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Résumeé

Dans le processus de traitement du combustiblecauwel usé, I'étape de dissolution dans
I'acide nitrique concentré est essentielle. Cesemil de dissolution, trés acides et oxydants
possedent un pouvoir corrosif important vis-a-ws dnatériaux constitutifs des installations
industrielles (titane, zirconium, aciers inoxydadleDans certains cas trés spécifiques (zones
de condensation, milieux non renouvelés), la rédaaie I'acide nitrique peut entrainer un
déplacement du potentiel de corrosion de ces acless entrainant dans leur domaine
transpassif. La couche passive se dissout alara phénomene de corrosion intergranulaire
est généralement observé. L'accélération de lacté&dude 'acide nitrique est a l'origine de
réduction sont encore mal connues. L'objectif dtecétude est de déterminer et quantifier les
étapes élémentaires du mécanisme de réductioaaedd’nitrique concentré.

Dans un premier temps, une simulation thermodynaenig permis d’identifier les
espéeces majoritaires dans les phases liquide eugazle solutions d’acide nitrique de 0,5
mol.L'* & 20 mol.I* & 25°C. Certains composés stables, tels que &atitdeux ou le dioxyde
d’azote, ont alors pu étre envisagés comme réatziis le mécanisme de réduction.

Ensuite, une étude expérimentale électrochimiqaaplée a des technigues analytiques
(spectroscopies infrarouge et UV-visible) a perdi@mettre des hypotheses sur les réactions
mises en jeu lors de la réduction de I'acide niteig mol.I* & 40°C sur électrode inerte (or et
platine). Il apparait alors que le processus daatimh dépend de la surtension cathodique, et
trois zones de potentiels ont été identifiées.

Cependant, certains €léments du mécanisme n'onppésre identifiés par I'expérience.
Une modélisation cinétique de I'état stationnairedel'impédance a alors été effectuée pour
un dispositif a disque d’'or tournant, afin de lewartaines indéterminations, discuter et
guantifier le processus de réduction.

Enfin, l'application de ce modéle cinétique aux rpiers résultats d'une étude
électrochimique sur acier 304L a permis de discsitde mécanisme proposé sur électrode
inerte est similaire sur ce matériau.
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Introduction

Dans le processus de traitement du combustiblecauwel usé, I'étape de dissolution dans
I'acide nitriqgue est essentielle. Elle conditiorere effet le milieu qui va ensuite se retrouver
tout au long de l'usine jusqu’a I'étape ultime dirification. Au cours de ce processus,
I'acide nitrique peut intervenir a toute concentmatjusqu’a I'azéotrope ([HNg) = 14,8
mol.LY) et & toute température depuis I'ambiante jusqlibullition a pression
atmosphérique. Ces milieux de dissolution, tréslexciet oxydants, possedent un pouvoir
corrosif important vis-a-vis des matériaux consffisudes installations industrielles. La
réponse a ce probleme s’est historiqguement pottéte £hoix de matériaux intrinsequement
résistants, tels que le titane, le zirconium, os deers inoxydables austénitiques riches en
chrome. La résistance de ces aciers a la corrgsiohacide nitrique est liée a I'établissement
d’'une couche passive riche en chrome. Les aciesy/ttables Z2 CN 18-10 (AISI 304L), Z3
CND 17-12 (AISI 316L), Z2 CN 25-20 (Uranus 65) od NS 18-15 (Uranus S1N)
répondent a ces exigences et ont été employédagotalisation des installations francaises.

Cependant, dans certains cas tres spécifiqueguelsles milieux non renouvelés ou des
zones de condensation, la réduction de I'acidégnigr peut provoquer une augmentation du
potentiel de corrosion de ces aciers, les entraiams leur domaine transpassif. Dans ce cas,
la couche passive est détruite, et une corrosi@ngranulaire s'amorce généralement, ce qui
porte atteinte a la durée de vie de la structurea@ar concernée. L’accélération de la
réduction de Il'acide nitriqgue est a l'origine de phénoméne, mais les causes de cette
acceélération, directement liees au mécanisme detiéd, sont encore mal connues. En effet,
de nombreux désaccords concernant les étapes d#rasmie ce mécanisme existent dans la
littérature. Il semble toutefois admis qu’il possédn caractére autocatalytique (I'espece
catalytique figure parmi les produits de la réatti@ui serait responsable de I'évolution peu
habituelle de sa vitesse au cours du temps, etnmoégat de son augmentation.

L’objectif de cette thése est de contribuer a béssement d’'un modeéle prédictif de la
corrosion des matériaux de structure dans un emveiment « milieu de dissolution ». Dans le
cadre de cette étude, seule la composante catleodiguprocessus de corrosion, liée a la
réduction du milieu nitrique, est étudiée. En eftetine part, pour comprendre globalement le
mécanisme de corrosion, il est nécessaire de doasai composante cathodique tout comme
sa composante anodique. D’autre part, dans le adgyier de I'acide nitrique et compte
tenu du réle spécifique du processus de réductams ccertains essais de corrosion, la
compréhension et la modélisation de la réductiobadale nitrique sont essentielles. De plus,
linfluence des éléments issus de la dissolutioncdmbustible n’est pas abordée (cette
thématique est spécifiguement étudiée par le CEAMdecoule dans linstallation dédiée
ATALANTE) : seules les especes réduites du milieltrique sont considérées. Le
développement de ce modeéle nécessite de conneétepeecision les étapes élémentaires du
mécanisme de réduction. Les phénomenes électrapsi chimiques et physiques
(diffusion, adsorption...) mis en jeu dans le proassdoivent alors étre déterminés. De
méme, les différents réactifs, produits, et intadiaiges réactionnels intervenant dans chacune
des étapes doivent étre identifiés.

Dans un premier temps, une synthése de la bibjibggadisponible sur le comportement
chimique et électrochimique des milieux nitriguesn@entrés est présentée. Cette étude
permet notamment d’identifier les différents mésargés de réduction proposés dans la
littérature, en fonction de différents paramétrels tque la surtension cathodique et la
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concentration en acide. A lissue de cette reclerdhs éléments communs entre les
mécanismes ainsi que les indéterminations majezoas discutés, et constituent une base
pour la suite de notre étude.

Ensuite, une simulation thermodynamique du miliémique permet de déterminer la
composition des phases liquide et gazeuse de muut’acide nitrique de 0,5 mof‘La 20
mol.L'* & 25°C & I'équilibre. L'analyse des résultats paraiiidentifier les espéces azotées
majoritaires dans les deux phases. Ces especealsomtsusceptibles d’intervenir dans le
mécanisme de réduction, et leurs concentrationggailibre constituent des conditions aux
limites pour une étude électrochimique.

Une recherche expérimentale du mécanisme de réduii I'acide nitrique concentré sur
électrode inerte (platine ou or) est ensuite pr&sere choix d'une électrode de travail inerte
est utile pour focaliser I'étude sur la composamihodique du processus de corrosion, car il
permet de s’affranchir des phénoménes d’oxydateéroulant parallelement sur d’autres
matériaux. Lors de cette étude, des essais élaammpies associés a des analyses du milieu
nitrique, et combinés aux résultats de la simutattbermodynamique conduisent a la
proposition d’un mécanisme de réduction rendantptende I'ensemble des observations
expérimentales.

Les résultats de ces essais levent certainesitndes de la littérature, mais ne permettent
pas de conclure de maniere définitive sur un uniquecanisme, ni d’accéder a une
guantification des processus réactionnels (détertioim de constantes cinétiques, de
coefficients de diffusion...). Une modélisation cigée des séquences réactionnelles
proposées est donc indispensable pour confirmerhypstheses, et disposer d’'un outil
prédictif du processus de réduction en fonctios mErametres étudiés, dans la mesure ou le
mécanisme reste identique. Dans un premier terepgduations du courant stationnaire sont
établies pour un dispositif a disque tournant, paidifférenciation de ces expressions conduit
aux équations de l'impédance. La comparaison detrmodeéle cinétique et les résultats
expérimentaux permet alors de discuter le mécang@méduction.

Enfin, certains essais d’électrochimie réalisés &actrode inerte sont répétés sur une
électrode d’acier 304L. L’'application du modele éique précédent aux résultats de ces
essais améne a discuter dans quelle mesure le isr@eade réduction de I'acide nitrique sur
acier 304L est similaire a celui se produisantus électrode inerte.



Chapitre 1 : Etude bibliographique — Comportememimique et
électrochimique des milieux nitriques concentrés

1. Généralités

L'acide nitrique, appelé parfois acide azotiquéeuascomposé chimique de formule brute
HNO; et de masse molaire égale a 63,02 g'nfiib]. En solution aqueuse, il posséde un fort
pouvoir oxydant et peut donc réagir avec des ré&tdust comme les métaux, pour conduire a
la formation d'espéces de degrés d'oxydation miiési Le tableau 1.1 rassemble les
principales especes azoté&esgriori présentes dans l'acide nitrique concentré ou ptibtas
d'apparaitre lors de sa réduction, en phases bqlidazeuse [2].

1.1.Propriétés de I'acide nitrique anhydre

L'acide nitrique anhydre et pur est difficlementamable et trés instable, ses
caractéristiques physico-chimiques sont donc sgeitdiscussion. A 15°C, la concentration

moyenne et la densité retenues sont : [HINE= 24,2 mol.[* et D;. =1,5241[3].

La pression de vapeur saturante du liquidéHROs) a fait I'objet de ngmbreuses
publications. La figure 1.1 montre ['évolution dealeurs les plus sOres de(RNO,)
récapitulées par Pascal [3] en fonction de la teatpée.

1,8 1

1,6
1,4

12+
g 4
8 1,0 1
O 084
=z ]
L 06
3
[a b /
0,4 /'
0,2 1 —
l/./
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Figure 1.1 Evolution des pressions de vapeur saturante de HNguide pur) en
fonction de la température [3]



Degré d'oxydation

Etat physique

Nom Formule chimique de l'azote T=25°C,P=1atm
Acide nitrique HNQ +V ”qu(;?:sgﬂ; ou
lon nitrate N@ +V dissous
lon nitronium NQ" +V dissous
Anhydride nitrique NOs +V gaz
Dioxyde d'azote N® +IV Tébu”mo?iZZl, 4°C
Tétroxyde d'azote AN +IV Tebullitiongizzj-, 4°C
Anhydride nitreux NOs +11I gaz
Acide nitreux HNG +11 dissous
lon nitrite NG +11 dissous
lon nitrosonium NO +11 dissous
lon nitroacidium HNO," +1 dissous
Monoxyde d'azote NO +lI gaz
Protoxyde d'azote XD + gaz
Acide hypoazoteux WN2O, + dissous
lon hypoazotite NO + dissous
Azote N 0 gaz

Tableau 1.1 Les différentes especes azotées considérees [2]




Le calcul thermodynamique de I'énergie libre dwili@ pur associé a la courbe des
pressions de vapeur saturante conduit a admetipeinnd'ébullition de 82,6°C sous 1 atm.

Il est important de noter que dans les milieux agugnolécules notég®) en indice) ou
l'acide nitrigue est quasi-pur ou fortement conggnta molécule d'acide nitrique est
nettement dissociée en anhydride nitriqu®dNet en eau suivant I'équilibre :

2 HNQg(a) = N205(a) + H20(|) (1.1)

Cette particularité de l'acide nitrique anhydrens@emé certains auteurs a considérer les
milieux nitriques comme des mélanges dgONet d'eau. Ces auteurs donnent alors la
composition des solutions nitriques en pourcentagssique de )Ds dans I'eau, c'est-a-dire
la composition du systéme fictif dans lequel lecti@a 1.1 serait totale. Ainsi, l'acide nitrique
anhydre peut étre assimilé a un mélange de 85,78siquee de BDs dans I'eau [3].

1.2.Les solutions aqueuses d’acide nitrique

Le terme d'acide nitrique est généralement emppmyé désigner des milieux binaires
H,O-HNGO:s. L'eau et l'acide nitrique sont miscibles en teyteoportions a I'état liquide, et
partiellement sous les autres états physiquesphéaomenes d'ionisation complexes qui se
manifestent dans ces liquides ne seront pas coasidéns cette premiére étude globale.

Les valeurs des densités a 20°C de différents méfarainsi que les correspondances
entre le pourcentage massique de HNOles concentrations molaires en eau et gildont
indiquées en annexe A. Cette correspondance sieffgar la relation 1.2 oD} est la
densité relative du mélange a 20°C, w(H)N@ pourcentage massique de HN& [HNG;]
sa concentration molaire. Le calcul des volumesaires partiels a partir de ces valeurs révele
une contraction volumique au moment du mélangeatiaint un maximum de 7% autour de
10,5 mol.* [1].

10D}, w(HNO,)

[HNO,] =
M(HNO,)

(1.2)

A partir des données de l'annexe A, la relationate est proposée, afin de représenter la
densité relative du mélange en fonction de la catnagon molaire en acide nitrique :

D4,= -6,218.1¢ [HNO3]? + 3,622.1C [HNO3] + 9,962.10" (1.3)

La vapeur émise par les binaires eau-acide nitreagiein mélange des deux constituants
différant de la phase liquide en général. Balbaljda[compilé les valeurs les plus probables
des pressions partielles en eau et en acide retrigpur des concentrations massiques variant
de 0% a 95% et des températures de 0°C a 95°C.d@asees ont permis d'établir les
relations suivantes entre les pressions partieltesau et en HN§ exprimées en bar, et la
concentration molaire en HNG@ 25°C.

log P(HNQ) = 0,1929 [HNG] — 5,347 (1.4)

P(H:0) = 4,324.10 [HNOs]? - 2,524.1C [HNO4] + 3,583.1C° (1.5)



Une des propriétés remarquables des mélanges mhuqaEtrique est I'existence d’un
point azéotrope : sous une pression donnée et aaste@ne concentration en acide, la valeur
émise possede la méme composition que le liquidefigure 1.2 représente le diagramme
binaire HNQ-H,O sous une pression de 1 atm [3]. Les courbes ldtéhu et de rosée
donnent respectivement les compositions du ligeidée la vapeur du mélange porté au dela
de sa température d'ébullition.

125 Azéotrope
68,2% - 14,8 mol/L

120
115+
110

105 +

Ebullition

T(T)

100 —-
95 —-
90 —-
85 —-

80 +

0 20 40 60 80 100
W(HNO,) (% massique)

Figure 1.2 Diagramme d'équilibre liquide-vapeur du systéme H¥Z0 sous 1 atm [3]

2. Equilibres chimiques en milieu nitrique

Depuis le début du vingtieme siécle, I'acide niteig fait I'objet de nombreuses études en
raison de son caractere tres oxydant. Ainsi, Idisgst mis en contact avec un réducteur
métallique, on peut, suivant les circonstancegrobtoute la gamme ou une partie seulement
des combinaisons de l'azote, en méme temps qupréelits d'oxydation du métal. Le
nombre important de composés en équilibre (tabled) complique considérablement la
chimie des milieux nitriques. Ainsi, plus d'une rprdaine d'équilibres ont été répertoriés
dans la littérature. lls peuvent intervenir dans ffhases gazeuse, liquide, ou les deux
phases [5].

Dans ce paragraphe, les équilibagsriori déterminants en milieu nitrique concentré sont
résumés et commentés. L'ionisation de la molécude HNO; en solution aqueuse
(dissociation et auto-ionisation), puis le cas'dbdorption des NQOseront étudiés. En raison
de leur caractére particulier, le systétme HMD" et les équilibres concernant le degré
d'oxydation (I) seront traités séparément. Mémkesidonnées de la littérature sont parfois
incomplétes (constantes d'équilibre, solubilitésil.st important de considérer la chimie
homogene du milieu nitrique afin de mieux comprerids aspects électrochimiques.

10



2.1.Etats de référence

Soit le systeme chimique suivant, ou A, B, A', Bhtsdes espéces en phase gazeuse ou
dissoutes en solution aqueuse.

aA+pB+ ... =d'A"+ BB +... (1.6)
Dans les conditions d'équilibre, a température mtsgion constantes, la variation

d'enthalpie libre de réaction est nulle. Cette @ se traduit par la relation 1.7, qui
constitue I'expression générale de la loi d'adlies masses [6].

KO = exd — AG" ) _a(A)* aB)” (1.7)
RT a(A)" a(B)* '

K°, appelé constante thermodynamique d'équilibreadeédction 1.6, est une grandeur
sans dimension. Elle dépend uniquement de la teatyrér de la pression, et de I'échelle
choisie (molaire, molale ou rationnelle) pour erpT les potentiels chimiques des différentes
especes.

Dans les paragraphes suivants, les constantemdtignamiques d'équilibre proposées
vérifient la relation 1.7 dans I'échelle molaireusaune pression absolue égale a 1 atm.
L'activité des espéces dissoutes s'écrit alors :

a =7 (1.8)

C; représente la concentration de l'espece j disseMfgimée en mol.L Le coefficient
sans dimensiom; est le coefficient d'activité molaire de I'espgéela concentration CPar
convention, l'activité tend vers la concentratiodilation infinie dans I'eau, c'est-a-dirg
tend vers 1 lorsque;@end vers 0. L'état de référence associé aux espdissoutes est le
liquide de méme composition infiniment dilué daesii & une concentration € 1 mol.L* et
a une température T = 25°C.

En toute rigueur, les activités des espéces gazeasw exprimées en termes de fugacité.
Cependant, les données thermodynamiques ne sontlipasnibles et il semble que la
correction prenant en compte la non-idéalité dehlase gazeuse ne soit pas significative pour
des températures modérées et des pressions deuegiedgmospheres [6]. Les especes
gazeuses sont donc assimilées a des gaz parfhity ectivité s'écrit :

(1.9)

Su|-o

P, représente la pression partielle de I'espécegheise gazeuse, exprimée en atm. L'état
de référence associé aux espéeces gazeuses egtparfgt de méme composition sous une
pression P= 1 atm et a une température T = 25°C.

Les valeurs des enthalpies libres de formationiségks pour le calcul de certaines
constantes d'équilibre sont données en annexe Bigwdifférents composés consideérés.
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2.2.La dissociation de HNQ

L'acide nitrique, fortement dilué en solution ageese comporte comme un acide fort,
c'est-a-dire que sa dissociation est totale. Eangwve, pour des concentrations supérieures a
102 mol.L%, l'acide nitrique devient partiellement ioniséoseléquilibre :

HNOg(a) = H+(a) + NQ:,_(a) (1.10)

Davis et De Bruin [7] ont examiné cet équilibre @étail, en combinant différentes
mesures de pressions partielles de HN@bnt les mesures issues de leurs essais) a des
valeurs de degré de dissociation de HMIBterminées a partir d'essais Raman et RMN, et a
partir de températures de solidification. A l'aide ces mesures, les auteurs ont alors
déterminé les coefficients d'activité a 25°C de@4our des mélanges eau-acide nitrique de
0% a 100%. Ces valeurs ont été utilisées pour lealdes activités de l'eau, ainsi que les
coefficients d'activité ioniques et moléculaire&®erisemble de ces données est regroupé en
annexe C.

