Iog([NH3 ])
P4 pente de la régression linéaire obtenue pour une courbe E=£(Inj).
P, pente de la régression linéaire pour une courbe E=3(InC;).
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Vd
Var

Ve

Ve
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Vey

VE,

VT,

Vapp

Annexe 1

pente de la régression linéaire pour une courbe E = G(In(aNHa ))

quantité d’'électricité traversant I'électrode au cours d'une dissolution anodique de
I'électrode de cuivre, en C (Chapitre IIl).

coefficient liant j & C; par la relation j= k°(Ci)'(C,,i)"' exp(oi;—:Ej (Chapitre I11).

ordre de la réaction de dép6t, lorsque celle-ci en admet un (Annexe lI).
constante des gaz parfait en J.mol" K.
h(y,z)-R
rugosité moyenne définie par R, = };(—N)—p‘
cote moyenne de la surface.
écart type de I'histogramme des hauteurs.
solubilité du solide S dans le liquide L.
milieu solide.
est une fonction donnant le signe de x, prenant la valeur -1 pour x négatif et 1 pour x
positif.

coefficient de dissymétrie défini par Sy =%.
q
temps en seconde.
température en Kelvin.
potentiel électrique de la phase solide en V.
composante suivant Qx de la vitesse de déplacement d'un point de l'interface I, en
m.s™.
vitesse de dissolution-dép6t, lorsque les réactions de dissolution et de dép6t
n’admettent pas nécessairement un ordre en mol.m?s™.
vitesse de dissolution, lorsque la réaction de dissolution admet un ordre de réaction d
en mol.m?s™.
vitesse de dissolution-dép6t vq - v;, lorsque les réactions de dissolution et de dépot
admettent un ordre en mol.m?s™.
vitesse d’échange du processus de dissolution-dép6t en mol.m?s™.
vitesse de dép6t, lorsque la réaction de dép6t admet un ordre de réaction r en

mol.m?s™.

dérivée partielle de la vitesse de dissolution-dépot par rapport 4 C,en m.s™.
dérivée partielle de la vitesse de dissolution-dépot par rapport a Cyien m.s™.
dérivée partielle de la vitesse de dissolution-dép6t par rapport a E; en mol.V'm?s™.

dérivée partielle de la vitesse de dissolution-dép6t par rapport a C; en mol.K'.m?2s™.

potentiel appliqué a une électrode (Chapitre I), en V.
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W nombre de Wagner (Chapitre ).

Symboles grecs.

o coefficient de transfert de la réaction anodique.

o coefficient numérique intervenant par le biais de la fonction exp(%) dans la
relation liant j & C;, C,,; et E (Chapitre 11).

Olg constante intervenant dans I'expression de la concentration en cuivre dissous pour
une interface I sinusoidale.

oy constante intervenant dans I'expression du potentiel électrique de la solution pour
une interface I sinusoidale.

Ot constante intervenant dans I'expression de la concentration en ammoniaque pour
une interface I sinusoidale.

o constante intervenant dans I'expression de la concentration de I'ion ammonium pour
une interface I sinusoidale.

Onp constante intervenant dans I'expression de la concentration en cuivre dissous pour
une interface I d’équation f décomposable en série de Fourier.

ot constante intervenant dans I'expression de la température de la solution pour une
interface I sinusoidale.

o't constante intervenant dans I'expression de la température du solide pour une
interface I sinusoidale.

Olg constante intervenant dans I'expression de la concentration en sulfate pour une
interface I sinusoidale.

po paramétre numérique intervenant dans le caicul de @ et de Iny (Annexe Ill).

g paramétre numérique intervenant dans le calcul de @ et de Iny (Annexe Ill).

B coefficient de transfert de la réaction cathodique.

Br enthalpie de la réaction de dissolution en J.mol™.

¥ coefficient d’activité moyen d’'un sel.

Yx coefficient d’activité de I'espéce X.

k) épaisseur de la couche limite de diffusion en m.

AE écart de potentiel d’équilibre thermodynamique de la zone dont la réactivité est
modifié, en V (Chapitre V).

AM perte de masse d’une électrode de cuivre au cours d’une dissolution anodique en kg
(Chapitre Iil).

At durée d'une dissolution correspondant a une épaisseur moyenne dissoute d en s.

AT constante intervenant dans I'expression de la température du solide pour une
interface I sinusoidale.
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X L . 1 1 1
parameétre relié aux longueurs d’'onde A et p par la relation — =— + — enm.

g2 A2
amplitude d’'une ondulation (sinusoidale ou non) pour I'étude de la vitesse de planage
d’'une électrode en m (Chapitre ).
1

paramétre relié aux longueurs d’onde A, et p, par la relation S = L 3
Hp

2 .2
€np n

+ en m.

potentiel électrique de la solution en V.

coefficient osmotique d’une solution relié a l'activité de I'eau par la relation

1000In(a
= —4"'0) (Annexe llI).
1’5MH30

surtension de I'électrode en V (Chapitre |).

surtension de I'électrode en V (Annexe Il).

conductivité de I'électrolyte en V.m™ (Chapitre ).

longueur de 'ondulation de l'interface I, lorsque l'interface est sinusoidale, en m.
conductivité thermique du liquide en W.m™".K™".

longueur d’onde de la composante sinusoidale suivant Oy de l'interface I en m.
conductivité thermique du solide en W.m™.K ™.

longueur d’'onde intervenant lorsque I'équation de l'interface est
x=38 +b(t) sin(ﬁy + z—nzj .
A B

longueur d'onde de la composante sinusoidale suivant Oz de l'interface I en m.
masse volumique du solide en kg.m'3.
flux de chaleur dans la solution en J.m?.s™.

flux de chaleur dans le solide en J.m?s™".

composantes du vecteur J dans le repére (Qx,Qy,Qz)

composantes du vecteur J dans le repére (Qx,Qy,Qz)

vitesse de rotation de I'électrode en rads™.

page 179







“Evolution de la mor phologie interfaciale au coursde la dissolution anodique du cuivre dans une solution aqueuses d ‘ammoniac”

ANNEXE II




-



"Evolution de la morphologie interfaciale au cours de la dissolution anodique du cuivre dans une solution aqueuse d ‘ammoniac”