L'analyse des résultats de Davis et De Bruin peudi&ablir une valeur moyenne de la
constante thermodynamique de I'équilibre 1.10.

Ki10= 15,4 2,1 & 25°C [7] (1.11)

Le tableau 1.2 regroupe les valeurs dedcalculées a partir des enthalpies libres de
formation de I'acide nitrique, de l'ion nitratedet proton en phase aqueuse pour différentes
températures [8, 9]. Ces valeurs semblent indiquer la dissociation de HNGest moins
favorisée lorsque la température augmente.

T (°C) 25 40 100
K1.10 19,5 13,8 3,49

Tableau 1.2 Valeurs de Kjgcalculées a partir des enthalpies libres de foiora{8, 9]

Un autre équilibre souvent cité dans la littératfke 10] est I'équilibre mixte entre la
vapeur d'acide nitrique et les espéeces ioniquesdiss en phase aqueuse :

HNOs(g) = H'@) + NOsq) (1.12)

Les résultats de Davis et De Bruin [7] sur lesvétés et les pressions partielles de HNO
permettent de calculer une valeur moyenne de latante de I'équilibre 1.12.

Ki12=3,26.16 2 25°C [7] (1.13)
Le tableau 1.3 regroupe les valeurs deJcalculées a partir des enthalpies libres de
formation de I'acide nitrique en phase gazeusdjatenitrate et du proton en phase aqueuse

pour différentes températures [8, 11]. La valeurKdg, calculée a 25°C est en bon accord
avec celle de Davis et De Bruin.
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T (°C) 25 40 100
< 2,88.16 6,98.16 5,96.10

Tableau 1.3 Valeurs de K1, calculées a partir des enthalpies libres de foiora{8, 11]

L'équilibre ci-dessous est également intéressamisqpe sa constante représente la
constante de Henry molaire de HN®, ., -

HNOg(g) = HNOg(a) (1.14)

H, 0. €St calculé par la relation suivante :
3

_a(HNO,).P, _ Ky
"o P(HNO,) Ky,

(1.15)

La valeur moyenne del,,,, calculée a partir des données de Davis et De Brstin
Hino, = 2,1.16 £ 0,3.10 2 25°C [7] (1.16)

Le tableau 1.4 regroupe les valeurstdg,, calculées a partir des enthalpies libres de
formation de 'acide nitrique en phases liquidgagteuse [9, 11].

T (°C) 25 40 100
Hino, 1,49.10 5,06.1d 1,71.16

Tableau 1.4 Valeurs deH,,, calculées a partir des enthalpies libres de foiioraf9, 11]

Les enthalpies libres de formation utilisées etVakeurs de Davis et De Bruin ont été
déterminées a partir de mesures différentes desiprespartielles de HN et de degrés de

dissociation, ce qui explique les écarts obsermé® des deux valeurs dd,,, a 25°C. Ces

écarts ne sont pas significatifs par rapport &diititude sur les coefficients d'activite, dont
une seule série de valeurs est disponible.

Il est intéressant de noter que les valeurs duéddgrdissociation de HN@onsidérées
par Davis et De Bruin pour le calcul des coeffitded’activité ont été confirmées dans une
étude récente [12]. Des essais de spectroscopiarmRant été menés afin de déterminer la
proportion de nitrates associés (H@t libres (NQ) en fonction de la concentration en
acide nitrique. Parallelement, un modéle décriientcoefficient osmotique de HNOCa
conduit a une description théoriqgue du degré dsodiation. Les résultats de cette étude,
similaires aux valeurs utilisées par Davis et DeiBBf7] sont représentés sur la figure 1.3.
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Figure 1.3 Concentration en nitrates associés et libres ertion de la concentration en
acide nitrique (). Lignes pleines : valeurs calculées a partir dodele de Ruas,
O : mesures Raman de Ruas, mesures Raman de Krawetz [13] utilisées par Ba&tiDe
Bruin [7]

2.3.L’auto-ionisation de HNO3

Les solutions d'acide nitriqgue pur possedent umée foonductivité électrique. Cette
propriété a amené certains auteurs du début dtiéfng siecle a suggeérer que la molécule de
HNO; s'auto-ionisait partiellement. Selon des travaums pmodernes, cette ionisation
résulterait de la déshydratation de HN\s@lon I'équilibre 1.1 :

2 HNOg(a) = N205(a) + H20(|) (1.1)

L'anhydride nitrique BOs se dissocie complétement en ions nitrates N@tronium NQ"
et en eau dans les solutions d'acide nitriqgue atetepératures modérées [14]. L'équilibre
d'auto-ionisation s'écrit donc de la maniere suwafen négligeant les phénomenes de
solvatation) :

2HNOy() = NO2'(q) + NOs (@) + H20y) (1.17)

La constante thermodynamique, telle qu'elle a étihié dans le paragraphe 1.2.1 (échelle
molaire) s'écrit pour cet équilibre :

— [NO;(a)].[ NO;(a)]-[ H ZO(I):I y|2 'yeau
17 [HNO,, ]2 Yinos®

(1.18)

Les termesyi, veau €t Yunos SONt respectivement les coefficients d'activitélames
ioniques, de l'eau et de HNOLe coefficient d'activité ionique caractérise Iageractions
électrostatiques existant entre toutes les espeoggues de la solution. Généralement, on
attribue la méme valeur dea chaque ion de la solution, car il est impossildenesurer ce
coefficient séparément pour un ion.
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Lee et Millen [15] ont étudié cet équilibre en mest les variations de la conductivité
électrigue de l'acide nitrique pur lors d'ajoutsad’ et de PDs a -10°C et -20°C. En
considérant que la conductivité électrique est priignnelle a la concentration des ions en
solution, K 17 a pu étre estimée a -10°C et -20°C. Des mesuneifases de conductivité
effectuées par Taylat al.[16] a 25°C ont permis a Lee et Millen de calcidersa 25°C.

Cependant, dans leurs travaux, Lee et Millen onprimé K;;7; dans une échelle
rationnelle, et ont négligé le rapport des coedfits d'activité, n'‘ayant pas de données
thermodynamiques disponibles. Les différents coeffits d'activité dans I'acide nitrique pur
peuvent étre extrapolés a partir des valeurs desBavDe Bruin [7] a 25°C (annexe C), et
permettent donc de réaliser la correction dg;KLe terme de correction globak'écrit :

2
€= yi 'yea: n (119)

tot
Yhinos

Le nombre total de moles dans 1 litre d'acide gting ~ 24 mol. Les valeurs extrapolées
des coefficients d'activité dans I'acide nitrique pont 1y ~ 4.1C, yeau~ 10° etyynos~ 6.1C.
Finalement, il s'avere queest proche de I'unité, donc la valeur dgKproposée par Lee et
Millen a 25°C a partir des mesures de Taylor perg @tilisée selon les définitions du
paragraphe 1.2.1.

Ki17=0,28.10 & 25°C [15] (1.20)

La variation de K17 avec la température dépend en partie de I'évolakola conductivité
électrique de l'acide nitrique. Taylet al. [16] montrent qu'elle atteint un maximum a 25°C,
avant de décroitre a nouveau. Ce phénomeéne suggérguantité de }Ds plus élevée a plus
haute température, et donc une décomposition perthEnsi, aucune hypothése ne peut étre
faite quant a I'évolution deiK7au dela de 25°C.

Stern [14] reprend quelques conclusions intéressate divers auteurs au sujet de l'auto-
ionisation de l'acide nitrique. Ainsi, les ionsraitium et nitrate ont été détectés par
spectroscopie Raman par des bandes d'intensitée,faiespectivement a 1400 ¢met
1050 cm' dans l'acide nitrique pur. Une bande & 2360" @mégalement été observée pour
I'ion nitronium par spectroscopie infrarouge.

Enfin, il est intéressant de signaler que 10 a Id%processus d'auto-ionisation est
attribué a l'autoprotolyse de HN®elon I'équilibre 1.21 (la majorité du processtiameédue a
la déshydratation de HN{D

2 HNOg(a) = H2N03+(a) +N03_(a) = N02+(a) + No‘g_(a) + H20(|) (1.21)
2.4.0xydation du monoxyde d’azote
Parmi tous les éléments présents en milieu nitriggienonoxyde d'azote mérite une
attention particuliére en raison de sa grande irgE#ctAinsi, il va pouvoir s'oxyder facilement
en présence d'acide nitrique, d'oxygene, ou daatgents oxydants [5]. Dans ce paragraphe

les différents équilibres et mécanismes traitant'aleydation du monoxyde d'azote seront
présentes.
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2.4.1. Décomposition de HNO

Il est généralement admis dans la littérature taade nitrique se décompose en phase
gazeuse selon I'équilibre suivant [14] :

2 HNG;g) = 2 NQg) +3/2 Oyg) + H20(q) (1.22)

Le mécanisme de cette réaction n'est pas connupagersion. Certains auteurs suggerent
que NOsg) serait formé puis immédiatement décomposé en ppaseuse. La constante
thermodynamique de cet équilibre a été calculéarir ples enthalpies libres de formation de
HNO3; NO, G et O en phase gazeuse [11, 17, 18] pour différentepédeatures. Les
valeurs de K2, sont regroupées dans le tableau 1.5.

T (°C) 25 40 100
K1 2o 6,10.10" 3,37.10% 1,32.10°

Tableau 1.5 Valeurs de Ky, calculées a partir des enthalpies libres de
formation [11, 17, 18]

Cette réaction est bien moins défavorisée a hanmt@drature, c'est pour cette raison que
la littérature la nomme généralement "décompositi@nmique de HN@.

2.4.2. Oxydation par I'acide nitrique

L'acide nitrique concentré absorbe le monoxydeotéaen prenant toute une gamme de
couleurs suivant la concentration [3]. En dess@u$3)5% massique, la solution I'absorbe peu
et reste incolore. Verte pour une concentratiorb@ massique en HNQIa solution se
colore en rouge orangé pour des concentrationsrisupgs. Au-dela de 70% massique, la
solution devient rouge foncée et émet des vapeursses de MD,. Ces observations résultent
de l'existence de deux mécanismes d'oxydation dé&ménde la concentration en acide
nitrique.

2.4.2.1. Faible concentration en acide (<35% massique)

Aux basses concentrations, I'équilibre favorisécesii proposé par Abel et Schmid [19-
21] et aurait lieu préférentiellement en phaseidiqu

2 Nqa) + HNQ(a)'i' H20(|) =3 HNOg(a) (1.23)

Le mécanisme proposé pour cette oxydation estivaursi:

HNOy () + H'(a) + NOs'(2)= N2Ou(a) + H20q) (1.24)
N204(a) + 2 Nqa) =2 NzOg(a) (1.25)
Nzog(a) + H20(|) =2 HNQ(a) (XZ) (1.26)

Selon Abel et Schmid, il semble qu'avec l'augmeématie la température, I'équilibre
global 1.23 est moins déplacé dans le sens de famade HNQ.
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Le caractére autocatalytique de cette oxydatiomec a¥génération d'acide nitreux est
intéressant vis-a-vis de la réduction de l'acideiquie présentée au paragraphe 3 de ce
chapitre.

L’enthalpie libre de formation de N étant absente de la littérature, la valeur de la
constante thermodynamique de I'équilibre 1.23 né pas étre calculée.

2.4.2.2. Forte concentration en acide (>60% massique)

Lefers [22] a conclu que la réaction d'oxydatianrdonoxyde d'azote a lieu en phase
gazeuse selon :

NO) + 2 HNGy(g) = 3 NOyg) + H20(g) (1.27)

Cette réaction est trés rapide et se dérouleras da plan proche de l'interface liquide-
gaz. Les produits NDet N,O4 en équilibre pourraient alors diffuser de ce pi@actionnel
vers la solution.

Dans le domaine intermédiaire de concentrations, deux mécanismes ont lieu
simultanément, ce qui explique la couleur verten@'solution de HN@50% massique en
présence de NO. En effet, I'anhydride nitreuxONet le tétroxyde d'azote ,N, sont
respectivement bleu et jaune-orangé en solutiaggulilibre suivant (somme des équilibres
1.23 et 1.27) pourrait donc représenter |'oxydationmonoxyde d'azote pour des milieux
nitriques de 35% a 60% massique.

NOg) + HNOs(g) = NOy(g) + HNOy(g) (1.28)
La constante thermodynamique de cet équilibre aadtdilée a partir des enthalpies libres

de formation de NO, HN§ NO, et HNG, en phase gazeuse [11, 18, 23]. Les valeurs;dg K
pour différentes températures sont regroupéeslidaableau 1.6.

T (°C) 25 40 100

K128 13,02 12,69 11,71

Tableau 1.6 Valeurs de Kgcalculées a partir des enthalpies libres de
formation [11, 18, 23]
2.4.3. Oxydation par le dioxygéne

L'oxydation en phase gazeuse du monoxyde d'azatd'qggéne est un processus
réversible décrit par I'équilibre suivant :

NO) + 72 Gyg) = NOy(g) (1.29)

La constante d'équilibrekg a été calculée a partir des enthalpies libresodudtion de
NO, O, et NG, en phase gazeuse [18] pour différentes tempéraftaieleau 1.7).
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T (°C) 25 40 100

K1 29 1,55.16 5,14.16 1,48.1d

Tableau 1.7 Valeurs de Kyg calculées a partir des enthalpies libres de forioraf18]

Le mécanisme de cette oxydation a fait I'objet demlbreuses discussions. Sa
connaissance est notamment liée a la questioexdsténce du dimere J,. Les deux étapes
ci-dessous ont été retenues [3, 5]:

2 NO(g) = Nzoz(g) (130)
N2O2(g)+ Oz(g) = 2 NOyg) (1.31)

Un des caracteres essentiel de cette oxydatioguiefait de cette transformation un
phénoméne presque unique en chimie est la dimmut@la vitesse de réaction lorsque la
température s'éleve (énergie d'activation apparergative) [5].

2.5.Réactivité des NQ

Lors de l'absorption des N@n solution aqueuse, chacun des nombreux compulsés
systeme (NO, N@ N.,Os; N,O4 N2Os, HNO, et HNQ) intervient dans un ou plusieurs
equilibres. Ces équilibres peuvent intervenir easghgazeuse et en phase liquide. Il existe
également des équilibres mixtes complexes impligubas especes en phases liquide et
gazeuse. Schwartz et White [10] ont rédigé uneettlétaillée sur le sujet, dont certains
éléments sont résumeés dans ce paragraphe.

2.5.1. Equilibres en phase gazeuse

Plus d'une dizaine d'équilibres en phase gazeusétérrépertoriés dans la littérature.
Cependant, les 3 équilibres élémentaires suivarftsent a déterminer la composition du
gaz [5, 10] : la dimérisation de N@1.32), et l'association de NO et N@our former de
I'anhydride nitreux (1.33) ou de l'acide nitreux3d)).

2 NOy(g) = N2Os(g) (1.32)
NO(g) + NOy(g) = N2Og(g) (1.33)
NO) + NOy(g) + H20(g) = 2 HNGy(g) (1.34)

Les constantes d'équilibres thermodynamiques de di#drents équilibres ont été
calculées a partir des enthalpies libres de foonafies composés en phase gazeuse [17, 18,
23] pour différentes températures et sont regrasidées le tableau 1.8.
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T(°C) 25 40 100
Kiao 6,76 2,24 6,71.10
K133 5,19.10" 2,37.10" 1,97.10°
K134 7,41.10" 3,52.10" 3,22.10°

Tableau 1.8 Valeurs des constantes thermodynamiques des ggsi@émentaires en phase
gazeuse calculées a partir des enthalpies librefoduation [17, 18, 23]

Les valeurs de ces constantes indiquent qu'a hewxmeérature (100°C), la phase gazeuse
est majoritairement constituée d'un mélange de tNOOg, plutt que de D3 et N,O.,.
2.5.2. Equilibres mixtes ou hétérogenes
Les équilibres mixtes répertoriés dans la littéeatgont également assez nombreux.
L'équilibre suivant est particulierement intéresszar il représente I'absorption des Néh
milieu nitriqgue concentré et a des températuresamées.

N2O4(g) + HoO(g) = HNOy(a) + H'(a) + NOs () (1.35)

Cet équilibre a été étudié dans les années 192@gmmesures électrochimiques. La
valeur de la constante d'équilibre obtenue est :

Kiss=5,4.1d a 25°C [10] (1.36)

Le tableau 1.9 regroupe les valeurs dgcalculées a partir des enthalpies libres de
formation des composés en phases liquide ou gaf@uke, 18, 23].

T (°C) 25 40 100
Ky s 2,20.16 3,55.14 7,89.10

Tableau 1.9 Valeurs de K3scalculées a partir des enthalpies libres de
formation [8, 17, 18, 23]

Il est intéressant de remarquer que l'absorpticn N8, est moins favorisée lorsque la
température augmente, alors que la décompositiorH®®; est plus conséquente. La
concentration du milieu en acide nitreux dépenémsslement de ces deux phénoménes.

2.5.3. Equilibres en phase liquide
Pour chaque équilibre répertorié en phases gazeusmixte, il existe un équilibre
correspondant en phase liquide faisant intervees NQ sous forme dissoute. Leurs

constantes thermodynamiques peuvent étre calcpkiesintermédiaire des coefficients de
Henry des différents composés. Schwartz et Whid¢ ¢ht étudié de maniere détaillée chacun
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de ces équilibres. L'un d'entre eux, se déroulagpmtairement en phase liquide, mérite
toutefois d'étre signalé :

N2O3(a) + H2O() = 2 HNGy(y) (1.37)

De nombreux auteurs ont étudié cet équilibre pactspscopie UV-visible dans des
solutions d'acide perchlorique concentrées. Lesstantes thermodynamiques calculées
présentent des écarts importants selon les puiblisatvariant de 5 & 4.1 25°C [10]. Des
études cinétiques et des travaux plus modernesleeimtrivilégier la valeur haute de la
constante.

La figure 1.4 résume la majorité des équilibresenées mettant en jeu les oxydes d'azote
en milieu nitrique.

2.6.Le systeme acide nitreux — ion nitrosonium

L'acide nitreux, dissous en solution acide dilugdste majoritairement sous la forme
moléculaire HNQ. Dans des milieux plus acides, lion nitrosoniugutpse former selon
I'équilibre suivant :

HNOg(a) + H' (@) = NO'(a) + H2Oy) (1.38)

Dans les années 1950, I'ion nitrosoniumNOété détecté par spectroscopie UV (bande
d'absorption spécifique a 260 nm) dans différertisles concentrés, notamment l'acide
sulfurique et I'acide perchlorique [24-28]. Dans oglieux, I'activité des ions Hest élevée et
celle de I'eau est faible, ce qui favorise la faiorade NO.