1) Calcul initial du paramétre d’instabilité

Le calcul du paramétre d’instabilité pour un systéme solide-liquide a d’abord été présenté par
G. Santarini dans une publication du journal de chimie-physique (1985) [53]. Pour effectuer ce calcul,
l'auteur considérait un systéme solide S - interface I - liquide L, situé dans un repére orthogonal
(Ox,0y,0z). Ce demier est lié au plan moyen de [linterface I et laxe Ox est orienté
perpendiculairement & ce plan. Dans un souci de simplification on suppose que la surface métallique
est a section sinusoidale et que son équation a l'instant t dans le plan (Ox,Oy) est la suivante :

x(t) =8 + b(t)sin(z%y) (190)

On peut également se placer dans un repére (Qx,Qy,Qz) lié au solide S, d'axes paralléles
respectivement a Ox, Oy et Oz : dans ce repére, le plan moyen de I est animé d’un mouvement de
translation dans la direction Qx. La caractérisation de I'ensemble des mécanismes mis en jeu au
cours du déplacement de linterface, ainsi que de champs externes éventuels, permet de poser un
systéme d’équations. Moyennant I'adoption d’'un jeu d’hypothéses simplificatrices, la résolution de ce
systéme permet de calculer, en tout point de I'interface et a l'instant t, la composante U,i(y,t) suivant
Qx de la vitesse de déplacement de l'interface. On trouve habituellement que cette vitesse peut étre

exprimée sous la forme suivante :
ok " . [:2m
Ug(wt) = Uy + p(l)‘uxj|b(t)sm[—i—y) (191)

Cette relation fait donc apparaitre un paramétre p(AL) que I'on appelle paramétre d'instabilité du
systéme. Ce paramétre représente I'augmentation relative de I'amplitude de la sinusoide, ce qui peut

s’écrire :

Uy(2]-u40)

bjus(0)

p() =

La résolution simplifié€ du probléme de I'évolution de l'interface au cours d’'une réaction chimique de
dissolution ou de dép6t, permet d’exprimer p en fonction des caractéristiques physico-chimiques du

systéme.

On considére que le solide S est un corps pur homogeéne et isotrope susceptible de se dissoudre dans
le liquide L, ou d’étre déposé a partir d’une solution de S dans L. Ces deux réactions antagonistes se

produisent a l'interface I et on peut écrire S 2 (S) en notant (S) I'espéce en solution dans L
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provenant de S.

On appelle :

- vitesse de dissolution vy, la vitesse de la réaction partielle S — (S) positive par hypothése ;

- vitesse de dissolution v, la vitesse de la réaction partielle (S) — S, positive par hypothése ;

- vitesse globale de dissolution, la vitesse vy = vg - V..
- V(x,y) le vecteur vitesse d'un point du milieu L.

Pour effectuer le calcul, les hypothéses suivantes ont été adoptées :

a) La température est supposée constante en tous points du systéme. On néglige les effets
thermiques des réactions interfaciales ainsi que I'effet Dufour.

b) Le transfert de (S) dans le liquide L, en mouvement, se produit au sein d’'une couche limite

pratiquement immobile par rapport au repére (Ox,0y,0z). Le vecteur V(x,y) est nul en tous points de
cette couche limite.

c) On suppose que I'épaisseur 5 de la couche limite, comprise entre l'interface I et un plan I’,
parallele au plan moyen de linterface I, est trés supérieure a la longueur d'onde A ainsi qu’'a
I'amplitude b de I'ondulation de I. On place l'origine O du repére (Ox,0y,0z) sur le plan I'.

d) La concentration C(0,y) = Cq est constante en tous points de I' ainsi que dans tout le liquide L situé
au-dela de la couche limite.

e) Le coefficient de diffusion chimique D est indépendant de la concentration de (S).

f) Les concentrations C(x,y) sont supposés suffisamment faibles pour qu'on puisse admettre que les
coefficients d’activité sont constants.

Le flux de (S) dans la couche limite peut alors s’écrire : J(x,y) = -DVC(x,y) + CV(x,y)
et, avec I'hypothése b :
J(x,y) = -DVC(xy)

g) On néglige toute diffusion superficielle a l'interface.
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h) On considére qu’il s’établit dans le systéme un régime quasi-stationnaire des points de vue
chimique, diffusionnel et thermohydraulique. Les concentrations C(x,y) en tous points de la couche
limite sont indépendantes du temps. La seconde loi de Fick permet d’écrire :

La couche limite comprise entre I et I', d’épaisseur constante 3, se déplace par rapport au solide S a

la vitesse constante Uy; = Mivd,(c'). Quant a 'ensemble du liquide L situé au-dela du plan T, il
Ps

présente une vitesse moyenne de composante, suivant Qx, égale a [M-S——VJvd,(C'), V étant le
Ps

volume molaire partiel de (S) dans L, a la concentration Cy.

On doit remarquer qu’en toute rigueur, il existe une incompatibilité entre les hypothéses b et h, et la
déformation de l'interface L

Les calculs utilisant les hypothéses b et h ne seront valides que si les vitesses de déplacement de
l'interface qu'ils prévoient sont telles que :

ac
’ﬂ et|v.CV| (

i) On suppose que, sans pour autant étre élémentaires, les réactions partielles de dissolution et de

&%C
Ed

8%’C
— OU
ox>

dép6t a l'interface sont simples, c’est-a-dire qu’elles admettent un ordre. On pourra écrire :
Vdr(ci) = k4G - k.Cf

ou encore, en introduisant la vitesse d’échange v, et la solubilité s :

i) = (%' (2]

j) On considére que le dépdt de S a partir de (S) ne peut se produire qu’a l'interface I. On ne prend
pas en considération I'éventualité d’'une germination au sein de la couche limite, méme si en certains
points de cette couche la solution de (S) dans L est sursaturée.

Avec ces hypothéses on peut alors déterminer I'expression de p pour un tel systéme. L'expression
obtenue est la suivante :
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_ Sgn(Uy)
p(?») - D A

OROI

1) Calcul plus général du paramétre

Dans le calcul initial présenté dans la publication du journal de chimie-physique, 'hypothése & )) A,

limite considérablement la portée des conclusions auxquelles on peut parvenir. Nous allons donc
calculé le paramétre d'instabilité obtenu en n’adoptant pas cette approximation, mais en conservant

I'hypothése b ({ A . En outre, on renoncera a I'hypothése i), en considérant que les vitesses partielles

de dissolution et de dépét n’admettent pas nécessairement un ordre. La vitesse globale de réaction a

d r
l'interface est une fonction v(C) de la concentration C, plus générale que vd,(C) = ve((%) - (—3 J ,

continue et dérivable en tout point ou elle est définie.

Pour calculer le paramétre p on doit résoudre I'équation suivante :

2 2
2+2=o (192)
oy

avec les conditions aux limites suivantes :

Ji.mp = -v(C)) Vy pourx =23 + bsin(.zrny]

et

[C(xy) = Cg vy pourx =0

ou encore :
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o« (%) g = v + dx)’ (193)
xi'aiyi_'v(i) d_Y;
et
[C(xy) = Cqo Vy pourx =0 (194)
avec 4= -bE et 4 = .0E (195)
ox oy

Nous cherchons une solution de la forme :

Clxy) = Co + E=%0x a.cL'(x)bsin(%y) (196)

avec: L™(x)= exp{&z_&-)) - exp(wl (197)

L*(x) = exp[wj + exp[MJ (198)

A

L'expression (196) vérifie I'équation (192) et satisfait rigoureusement a la condition (194). Il faut
maintenant calculer C’ et o ¢ pour que la condition (193) soit vérifiée. Pour ce faire, nous allons

exprimer Jy et Jy & partir des relations (195) et de I'expression (196). Il vient :

:
J(xy) = -%(C'—Co) - ZnEaC L"(x)bsin(z%y)

2nDao | . 2
Jy(xy) = - nx i (x)bcos(Tny)

I\

et, a l'interface, en utilisant (190) et en ne retenant que les termes d’'ordre O et 1 enb :

_ Dya- 2nDog 4, . (2%
in = -E(C -'Cn) - x L bSln(TYJ (199)
<
e -Z“D“CL;bcos(Z_"y) (200)
L » »
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avec: Lj=1- exp(i;@-) (201)
Lf =1+ exp( "‘;L“Sj (202)

On peut remarquer dés a présent que, la grandeur U,(y) étant la composante suivant Qx du vecteur

—%Ji ,ona:
Ps
. _ MgDy.-
U, = =2—[C -C 203
a=25(c-co) (203)
{et
p(r) = Eﬂﬂs—acq (204)
A L
X Ps|Yxi

En introduisant la fonction Sgn, il vient :

p(r) = %ﬁ%ﬁsw(u;i) (205)

Reprenons maintenant la relation (193) qui permet d’exprimer la vitesse de la réaction interfaciale en
fonction du flux de diffusion a l'interface de la maniére suivante :

avec (g—;) = Z;p-cos(%y] calculé a partir de la relation (190), on obtient I'expression suivante en

ne conservant que les termes d’'ordre O et 1 enb :

V(CI) = ZﬂDﬂ.c

> | O

(c -Co) + L:bsin(%"iy) (206)

D’autre part, les relations (196) et (190) nous permettent d’exprimer C; de la maniére suivante , en ne
conservant toujours que lestermesd'ordre O et1enb :
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.. |c-cC (21
C,=C + {——-"— + acl; [psin| ==
8 A

Dés lors, le développement de Taylor de v par rapport a C; au point C’ a l'ordre 1 en b nous permet
d’'obtenir I'expression suivante :

v(C) = v(c ) + Vc( )[C SC" + acL’]bsm(%—] (207)

en notant v, = ( av}
' bl - -
ac;

En identifiant les relations (206) et (207) nous pouvons exprimer oc de la maniére suivante :

ve (c')(—C gc"]
ac = (208)

20\ ve L]

Avec les expressions (204) et (208) nous obtenons I'expression de p :

Sgn(Uxi)
1) = (209)
P( ) D - %tanh(%&)

1ll) Calcul du parameétre d’instabilité pour des interfaces & géométrie quelconque

lil.1) Calcul de p pour une interface a section sinusoidale suivant deux directions

Dans les calculs présentés précédemment nous avons toujours considéré que linterface I se
présente sous la forme d’une succession de sillons orientés suivant la direction Oz, avec une section
droite sinusoidale. Pour nous rapprocher de la géométrie des surfaces que nous observons
expérimentalement, nous pouvons aboorder le calcul de p pour une interface a section sinusoidale
dans le plan (Ox,Oy) ainsi que dans le plan (Oy,Oz). Une telle interface a pour équation :

_ of 25y, 2
x(t) = 8 + b(t)sm[ Y+ " zj (210)
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Dans ce cas, la composante suivant Qx de la vitesse de déplacement de l'interface s’exprime de la
maniére suivante :

Ugly) = U + il b(t)sin(%y+%z] 211)

Pour déterminer p on doit résoudre I'équation suivante :

8*C  8*C  d*C
+ +
¢ ayz 02>

=0 (212)

avec les conditions aux limites suivantes :

[ 2 2
ax ax _ x ax

Jyi - (Ey—)i‘]yi - (a)i‘]zi - 'V(Ci)J1 & (:?;)t +(a]i (213)
{et

C(xy.z) = Cg v (y.2) pourx =0 (214)
|

= .pX =5 ap X = p*

avec J, = -D ~ Jy D Y et J, D = (215)

Cette fois nous cherchons une solution de la forme :

C(xy.2) = Cp + C ~Chgw act{exp{—zﬁ(x—ﬁ]]—exp[—z—“(x-i-&)]]sin(z—ﬂy . ) (216)
s} € € A B
1.1, 1

Ainsi définie, (216) vérifie rigoureusement (212) et (214). Avec les relations (213) et (215), on
déterminera ac, ce qui nous permettra de déterminer p. Le raisonnement étant identique a celui
présenté précédemment, nous n’allons pas le détailler et nous présentons simplement I'expression
obtenue pour le paramétre d’instabilité :
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] san(Uy)
W= itanh(zﬁs) “n
\.’CI (C) 2n €