En considérant l'acide nitreux et l'ion nitrosonidmdes concentrations suffisamment
faibles pour assimiler leur activité a leur concatidn, la constante thermodynamique de
I'équilibre 1.38 vérifie :

[NO" ] + log a(Hzo(|))

- (1.39)
[HNoz(a)] a(H (a))

log Ki.38= log

Le rapport [NOJ/[HNO,] a pu étre déterminé par spectroscopie UV a pde#r bandes
d'absorption de I'acide nitreux et de l'ion nitmaision [24-28]. Cependant, il semblerait que les
mesures effectuées a 20-25°C soient peu fiablesaison de la décomposition rapide de
I'acide nitreux dans les acides sulfurique ou deriue concentrés.

Le calcul de la constante d'équilibre 4§ est délicat, car il est nécessaire de connai$re le
coefficients d'activité du proton et de l'eau daes deux acides. Une méthode de calcul
consiste a utiliser une fonction aciditéd&finie par :

a(Hzou))

Jb=lo -
J a(H" @)

(1.40)
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J est une fonction représentative du comportemeitodrasique de certains alcools
organiques (type triphénylcarbinols). Elle a étéanoment déterminée par Depb al. dans
l'acide perchlorique [26] et dans l'acide sulfuagf29] (annexe D) a l'aide de mesures
spectroscopiques sur divers alcools vérifiant iiéye :

ROH + H =R + H,0 (1.41)

Cependant, ces fonctions se sont révélées tresodppatives dans le cas de petites
molécules telles que l'acide nitreux et I'ion rétmoium. Néanmoins, Turney, Singer et Deno
ont calculé K 3g de cette maniere en combinant les valeurspodeldurs mesures du rapport
[NO™J/[HNO] dans l'acide perchlorique. Les résultats obtesmu regroupés dans le tableau
1.10.

K138 T(°C) Référence
2.10° 20 Turney
3.10’ 20 Singer

0,78.1¢° 25 Deno

Tableau 1.10 Valeurs de K3gobtenues a partir de mesures dans H{JIZ5-28]

Bayliss et Watt [24] ont également calculé; 3K en associant des mesures
spectroscopiques dans;$0, a des valeurs d'activités de l'eau et du protomnées par
d'autres auteurs.

K13s= 3.10° & 25°C dans bSO, [24] (1.42)

Plus récemment, Becket al. [30] ont calculé le rapport [NQ[HNO,] en étudiant la
solubilité de l'acide nitreux dans des solutionacide sulfurique concentré a diverses
températures. La distribution de Hbhléntre la phase gazeuse et la phase liquide, neeparé
spectrométrie a diode laser et chromatographiesrmip d'estimer la constante de Henry de
HNO, en fonction de la concentration en acide sulfugigD'aprés l'allure des courbes
obtenues, les auteurs définissent deux constaetésedry Ky, et Ky, respectivement pour
des pourcentages massiques e8®] inférieures et supérieures a 53%.

_ [HNOZ(a)] et — [HNoz(a)]+[NO+(a)]

_ , (1.43)
[HNO, , ] [HNO,,, ]

H1

Le rapport de K, sur Ky; extrapolé aux fortes concentrations es56, permet donc
d'estimer [NOJ/[HNO,]. La constante d'équilibre 1&g est ensuite déduite a l'aide de la
fonction acidité de Deno dans l'acide sulfurique.

Ki3s=1,2.10° & 25°C dans pSO, [30] (1.44)

Longstaff et Singer [31] sont les seuls a avoirun&se spectre UV d'absorption de l'acide
nitreux dans des solutions d'acide nitrique coméest D'aprés leurs résultats, l'ion
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nitrosonium serait associé a l'ion nitrate sousfdane d'une molécule de >N, selon
I'équilibre :

NO+(a) + NO3_(a): N204(a) (1.45)
Le systéme acide nitreux — ion nitrosonium seraitadreprésenté par I'équilibre :
HNOz(a)+ H'ta) + NOs'a) = N2Osa) + H20() (1.46)

La constante thermodynamique calculée pour cefibopa partir de mesures du rapport
[N2O4a)/[HNO2(a] par spectroscopie UV-visible est :

Ki146= 3.10° & 25°C [31] (1.47)

Enfin, Bayliss et Watt [25] ont suggéré I'existenigel'ion nitroacidium ENO," en milieu
acide. Cependant ces mémes auteurs reconnaisssntimia publication ultérieure [24] que sa
stabilité serait faible. I semble raisonnable desidérer que PNO," pourrait jouer le role
d'intermédiaire réactionnel dans I'équilibre 1.38.

L'instabilité de HNQ en milieu aqueux et l'incertitude sur les foncsi@tidités ¢ rend
donc la constante iKg trés incertaine. Cet équilibre mériterait sansuaudoute de faire
'objet d'études supplémentaires en milieu nitrig@ependant, dans ces milieux, la
spectroscopie UV-visible n'est pas adaptée camtadb d’adsorption spécifique de Nést
environ a la méme longueur d’'onde que celle desN€ qui rend I'étude de I'équilibre
HNO,/NO" trés délicate. Dans le cadre des calculs thermadigque du chapitre 2, la
constante proposée récemment par Becker sera éoésjctar elle concorde avec la majorité
des valeurs mesurées dans les années 1950, de ltd &,

2.7.Cas du degreé d’oxydation (I)

La seule espéce azotée stable de degré d'oxyd#tient le protoxyde d'azote,N. Ce
composeé peut se former a partir de la dismutateoN@ en phase gazeuse selon :

4 NQg) + H20(g) = N2O(g) + 2 HNGy(g) (1.48)
Le tableau 1.11 regroupe les valeurs de la corestdwermodynamique de I'équilibre ci-

dessus calculées a partir des enthalpies librderdeation des composés en phase gazeuse
pour différentes températures [17, 18, 23].

T (°C) 25 40 100
K148 1,43.188 3,34.18° 1,97.16%

Tableau 1.11 Valeurs de Ksgcalculées a partir des enthalpies libres de
formation [17, 18, 23]

En solution aqueuse, l'ion hypoazotite N& I'acide hypoazoteux ;N,O, sont peu
stables et sont rapidement oxydés ou transformés@n
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3. La réduction électrochimique de 'acide nitrique
3.1.Généralités

La réduction de I'acide nitrique est un processuspiexe au cours duquel l'azote (V) est
réduit jusqu'au degré d'oxydation (l11) selon laaton électrochimique globale ci-dessous.

HNOz; + 2 H + 2 € = HNO, + H,O (1.49)

Cet équilibre global ne traduit que le changementdgré d'oxydation de l'azote et ne
reflete pas totalement la réalité du phénomeénesiAla réduction de l'acide nitrique implique
de multiples réactions en solution ou a I'électroahettant en jeu un grand nombre de
composeés intermédiaires.

Certains travaux antérieurs aux années 1950 marn#ealution de la composition du gaz
formé lors de I'électrolyse de solutions d'acideiquie sur électrodes de platine et de fer, en
fonction de la concentration en acide [3]. Les gipaux produits formés sont;tét NH; pour
[HNO3] inférieure & 4 mol.LX, H, et NO pour [HNG] comprise entre 4 et 8 mol'Let NG
pour [HNQ;] supérieure & 8 molt

Depuis ces premiers résultats, de nombreux auteursavaillé sur la réduction de l'acide
nitriqgue sur électrode de platine [32-50]. Il seenhinsi que la nature du mécanisme dépende
non seulement de la concentration en acide, massi ale la surtension cathodique a
I'électrode. Dans les paragraphes suivants, leams¥oes les plus intéressants proposés sur
électrode de platine seront détaillés en fonctiertes deux parametres. Les travaux effectués
en milieu nitrique faiblement concentré ( [HY®& 1 mol.L") ne seront pas cités.

3.2.Influence de la surtension cathodique

Dans les années 1950 et 1960, un important effoétéafourni par deux équipes
allemandes dirigées par Vetter [49, 50] et Schmid-48] pour la détermination du
mécanisme de réduction de l'acide nitrique surtédee de platine. Ces deux équipes
arriverent a des conclusions différentes, mais paysremiére fois émettaient I'hypothese
d’'un mécanisme autocatalytique, c'est-a-dire egritepar la régénération d’un réactif ou d’'un
intermédiaire réactionnel. Les milieux d'étude étdi des solutions d’acide nitrique de
concentrations variant entre 1 et 10 mdl.la 25°C, contenant de I'acide nitreux résiduel
(solutions non dégazées).

Le mécanisme de Vetter est dit hétérogene campkétle régénération autocatalytique est
supposeée avoir lieu a la surface de I'électrodéorSee mécanisme, I'espéce électroactive est
le dioxyde d'azote adsorbé Ngs)formé par une réaction chimique lente. L'esserdied
réactions se déroule a I'électrode et aucune egtifusante n’est prise en compte : la densité
de courant n’est alors pas influencée par I'agitatCe mécanisme est décrit par les réactions
élémentaires 1.50 a 1.54 :
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NO' (ads)+ NO3 (adsy= N2O4(ads) (1.50)

N2Os(ads)= 2 NOy(ads) (1.51)
NOs(ads)+ € = NO2 (ads) (XZ) (1.52)
NO; (ags)+ H = HNOy(ads) (*2 (1.53)
HNOyagsy+ H = NO'(ags)+ H20y) (*2 (1.54)

Dans ce mécanisme, I'espéce W@, formée lors de la réaction 1.54 va étre recychiesd
la réaction 1.50. L’acide nitreux adsorbé est amnilige avec I'acide nitreux en solution, lui-
méme en équilibre avec la phase gazeuse. Des oxjasste peuvent donc se former selon
les réactions suivantes :

HNOz(ads): HNOz(a): HNOz(g) (XZ) (1.55)
2 HNGyg) = NQgg) + NOyg) + H20(g) (-1.34)

Le mécanisme proposé par Schmid a la méme époquiitdsomogene car I'étape de
régénération autocatalytique a lieu en solutiogtdpe de transfert de charge est la réduction
de l'ion nitrosonium NO en monoxyde d’azote NO. Dans ce cas, la réacgorégénération
se produit dans la couche en solution proche decti®de donc l'agitation provoque une
diminution de la densité de courant. Les étapedioFmelles de ce mécanisme sont :

NO"(ads) + € = NO(ads) (x2 (1.56)
NQads)= NOgg) (x2) (1.57)
2 Nqa) + HNO3(a)+ H20(|) =3 HNOz(a) (1.23)
HNOy () + H+(a) = NO+(a) + HyxOy (X3) (1.38)
NO+(a) = NO+(ad3) (x3) (1.58)

L’ion nitrosonium régénéré par les réactions 1.£3.88 (détaillées respectivement dans
les paragraphes 2.4.2. et 2.6. de ce chapitrehtaaner un nouveau cycle catalytique et se
réduire en monoxyde d’azote. De méme que pour leameme de Vetter, I'acide nitreux en
solution va réagir selon I'équilibre 1.34 pour fandes oxydes d’azote en phase gazeuse. |l
est intéressant de signaler que ces deux mécansendistinguent également par le taux de
régénération de I'espéce réduite. Il est de 2 ppunécanisme de Vetter et de 1,5 pour le
mécanisme de Schmid.

A la fin des années 1980, Razygraev [41, 42] entrele nouvelles recherches qui ont
aboutit & une conciliation des deux mécanismes.eSgais ont été conduits sur électrode de
platine dans des solutions d'acide nitrique 2 mbl.B I'ébulliion. L'étude des
voltammogrammes obtenus (figure 1.5) a été couplédiverses analyses chimiques,
chromatographiques et volumétriques des produitsédection formés en fonction de la
surtension cathodique.

Selon les conclusions de cet auteur, les mécarisl@e/etter et Schmid se produisent
successivement a une électrode de platine suivanpotentiel appligué. Razygraev a
également proposé de nouveaux mécanismes valablesdp plus fortes surtensions. Cing
domaines de potentiels (mesurés par rapport a 'ESdidt considéreés :
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Figure 1.5 Voltammogramme réalisé sur électrode de Pt, saiutie HNQ 2 mol.L* &
I'ébullition [42]

v 085V<E<1,15V

Dans cette zone de potentiels, la densité de cbwsinindépendante de l'agitation.
Cependant, elle est multipliée par 1,5 a 2 foisdaiune électrode de platine platinée est
utilisée. Ces électrodes posseédent une surfaceifigpéc bien plus importante qu’une
électrode classique. Cela indique que la plupastrdactions se déroulent a I'électrode et font
intervenir des composés adsorbés. De plus, NO et 0Bt détectés en phase gazeuse. |l
semble donc que ce domaine de potentiel soit caisiitjue du mécanisme de Vetter.

v 0,65V<E<0,85V

Dans ce domaine, l'utilisation d’'une électrode ipé¢ est sans effet mais l'agitation
provogue une chute de la densité de courant, candigjue qu’une espéce créée a I'électrode
Ou a son voisinage participerait a I'étape de texhglectronique et diffuserait vers le sein de
la solution. Les oxydes d'azote NO et N€bnt également détectés en phase gazeuse. Ces
éléments plaident en faveur de I'établissement doamisme de Schmid dans ce domaine.

v 04V<E<0,65V
Pour des potentiels inférieurs a 0,65 V, une faftete de la densité de courant est
observée. Parallelement, un important dégagemeNb@eest mesuré. XD apparaitrait suite

a la réduction de NO (formé par les mécanismesépigrts) en NO. Les réactions
élémentaires se produisant seraient :
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NOads) + € = NO ™ (ags) (*2 (1.59)

2 NO (ads)= N2O2 (ads) (1.60)
NoO3 (ads)+ 2 H' = HoN2Op(ads) (1.61)
H2N202(ads): Hzo(g) + NzO(g) (1.62)

v 02V<E<04V

Dans ce domaine, le mécanisme acquiert de nouveataractére autocatalytique : un
nouveau composé formé a I'électrode réagit avecid& nitrique. Selon Razygraev, ce
composé peut étre le nitroxyle HNO ou I'hydroxylaeiNHOH. La formation préalable
d’'un radical NH adsorbé expliquerait 'ensemble des résultats raxgétaux. La suite de
réactions proposée est :

NO “(ags)+ 2 H" + 2 € = OH (aus) + NH*as) (1.63)

NH"® ags)+ HNOs(ads)= HNO,(ads)+ HNOyags) (1.64)

HNQads)+ HNOs(ads)= 2 HNOpads) (1.65)
ou :

NH.(ads)"' H20(|) = NHZOH(ads) (1.66)

NHzOH(ads): NHzOH(a) (1.67)

NHOHa) + 2 HNGy(a) = 3 HNOya) + H20) (1.68)

L’acide nitreux ainsi formé va étre a nouveau rédniNO ce qui va déclencher le départ
d’'un nouveau cycle catalytique. Le taux de régéimrale HNQ est de 3 (supérieur a ceux
de Vetter ou Schmid), cependant la formation de® bt lente et des réactions parasites
peuvent se produire (formation dgNou N).

v 0,06V<E<02V

Dans ce domaine de potentiel, la formation d’ammorserait la cause de la chute de la
densité de courant :

NH®@as)t 2 H™ + 2 € = NHa(ads) (1.69)
NH3(ads)= J’r\lH3(a) = I\JerB(g) (1.70)
NHs@)+ H' @) = NHs () (1.71)

La formation de dihydrogéne due a la réduction thtgm n’est observée que pour des
potentiels inférieurs a 0,05V, ce qui permet d’'arell’hypothese que cette réaction est en
compétition avec la réduction de I'acide nitrique.

Pour plus de clarté, les schémas réactionnels iffésedts mécanismes sont représentés
sur la figure 1.6. Les especes signalées en roogelss especes régénérées susceptibles
d’amorcer un nouveau cycle catalytique (HN& NO). Les espéces signalées en bleu dans
un mécanisme peuvent se former ou intervenir darautre mécanisme.

Selon Razygraev, lallure des courbes intensitéuadl se conserve pour des
concentrations variant entre 0,1 et 8 md|.ket pour des températures variant entre 20°C et
96°C. Les mécanismes proposés seraient donc valabtecette gamme de concentrations et
de température, et restent a valider par moddisatinétique des essais électrochimiques et
par des techniques analytiques.
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3.3.Influence de 'acidité

L’étude des courbes intensité-potentiel réaliséesndieu nitrique concentré, ainsi que
'analyse des produits de réduction formés montrgre la concentration en acide nitrique
joue également un rdle important au niveau du méoande réduction.

Dans les années 1950, MaSek étudia le comportepudartographique (utilisation d’une
électrode a goutte de mercure pendante) des siteatedes nitrites dans des solutions d’acide
sulfurique de 1 & 18 molL[38]. D'aprés ses conclusions, I'acide nitriqueaiteréduit
jusqu'au degré d’oxydation (ll) par deux mécanisness compétition selon I'acidité du
milieu. Pour [HSQy] > 15 mol.L", la réaction de transfert de charge est la rédnate I'ion
nitronium NQ" en dioxyde d’azote N& I'acide nitrique se réduit de maniére directeuiP
[H,SO] < 15 mol.l*, lacide nitrique se réduit indirectement par unécanisme
autocatalytique s’apparentant a celui de Schmid.

A la fin des années 1970, Plieth reprend les caimhs d’'auteurs russes ayant travaillé
sur la réduction de I'acide nitrique sur électraldeplatine [40]. Ainsi, la vitesse de réduction
de l'acide nitrique serait plus élevée lorsquedgré de dissociation des molécules de HNO
est faible (c'est-a-dire en milieu concentré). 8gukes molécules non dissociées (notées
NO,OH) seraient alors réduites.

La premiére étape du mécanisme met en jeu desagaahimiques dans la solution au
voisinage de I'électrode :

HNOs @) + H'a) = H3N02+(a) . (1.72)
N020H(a) + H,NO, (@)= N204(a)+ H @t H20(|) (1.73)

La seconde étape est la réaction de transfertalgeta I'électrode :

HoNO3 (ads) + € = HoNO2ags) (x2) (1.74)
2 HNO2ads)+ NoOs(adsy= 4 HNOy(q) (1.75)
HoNOz(ads)= NOg) + H20O(g) (1.76)

Les étapes lentes de ce mécanisme sont les depeséda désorption 1.75 et 1.76. En
milieu nitriqgue concentré, la réaction 1.75 a |l@éférentiellement & la réaction 1.76 car la
guantité de hO, formée par la réaction 1.73 est plus importantem@canisme est également
de nature autocatalytique avec un taux de régéogrdé HNQ égal a 4/3.