111.2) Calcul de p pour une interface quelconque

Cette fois, considérons une interface de forme irréguliére mais descriptible par une fonction. Dans le
repére (Ox,0y,0z) I'équation de cette interface est la suivante :

x(t) = 3 + f(y,z.1) (218)

Considérons F(Y,Zt) une fonction réelle, périodique, de période 2r, telle que, pour y et z compris
entre O et L, I'on ait :

(o299 - o

Le développement en série de Fourier de F(Y,Zt) s'écrit :

+00 +o0

F(Y.Z1) = 33" (anp(t)cos(nY +p2)+ by, (t)sin(nY +p2))

n=0 p=0

avec: a,, () = #ﬂfﬂF(Y,Z,t)cos(nY+pZ)deZ

1 (= .
bop(®) = Z?LJ_"F(Y,Z,t)sm(nY+pZ)deZ

Effectuons le changement de variable Y = Zn(y - %) et Z= 2%(2 - %) Les expressions Ci-
dessus prennent alors la forme suivante

2n L) 2n L — n+ 2n 2n N+ .| 2n 2n
F[——(y L —-),——[z—-],tJ = [ ~)"Pa_ (t oos(—y+—z] +(-1)"Pb__(t sm(——y+—z}]

L 2)' L 2 ;; ( ) “P( ) % Hp ( ) “P( ) T B
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2 L) 2= L 2n 2n
D = (02 LRy L) 22 oD Zy o 2 o
avec: a, (1) j ( y Y z > )C xny+upz ydz
2 L L . (2 2m
t 1)™P r ( j,—(z-;j,t sin| =y +—z|dydz
brp(t) = j Smta Jsin| 7Y i
avec l:ﬂet_‘l_:E
An L e L

Ce que l'on peut également écrire de la maniére suivante compte tenu de la relation

-9 -

f(y.zt) = ZZ[ a', (1) cos[—y+—zj +b', (t)sm[gf—y+2—“zD
n=0 p=0 P' ln "Lp

2 ¢t 2 2
a'n, ) = L_z L LL f(y, z,t)cos(-}:E y+ il z]dydz

n o Hp
= 20 inl 2%, .27
by ® = 5, J'of(y,z,t)sm[xn y+ : z}dydz

en notant a'np(t) = (-1)™" anp(t) et blno(t) = (-1)™ bip(t) et a'oo(t) = aco(t)-

Pour le calcul qui va suivre, outre les hypothéses précédemment énoncées, nous devrons considérer
trois propositions supplémentaires.

k) Il existe N et P telsque pourn>Noup>Ponait: a,,=0 et b,,=0.

I) Quels que soient n et p nous avons anp et by, (( Ay et pp. Cette proposition entraine les relations

. " 1 !
suivantes : anp (( €np, bnp ({ €np €t de méme f(y,z,t) (( snp, avec —= lz + lz
Snp }"n "l‘p
m) Les calculs qui vont suivre feront intervenir des développements en série de termes en anv_bnv,
k‘;p.p
a bP a* pP
np np np~np _ e[t ) 2l )
oo , avec o+f = o'+p'. On admettra que l'on peut négliger les termes d’ordres a.+f
npl”‘p n€np

supérieurs a 1.
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Ainsi, avec les hypothéses k, | et m, f s'exprime de la maniére suivante :

f(y,zt) = ZZ[ np(t)cos{—y+—zJ+b' (i)sm[l—ny+—2£ JJ 219)

n=0 p=0 Hp

Cette fois encore, nous allons détemminer p en cherchant une solution au systéme d’équations

constitué par les équations (212) a (214). Nous cherchons une solution de la forme :

C=Co+@ +(c'-c )ZZaannp(x)( np(t)ms[—y+i—zJ+b‘"p(t)sin(%£y+—2£zﬂ

n=0 p=0 P n Hp

(220)

(th)J exp[——(xw)J (221)

Emp

avec E; (X)= ex;{ “a

Emp

En dérivant C par rapport a x, nous obtenons les expressions suivantes :

Q)
O
z
o
H
::i
L]
Q

,g _ (c Co) >y —2E, (x){ (t)cos[i_’:y +i—“z] +b'yp (t)sm[i—l1 y +i—pZB

n=0 p=0 np p

o%C . N & 4noy, __ 2n 2xn , 2n 2n
<—2=( —Co)ggTwEnp(x) a'y, (t)cos EY+H—,,Z +b'yp (t)sin Ey+u—pz

e TRy

n=0p=0 n Hp n Hp
Compte tenu de la définition de €n,, Nous avons :

#c o e
P * oy° ¥ P

La relation (212) est donc vérifié et la relation (220), qui définit C, vérifie rigoureusement la relation
(214). Nous allons maintenant voir quelles sont les contraintes sur o, pour que la condition (213) le
soit également.. Pour cela nous allons déterminer les expressions de la concentration a l'interface
ainsi que celle du flux de diffusion a l'interface.
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A l'interface, la relation (210) peut également s’écrire de la maniére suivante :

2m(x-8) vz  2n(-x-3)_ 4ms  f(v.21)

Enp Enp Enp Enp Enp

Deés lors, en effectuant un développement de Taylor d’ordre 1 de E;p(x) par rapport a x au point 3,

nous obtenons la relation suivante :

- on{ ) _of Zert)

enp 8np

—4n5) 2=f(y.z.t) 473
1-exp, + 1-exp -
Enp €np €mp

On détemine alors C;, qui prend la forme suivante lorsqu’on tient compte de la proposition m :

Ci=C'+(C. 8C ) [ .24 +Szzanp npl( cos[z_:y+2_nz] +b', ()sm[i—ny +_2£ZJH

n=0 P=0 u'p n u'p

avec: E,,;=1- exp[— 47@} ;

Enp

Compte tenu de la relation (219) on peut exprimer C; de la maniére suivante :

c;,=c;*+(C ~Co) E‘(i(ﬂﬁanp np,){ ()cos[i—ﬂy+2—zJ+b' ()sm[i—y+2—nzjﬂ (222)

n=0 p= 0 n P“p n p‘p
Nous allons maintenant calculer les flux de diffusion Jy, J, et J; & partir des relations (215). 1l vient :

D(c - C,)

’Jx=“5— Dfc - CO)iZPIZM"”Enp ( (t)cos[i—y+2—-zj+b' ()sm(i—ny+2—nz]J

n=0p=0 €np n Hp n Hp

9, =-o(c cu)zzz"% E*p(x[ np(t)cos[i—ny+i—:z] n,,(t)sm[i_"w.":’izn

n=0 p=0 n Hp

J,=-D(C"- co)ii Zm"” Enp (X )( = (t)cos[z—ﬂv +i—“?—] a'p ¢ Si"(fﬂ y+ 2—“Z]]

n=0 p=0 P

Annexe 11 page 192




“Evolution de la morphologie interfaciale au coursde la dissolution anodique du cuivre dans une solution aqueuse d'ammoniac”

avec: E, ()= exg{%):p—sl] + ex;{——hs(::ﬂJ

A l'interface ces relations deviennent :

r

D(c' _Cg) " N 210, [2,1: o ] ) (2“ 2 D
I ——i - E+ | t Fapdad = b' t il £
Jyi = D(C Cn)g‘é o Emi @'y, (t)cos - y+ . z|+b'yp (t)sin e y+ » z

Hy=-Dfc” - co)zzzm“ np.[ (t)COS[—nHi—“ZJ -, (t)s'"(i—nw—zlzn

n=0 p=0 P n p’P
1 53 2knp Enil P'op (t 2 fsin| 2Xy+25 2
Jzi =—D(C —CG);g i npi I'Ip( )COS Zy'Pp.—pz np() -f:y ;p—

avec Ef; = 1+exp[—‘:n5}.
np

Uyxi(y,z,t) est la composante suivant Qx du vecteur —MiJi. On peut donc la calculer directement
Ps

avec Jyi :

MsD(C -C N P o
Uxa(yvz:t)=L(p55—°) SD(C -Co)> > m"pEﬁp.[' (t)COS[%WZ—ZJ*“b' (t)S'"[%wz—“zJ]

n=0 p=0 En n Hp n Hp

On voit que U,; est de la forme :

Ug(y.zt) = Uy +Us ZZ p( N p.p)[ t)c:os(z—1T y+ 2—“z] +b', (t)sin{ZE y+ 2—“2)} (223)
=0 p=0 A Hp A" Hp

avec :

p(hnibtp) = 2":‘""5 EfpiSan(Uy) (224)
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Avec ces données nous pouvons déterminer la vitesse de dissolution a I'interface par la relation

(213), en connaissant (axj et (6’3

Or nous avons :

O

i n=0p=0"'n P M B

(2) - 3325 oo 2y 254) - o5 2223

n-0p=o0 Mp n Hp

a,(t
Dés lors, nous pouvons exprimer v(C;) en ne conservant que les termes d’ordre 0 et 1 en —= ( ) et
€

np
b .
—Zp(—t) conformément a la proposition m. Il vient :
np
ofe’-¢,) , D o (2 2 ) o (20 20
v(C))=———= = (C CO),.ZOPZO n"P Enpl[ (t)cos[zy+i:z +b'yg (t)sin ?»_nY+l~t_pzj

Avec la relation (223), nous pouvons également exprimer v(C;) par un développement de Taylor de v

\ . PR 5 a'np (t) a'np (t) ; .
par rapport & C; au point C & I'ordre 1 par rapport a et . I vient :
Enp Enp

v(Ci)=v(c')+ \}c.,(c') _(_._S_ii(ﬂ-&a E;p,)[a'np(t)cos[i—“y+i—xz]+b‘n (t)s.n(ry+ﬁz]]

n P n Hp

En identifiant ces deux expressions, il vient ;

2n (c cu)“"" Ejpi = Vo, (c')(c.;—co)(ﬂﬁaan;pi)

€np

d’ou lon tire :
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g \}ci(C.)

" ZR.D—SEBP, 5Vci(C) =

npi
€np

Avec (224) on en déduit I'expression de p(in pp) :

P(rn1p)= Sgn{uxi) (225)

v{C) ~.hp tanh(gan

Il s’agit du paramétre d'instabilité d’'une interface a section sinusoidale de longueur d’onde A, suivant

Oy et p, suivant Oz .

IV) Relation entre le paramétre d’instabilité et les caractéristiques géométriques de l'interface

Nous allons maintenant chercher a exprimer p(A,,up) €n fonction des caractéristiques géométriques
de l'interface. Rappelons que U, est la composante suivant {2x de la vitesse de déplacement de
l'interface. Considérons un point M de l'interface de coordonnée (x,y,0) dans le repére (Q2x,Qy,Q2z),

nous avons donc :

urd=( 5]

Les relations (218) et (219) permettent de décrire I'interface dans (Ox,0y,0z) par I'équation suivante :

n=0p=0 n Hp /

U;i étant la vitesse de déplacement moyenne de l'interface dans le repére (Qx,Qy,Qz), nous en

déduisons Uy :

N P ! \ )
Usi(y.2t) = Uy + Z Z [M COS( 2 y+ CLp o g (¥ sm(x— y+ 2 ZD (226)

at An Hp / n Hp

En identifiant les relations (223) et (226) nous en déduisons les relations suivantes :
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1 8’y (1)

Apsbp )= e 227
Pine) Uyl (t) 2 (227)
ou

__ 1 (Y
P(An.ttp) = RO (228)

Introduisons maintenant la fonction G :

G(Mp:bpot) = TF(fy,20) = J‘:J’:f(y.z,t)em(-{i—“y+i_"deydz

n P

Cette fonction s’exprime en fonction des paramétres a’,p(t) et b'ng(t) par la relation suivante :

2
Ghnsbpet) = Ez.(a',,p () - ib'yp (1)

Il vient :

L2
‘G(J\.n,pp,t)\ == aZ () +b2, ()

En dérivant cette expression par rapport a t, nous obtenons la relation suivante :

3|G(Ap, g t : -
6o t)] 2 [za, 9% P (:)J
A aJa? () +b2, () o a

Les relations (227) et (228) nous permettent alors d’écrire :