Récemment, Balbaud a également proposé un mécarssmelectrode de platine,
dépendant de la concentration en acide [32, 51¢ &mnde thermodynamique théorique et
expérimentale de I'acide nitrigue a 100°C a con@uitine représentation en coordonnées
[log P(G), -log P(HNQ) et pH] des propriétés chimiques et électrochiregqdu milieu
nitriqgue. Le diagramme obtenu est représenté gales(figure 1.7).

Sur ce diagramme, les courbes représentent lesrsatalculées de la pression d'oxygéne
pour lesquelles les pressions partielles de NO@tdbont égales a 1 bar et la concentration en
acide nitreux est égale a4énol.L™™. Il est ainsi mis en évidence que la formationNi®
limite le domaine de stabilité de HN@our des concentrations inférieures a 8 mbltandis
gu'il s'agit de la formation de N@our des concentrations supérieures. Le prochal fie la
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réduction de l'acide nitrique est donc NO pour [HN©®8 mol.L*, et NG pour [HNQ] > 8
mol/L™* sous une pression de 1 bar.

[HNO,] (wt% et mol/L)
65 % 40 % 22 %
14.4 mol. L gmol.L”  4molL’ pH=0 pH=1

Va7 7 A

[HNO,] = 10 mol.L"

\I\

L \I\
12 L
14 L
16 L
18 L

-20

log [P, / bar]

bar

0 1 2 3 4 5 6 7
-log [P,_,N,;>S / bar]

Figure 1.7 domaine de stabilité de HN@ 100°C (zone blanche du diagramme) [32]

Parallelement a cette étude thermodynamique, unéeéélectrochimique aux faibles
surtensions cathodiques a été menée sur électredaatine, dans des solutions d'acide
nitrique de 4 & 12 molit & 100°C. A partir de ces différents résultatsa &té établi que
l'acide nitriqgue se réduit de maniére indirecte parmécanisme autocatalytique. L'espéce
électroactive serait l'acide nitreux, qui se régitiien monoxyde d'azote. Le mécanisme
proposé est semblable a celui de Schmid (présentgaeagraphe précédent), mais HNO
serait régénéré a la surface de I'électrode, adamtiffuser en solution. Les différentes étapes
réactionnelles sont présentées ci-dessous. Lesem(dl) et (ads)indiquent respectivement
gue l'espece intervient dans la solution prochkétectrode, ou que I'espéce est adsorbée a sa
surface. Deux domaines de concentrations sontaéngs :

v' [HNO4] < 6 mol.L™*

HNO (i + H" + € = NOags) + H20y (1.77)

HNO3(ads)+ 2 NQads)"' H20(|) =3 HNQ(eD (1.78)
v [HNO3] > 8 mol.L™?

HNOz(eD +H +e= NO(ads)+ H20(|) (1.77)

HNO3(ads)* NOads)= HNOy(el) + NOyads) (1.79)

HNO3(@) + HNOy(el) = 2 NGy(ads)+ H20() (1.80)
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Les espéces gazeuses NO et,dONnt supposées adsorbées a la surface de I'dedto
I'acide nitreux est une espece qui diffuse deusitface de I'électrode vers la solution. Il est
donc nécessaire d'ajouter dans ce mécanisme ges @ea désorption des gaz et de diffusion
de HNQ.

3.4.Apport de technigues spectroscopiques

Ces dernieres années, l'utilisation de la speatpisade masse électrochimique (DEMS)
et de la spectroscopie infrarouge a transforméeatdeier (FTIR) s'est largement développée
afin de déterminer des mécanismes réactionnelser@eant, les applications aux milieux
nitriques restent peu nombreuses.

Dans une étude traitant de la production de vapeitrsuse, Lemaire a effectué une
identification des produits de réduction de l'acid&ique par électrochimie couplée a la
spectroscopie infrarouge [37]. Le milieu d'étudsitéine solution d'acide nitrique 2,5 mot.L
a 25°C. L'électrode de travail en platine étaigpke a un disque de Gajeuant le role de
fenétre infrarouge. L'enregistrement de la réflewdi de la surface a permis d'évaluer les
guantités de NO, Nfet Nb,O accumulées au voisinage de I'électrode au cdunsbédlayage
de potentiel lent (0,1 & 0,5 mW)s Ces résultats sont présentés sur la figure 1.8.

[ [Ne¥ 1

.

Q6

E (V/ESH)

Figure 1.8 Quantités normées de NO, b€t NO mesurées par FTIR au voisinage d'une
électrode de Pt lors de la réduction d'une solutitacide nitrique 2,5 mol:t
aT=25°C[37]

Ce travail, associé a des essais électrochimigassigues, a amené Lemaire a proposer
un mécanisme de réduction de l'acide nitriqgue saebidla celui de Schmid aux faibles
surtensions (E > 0,8 V/ENH). Cependant, la plugefstabilité de I'ion nitrosonium en milieu
concentré laisse supposer que pour [HN©®6 mol.L* I'espéce électroactive serait Nét
pour [HNQ;] < 6 mol.L*, HNO, [37]. Cette réaction électrochimique est suivie pae
réaction d'oxydation de NO conduisant a la régdimérale HNQ et a la formation de NO
Pour de plus fortes surtensions, le monoxyde déagetréduirait en protoxyde d'azote comme
le suggére Razygraev.

Dans une récente étude, De Groot et Koper ont taffedes mesures DEMS dans des
milieux sulfo-nitriques sur électrode de platin€][3Les résultats obtenus dans une solution
de HNQ 4,1 mol.L.* et bSO, 0,5 mol.L* & une vitesse de balayage de 10 ni\éent
présentés sur la figure 1.9. Bien que le vide darcellule du DEMS affecte les équilibres
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thermodynamiques, ces essais apportent des inflomsaintéressantes sur le mécanisme de
réduction. Ainsi, de grandes quantités de NO efafldes quantités de NO sont formées
pour des potentiels compris entre 0,7 V et 0,9 Mrapport & I'ENH. Puis, pour de plus fortes
surtensions, PO et N apparaissent successivement. Ces auteurs ontégdlenontré par
des essais d'adsorption spécifiques que ces dégatemazeux étaient liés a un fort taux de
recouvrement de I'électrode par NO.

Ces résultats sont en accord avec les conclusienRatygraev sur l'influence de la
surtension cathodique. Le fait que NO soit le pibde réduction majoritaire aux faibles
surtensions et pour une concentration en acideiéufi© a 6 mol.* confirme également les
conclusions de Balbaud sur l'influence de l'acidité

an OOO—- — ..____7—--—.—= ———
o 7 ™ /,"';:, N f/
= -0.20 v’
0. 00 02 04 06 08 10 12 14
50.] 2 r\ m/z=30 (NO)
o =
S 4. 00 02 04 06 08 10 12 14
L o Ry m/z=44 (N,0)
g 0. s e
@ 00 02 04 06 08 10 12 14
2 g O . . . ; . g
£ 0.0 — -.-_:'_'T_d_:,,:‘.“.y____nm L™ 1:_.1{;_:__38{ 2
T T T T T T T T T T T T T T 1
00 02 04 06 08 10 12 14
20 P m/z=46 (NO,)
1.07 — e

0.0 | 0.2 0.4 0.6 0.8 1.0 1.2 14
EN vs. SHE

Figure 1.9 Mesures DEMS sur électrode de Pt dans une soldgéadNQ 4,1 mol.[* et
H,SQ: 0,5 mol.l*& T = 25°C [36]

3.5.Réduction de I'acide nitrique a une électrode d’a@r inoxydable

En 1990, Razygraev publia une étude du mécanismédietion de I'acide nitrique sur
différents alliages a base de fer, de chrome ounidkel, a des températures proches de
I'ébullition [52]. Il conclut notamment que les nadismes de Vetter et de Schmid sont
toujours vérifiés sur une électrode d’acier inoxXylda Cependant, alors que sur platine, ces
deux mécanismes se produisent successivement eiofodu potentiel, ils pourraient étre en
compétition sur acier. De plus, la densité de auudpendrait également des propriétés
catalytiques de la surface de I'électrode, et dimta composition de l'alliage.

Balbaud a étudié le mécanisme de réduction dedéawitrique 4 mol.[* & 100°C sur une
électrode d’acier inoxydable Z3 CN 18.10 (ou ad6#4L) [32]. Selon ses conclusions, le
mécanisme de réduction sur acier aux faibles ssidea cathodiques serait identique a la
séquence réactionnelle proposée sur platine ddtes méme étude. Cependant, la présence
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d’'une couche passive sur I'acier inoxydable modifisfortement les cinétiques des réactions
interfaciales, entrainant une diminution de lasst de réduction. De plus, un phénoméne de
dépassivation-repassivation apparait sur l'aciesgioe I'on applique de fortes surtensions
cathodiques, modifiant ainsi I'allure des voltammaygmes.

Il est également important de noter que ces éléetra’acier ne sont pas inertes, donc des
produits de corrosion (ions Fer (Ill), chrome(lll)) sont susceptibles de diffuser en solution,
modifiant les propriétés du milieu nitrique. Le ragisme et la cinétique de réduction de
I'acide nitrique pourraient alors étre affectés pes phénomeénes [53].

3.6.Conclusion

La réduction de l'acide nitrique sur électrode ditimpe procede selon un mécanisme
complexe. Les différents travaux présentés dargtéaature reconnaissent les trois points
suivants :

- Le mécanisme est autocatalytique. L'espéce régémstéun composé azoté de degré
d'oxydation (III).

- La réduction s'effectue de maniere indirecte, -@edire que I'acide nitrique ou l'ion
nitrate ne sont pas électroactifs.

- Au-dela d'une certaine surtension cathodique, dalymction de protoxyde d'azote®
entraine la rupture du cycle catalytique.

Cependant, la complexité des réactions chimiqué® ées composés azotés, le manque
de données thermodynamiques et cinétiques, effiautté de faire des analyses de produits
de réductionin situ sont responsables de désaccords entre les diféernieurs sur la
définition d'un uniqgue mécanisme. Ainsi, de nomkrpaints restent mal déterminés :

La nature de l'espéce électroactive : aux faibletessions, les espéeces proposées
possédent un degré d'oxydation compris entregtl(V). Il peut s'agir de N© NO,
NO*, H,NO," ou HNQ. Aux plus fortes surtensions, différents phénorséne
impliquant des especes électroactives de degrédfition inférieur a (Ill) peuvent
intervenir. Selon la surtension, ces phénomeénesrgienat inhiber la réduction de
I'acide nitrique, ou au contraire la catalyser.

Le lieu de régénération de I'espece de degré(féhéralement HN : en solution

ou a I'électrode.

Le comportement thermodynamique et cinétiqgue desgnrédiaires réactionnels, qui
n'est pas clairement établi.

De plus, ces mécanismes n'ont jamais été confiretépuantifiés par une modélisation
cinétique globale prenant en compte les différgphisnoménes suggérés (transfert de charge,
diffusion, adsorption...). L'effort devra notammeriteéporté sur ce point, afin d’éclaircir
certaines indéterminations de la littérature engjtiar le processus.

La recherche du mécanisme de réduction de I'adidgure et sa modélisation nécessitent
de connaitre avec précision la composition desemmli nitriques. En effet, lors de la
proposition d’un mécanisme, les réactifs initia@vmnt étre des especes stables du milieu, et
la connaissance de leur concentration sera utile géterminer les conditions initiales de la
modélisation cinétique. L'objectif du chapitre sai¥ est de proposer une simulation
thermodynamique du milieu nitrique a 25°C, afinvdlgier la stabilité et la concentration des
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différentes especes en phase liquide et gazeuse.egpeces identifiées les plus stables
pourraient alors jouer le réle d'initiateur ou gdése électroactive dans le mécanisme, tandis
gue les especes les moins stables pourraient émieruniquement en tant qu’intermédiaire
réactionnel.
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Chapitre 2 : Simulation thermodynamique du miliemique a 25°C

1. Introduction

A I'heure actuelle, la composition des milieux igitles concentrés a I'équilibre est mal
connue en raison de la complexité des équilibrésighes mis en jeu. La compréhension
thermodynamique de ces milieux est essentielle diibtenir la représentation a I'équilibre
du systeme, donc les especes stables susceptiblg®erdle mécanisme de réduction de
I'acide nitrique.

Récemment, Schosger a réalisé une simulation nqoede l'effet d'un ajout de produits
de corrosion en milieu nitrique a 100°C [53]. kgt d'une des seules études disponibles
permettant de rendre compte de I'ensemble des slafjoydation de l'azote présents en
milieu nitriqgue. Cependant, la validité de cettmgdiation est limitée aux solutions nitriques
diluées car l'auteur ne prend pas en compte laidéaiité du milieu aux fortes
concentrations. De plus, les especes choisies mesentent pas toujours la réalité des
milieux nitriques concentrés.

La simulation présentée dans cette partie estrigspie celle de Schosger. Cependant,
l'utilisation des activités pour les especes maguiu milieu assure sa validité sur I'ensemble
du domaine de concentrations de l'acide nitriques talculs seront effectués a 25°C, en
raison du manque de données thermodynamiques aesdempératures. Aprés avoir étudié
la composition des phases liquide et gazeuse déaws d’acide nitrique de 0,5 & 20 mat,L
I'influence du rapport du volume de gaz sur le m@uwle liquide sera discutée.

2. Mise en équations

Dans un premier temps, l'objectif est de reprégdigasemble du milieu nitrique sous la
forme d’'un systéme de n équations a n inconnuekesoiinconnues sont les concentrations ou
les pressions partielles des espéces considérésslalaimulation. Aprés avoir précisé les
espeéces retenues et les hypothéses de la simuylbdionture des équations de conservation
de la matiére et des constantes thermodynamiquetffdeents équilibres représentatifs du
milieu nitriqgue permettra d’obtenir le systéme diatjons souhaité.

2.1.Especes du milieu nitrique retenues

Les composés priori présents en milieu nitrique concentré ont éténtete Il s’agit
d’espéces azotées de degré d’oxydation variang €dret (1), ainsi que I'eau, le proton et le
dioxygéne qui jouent un réle important dans le &yt nitrique.

Le milieu nitrique est un systéme biphasique. AXd&ption des especes ioniques, toutes
les espéces vont se répartir entre les phasesldigiigazeuse. Pour les espéces minoritaires
du milieu (les solutés), la concentration molai¥g] [est directement proportionnelle a la
pression partielle @, via la constante de HenryH

=[x
Hyy =5 2.1)
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Pour les deux espéeces majeures non ioniques deunmiltrique, HNQ et HO, la loi de
Henry n’est pas valable. Les données de Balbaude[int les concentrations aux pressions
partielles a 25°C (relations 1.4 et 1.5) sont datilcsées.

Le tableau 2.1 indigue les différents composéstetalans la simulation, et précise les
notations des inconnus et des constantes de Hefingice (a) indique que I'espéce est

considérée en phase aqueuse, et l'indigeen phase gazeuse. Les concentrations sont
exprimées en mol:Let les pressions partielles en atmosphéres.

Espéce chimique Notation de I'inconnue Kk (mol.L ™ .atm™)
H X1 = [H" @) -
NOs3 X2 = [NO3 () -
HNO, X3 = [HNOz ) Ha
H20 X = [H20)] -
HNO; X5 = [HNOgz(a) -
NO," Xe = [NO' (] -
NO* x7 = [NO"(q) -
NO X3 = P(NQg) Hg
NO; X9 = P(NQyg) Ho
N2O4 X10 = P(N:Ox(g)) Hio
N2Os X11 = P(NoOs3(g) Hi1
N.O X12 = P(NeO(g)) Hio
O, X13 = P(Qyg) His

Tableau 2.1 Espéces retenues et notation des inconnues
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2.2.Equations de conservation de la matiére

Considérons un état initial fictif ou la solutiostauniquement composée de molécules
d’acide nitrique et d’eau en phase aqueuse, samssphere gazeuse. Cette solution évolue
alors vers son état d’équilibre sous I'action de®mdes réactions chimiques existant dans le
milieu. Le volume de gaz initial est donc nul,es hutres volumes sont définis ci-dessous :

V. : volume liquide initial
V, : volume gazeux a 'équilibre
VF : volume liquide & I'équilibre

Les espéces en phase gazeuse sont assimilées gazigarfaits. Il est alors possible
d’écrire les équations de conservation atomiquer fiaaote, I'oxygéne et I'hydrogéne. Si
I'on considére les especes contenant des atomesté,aque I'on note [Jleur concentration
molaire, R leur pression partielle; le nombre d’atomes d’azote dans ces espécest G
les concentrations initiales en acide nitrique reteau, le bilan matiere global pour I'azote
s’écrit :

VE
iZVi[Ni]VF +R_?riZViPNi = CaVIO (2.2)
Zv[N]V—'E+iV—gEZvP =C (2.3)
— i i ivlo RTV|Oi i PN a .

Le volume liquide initial est peu différent du vole liquide a I'équilibre donc leur rapport
tend vers l'unité. Dans une premiere approximaticgst également possible de simplifier le
terme relatif aux espéces gazeuses en supposald gakime de gaz est négligeable devant
le volume de liquide. Le bilan matiere pour I'azetécrit donc :

YvIN]=C, (2.4

= [HNO3(a)] + [NOs'(a)] + [NO2"(a)] + [HNO2(a)] + He.P(NQg) + Ho.P(NOyq)) +
2.Ho.P(NeOs(g)) + 2.H11.P(NeO3(g)) + 2.Hi2.P(NeO(g)) = Co (2.5)
— Xs+ X2 + X6 + X3 + X7 + Hg.Xg + Ho.Xg + 2.Hio.X10 + 2.Hi1.X11 + 2.H2X12= G (2.6)

Un raisonnement similaire permet d’obtenir les tietes de conservation de I'oxygéne
(équation 2.7) et de I'hydrogéne (équation 2.8) :

3X+ 3%+ 2%+ 2+ X7+ X4+ Hg.Xg + 2.Ho. Xg +
4. Hio.X10 + 3.Hi1.X11 + Hio.X12 + 2.HiaX13=3.G+ G (27)

X1+ Xs+X3+2.%=C+2.G (2.8)

Une derniére relation traduisant I'électroneutéalite la solution permet de relier entre
elles les espéces ioniques :
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X2 = X1+ X6 + X7 (2.9)

L’ensemble de ces équations a été établi sousimesthypothéses qui sont récapitulées
ci-apres :

v' Toutes les espéces sont a I'équilibre thermodynasmacR5°C.
v' Le milieu est supposé fermé, c'est-a-dire sangenfte du milieu extérieur.

v' La phase liquide est en équilibre avec une findicpéd gazeuse, de maniere a
respecter le bilan matiere 2.4. Cette hypothésae dieccutée au paragraphe 4 de ce
chapitre.

v' Le solvant du systéme est I'eau. Les autres espeagsitaires sont 'acide nitrique,
I'ion nitrate et le proton. Il est nécessaire destdérer les activités de ces composés et
non leur concentration. Le coefficient d'activitdique est not, (définition donnée
au paragraphe 2.3 du chapitre 1), les coefficietdastivité de HO et HNQ sont
respectivement notésg etys.

v' Les autres especes sont considérées comme desssplatir activité est assimilée a
leur concentration.

v Les états standards et les états de référenceceantdéfinis au paragraphe 2.1 du
chapitre 1.

2.3.Equilibres pris en compte

Les équilibres ont été choisis de maniere a éttépgandants entre eux et a représenter au
mieux la réalité des milieux nitriques concentr@stamment les phénomenes d'ionisation et
l'absorption des NQ Une étude plus détaillée de ces équilibres afédétuée précédemment
(paragraphe 2 du chapitre 1).

v Dissociation de l'acide nitrique

HNOg(a) = H+(a) + NOg,_(a) (110)
2
K, = 1"%aXe (2.10)
Ys-Xs

v' Auto-ionisation de I'acide nitrique

2HNOy() = NO2"(q) + NOs (@) + H20y) (1.17)
K, = Yi¥aXaXaXsg (2.11)
Y52Xs2

v' Décomposition de I'acide nitrique

2 HNGs(g) = 2 NQg) + 3/2 Qyq) + H2O(g) (1.22)
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— )(82')(133/2 P4

P2
Avec : B, = P(HO) et R = P(HNQ) : directement déduites de la concentration ileitéan
acide nitrique.

Ky (1.12)

v" Oxydation du monoxyde d'azote

NO) + 72 Gyg) = NOy(g) (1.29)
X
K,=—2_ (2.13)
X8.X13

v' Dimérisation du dioxyde d'azote

2 NOy(g) = N2Os(g) (1.32)
K,y =210 (2.14)
X9

v' Formation de I'anhydride nitreux

NOg) + NOy(g) = N2Og(g) (1.33)
K, = (2.15)
XgXg

v Absorption du tétroxyde d'azote

N2Os(g) + HzO(g) = HNOz(a) + H'a) + NO3 (a) (1.35)
2
K, =YX XoXs (2.16)
P4'X10

v" Formation de l'ion nitrosonium

HNOz(a)+ H+(a) = NO+(a) + H20(|) (1.38)
(= YaXeXs 2.17)
Y1 X1 X3

v' Dismutation du monoxyde d'azote

4 NO(g) + HzO(g) = NzO(g) + 2 HNQ(g) (1.48)
— X32'X12

= 2.18

P PxgtH,2 (2.18)



2.4.Résolution du systeme

Le nombre d'espéces prises en compte est de tiEizeonsidérant les neuf relations
d'équilibre, les trois équations de conservatiofadaatiere et la relation d'électroneutralité de
la solution, on obtient un systéme non linéairetrédéze équations indépendantes a treize
inconnues.

Ce systeme peut étre résolu a l'aide des moyerwsaldal disponibles. Néanmoins, le
temps de calcul est assez long et il est préférddleéécrire le systeme afin de réduire le
nombre d'inconnus. Cette réduction est possibles danmesure ou toutes les inconnues
peuvent aisément s'exprimer en fonction gexx, xs et % (les concentrations en"HNOs,
HNO, et HO) a l'aide des neuf relations d'équilibre. La riéée des équations de
conservation aboutit alors a un systeme de qugtraténs a quatre inconnues :

( 05.X1 Xo + Xo + X3 + (XG.X]_Z.Xz.X4_l + (X7.X1.X3.X4_1 + 0.3.H8.(X1.X2.X3)3/2 +

(19.H9.(X1.X2.X3)l/2 + 2010.H10.X1.X2.X3 + 2.(111.H11.(X1.X2.X3)2 +
2.0(12.H12. (Xl.X2)6.X34 — C/O\ =0 (219)

305X1 X0 + 3.6 + 2% + Xg + 206.X12.X0.Xg T + 07.X1.X3. X4 +
3/2 1/2
< (Xg.Hg.(X]_.Xz.Xg) + 2.(19.H9.(X1.X2.X3) + 4 010.H10.X1.X2. X3 +

3.0(11.H11. (X]_.Xz.Xg)2 + 0.12.H12.(X1.X2)6.X34+ 2.0(13.(X1.X2.X3)_2 — 3(:3— Ce =0 (220)
X1+ X3+ 2% +05.X1.X0—CG—2.G=0 (2.21)
\ X1—X%X + (16.X12.X2.X4-l + (17.X1.X3.X4-1 =0 (222)
Avec :
_ 3
_ov? o Key® L Kews (KK )Py
Oy = y Og ==, 0; = y Og = 12
YKy K12y, Ya KsP "Rz (K,
_ - % _ A
oy =V (KeK, P) Y2, 0y = NV
o e POK,PT T (KoK, KK R2P,
9 12 4
a, = K96P4'l;|3 . 8(Lj , 0(13:(K3.K5.K7)2(K4P5j
(K5'K7) 'K3 P4 P5 K4 yl

La résolution de ce systeme nécessite la connaissias valeurs d'entrée du systeme. Les
données indépendantes de la concentration ingmlacide nitrique sont les neuf constantes
d'équilibre a 25°C et les constantes de Henry dé&rehtes espéces. Les valeurs les plus
cohérentes des constantes d'équilibre ont étéiebalans la partie précédente. Ces données
sont récapitulées dans les tableaux 2.2 et 2.3.
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Constante Valeur
K, 15,4 [7]
Ky 2,8.10° [15]
Ks 6,1.10'"[11, 17, 18]
Ka 1,55.16 [18]
Ks 6,76 [18]
Ke 5,19.10" [18]
K 2,210 [8, 17, 18, 23]
Ksg 1,2.10° [30]
Ko 1,43.16%[17, 18, 23]

Tableau 2.2 Constantes d'équilibre a 25°C

Constante Valeur (mol.L*.atm™)

Ha 49

Heg 1,9.10°

Ho 4.10°

Hio 4,9

Hip 0,6

Hi2 2,5

Hys 9,2.10°

Tableau 2.3 Constantes de Henry a 25°C [1, 3, 5]
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Les constantes ¥a K; et la constante &ont été calculées a partir des enthalpies libees d
formation des différents composés (annexe B). Het,efes équilibres font intervenir des
espéces en phase gazeuse et des composés disSpu$OgH HNO,) dont les données
thermodynamiques sont assez fiables.

La constante de dissociatiom kst celle calculée par Davis et De Bruin [7], t=s
coefficients d'activité de ces mémes auteurs siligés, et la valeur de Kdoit étre cohérente
avec ces coefficients.

La constante K(équilibre HNQ— NO") est trés incertaine (paragraphe 2.6 du chapjtre 1
Les valeurs les plus fréquentes varient autour @& 1a valeur la plus récente de la
littérature, donnée par Becker [30] est retenue.

En revanche, les autres valeurs d'entrée du systiépendent de la concentration initiale
en acide nitrique :

- La concentration en eau.
- Les coefficients d'activité molaires.
- Les pressions partielles en eau et en acide nétricglations 1.4 et 1.5).

Ces valeurs sont regroupées en annexes A et Cpieentl étre intégrées dans la
simulation pour chaque concentration en acidequiri

Pour une concentration,@donnée, le systtme de quatre équations a quatarines est
alors résolu numériguement a l'aide du logiciells#®ci La fonctionfsolve de ce logiciel
permet la linéarisation du systeme (par un dévelommt limité du premier ordre) puis la
résolution du systéme linéarisé de maniére itératie'est la méthode dite de Newton. Dans
cette simulation, la composition chimique des sohg d’acide nitrique est étudiée pouy C
variant entre 0,5 et 20 mol'L

Aprés le calcul des concentrations efi NOs, HNO, et HO, une autre partie du
programme permet de calculer les valeurs numérigiess autres inconnues a partir des
relations suivantes :

X5 = 05.X1 X2 (2.23)
% = 0. X12.X0. X4 (2.24)
X7 = 07.X1.X3. X4 (2.25)
Xg = 0g.(X1.X2.X3) ¥ (2.26)
Xo = . (X1.X2.X3) 2 (2.27)
X10 = 0l10.X1.X2.X3 (2.28)
X11 = 071.(X1.X2.X3)>? (2.29)
X12 = 012 (X1.X2)®. X3" (2.30)
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X13 = 013 (X]_.Xz.Xg)_2 (231)
3. Résultats et discussion

3.1.Concentrations et activités des especes majeures

La figure 2.1 montre les variations des concemtnatien H, NO; et HNQ; (non dissocié)
en fonction de la concentration initiale en acitteque. Ces valeurs sont en accord avec les
degrés de dissociation de Davis [7] et de Ruas (M@} paragraphe 2.2 du chapitre 1). Au-
dela de G= 1-2 mol.L}, I'acide nitrique n'est plus totalement dissodiée se comporte plus
comme un acide fort. Les concentrations en espdiessciées et non dissociées sont égales
pour G~ 10 mol.L*. Pour des concentrations supérieures, |'espécelissaciée HN® est
majoritaire. Il est également intéressant de ngter pour des solutions trés concentrées en
acide nitrique (§> 16 mol.L™Y), la concentration des ions N@evient supérieure & celle des
ions H'. Ce phénomeéne est la conséquence de I'importambei@nisation de la molécule de
HNOsz en NQ" et NGO dans les milieux concentrés (équilibre 1.17). D&tsde nitrique pur
(Ca = 24 mol.I'Y), la concentration de I'ion Hserait donc trés faible, tandis que les espéces
majoritaires seraient HNONO," et NGy

; —=— [H+] (mol/L)
16 - —*—[NO,-] (mol/L) —
1 —4+—[HNO_] (mol/L A
o] [HNO,] (moliL) y
12 4 /A/
10 /‘
T s /
O A
E ] //
4 ./.,l - - A/A/A/ e l\.
n/.) A/A/A/ \.\I\ _—
2 - )/ a7 \:"’”.
./. /A/A \.
[ 1 A A \-
0 A-A-A-A-A-A- ~n
T T T T T
0 5 10 15 20
Ca(mol/L)

Figure 2.1 Evolution des concentrations des especes majearéetion de ¢

La figure 2.2 représente I'évolution des actividésH', NOs, HNO; et HO obtenues a
partir des concentrations précédentes et des cegffs d'activité molaires de Davis et De
Bruin [7].

On constate une forte croissance des activités'de NQ; en milieu concentré, malgré la
diminution du degré de dissociation. Cela confilhmeportance de considérer la non-idéalité
de la solution pour les espéces majeures du syst@etée croissance de l'activité dé H
favorise la formation de certains composés telsN@& (voir figure 2.6). Elle pourrait donc
étre impliquée dans le processus de réductiondduscide nitrique dans les milieux les plus
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concentrés. Le pH de la solution peut étre caléulkaide de la relation suivante, et est
représenté en fonction de sur la figure 2.3.

pH = - log a(H) (2.32)
10° —=—a(H+)
—+—a(NO,")
10* —v—a(H,0)
/A
—+—a(HNO)) —
10° 2 AT .
A/‘/‘ s
A7 e
10° ,A/‘ ./-/'é./.—.\' -
A ..-/'/./
§ 101 j}/.:ﬁi"'.
= A
8 l/././ A/A/
10° M i’ei""xf'/rrv VVV-V-yy
o rd TVVY—y
/A/ '\v\v\v
10 1 ~vy.
/ |
10° A/
10‘3 ' T T T T T T T T T 1
0 5 10 15 20
Ca(mol/L)

Figure 2.2 Evolution des activités des espéces majeures etidarde G
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./I

-1,0 u

'1,5 -1 "

Ca(mol/L)
Figure 2.3 pH de solutions d'acide nitrique de 0,5 & 20 mbl.L
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L'activité de l'acide nitrigue non dissocié augreedigalement en milieu concentré
(supérieure & foau-dela de 15 mol1). La molécule de HN@pourrait ainsi jouer un rdle
dans le mécanisme de réduction de I'acide nitrigaeyme I'a par exemple souligné Plieth
[40] (voir paragraphe 3.3 du chapitre 1). Cependaotir la majorité des auteurs, HNNEst
inactif dans le processus de réduction. En revanéhen nitronium NQ', dont la
concentration est directement liée a celle de BIli@EmMe degré d'oxydation) a la capacité de
se réduire en dioxyde d'azote. La figure 2.4 inditgvolution des concentrations de N@t
HNO; en fonction de €

—+—[HNO_] (moliL)
10°g |—+—[NO_*] (mol/L)

(mol/L)
5

Ca(mol/L)

Figure 2.4 Evolution de [HNG] et [NO,'] en fonction de ¢

Les résultats de la simulation indiquent que ID," est la quatriéme espéce azotée en
solution la plus présente en milieu nitrique comcer( [NG,'] = 2,1.10° mol.L'* pour
Ca = 4 mol.L'Y). Il s'agit donc d'une espéce électroactive egeishle dans le mécanisme de
réduction de l'acide nitrique, notamment aux fatdartensions ou le degré (V) de l'azote est
majoritaire, et aux fortes concentrations.

3.2.Concentrations des espéeces de degré (lIl) dissoutes

Les composés azotés dissous de degré d'oxydatipnHNO, et NO', jouent le réle
d'initiateur dans la réduction de l'acide nitrigiweir chapitre 1). Il est donc important de
connaitre leur concentration a I'équilibre. Desages réalisés par la méthode de Griess [54]
(voir paragraphe 4.1 du chapitre 3) montrent quelacentration de HNQOdans des solutions
d’acide nitrique concentré est de I'ordre dé€® b@ol.L™". La figure 2.5 montre I'évolution des
concentrations de HNCcalculées a l'aide de la simulation, et mesur&pgranentalement
par Kiuchi [55].
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Figure 2.5 Evolution de [HNQ] en fonction de ¢- En encart : mesures expérimentales de
[HNO,] [55] (valeurs maximales entre 25°C et la températd'ébullition)

L'allure de la courbe théorique est similaire decelle la courbe expérimentale. Selon
Kiuchi, les valeurs les plus élevées de [HIN€bnt dues a une forte solubilité de HN&ux
faibles concentrations en acide nitrique, et a fome décomposition de HNQaux fortes
concentrations en acide. En effet, d'aprés I'dmeilil.35, la faible activité des ions" H
favorise la dissolution de HNGux faibles concentrations. De méme, d'apresilibrpi1.22,
les fortes pressions partielles de HNf@vorisent sa décomposition aux fortes concentafio
entrainant I'absorption d'une quantité importaet&lq.

Cependant, les valeurs expérimentales de [pNa@surées par Kiuchi sont environ 100
fois plus importantes que les valeurs calculéessi®lirs causes pourraient expliquer ces
différences. Tout d’abord, Kiuchi ne précise pagqu&lle température ses mesures ont été
faites, mais indique simplement qu’il a relevé #eur maximale de [HN£ entre 25°C et la
température d’ébullition. Ensuite, le réacteurisdildans ses essais est aéré, ce qui signifie
gue contrairement aux hypothéses de notre modaeimllime de gaz n’est pas négligeable et
un flux d’oxygéne permanent est entrainé dans las@hgazeuse. Enfin, une troisieme
incertitude provient du mode de préparation dest®ols commerciales d’acide nitrique. Ces
solutions sont fabriquées a partir de réactionsithies impliquant lI'absorption de NQJne
partie des NQ en exces va alors réagir selon I'équilibre 1.3brpormer HNQ. Cela
explique la présence d'une quantité résiduelle N®Hlans les solutions commerciales. Un
dégazage préalable de la solution permettraitnaiiédir les NQ en exces et de retrouver des
valeurs expérimentales de [HM®lus proches des valeurs théoriques. Il fautetfmis noter
gue les techniques analytiques disponibles ne ptmepas de détecter HNGsi sa
concentration est inférieure & 4@nol.L*, donc la vérification expérimentale des valeurs
théoriques dans les hypothéses de notre modéimpassible.
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La figure 2.6 montre I'évolution des concentratiaies NO en fonction de € En
considérant la valeur degiproposée par Becker (1,2%0les concentrations calculées sont
assez faibles, comprises entré'46t 10" mol.L™* pour G variant entre 0,5 et 10 mol'LCe
résultat est priori surprenant car NDest souvent cité dans les différents mécanismes de
réduction de l'acide nitrique. Cependant, ces valsant a considérer avec précaution car la
constante d'équilibre gest trés imprécise, variant entre®1@t 10° selon les auteurs
(paragraphe 2.6 du chapitre 1). Avec une valeutg#Q fois plus élevée, les concentrations
de NO seraient comparables a celles de HNi@ure 2.6). C'est pourquoi NOeste une
espéece électroactive envisageable dans le mécamisméduction de HN aux faibles et
moyennes surtensions. Il faut toutefois noter qeeerésultats ne permettent pas de conclure
définitivement sur la valeur degKpuisqu'il n’a jamais été prouvé quelle espéceririent
dans le mécanisme de réduction parmi HEONCO'.

_ 8
10° —=K,=1,2.10 P
—=—K_=1,2.10° -
’ _
10 7 8 /./l
-8 I/.
10 o
—~  10° e
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Figure 2.6 Evolution de [NO] en fonction de €

3.3.Evolution de la phase gazeuse

La figure 2.7 montre I'évolution des différentesp@&ces azotées en phase gazeuse en
fonction de G. L'espéce NQmajoritaire est le dioxygene d'azote NSon dimere BD, est
présent en moindre quantité car il a tendance dissmudre en solution. Les valeurs de
pressions de NO indiguent que celui-ci est peulestatar rapidement oxydé par le milieu
nitrique ou le dioxygene (paragraphe 2.4 du chadijr La quantité de protoxyde d'azotgON
est assez élevée, ce qui est surprenant pour uposénde degré d'oxydation (I). Cependant,
N>O provient de la réaction de dismutation de NO,tdarcinétique est extrémement lente.
Un ajout de NO dans ce milieu ne conduirait dose girectement a une évolution dgON |l
est important de rappeler que cette simulation rendg pas en compte les cinétiques
réactionnelles et représente le milieu nitriqgu&aguilibre thermodynamique.
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Figure 2.7 Evolution des especes azotées en phase gazeusetarf de G

Il est important de noter que les vapeurs des esp@ajeures (HN£et HO) ainsi que le
dioxygéne (dont les pressions varient entré 020 bar) constituent |'essentiel de la phase
gazeuse et déterminent la pression totale du sgstigure 2.8). L'importante décomposition
de HNG en Q et NO dans les milieux concentrés, ainsi que I'tlgpse considérant une fine
pellicule gazeuse en équilibre avec le liquide iex@ 'augmentation de la pression de O
pour les hautes concentrations en acide.