0|G(9\,,.,, Hp t)l L 2 2 .
- = 2a';; (1) +2b" (Y IUglpl AL,
at 4J3'np (1 +b'§p ® ( e ( ) i P( )H p( P‘P)
D’ot 'on tire :

P(Anibtp) = 1 AG(nbtp )

U, G(rnppt) O
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La densité spectrale de puissance d'une surface est reliée au module de G par la relation suivante :

DS () =[Gt )

Dés lors, nous pouvons relier la DSP au paramétre d’instabilité de la maniére suivante :

)

P(rap) = 2

Pour une dissolution de courte durée At au cours de laquelle p est constant, cette relation devient :

7 W (DSP( n.up,m)J

2A1|Ux, DSP(Ap, 145.0)

on peut écrire le paramétre d'instabilité de la maniére suivante :

1 (DSP(Aq.ppAL)
P(hosip) =551 [ Dsp(x,,,:p.o) ]

Puisque d = Atlu;i

Nous obtenons ainsi un lien entre un paramétre d'instabilité que nous pouvons calculer a partir des
caractéristiques cinétiques du systéme et I'évolution au cours du temps de la DSP des surfaces
étudiées.

Nous allons voir que, dans certaines conditions, on peut aussi relier le paramétre d’instabilité a
I'évolution de I'écart arithmétique moyen de l'interface au cours de la dissolution. En effet, pour les
grandes valeurs de A, et p,, I'équation (225) montre que p(An,pp) devient indépendant des deux

longueurs d'ondes, il tend vers p,, :

__Sgn(Uy)
D -3

va,(©)

Dans ce cas, la relation (223) devient :

U(v.2)=Uy +U

Y Z[a'np ) cos[—-y +EIZJ +b, (t)sin[i—ny +2_“2D

n=0 p=0 n l"'p
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xi

. (ofly,zt . .
Par définition, nous avons Uxi(y,z.t) -U, = (—%L—)J et, compte tenu de I'expression de f donnée en

(219), il vient :

p_(uifvz9)= (if(_)gti‘)]

*

Uxi

Cette relation est équivalente a I'égalité suivante, pour le moins en tout point ou |f] est dérivable par
rapportat:

o fiptras)- (2629

Si I'on suppose que cette relation reste valable pour tout point y et z, c’est a dire que |f] est dérivable
par rapport a t quels que soient y et z, nous pouvons en déduire la relation suivante :

;_’-I‘ f (U 'f(Y.z.t)D:Liz f: E[alf(;ﬂ)[}

ol encore :

1L

pului] [, | 2 - (229)

Par définition [f(y,z,t|)=|x-8], représente I'écart algébrique des hauteurs au plan moyen de l'interface.
D'un point de vue expérimental, |f| est approché par I'ensemble des points |h(y,z)-R,|, ou h est la
hauteur mesurée au cours du relevé et R; la valeur moyenne de ces hauteurs. Dés lors, l'intégration
continue de |f] sur 'ensemble des points de l'interface pourra étre approchée par la somme discréte
des points |h(y,z)-Rp|. Si le relevé est réalisé sur N, points par profil avec un pas py et pour N; profils
avec un pas p; , on pourra écrire I'équivalence suivante :

1t NZjNZz;!h(y'z)+Rp‘
L_zjo.[ﬂf(v,zt)‘ _ h=lp=

Ny pyNz pz
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En faisant intervenir I'écart arithmétique moyen R,, cette relation devient :

1 (Lt R
Ez_-[o -[o lf(y,z,t)l B py;z

Des lors, la relation (229) peut s’écrire :

L'intégration de cette relation sur une durée At ou p, peut étre considéré comme constant nous

permet d'écrire :
_1 Ra(d)J
P = E"{Ra(o)

I faut cependant noter que cette relation n’est pas valable en toute généralité. En effet
L R . .

An =E et u, =E ne peuvent prendre des valeurs extrémement importantes que pour L trés grand

n

par rapport a N, et N,. Expérimentalement ce résultat s'obtient lorsque les pas d’acquisitions sont trés
supérieurs a I'épaisseur de la couche limite de diffusion 3.

De maniére analogue, lorsque A, et p, tendent vers zéro le paramétre d'instabilité devient
indépendant des longueurs d’onde et tend vers pg :

ve,(C7)san(Uy)
Po=—p
On retrouve alors le méme lien entre pg et I'évolution de lécart arithmétique moyen des surfaces

étudiées, que celui obtenu précédemment pour p, :

po =2 2]

Ra(0)

Cette fois cette relation est valable lorsque, en faisant varier A, et pu, on peut toujours considérer que

: B ) i’itanh[zﬂsJ )
ve, (C) 2n Enp
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Pour effectuer le calcul des coefficients d'activité des espéces en solution nous ferons quelques
hypothéses assez simples qui sont généralement admises dans ce type de calculs.

Tout d'abord nous considérons que les coefficients d'activité sont les mémes pour les espéces ayant
méme valence. Nous aurons donc 5 valeurs possibles de coefficients d'activité en fonction de la
valence des espéces en solution qui s'échelonne de -2 a +2. Nous adopterons pour ces coefficients
les notations suivantes :

(Y1 = YNH, = YH,S0,
Y2= Yeour = YoumHs) = YoumHe); = Yneg = The
1737 Yeu = Younry)® = Younry3r = Yeoum3t = YouHyi = ¥ cuyoH3*

Y4= You = Thso; = Ycusos)~ = 7 cu(oH)y;

Y5 = Ysoz- = Ysoz = YcuoHz

Nous considérons par ailleurs que les coefficients d'activités sont identiques pour des solutions de
méme force ionique quelle que soit leur composition. Nous calculerons donc ces grandeurs dans le
cas simple d'un sel unique. L'électrolyte utilisé est une solution aqueuse ammoniacale de
concentration 1mol/L, l'ajout de sulfate d'ammonium a 0,5 mol/L permettant d'étre dans des
conditions " pseudo-tampon ", avec [NH3] = [NH;'] = 1mol/L et un pH qui est peu sensible a

I'évolution de la concentration en ammoniaque.