3.4.Potentiel d’équilibre de la solution

Le potentiel d'équilibre de la solution est déternpar la loi de Nernst appliquée au
couple rédox HN@HNO; :

RT a(NO;)a(H")*
nF [HNO,]a(H,0)

E=E,+ (2.33)

Avec : B =0,934 V/IENH a 25°C

Dans le cadre de son stage effectué au Laborat@tade de la Corrosion Non Aqueuse,
G. Longatte a mesuré le potentiel d’équilibre detimns d’acide nitrique de 0,96 & 8 mot.L
a 25°C en fonction de la concentration en acideumit contrdolée par dosage colorimétrique
[56]. Au cours de ces essais, la quantité de estajoutée en solution était toujours supérieure
a 10° mol.L* afin de permettre le dosage. Or, les résultatsatiee simulation montrent que
[HNO,] est inférieure a cette valeur. Pour les troiscemtrations étudiées par Longatte, la
valeur de [HNQ] de notre simulation a été remplacée par la vablsée afin que la
comparaison entre le modele et I'expérience nepmastfaussée par cet ajout de nitrites. La
figure 2.9 montre les variations du potentiel dsdéution en fonction de la concentration en
acide nitrique selon la simulation initiale (valeute [HNQ] données par notre simulation),
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les mesures de Longatte, et la simulation corrigéeurs de [HNG dosées par Longatte).
Les points concernés par la correction de [HN@simulation corrigée et mesures
expérimentales) sont encadrés avec la valeur d©pH#ibsée correspondante.

—=— P(HNO,) (atm)
10° —+— P(H,0) (atm)
——P(0,) (atm)

(atm)

Ca(mol/L)

Figure 2.8 Evolution des espéces majeures en phase gazefmecton de G
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Figure 2.9 Evolution du potentiel de la solution en fonctien@
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Les valeurs expérimentales et la simulation coerigént en relativement bon accord. |l
serait intéressant de réaliser un ajout de kiNial dans la simulation, en modifiant les
éguations de conservation de la matiére afin dérower ces résultats.

4. Influence du rapport volume de gaz sur volume dedjuide

Dans les paragraphes précédents, le rappjr/l\/}\? a été négligé pour simplifier les
calculs. Cependant, dans les réacteurs servardssaxs experimentaux, le volume de gaz est
souvent supérieur ou égal au volume de liquide.pls, la valeur de ce rapport a une
influence sur les vitesses de corrosion des aamers/dables en milieu nitrique [53]. Il est
donc intéressant de vérifier la composition descgeases pour différents volumes gazeux au
dessus de la solution. Pour cela, il est nécesdairéécrire les équations de conservation de
I'azote, de I'oxygene et de I'hydrogene.

4.1.Modification des équations de conservation

En ajoutant les termes relatifs aux espéeces gazecdisst-a-dire le nombre de moles des
especes en phase gazeuse via la loi des gaz pdrait équation 2.3), les équations de
conservations deviennent :

v' Conservation de l'azote

X5+ P5s.Rg+ X + X6 + X3.(1 + Ry / Ha) + X7 + (Hg + Ry).Xg + (Ho + Ry).Xo +
2.(H10 + Rg).X]_o + 2(H_1_1 + Rg).X]_]_ + 2(H12 + Rg).Xlz =G (234)

v' Conservation de 'oxygéene

3x%+3RRy+3%+2%+2%(1+R/Hs) +X+ X+ PRy +
(Hg + Rg).Xg + 2.(Hp + Ry).Xg +4.(Huo + Rg).X10 + 3.(Hi1 + Rg).Xq1 +
(Hi2+ Ry).X12 + 2.(Hhizs + Ry) x13=3.G + G (2.35)

v' Conservation de I'hydrogéne
X1+ X+ RB.Ry+X%.(1+Ry/Hs) +2x+2RR=C+2.C (2.36)

Dans ces équationsgRBst le terme issu de la loi des gaz parfaits dpén:

E

1 V
R, =101310°.—.—% 2.37
0 =t RT V° (2.:37)

Dans I'expression précédente, le facteur 1,023pdmet de convertir la pression en
atmospheres et le volume de gaz en litres afinsdi@s 'homogénéité des équations de
conservation.

Les neufs lois d’action des masses (relations 2a1®.18) ainsi que ['équation
d’électroneutralité de la solution (relation 2.9) dépendent pas du volume de gaz et restent
inchangées. Les expressions des incongus %3 en fonction de x Xz, X3 et X, sont donc
toujours données par les équations 2.23 a 2.31a D€me manieére que dans le paragraphe
précédent, ces expressions sont injectées dansoegelles équations de conservation
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(équations 2.34 a 2.36) et la relation d’électraradité de maniére a obtenir un systeme de
quatre équations a quatre inconnues][NO37,[HNO;] et [H.0]).

En dehors du rapport@ﬁ/ﬂh0 qui n’est plus négligé, les hypotheses du modeles
données d’entrée (constantes thermodynamiquestacwes de Henry, pressions partielles de
HNO; et de HO) sont identiques a celles du paragraphe précétensysteme de quatre
éguations est toujours résolu numériqguement ad’didlogiciel Scilab.

4.2 Résultats et discussion

La valeur du rapport ﬁ/Vf’ n'a pas d’influence sur les concentrations et @wises des
espéces H NO;, HNO;, H,O et NQ'. Ce résultat parait logique dans la mesure ou ces
especes interviennent uniquement dans des éqgsilimephase liquide et dans le cas de
HNO;, la pression partielle est une donnée d’entrésydteme. Leur concentration est donc
indépendante de la pression partielle des autpges gazeuses.

En revanche, la concentration de HN&t affectée par la valeur du rappogt/V°. La
figure 2.10 montre I'évolution de [HN{ en fonction de & pour différentes valeurs de
VgE/V|°. Les résultats indiquent que la concentration N®kHaugmente lorsque le volume de
gaz augmente. En effet, HM@st lié aux espéces gazeuses par I'équilibre diphen de
N,O,4 en solution. L'introduction des termes relatifsxaspéeces en phase gazeuse dans les
éguations de conservation via la loi des gaz garfa alors modifier la valeur finale de (fa
concentration de HN£) lors de la résolution du systéme de quatre égusitiOn remarquera
que pour de grands volumes de gaz, les valeursHiO]] s’approchent des valeurs
expérimentales de Kiuchi [55], ce qui prouve qubygothése V/V\° — 0 induit
effectivement un décalage du modéle par rapporteasais experimentaux pour HNEX les
especes gazeuses.

10° 5
10°
- ]
°
E
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pd
I 1074
—— VoV >0
VoIV =1
—— VIV =10
10° T T T T T T T T
0 5 10 15 20
Ca (mol/L)

Figure 2.10 Evolution de la concentration de HM®n fonction de Cpour différentes
valeurs du rapport y/V,°
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D’aprés les relations 2.26 a 2.30, les pressiontiefjas des especes NGont des
fonctions croissantes de la concentration en KHN®s résultats de la simulation confirment
'augmentation de la pression des N&Yec I'augmentation du volume de gaz. L’'évolutiten
'espece majoritaire, le dioxyde d’azote pyj@n fonction de gest représentée sur la figure
2.11.

E 0
—_— _>
0,01 VeIV >0
3 VIV =1
- —— VoV =10
1E-3 5
~ 1E-4 4
=
&
2 1E-5
T
1E-6
1E-7 T T T T T T T T
0 5 10 15 20
Ca (mol/L)

Figure 2.11 Evolution de la pression partielle de Mén fonction de Cpour différentes
valeurs du rapport y/\,°

Contrairement aux N la pression partielle de ,Qlécroit lorsque [HNg) augmente
selon la relation 2.31. P@ doit donc également diminuer lorsque le volume gidg
augmente, ce que confirment les résultats de lalatian (figure 2.12).

Ainsi, dans le cas d’'un volume de gaz non nul, resgion d'Q reste inférieure a 1
atmosphere, méme dans les milieux concentrés, @loele pouvait atteindre 20 atmospheres
lorsque le rapport y/v.O était négligé. La pression globale du systemedest beaucoup
plus représentative des essais expérimentaux kébitu

Il est important de noter que dans la réalité, Manture d’'un réacteur d’essais conduit non
seulement & une augmentation du volume de gaz,anas a un apport de dioxygene. Etant
donné que P(® est une fonction décroissante de [HN@elation 2.31), une diminution de
[HNO,] est généralement observée lors de I'ouverturen d‘@acteur, ce qui conduit
généralement a une baisse de la vitesse de carrdarts le cas d’'un acier inoxydable [53].
D’un point de vue thermodynamique, ce phénomeéne gexpliquer a partir de I'équilibre de
décomposition de HN{en phase gazeuse :

2 HNG3(g) = 2 NQg) + 3/2 Qyg) + H20(q) (1.22)
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L’ajout de dioxygene va avoir tendance a déplaeegéquilibre dans le sens de formation
de HNGg). Par conséquent, la pression partielle de NO mandier, et donc la concentration
de HNGQ également. Dans notre simulation, il n’est passipds de fixer la pression de
dioxygene, car les pressions de HN€ de HO sont des données d’entrée fixées pour des
milieux composés uniquement d’acide nitrique etad.eSi le dioxygéne entrait dans la
composition de I'état initial, ces pressions seraécessairement modifiées. Pour effectuer
un tel ajout dans notre simulation, il faudraitralqque P(HN@ et P(HO) soient des
variables de sortie, et donc considérer deux nawveéguilibres impliquant ces especes.

—— V- /V) >0
10 VeIV =1
g

——V./V)=10

0,1

P(O,) (atm)

1E-3
1E-4
1E-5= T T T T T T T T
0 5 10 15 20
Ca (mol/L)

Figure 2.12 Evolution de la pression partielle de ©n fonction de Cpour différentes
valeurs du rapport y/V,°

5. Synthese des résultats et perspectives

Cette étude thermodynamique a température ambaamtstitue une premiére approche
dans la compréhension des milieux nitrique. La cositpn de solutions d’acide nitrique de
0,5 & 20 mol.L* a été discutée dans les hypothéses de notre sionula

En phase liquide, il apparait que la molécule ddOkIne se comporte pas comme un
acide fort, puisque sa dissociation est partietbeirpdes concentrations en acide nitrique
supérieures & 1 molL L'espéce non dissociée HN@evient majoritaire devant les espéces
H* et NOy pour des concentrations supérieures & 10 riollla forte croissance des
coefficients d’activité dans les milieux concenteggraine des valeurs d’activités tres élevées
pour HNG, H', et NQ, d’ou limportance de considérer la non-idéalité miilieu. Il est
également intéressant de noter que l'ion nitronNi@", présent a des faibles concentrations
dans les milieux dilués, devient une espece majpare des concentrations en acide

supérieures a 10 mol'L Pour chacune de ces espéces, la valeur du raggov’ n'a pas
d’effet notable.
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La concentration de HNOdépend quant a elle du rapporgE)\\mO car elle est liée a
'absorption des NQde la phase gazeuse. Les résultats de la simuletgbquent qu’elle
augmente avec le volume de gaz, pour se rapproeseraleurs expérimentales généralement
observées (environ Tomol.L* pour de 'acide nitriqgue 4 molta 25°C). La concentration
de Ilon NO' reste en revanche trés incertaine en raison dgrcision de la constante
thermodynamique de I'équilibre HNMO".

En phase gazeuse, I'espece,Nfyjoritaire est le dioxyde d’azote NQandis que NO se
révéle étre un compose instable, rapidement oxgdéepdioxygene ou le milieu nitrique. La
composition de la phase gazeuse est modifiée paalér de \,jEN|°, puisque la pression
partielle des NQaugmente avec le volume de gaz, tandis que celtiakygéne diminue de
manieére importante. Elle ne dépasse alors pas 1 rméme dans les milieux concentrés,
évitant la surpression observée Iorsqg'é’\mo est négligé.

Cependant, la simulation présentée ne permet pgauter initialement des especes dans
le milieu, car les pressions de HBl& de HO sont des données d’entrée fixes. Il serait donc
intéressant de modifier le modéle, notamment afitudier linfluence d'un ajout de
dioxygeéne ou d’acide nitreux. De plus, cette simoladevra étre étendue a des températures
plus élevées, représentatives des milieux de disol du combustible. Pour cela, il est
nécessaire de connaitre les valeurs des coefficaactivité, des constantes d'équilibre et de
Henry a ces températures. Les coefficients d'aétpourront notamment étre déterminés a
l'aide de modéles thermodynamiques tenant comp@entieractions électrostatiques (Debye-
Huckel, Pitzer...). Enfin, a 25°C, certaines constard'équilibre comme celle de I'équilibre
HNO,/NO" sont trés imprécises. Il faudrait donc recher¢barmesurer) des constantes plus
fiables pour ces équilibres.

54



Chapitre 3 : Recherche expérimentale du mécaniseneeduction
de I'acide nitrique concentré sur electrode inargD°C

L’étude du mécanisme de réduction de l'acide nigiq été effectuée dans des solutions
nitriques de 4 mol.t & 6 mol.L* & une température de 40°C. Ces conditions expétaies
sont considérées comme intermédiaires dans le ggosale recyclage du combustible use.
De plus, la température modérée permet de ralestitains phénomenes chimiques et
électrochimiques et donc de faciliter leur obseovaet leur interprétation. Le choix d’'une
électrode de travail inerte (or ou platine) permiéviter son oxydation et de concentrer la
recherche sur la réduction du milieu nitrique.

Dans une premiere partie, les techniques expératemntitilisées sont détaillées : il s’agit
de méthodes électrochimiques classiques (voltanemétyclique, chronoampérométrie,
spectroscopie d'impédance électrochimique) coupdédss techniques analytiques telles que
la spectroscopie UV-visible et la spectroscopiegairfuge. Ensuite, I'ensemble de ces
résultats expérimentaux est analysé qualitativemafih de définir des séquences
réactionnelles caractérisant le processus de riéduwi¢ I'acide nitrique concentré.

1. Techniques et montages expérimentaux

1.1.Méthodes électrochimiques

La cellule électrochimique de mesure est constitlige réacteur de 250 mL, thermostaté
a une température de 40°C. Le volume de liquidee®00 mL et le volume de gaz au dessus
de la solution également. Les électrodes de trataiiques sont une plaque de platine de 0,5
cm? ou une plaque d'or de 2 cm?2. La contre éleetrest une plaque de platine de 12 cmz?
plongée directement dans le milieu. Dans le cde®produits de réduction sont analysés, on
préférera utiliser un fil de platine placé dans aompartiment séparé afin d’éviter une
éventuelle pollution du milieu par les produitsldeontre électrode. Toutes les mesures sont
effectuées avec un potentiostat Bio-Logic, par oapp I'électrode de référence au sulfate
mercureux saturé a 25°C (ESS) séparée du miliewpgyont électrochimique, et dont le
potentiel par rapport a I'électrode normale a hgéree (ENH) est : &5s= 0,65 V/ENH [57].
Le montage électrochimique global avec une éleetmbel travail statique est représenté en
annexe E.

Toutes les méthodes électrochimiques utilisées &quttentiel contrélé, c'est-a-dire que
I'on suit I'évolution du courant lorsque I'on imp®aIn potentiel connu. Dans le cas de la
chronoampérométrie, le potentiel fixé est constahie courant est mesuré en fonction du
temps. Dans le cas de la voltammétrie, le poteafipliqué varie avec le temps selon une
vitesse déterminée, variant généralement entre 8t02000 V.g: le courant est alors
enregistré en fonction du potentiel. Suivant lamgéoie de I'électrode, les phénoménes
électrochimiques et chimiques intervenant dansyléme, certaines relations classiques
reliant le courant, le potentiel et le temps orit ééterminées dans la littérature [57]. Ces
relations peuvent notamment servir de base a laéhsation cinétique d’'un systeme plus
complexe, tel que la réduction de I'acide nitrique.

Cependant, au moyen de ces méthodes, on aménenéralgéélectrode loin de I'état
d’équilibre et la réponse est habituellement unaigransitoire. Une autre approche consiste
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a introduire une perturbation au moyen d’un sigitdrnatif de faible amplitude et a étudier
la facon dont le systeme y répond a l'état stawinen il s'agit de la spectroscopie
d'impédance électrochimique. Cette méthode présmteombreux avantages, parmi lesquels
la possibilité d’effectuer des mesures de précisianla réponse est stable sur une longue
période de temps et peut donc étre moyennée,gtiditation des essais est facilitée par la
linéarisation des équations intensité-potentieinterface électrochimique est en effet un
systeme non linéaire, en particulier parce quectesstantes des réactions électrochimiques
dépendent exponentiellement du potentiel. Pourigpall cette difficulté, on considere le
systeme linéaire équivalent au voisinage d’'un pdmtpolarisation en imposant de faibles
perturbations (en potentiel dans notre étude) audelce point (figure 3.1). L'impédance du
systeme est alors enregistrée pour différentesuémdeps de perturbation. L'ensemble des
mesures est généralement tracé sur un diagrammélydeist, représentant la partie
imaginaire de l'impédance en fonction de sa paréelle, et un diagramme de Bode,
représentant le module ou la phase de limpédancefoaction de la fréquence de
perturbation.

reponse en courant
I(t) = l.exp (jut-@)

w : pulsation de perturbation

¢ : déphasage

perturbation en potentiel

V(t) = V.exp(jwt)

Figure 3.1 Principe de I'analyse d’'un systeme non linéaire ppectroscopie d'impédance
électrochimique [58]

Toutes les mesures dimpédance ainsi que certagsaise de voltammétrie et de
chronoampérométrie ont été réalisés sur un distrea@lirnant de 5 mm de diametre (Hach
Lange). Les applications des électrodes tournaatelisque pour I'étude des cinétiques
électrochimiques et des mécanismes sont largem&ailléles dans certains ouvrages de
référence [57, 59, 60]. Ces électrodes possedmvdrtage de fixer précisément la vitesse du
transport de matiére des réactifs en contrélanvitesse de rotationo du disque. De
plus, lorsque l'on Ilui applique un potentiel, leucant atteint rapidement une valeur
stationnaire et les mesures peuvent étre réalesézsune bonne précision.