Dans ces conditions, nous avons la méme force ionique que pour une solution aqueuse de sulfate
d'ammonium (NH4),SO4 de concentration 0,5 mol/L. Notons dés a présent que, comme nous sommes
en solution diluée, les valeurs des concentrations sont numériquement égales aux valeurs des
molalités en solution. La force ionique d'une telle solution s’exprime de la maniére suivante [87] :

. % M X T+ Moy % 22] e %[1+ 05x 4] = 1,5 molikg

la molalité moyenne de la solution prenant quant a elle I'expression suivante [88] :

1 1
m = (m2, x Meoz- )= (0.5)3 = 0,8 molikg
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Pour un sel 2-1 comme (NH4),SO4, nous pouvons exprimer le coefficient osmotique ainsi que le
coefficient d'activité moyen de la solution en fonction de la force ionique et de la molalité moyenne
de la solution a partir des formules suivantes qui présentent 'avantage de rester valable jusqu'a des

forces ioniques trés élevées [89) :

5
2
©-1= 20 + 2o + m2[ 2 [ce
3 3
3
2
iny = 2f" + %mB" + m? 2? Cy

2
f®= -Ag e S,

2 3
1= -Ag ~[~I—1J~+ (%J In[1+212]

1
B® = @ + ¥ exp(—ouIEJ

) 1 1
B = 28% + [——*zﬁz }{L[noﬂz -1031} exo(—odzﬂ
a1 2
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1000in(,0)

Avec ®=-
15My.0

Le coefficient Ay ne dépend que de la température et a 30 °C il prend la valeur suivante [90] :
Ag = 0,3944

Pour (NH4),SO, les autres coefficients valent [91] :

5

3
440 _ 00545 2p0- 0878 Z.c®- -0,00219
3 3 3

Nous pourrons alors calculer y qui s'exprimera de la maniére suivante [81] :

1

= (2 3
Y= (YNH; X ysoi')

by

Comme on peut le voir, ces relations ne permettent pas, a elles seules, de déterminer les

coefficients d'activités de chaque ion. Afin de pouvoir tout de méme calculer i et y so2- Nous
4 4

allons utiliser la méthode dites du "sel moyen" [91]. L'hypothése de base de cette méthode est que le
coefficient d'activité d'une espéce ne dépend que de la force ionique d'une solution et non de sa
composition. Dés lors, on peut en déduire que le coefficient d'activité de lion chlorure est le méme
dans une solution de KCI| ou de NH4Cl pourvu que sa force ionique soit la méme. Si nous nous
appuyons en outre sur I'nypothése de Mac Inness [92] selon laquelle les coefficients d'activité des
ions K* et de CI" sont égaux, nous pourrons calculer les coefficients d’activité des ions ammonium et
sulfate par les relations suivantes :

r 1

YNH,CI = (YNH: XYer )2

]
Ykel = (YK‘ *Yer )E % 2
|TnHe = (YNH: X Ycr) _ (YNH.,Cl)

' ; YNH: B Ykel

Ykel = Ycr
Y = Yer
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Ainsi, en connaissant les coefficients d'activités moyen y pour une solution de NH,Cl et de KCI de
force ionique I = 1,5 mol/kg, c'est a dire de molalité moyenne m = 3 mol/kg pour ces sels de type 1-1,
nous connaitrons le coefficient d'activité de I'ammonium pour une solution de force ionique

1,5 mol/kg. Pour calculer yyy,ci €t Tkl nous utiliserons la formulation suivante [89) :

Iny = f' + mB" + m?C”

Les définitions de ', B' et C? restant valables, les coefficients permettant ce calcul sont les suivants :
Pour KCI [90] :

8 - 004835 = 02122 c®= -0,00084

Pour NH,CI [90] :

% = 00522 p"=01918 C®= -0,00301

Comme nous souhaitons également connaitre le coefficient d'activité d'un cation divalent, nous
aurons besoin de I'activité moyenne d'un sel 2-1 faisant intervenir un cation divalent, par exemple
CuCl,. Cette fois le calcul est effectué de nouveau pour I = 1,5 mol/kg et m = 0,8 mol/kg avec les
coefficients suivant [90] :

S

3
450 - 03055 250 - 1855 22co- 006792
3 3 3

Nous pouvons alors calculer les coefficients d'activité moyen de ces différents sels puis déterminer
les coefficients d'activités des ions concernés pour une solution de force ionique I = 1,5 mol/kg. Il
vient :
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pholog q q

2
_ (YNH.Cl)
Ty = Ykel
"Y(NH4)2so‘ = 0,276 . T2= Yy = 0,699
1. (‘YNH,C!)_
cr = =
Yo = 0,736 YnH; Y4=7q = 0,736
= 0,717 3 _ = 0043
i NH,CI (Y o) ) Ys =Y SO%
‘Yso-:,_ = —2.._
YNH;
Yoy, = 0,585 Vs =Yg = 0,369
3
(YCUC|2)
S Y|2<c1

le calcul du coefficient osmotique nous permettant de déterminer I'activité de I'eau :
@ =0,69904 d'ou aHzo = 0,976

En ce qui concerne les espéces non chargées, il n'existe pas de méthode générale pour calculer leurs
coefficients d'activité. Nous avons donc décidé de déterminer indirectement cette activité par une
mesure de pH.

Effectivement, en préparant une solution concentrée a 1 mol/L en ammoniaque et en ajoutant du
sulfate d'ammonium (NH4),SO4 a 0,5 mol/L les équations de conservation de la matiére et de
conservation de la charge nous donnent :

[NH,]+[NH;]1 = 2mol /L

{[SO%] = 0,5mol/L

| INH{] + [H'] = [OH] + 2[SO%]

les concentrations de H* et OH sont négligeables devant celle de SO?, nous en déduisons donc :

[NH,] = [NH;] = 1 moi/L
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Cette solution a bien une force ionique de 1,5 mol/kg et nous sommes donc dans les conditions ou
nous avons calculé le coefficient d'activité des espéces chargées. Nous savons que l'activité de
I'ammoniaque et de I'ion ammonium dépendent I'une de l'autre par la relation :

I

Ky = a

NH;

Comme nous avons [NHs] = [NH,4'] et en rappelant que pH =-log@,.), il vient :

_ INH,

Kn -
aH*

PV T Vg X 10PR

YNH:

Comme nous connaissons la valeur de Ky a 30°C, en mesurant le pH d'une telle solution & cette

méme température, nous pourrons déterminer Ynn, Puisque y,, . est connu. Le résultat de cette
4

mesure nous donne pH=9,59 ; nous obtenons donc :

= 9,59-9,09 . -
'YNHS L 'YNH: X 10 , YNH:, L 2,21
Nous obtenons finalement les coefficients d'activités suivants pour les espéces en solution :

Y1 = YNH, = YHys0, = 2,21

2= Your = Younmy = Ycumrys = T = T = 0699

13 = Youz = Younrg> = YeunHpz = YounHyz = Younmyzs = Yeuyomz = 0:369
= 0,736

Y4= You = Yhso; = Ycusos) = ¥ cu(oH)s

V5= Ysoz = Ysor = Yoyonz- = 0,043

auo = 0,976
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Nous avons, pour un grand nombres d'espéces considérés, le potentiel chimique standard en kJi/mol
a 25°C et a 75°C. Nous en déduisons celui a 30°C par interpolation linéaire. Pour les espéces dont
nous n'avons cette grandeur qu'a 25°C, nous adopterons cette valeur pour effectuer nos calculs.

R T T
. . -
== 0 0
-154,91 -153,63 -142,14
-233,60 -232,82 -226,19
-26,37 -2542 -16,89
-78,28 7737 -69,22
0 0 0

143,79 143,42 -140,08
49,44 49,03 4532
10,3

-64,27 -62,79 -49,44
127,72 127,27 -123,19
64,68 64,68 64,68
15,24 16,19 24,72
-30,08 -28,14 -10,71
72,1 -69,13 -42,44
-109,59 -105,92 -68,80
-732,95 -732,95 -732,95
-479,16 -478,91 -476,56
-519,53 -520,23 -526,54
-530,24 -530,16 -531,07
4738

485,62

644,16

-278,1
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Avec ces grandeurs thermodynamiques, nous pourrons alors calculer les valeurs des constantes K et
des potentiels chimiques standards E; caractéristiques des différents équilibres que nous faisons
intervenir dans notre calcul. Comme nous avons également déterminé les coefficients d'activité des
especes considérées (Annexe 11l ), nous pourrons méme présenter les constantes K’ et les potentiels
E's qui mettent en relation les concentration des espéces, c'est a dire que nous aurons :

o B armP
oA + BB 2 sC + 8D K=:j% K‘={2—H§}8—
Cc “D

8 € 8
A+ BB C+ 8D +ne E=E,+ '-‘;:_Tm[aé ag) E=F, + R?Tln[{—c—};[ﬁ—pJ
aa ag Al'[B

le calcul des constantes des équilibres chimiques et le calcul des potentiels chimiques standards des
équilibres électrochimiques se faisant a partir des relations :

apf + Brg - sue — 3pp

K = —logK =
pr =-log RT

sans échange électronique

RTx (e + 88 —onl - Bug)
nF

Eq = avec échange de n électrons.

L'influence des coefficients d’activité des espéces intervient par les relations suivantes :

Notons que les pK obtenus sont sans dimension et que les potentiels calculés correspondront a des
potentiels mesurés par rapport a I'électrode a hydrogéne.
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- Cu +e
—

b
=

Eci = 0,516 V

1 1
—Cu,0+ —H,0 - Cu* + e +OH
2 2 «

CuO+H +¢e 5, Cu +OH

2

Cu' » Cu¥+ e
@

Cu » Cu”+e

«—

Cu,0 +H' » 2Cu® +2e + OH
(_
Cu’ + 3H,0 —» Cu(OH); +3H" +¢
o 3
Cu’ +4H;0 = Cu(OH);” +4H' +¢

Cu + %Hzo P %Cuzo + H + e

1 1 )
5CU,0 +5H,0 2 CuO + & + H'

SO5% + 20H 2 SO,% +2e" + H,0
H"+ OH - H,0
HSO5
HSOs + H" = H,S0;
NH; + H' NH,"
Cu” + NH; = Cu(NHy)'

SOsZ +H'

L Tt

Cu(NH3)" + NH3 > Cu(NH3),
«—

CuO+H > Cu* +2e
<«

Cu’ + SO;* > Cu(SOs)
Ccu® + NH; 2 Cu(NH3)**

Cu(NHa™ + NH; = Cu(NH, )y
2
Cu(NH3)12>+ +NH; = Cu(NH3)3"
Cu(NHs)5" + NHs > Cu(NH, ;"
2Cu™* +2H;0 > Cuy(OH); + 2H'
Cu” +3H,0 > Cu(OH); + 3H"
«—

Cu*™ +4H,0 » Cu(OH)Z + 4H"

Ec;=1,043 V
Ec3 = -0,239 VvV
Ec4 = 0,165 \}

Ecs = 0,340 V
Ecs = 0,627 V

Ec7=1,723 V
Ecs = 2,506 V
Ei.=0471V

Ez. = 0,640 V
Es=-0,945V
pKe = 13,86
PKs1 = 7,23
PKer = 1,74
pKn = 9,09
pKn+1s = 5,93
PKni2 = 4,74
pKc1 = -6,70
pPKcs = 7,69
PKn21 = 4,04
PKn22 = 3,31
PKnz2z = 2,73
PKn2s = 1,99
PKo1 = -10,18

PKoz = -25,92

PKos = -38,92

E'c1 = 0,507 V
E'c;=1,010V
E'c3=-0,221V
E'c;,=0,148V
E'cs=0,328V
E’'cs = 0,597 V
Ecr=1,724 V
E'cs =2,430V
E'2=0471V
E';2 = 0,641V
E's=-0,930 V
pK'e = 13,73
pK'ss = 6,00
pK's; = 1,26
pK'y =9,59
pK'n11 = 6,28
PK'n12 = 5,08
pK'c1 =-6,13
pK'cs = 6,30
PK'n21 = 4,38
pPK'n22 = 3,64
PK'nes = 3,07
PK'n2s = 2,33
pK'p1 =-10,63
pK'oz = -26,25
pK'g3 =-38,03
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