Enfin, il est important de noter qu’avant chaqueaesl’électrode de travail subit un
traitement électrochimique dans le milieu nitricafin d’éliminer les espéces indésirables
adsorbées a sa surface. Ce traitement consisfeciuefr plusieurs balayages cycliques a 200
mV.s* dans le domaine de potentiel correspondant &lzctidn de I'eau (entre -1 V/ENH et
0 V/ENH), suivis d’'une polarisation a -0,5 V/ENHn@ant environ une minute. Les bulles
d’hydrogene formées vont ainsi nettoyer I'électroaiesurant un état de surface reproductible
a chaque essai.
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1.2.Techniques analytiques

L'azote au degré d’oxydation (lll) en phase liqui@éest-a-dire HN@et NO dans nos
milieux trés acides) est dosé par spectroscopievidhdle par la méthode de Griess [54].
Cette méthode consiste a former un colorant azofquge avec l'acide sulfanilique et
'alpha-naphtylamine en solution aqueuse dans unailte de pH compris entre 1,7 et 3.
L’ensemble du degré (lll) de I'azote est alors degas formes de nitrites NQ c’est pour
cette raison que cette techniqgue ne permet pasisteinginer I'acide nitreux de I'ion
nitrosonium. Le spectre d’absorption est enregisinée 460 et 580 nm aprés un temps
d’attente de 30 minutes environ. Le maximum dedastté optique, observé a une longueur
d’'onde de 530 nm, est proportionnel a la concentraén nitrites selon la loi de Beer-
Lambert. Un étalonnage effectué a partir de saistide nitrite de sodium NaNQde
concentrations connues a permis d’établir la r@asiuivante :

A = 43489.[NQ] (3.1)
Avec A I'absorbance relevée a 530 nm et fy@ concentration en nitrites en mof.L

Cette droite d'étalonnage est utilisable pour dascentrations en N Ocomprises entre
10° et 2.10° mol.L™. Il est donc impossible de détecter des nitritasselution & des
concentrations inférieures par cette technique.sbas conditions opératoires décrites par
Ritti, la précision du dosage est d’environ + 634][

Certains essais de chronoampéromeétrie sur plagureodit été couplés a un systeme
d’analyse de la phase gazeuse par spectroscopagonfie afin d’identifier les produits de
réduction gazeux. Cette spectroscopie exploiteaie due les molécules possédent des
fréquences spécifiques pour lesquelles elles totiroe vibrent en correspondance avec des
niveaux d’énergie discrets (modes vibratoires).spectre infrarouge d’'un échantillon est
établi en faisant passer un faisceau de lumiérarimiige a travers celui-ci. L'examen de la
lumiere transmise indique la quantité d'énergieoddge a chaque longueur d'onde. La
longueur d’'onde des vibrations étant généralemesbaée a une liaison particuliére,
'analyse des bandes d’absorption va alors donasrdeétails sur la structure moléculaire de
I'échantillon. Les différents aspects théoriqguegxgiérimentaux de cette spectroscopie sont
détaillés dans de nombreux ouvrages, tels quedbsigues de lI'ingénieur [61].

Un spectrometre infrarouge a transformée de Fo(Wiarian Excalibur 3100 FTIR) muni
d'une cellule gazeuse a réflexions multiples (vaduh5 L) a été utilisé. Le nombre de
réflexions du laser dans la cellule peut étre ajdst maniere a obtenir le trajet optique désiré
(entre 1 et 16 métres). Celui-ci a été réglé a #en@lans nos essais, ce qui est suffisant pour
détecter les quantités de gaz produites durantoeepsus de réduction. Comme l'indique la
figure 3.2, les vapeurs nitriques sont créées daescellule électrochimique classique, et de
l'azote (pureté 4.5) est utilisé comme gaz vectewm débit de 5 Loh Ces vapeurs sont
ensuite asséchées a l'aide d’'une colonne de gsilide, afin d’éliminer un maximum d’eau,
qui est une espece tres absorbante en spectrosofspi@uge. Le gaz est alors analysé dans
la cellule infrarouge chauffée a 80°C pour évitmrttphénomeéne de condensation, et enfin
détruit dans une solution de soude molaire. Cefiération est répétée en appliquant
différentes surtensions a I'électrode de travdih d'analyser la composition des produits de
réduction en phase gazeuse en fonction du poteritamls les spectrogrammes ont été
enregistrés & une résolution de 2’cdans un domaine de nombres d’onde classique psur |
composés inorganiques du milieu nitrique, comprisee400 et 5000 crth De nombreuses
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especes azotées gazeuses telles quge N, N,O3, NO et NO présentent des bandes
d’absorption caractéristiques en spectroscopiarniofige, et pourront donc étre détectées a
I'aide de cette technique. La limite de détectiépehd du coefficient d’extinction molaire de
'espece analysée. L’analyse de préparations indliss de N@, NO et NO dissous a 100
ppm dans de l'azote 4.5 montre que pour un trgpiqoe de 2 métres, cette limite de
détection est de I'ordre de 100 ppm pour NO, epfi pour NQ et NbO (voir paragraphe 4
de ce chapitre).

Colonne de silice asséchante

TN

Potentiostat

NaOH 1 mol/L

WE
T
N

0 Détection Source

~ ]

Cellule électrochimique Cellule infrarouge

Figure 3.2 montage expérimental pour I'analyse des produitsédieiction en phase gazeuse
par spectroscopie infrarouge a transformée de Fewri

2. Premieres observations et identification des diff@nts processus

2.1.Description des voltammogrammes

La figure 3.3 représente un voltammogramme cycligbtenu sur électrode de platine
statiqgue sur un large intervalle de potentiels reeft V/ENH et 2 V/ENH). Le domaine
d'électroactivité d'une solution nitrique 4 mot.est limité par les réactions de réduction et
d'oxydation de l'eau, qui se déroulent respectivende 0 V/ENH et a 1,6 V/IENH. Les
voltammogrammes présentés par la suite ont étésédatlans ce domaine de potentiel,
généralement entre 0,4 V/IENH et 1,5 V/IENH. Le batgy de potentiel vers les potentiels
décroissants est effectué a partir du potentigiuiliére de la solution (environ 1,15 V/ENH).
La figure 3.4 montre le voltammogramme réalisé daassconditions, sur électrode de platine,
a une vitesse de balayage de 20 rV.®n remarque trois domaines de potentiels en
réduction sur ce voltammogramme :

- 0,9V <E/ENH < 1,15 V : un premier plateau de @ est observé. Les densités
de courant correspondantes sont assez faibles grdeift mA.crif).
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- 0,6 V<EIENH < 0,9V : la densité de courant cdifjoe augmente fortement en
valeur absolue. La transition observée laisse ssgpgue le mécanisme de réduction
mis en jeu lors de cette deuxieme vague est diffé@te celui de la premiéere vague.

- 0,4V <E/ENH < 0,6 V : la chute de la densité derant indiqgue que le mécanisme
mis en place lors de la deuxiéme vague est intgruom

4 Zone d'adsorption Oxydation de I'eau : 2H,0 -> O, + 4H" + 4e’
des protons \

0
—~~ M
g -2 4 Domaine de potentiel étudié :
E 0,4V < E/ENH < 1,5V
R

RN

-10 , . , . , : , : ,
0,0 05 1,0 15 2,0

E/ENH (V)

Réduction des protons : 2H" + 2¢” -> H,

Figure 3.3 Domaine d'électroactivité d'une solution de HN®mol.L*, électrode de Pt,
vitesse de balayage v = 20 mV.&T = 40°C

0,2
0,0 i L
|
-0,2 :
| | |
T o4 : ! ! Réoxydation des espéces
5 ‘ E i | réduites aux potentiels
- L ! .
< : ! ! cathodiques
E 064 . i !
5 | : |
0.8 i | |
1 | I |
1 I |
| | |
-1,0 1 i i |
| | |
1 I I I
_1’2 — E E :
| 1
izone 3] zone2 |zone 1|
-1,4 T ] T T T T t T T T T T T 1
0,2 0,4 0,6 0,8 1,0 1,2 1,4 1,6
E/ENH (V)

Figure 3.4 Les trois zones de réduction d'une solution de El#l@ol.L*, électrode de Pt,
v=20mV.§, T =40°C
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Dans cette étude, le pic observé en oxydation reepas étudié. Balbaud a montré que la
réaction électrochimique correspondant a ce pgafaintervenir deux électrons, et que sa
vitesse était limitée par la diffusion de I'acid&eux [32]. L'acide nitreux formé en réduction
s’oxyderait donc directement en acide nitrique 1I3eloe réaction électrochimique simple :

HNO, + H,O =HNO; + 2 H + 2 € (-1.49)

Au cours de certains essais de voltammétrie stinplaune vague supplémentaire a été
observée dans le deuxieme domaine de réductiopr&d emaire, cette vague serait liée a la
réduction de I'oxyde de platine PtO présent a tfase de I'électrode [37]. En effet, dans des
conditions trés acides et oxydantes telles queesalles milieux nitrigues concentrés, le
platine n’est pas stable et aurait donc tendargéexgder lors de son introduction dans l'acide
nitriqgue [2]. En revanche, en milieu acide (pH < IQr s’oxyde a un potentiel d’environ
1,3 VIENH [2]. Le potentiel d’'une solution d’acidgtrique 4 mol..* & 40°C étant de
1,15 V/ENH, ce métal serait donc stable dans naslitons d’essais. C’est pourquoi lorsque
cela est possible, il est préférable d'utiliser uwlectrode de travail en or afin d'éviter
'apparition de la vague de réduction de PtO quurpat fausser l'interprétation des
voltammogrammes.

2.2.Mesure du parameétre Rt.i par spectroscopie d'impédace

Les transitions entre differents mécanismes réacdls peuvent non seulement étre
déterminées par I'étude des courbes intensité-petemais aussi par la mesure du paramétre
Rt.i, qui est le produit de la résistance de tramsfe charge par le courant [62]. L'étude de ce
parameétre étant rare dans la littérature, nouggmetons succinctement le principe ci-apres.

Considérons un mécanisme mettant en jeu une raagtotrochimique de type :

Ox+ne 08 - Red (3.2)

Dans ce cas, I'expression du courant faradique:i es
i = nFSC,, k% .exdb(E-E,)| (3.3)
Avec n le nombre délectrons échangés, S la surféeel’électrode (cm?), & la
concentration de I'espéce Ox (mof). k° la constante de vitesse standard (@n.b le

coefficient de Tafel cathodique{set | le potentiel d'équilibre (V).

Par définition, la résistance de transfert de alatgxprime selon la relation :

L_(a
1-(8). -

On obtient alors en dérivant la relation (3.3) :

1
Rti == 3.5
b (3.5)
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On montre ainsi que lorsque qu’'un méme mécanism@reduit sur une plage de
potentiel, le produit Rt.i reste constant car leficient b ne change pas. En revanche, des
gu’une réaction électrochimique différente a liluproduit Rt.i varie. Cette démonstration
peut étre élargie a tout schéma réactionnel metanteu une ou plusieurs réactions
électrochimiques [62].

La résistance de transfert de charge Rt a été gmgar spectroscopie d’'impédance sur
un disque d’or tournant a 50 rpm, afin de fixerrégime hydrodynamique et d’atteindre
rapidement I'état stationnaire. Les mesures one#igetuées tous les 20 mV sur une gamme
de potentiels allant de 1,05 V/ENH a 0,51 V/ENH.Madeur de Rt étant égale a 'impédance
faradique de [linterface électrochimique a hauteéqfience [58], on la retrouve
expérimentalement en calculant le diametre du dmrdle de la boucle capacitive de
transfert de charge. La figure 3.5 montre un exendplcette mesure, pour une polarisation de
0,95 V/ENH et une amplitude de perturbatikth = 10 mV.

Impédance ; Impédance

e capacitive . faradique
100 4 - } e :
./ \. |
— / 40 Hz Ne |
E /. AN |
% /. .\. v 1Hz
= 50- . o' ¥
N ® o
- ¢ \.'.-.
E | & 10kHz | e
’,/ Rt \
0- |
T T T T T T T T T T T T T T 1
0 50 100 150 200 250 300 350

Re (2) (ohm)

Figure 3.5 Mesure de Rt par impédance sur disque d’or tournswmittion de HN@
4 mol.L*, T = 40 °C, E = 0,95 V/IENHAE = 10 mV

Durant chaque mesure d’'impédance, la densité dewcbatationnaire est enregistrée, ce
qui permet de calculer le produit Rt.i. L'ensemides mesures de Rt.i est reporté sur la figure
3.6. Un voltammogramme est représenté en pardéiehelle logarithmique) afin de comparer
I'évolution de Rt.i et de la densité de couranfanction du potentiel. Les valeurs de Rt.i sont
proches dans la zone de potentiels 1. On obsestgtera partir de 0,95 V/ENH un deuxieme
plateau correspondant a 'augmentation de la demlgtcourant de la zone 2. Cela indique
gu’une réaction électrochimique différente a liensl cette zone, et donc que le mécanisme
de réduction de l'acide nitrique change. Le prodRiifi est ensuite pratiguement constant
jusqu'a 0,7 V/IENH, avant que sa valeur absolue amgenfortement. Un nouveau processus
de réduction est donc mis en jeu dans la zone Baramment en compétition avec le
mécanisme précédent de la zone 2 car les valeurd.dee se stabilisent pas. Le fait que la
densité de courant chute dans la zone 3 indiqud’gpearition de ce nouveau mécanisme
perturbe fortement le processus de la zone 2.
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Figure 3.6 Evolution du produit Rt.i en fonction du potentiel polarisation, disque d’or
tournant, solution de HN$4 mol.LY, T = 40°C

2.3.Ajouts de nitrates, de nitrites et d’acide sulfamigie

Dans le paragraphe précédent, trois zones de mitemint été identifiées, chacune
caractéristique d’'un mécanisme de réduction deidéamitrique. L’objectif suivant est
d’évaluer qualitativement l'influence des nitraitsdes nitrites sur la densité de courant de
ces trois zones.

L'effet des nitrates et des nitrites sur la rédurctie HNQ a été évalué par I'ajout de
diverses quantités de nitrate de sodium et detenitté sodium dans une solution d'acide
nitrique 4 mol.. Les figures 3.7 et 3.8 montrent I'évolution delammogrammes obtenus
sur électrode de Pt statique lors de ces ajouts.

L’ajout de nitrates entraine une augmentation dddasité de courant de la deuxieme
vague de réduction, donc cette espéce pourraiicipamt au mécanisme de la zone 2.
Cependant, ce phénomene n’est pas systématique ndsngssais, voire inexistant dans
I'étude de Lemaire [37]. La modification de la camsftion chimique du milieu provoquée par
les essais électrochimiques, et notamment la ptmstuprobable de HN@suggérée dans la
littérature (voir chapitre 1) pourraient ainsi éégalement responsables de 'augmentation de
la densité de courant de la zone 2. Cet essaimeepelonc pas de conclure sur I'implication
des nitrates dans le mécanisme.

D’apres la figure 3.8, I'ajout de faibles quantidesnitrites a clairement une influence sur
'amplitude de la deuxieme vague, mais apparemip@sntsur la premiére vague, ce qui est
confirmé par d'autres essais sur électrode touen@oir paragraphe 3.2 de ce chapitre). Cela
signifie que lors de la seconde vague, une espamiéeade degré d'oxydation (lIl) participe
activement au mécanisme de réduction de la zorlepdurrait s’agir de I'ion nitrosonium
NO" ou de I'acide nitreux HN® Cependant, aucune technique analytique n’esodibfe
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pour différencier ces deux espéces. Les donnéesiddgnamiques concernant I'ion NO

sont rares et peu fiables (voir paragraphe 2.6hdpitre 1), et la simulation du milieu nitrique
effectuée au chapitre 2 a révélé que HIS€rait majoritaire devant NQlans une solution de
HNO; 4 mol.L*. C’est pourquoi lorsqu’on envisagera une réactiopliquant une espéce
azotée de degré d’oxydation (I11), on préférerasidérer HNQ plutot que NO.

104

-10 4
20 Réduction de PtO

-30 4

J(mA/cm2)

—— HNO, 4M
40 —— HNO, 4M+NaNO, 1 M
—— HNO, 4M+NaNO, 2 M

-50 41

-60 —
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0,2 0,4 0,6 0,8 1,0 1,2 1,4 1,6
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Figure 3.7 Influence de I'ajout de nitrates sur la réductialdNG;, électrode de Pt,
v=20mV.g, T =40°C
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Figure 3.8 Influence de I'ajout de nitrites sur la réductioa HNG;, électrode de Pt,
v =20mV.g, T =40°C
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Enfin, I'influence de l'ajout d’'un agent anti-nitre, I'acide sulfamique (formule brute
NH3SGOs) a été étudiée. La réaction entre I'acide nitretiXacide sulfamique est rapide et
guantitative [63] selon :

HNOz(a) + NHngg(a)—> Nz(g) + H2804(a) + H20(|) (36)

L'acide sulfamique réagirait également avec lidtramium NGO, [64], une espéce de
degré d’oxydation (V) en équibre avec I'acide e (voir paragraphe 2.3 du chapitre 1) :

NO;"(a) + NH3SOs(2)— N2Og) + HSOy(a) + H' ) (3.7)

Hugues [64] a mesuré les constantes cinétiquesette céaction dans des solutions
d’'acide nitrique de 0,274 & 14,8 mot,Let conclut que sa vitesse est lente. Pour ungicol
de HNQ 4 mol.L?, la valeur de la constante cinétique serait diemv2.10° s* & 70°C. En
considérant une concentration en X@gale & 8,4.10mol.L"* dans ce milieu (donnée issue
de la simulation thermodynamique du chapitre 2),constate que la variation de cette
concentration serait négligeable 10 minutes apréajout d’acide sulfamique, et trés faible
(4.10" mol.L'") 1 heure aprés I'ajout. Les essais ayant été itrés) juste aprés I'ajout, on
peut donc considérer I'acide sulfamique comme w@nagnti-nitreux uniquement.

L’effet d’un ajout de 18 mol.L* d’acide sulfamique dans une solution d’acide aitei
4 mol.L* est représenté sur le voltammogramme de la figigre

1,0
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2,54
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0,2 0,4 0,6 0,8 1,0 1,2 1,4 1,6
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Figure 3.9 influence d’un ajout de THmol.L* d’acide sulfamique sur la réduction de H)O
électrode d’or, v = 20 mV5 T = 40°C

La premiere vague de réduction n’est pas affecééd’@out d’acide sulfamique car les
valeurs de la densité de courant sont identiqueslles mesurées lors d’'un essai sans ajout.
L’acide nitreux n’est donc probablement pas impdiaglans la réaction de transfert de charge
lors du mécanisme mis en jeu dans la zone 1. BEanobe, la deuxiéme vague de réduction
est fortement perturbée par I'ajout d’acide suliguei. La densité de courant est environ 100
fois plus faible par rapport aux précédents voltamrammes, ce qui indigue qu’une réaction
supplémentaire parasite le mécanisme. Il s’agiacegment de la réaction de 'acide nitreux
avec l'acide sulfamique, et le bruit observé survtdtammogramme indique gu’elle se
déroulerait a I'électrode ou a son voisinage, cesignifie que de I'acide nitreux y serait
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produit. De plus, d’aprés les valeurs de la derggté&ourant, il est clair que la présence de
HNO, est nécessaire a la réaction de transfert de eh@ng peut donc faire I'’hypothése que
cette espéce joue a la fois le réle de réactifeeprebduit dans le mécanisme de la zone de
potentiels 2.

3. Approche qualitative vers les trois mécanismes du rpcessus de
réduction de I'acide nitrique

3.1.La nature autocatalytique de la deuxieme vague (08 < E/ENH < 0,9 V)

Le mécanisme de la deuxieme vague de réductioremteeda particularité d’avoir un
comportement électrochimique différent, voire opgpasla plupart des mécanismes étudiés
dans la littérature. En effet, les lois classiquaduisant I'influence de la vitesse de balayage
en voltammeétrie, ou l'influence de la vitesse d@tion d’'une électrode a disque tournant ne
sont plus vérifiees. Dans ce paragraphe, une g@éiscriqualitative de ces phénomenes est
proposée afin de mettre en évidence le caractéoeatalytigue du mécanisme.

3.1.1. Influence de la vitesse de balayage

Dans le cas général d’'un systeme Ox +=:dRed en régime de diffusion naturelle, la
vitesse de réaction globale est contrélée paralestert de charge et la diffusion de I'espece
Ox de la solution vers I'électrode. Il a ainsi é&montré que la densité de courant du pic
correspondant a la réaction électrochimique augenaméc la vitesse de balayage [57]. Le
phénomeéne inverse a été observeé sur la deuxieme \degréduction lors de notre étude. La
figure 3.10 montre I'évolution des voltammogramnoésenus avec une électrode de platine
statique pour des vitesses de balayage de 20 an¥as'

v =100 mV/s
v =50 mV/s

v=20mV/s

J(mA/cm?)

— T 1 T 1 T T T T T T T T T T 1
0,0 0,2 0,4 0,6 0,8 1,0 1,2 14 1,6 1,8

E/ENH(V)

Figure 3.1Q Influence de la vitesse de balayage lors d’esdaisoltammeétrie cyclique,
électrode de Pt, solution de HN® mol.L*, T = 40°C
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Dans notre cas, la diminution de la vitesse deylgka provoque une augmentation de la
densité de courant de la deuxieme vague. Ce copstdt étre associé a un phénomene
autocatalytique tel que ceux proposés dans laditiee (voir chapitre 1), c'est-a-dire une
réaction électrochimique suivie d’'une ou plusiergactions chimiques régénérant I'espéce
électroactive. En effet, dans ce cas, le fait qudurée de I'expérience augmente (suite a la
diminution de la vitesse de balayage) implique égaint 'augmentation de la concentration
de l'espéce électroactive au voisinage de I'élgetret donc I'augmentation de la densité de
courant. L’évolution de la premiere vague est dii a déterminer, car elle est en partie
masquée par la brusque augmentation de la dems@éuttant de la deuxiéme vague.

3.1.2. Etude de cycles successifs

La figure 3.11 représente trois voltammogrammegsessifs obtenus sur électrode de
platine statique dans une solution nitrique d’acitgque 4 mol.L.

-10 4

&
£ -20
O
<
E
” 304
-40
Cycle 3
I e T T T e S R
0,2 0,4 0,6 0,8 1,0 1,2 1,4 1,6
E/ENH(V)

Figure 3.11 Etude de cycles successifs lors d’essais de volénentyclique, électrode
de Pt, solution de HN$4 mol.L'*, v =20mV.8, T = 40°C

Comme prévu, le nombre de cycles a la méme infeigoe la diminution de la vitesse de
balayage sur la deuxieme vague de réduction. Eet, edfi fur et & mesure des cycles, la
solution au voisinage de I'électrode s'enrichiespeces électroactives et la densité de courant
augmente. La premiére vague de réduction sembleffeetée par le nombre de cycles.

3.1.3. Effet de la convection forcée

Une étude chronoampérométrique sur disque d’om#mira permis de quantifier les
effets de la convection forcée sur la densité deard cathodique, en faisant varier la vitesse
de rotation® du disque. Dans le cas général d'une réactiorratesfert de charge dont la
vitesse est limitée par la diffusion de I'especectbactive du milieu vers I'électrode, le
courant stationnaire limite est proportionnel’& selon la relation de Levich [60] :
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i =0,620.n.F.S.B%.C v o2 (3.8)

Avec D le coefficient de diffusion de I'espéce éleactive (cm23), C sa concentration
dans la solution (mol:t) etv la viscosité cinématique du milieu (cn®.s

Lorsque le transfert électronique est lent, la eotration de I'espece électroactive a
I'interface n’est plus nulle et les conditions cawurant limite ne sont alors plus atteintes. Dans
ce cas, la vitesse de la réaction est a la foig@ee par la diffusion de I'espece électroactive
vers I'électrode et le transfert de charge;*atst une fonction affine de’*? [65].

Plusieurs essais chronoampérométriques ont ététwdtesur disque d’or tournant pour 13
potentiels compris entre 0,7 V/IENH et 1,05 V/ENHindg 3 solutions d’acide nitrique
4 mol.L* & différentes teneurs en nitrites ¢1@ol.L™%, 10° mol.L™* et 10° mol.L™"). A chaque
essai, le courant stationnaire a été enregistré giéiérentes vitesses de rotation du disque
comprises entre 30 rpm et 1000 rpm. La figure 3mBntre un de ces essais
chronoampérométrique, pour un potentiel fixé dardeluxieme zone (E = 0,9 V/ENH).

A-B: w=1000 rpm
B-C: w=200 rpm
C-D: =150 rpm
D-E: w=100 rpm
> w=70rpm

s w=50rpm

-10 4

J (mA/cm?)

-15 4

-20 4

-25

T T T T
2 4 6 8 10

temps (min)

Figure 3.12 Influence de la vitesse de rotation de I'électradela densité de courant
cathodique au cours d’un essai de chronoampéroméiri= 0,9 V/ENH, disque d’or
tournant, solution de HN4 mol.L* + NaNG, 10°mol.LY, T = 40°C

Il est clair que la densité de courant ne suitlpadois habituelles citées précédemment
puisque sa valeur absolue augmente lorsqu’'on deniauvitesse de rotation du disque.
Quelques dizaines de rpm suffisent a faire vaasiérablement la densité de courant donc
le processus de réduction de la deuxiéme vaguenegartie contrdlé par la diffusion d’'une
espéce réactive. L'effet inverse de la vitesseatation laisse supposer que cette espece ne
diffuserait pas de la solution vers I'électrode isreerait générée au voisinage de I'électrode
pour ensuite diffuser vers le milieu. Il peut stagle I'espéce électroactive ou d'un
intermédiaire réactionnel conduisant a sa formagtianréaction chimique. Dans les deux cas,
laugmentation de la convection chasserait dontecespece de I'électrode, produisant une
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diminution de la concentration de I'espéce électiva au voisinage de I'électrode et donc un
affaiblissement de I'effet autocatalytique.

L’ensemble des résultats des essais de chronoam@gie effectués dans une solution de
HNOs 4 mol.L* et NaNQ 10° mol.L* est reporté sur la figure 3.13 sous forme de @surb
représentant la densité de courant stationnairdoection du potentiel, pour différentes
vitesses de rotation du disque. Pour chaque mdsureyurant stationnaire est établien 5 a 10
minutes apres imposition du potentiel de polargaét de la vitesse de rotation du disque.

20 -
0
-20 4 .
-40 - '
] o BN £ ---m--- = 1000 rpm
-60 A B e =200 rpm
ag 80 v i ---A-- =150 rpm
S 1 A P v w= 100 rpm
<E( -100 I AA ',’/ /4///0/ < ©=70rpm
:; _120_-' // ///;’/ W= 50 I’pm
| S A -4 w=30rpm
-140 ,,/'/32/,‘
. \ S
-160 <« ¥
1 < ¥
-180 jas
-200 —— ! ,

— T — T T T — T T
0,65 0,70 0,75 0,80 08 09 0,9 1,00 1,05 1,10
E/ENH (V)

Figure 3.13 Représentation du courant stationnaire en fonctlarpotentiel et influence de
la vitesse de rotation de I'électrode, disque dmurnant, solution de HNg4 mol.L* +
NaNQ; 10°mol.L", T = 40°C

Ces resultats confirment l'effet de la vitesse d&ation de I'électrode pour chaque
potentiel de la zone 2. Sur une représentatioa tple celle de la figure 3.13, 'augmentation
de la vitesse de rotation se traduit par un déeatlgla deuxieme vague vers des potentiels
plus cathodiques, et par une diminution de la dénde courant maximale du plateau
(E= 0,7 VIENH).

Les chronoampérométries effectuées dans des swudiacide nitrique 4 mol:t avec
des ajouts de 1Det 10° mol.L* de nitrites ne peuvent pas étre interprétées deiéna
optimale car la concentration en nitrites varigdorent entre le début et la fin de I'essai.
Alors que les essais de voltammétrie sont assedegb minutes & 1 heure selon la vitesse
de balayage), 'ensemble des chronoampérométrigsedsolution peut nécessiter plusieurs
jours, ce qui peut provoquer une évolution du miliees nitrites ont été dosés dans chaque
solution au début et a la fin des essais, et leslteds sont reportés dans le tableau 3.1. On
constate que le seul milieu dont la teneur entedrest relativement stable est la solution
préparée a Ibmol.L"* de NaNQ, et que toutes les solutions tendent vers uneecaration
de 10° mol.L* & la fin des essais. La solution préparée arm6l.L"! n’est pas stable car une
grande partie de l'acide nitreux réagit avec I'acrtrique pour former des NGNO, et
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N.O,) selon la réaction -1.35, comme en témoigne laéRinousse caractéristique de N
s’échappe du réacteur des la préparation de l#@olu
HNOz(e) + H'ta) + NO5'(a) = N2Ou(g) + H20(g) (-1.35)
Au contraire, la réduction de l'acide nitrigue eame une augmentation de la
concentration en nitrites au cours des essaisldawmution préparée a £onol.L™. Dans nos
conditions d'essais, ces deux phénoménes se coergedans la solution préparée &°10
mol.L}, de sorte que la concentration en nitrites resteles Pour plus de précision, il faudrait

renouveler la solution a chaque fois que I'on Vattier le potentiel ou la vitesse de rotation du
disque (c'est-a-dire environ 300 renouvellemems)s ces essais n'ont pas été effectués.

Concentration en Concentration en
Solution nitrites avant essais nitrites aprés essais
(mol.L™Y) (mol.L'Y
HNO3 4 mol.L* +
NaNo32 10°mol.L? 1,8.10° 9,3.10"
HNOs 4 mol.L* +
NaNCi 10°mol.L? 7,8.10" 1,2.10°
HNO3 4 mol.L*+
NaNC)sz 10" mol.L™? 5,9.10° 2,9.10°

Tableau 3.1 Concentrations en nitrites dans les 3 solutionkséies pour les essais de
chronoampérométrie sur disque d’or tournant

Les résultats présentés dans ce paragraphe 3.1esg¢nmaliquer que la deuxieme vague
de réduction est de nature autocatalytique, et’gaiele nitreux joue un rdle important en tant
gue réactif et produit dans le processus. On pent @nvisager un mécanisme dans lequel
'acide nitreux se réduirait en un intermédiairaatéonnel, suivi d’'une réaction chimique
impliquant cet intermédiaire et I'acide nitriqueu(dion nitrate) qui régénererait I'acide
nitreux.

3.2.La premiere vague de réduction (0,9 V < E/ENH < 13LV)

Les essais de chronoampérométrie décrits au patag@eécédent permettent de vérifier
I'influence de la vitesse de rotation du disque laudensité de courant de la premiére vague.
La figure 3.14 montre un de ces essais chronoamrigue, pour un potentiel fixé dans la
premiére zone de réduction (E = 0,99 V/ENH).

Dans la premiére zone de potentiels, la densideant n’est quasiment pas affectée par
la vitesse de rotation de I'électrode. Cela signdue la diffusion n’est pas un processus
cinétiquement limitant dans le mécanisme mis engeumme I'a suggéré Razygraev dans son
étude [42], on peut alors envisager un processiésdgene dont les étapes limitantes seraient
le transfert de charge ou I'adsorption d’espécastiées a la surface de I'électrode.
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0,0 A-B: w=1000 rpm
1 B-C: w=200 rpm
021 C-D: w=70 rpm
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Figure 3.14 influence de la vitesse de rotation de I'électrgdela densité de courant
cathodique au cours d’'un essai de chronoampéroméi= 0,99 V/ENH, disque d’or
tournant, solution de HN§4 mol.L* + NaNG; 10°mol.LY, T = 40°C

L’étude de la premiere vague de réduction sur digqurnant a des vitesses de rotation
élevées@ = 1000 rpm) se révele utile puisque celle-ci estux définie lorsque la densité de
courant de la deuxieme vague est plus faible. Gistate alors que des ajouts de nitrates, de
nitrites ou d’acide sulfamique dans une solutioacitle nitrique 4 mol.E: n'ont pas d’effet
sur la densité de courant. On peut donc supposefigo nitrate et I'acide nitreux ne sont pas
des espéces réactives dans ce mécanisme, ou queoleentration en solution n'a pas
d’influence sur la vitesse de la réaction. Dansas ces espéeces pourraient intervenir dans le
mécanisme si leur concentration interfaciale estt@juement déterminante. En revanche, la
concentration de la solution nitrique a une infeeersur la densité de courant, comme
lindique les voltammogrammes de la figure 3.15.

——[HNO_] =4 mol.L"
_ -1
—[HNO,] = 6 mol.L

§ =S

J(mA/cm?)

T 7 T 7 T 7 T 7 T 7 T 7 T 7 1
0,2 0,4 0,6 0,8 1,0 12 14 1,6

E/ENH(V)

Figure 3.15 Voltammeétrie cyclique sur disque d’or tournant ®Q@pm,
v=20mV.§, T =40°C
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D’apres les résultats de la simulation thermodygamidu chapitre 2, les concentrations
de tous les composés du milieu nitrique augmersest [HNQ], hormis celles de I'eau et de
'acide nitreux. L'ajout de nitrates et de nitrite&yant pas d'influence sur la densité de
courant, on peut supposer que I'effet de la comagah en acide nitrique n’est pas dd a une
espece de degré d’oxydation (V) ou (lll), mais espece de degré d’oxydation (V) telle que
le dioxyde d’azote pourrait convenir. Un mécanisaa&catalytique hétérogene tel que celui
de Vetter (voir paragraphe 3.2 du chapitre 1) moualors étre associé a cette étape.

3.3.La rupture du cycle autocatalytique (0,4 V < E/ENH< 0,6 V)
3.3.1. Voltammétrie cyclique

Les essais de voltammeétrie cyclique précédentsmosten évidence une chute de la
valeur absolue de la densité de courant pour désngpels inférieurs a 0,6 V/IENH. La
littérature attribue ce phénomeéne a la réductioondmoxyde d'azote NO (réaction 3.9) qui
jouerait le role d’intermédiaire réactionnel damesnhécanisme catalytigue de la zone de
potentiels 2.

2NO+2H+2¢€ = N,O+HO0 (3.9)

Le monoxyde d'azote serait réduit en protoxydeotkakbO, et ne pourrait plus intervenir
dans la réaction de régenération de HN& qui entrainerait la rupture du cycle catalygiq
Afin de vérifier cette hypothése, un essai spéadide voltammeétrie cyclique a été réalisé sur
électrode statique de platine, en milieu nitriquendl.L™* (figure 3.16). Pour cet essali, le
potentiel de départ est de 0,35 V/ENH, c'est-a-dimepotentiel ou la réduction de NO
empécherait la réduction catalytigue de HN@Ensuite un balayage croissant et lent
(0,1 mV.§") de potentiels est effectué jusqu'au potentiebaiidon du systéme, puis un
balayage retour jusqu'a 0,35 V/ENH.

0 -
204 /
| Depart Démarrage du cycle
40 catalytiqgue
£
R
c | Réduction _~
=1 de NO
-80 -
-100
-120 4
T I T I T I T I T I
0.2 04 0,6 08 1,0 1,2
E/ENH (V)

Figure 3.14 Mise en évidence de la rupture du cycle catalytiqotammeétrie cyclique sur
électrode de Pt, solution de HY® mol.L'}, v=0,1 mV.3, T = 40°C
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Lors du balayage aller, la densité de courant assiqment nulle pour des potentiels
inférieurs a 0,7 V/IENH. On peut supposer que laléaguantité de NO et de HN@résente
en solution (respectivement environ 0 et 10° mol.L* daprés la simulation
thermodynamique) est rapidement réduite e@,Net donc le cycle catalytique de réduction de
HNOs ne peut pas démarrer. Au-dela de 0,7 V/IENH, lactdn électrochimique de NO n'est
plus possible, et le cycle catalytique se met anel

Lors du balayage retour, la densité de courantadgelixieme vague augmente jusqu'a
0,6 V/ENH avant la rupture du cycle catalytique.déealage par rapport au balayage aller est
probablement di a un exces de HNHD voisinage de I'électrode, permettant a la igact
électrochimique de réduction de HMN@e se produire jusqu'a 0,6 V/ENH.

Il est important de préciser que la réaction 3i®n lgue proposée dans la littérature reste a
confirmer dans nos conditions d’essais par des nwogealytiques permettant la détection de
N.O (voir paragraphe 4.2 de ce chapitre). Cette espeen effet déja été détectée lors de la
réduction de I'acide nitrique sur électrode ingrée Lemaire [37] et De Groot [36], mais dans
d’autres conditions de température et de concémtrat

3.3.2. Chronoampérométrie

D'autres essais de chronoampérométrie sont réalisésne gamme de potentiels variant
de 1,05 a 0,05 V/ENH, afin de vérifier I'évolutiaie la densité de courant pendant 5000
secondes a différents stades de la réduction des;HN®milieu d'étude est une solution
d'acide nitrique 4 mol.L, renouvelée entre chaque essai. L'électrode dailtest une plaque
en or de 2 cm?, et la contre-électrode en platsigpkacée dans un compartiment séparé afin
d'éviter la production excessive d'oxygene danseltule. La figure 3.17 représente les
densités de courant relevées a différents instintessai, en fonction du potentiel.
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4 ! RN orE |
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Figure 3.17 Densités de courant en fonction du potentiel, idsva partir de mesures
chronoampérométriques, électrode d’or statiqueyioh de HNQ 4 mol.L'%, T = 40°C

72



L'état stationnaire est rapidement atteint pour ptgentiels compris entre 0,7 V/ENH et
1,05 V/ENH car la densité de courant n’évolue @lpees 500 secondes d’essais. Ce domaine
de potentiels correspond aux deux premiéres vadaeseduction. En revanche, pour des
potentiels inférieurs, [|'état stationnaire n'estngés atteint et les densités de courant
augmentent fortement jusqu'a la fin des essaisallBment a la réduction rapide de NO en
N2O il se produirait donc un nouveau phénomene dectiémuautocatalytique avec une
cinétique lente.

3.4.Synthése des résultats

Cette étude électrochimique de la réduction deéd&aitrique 4 mol.[* & 40°C a permis
de montrer que le processus de réduction dépefalgigtension cathodique. Trois domaines
de potentiels ont été identifiés, et les résults différents essais électrochimiques ont
apporté des éléments de réponse sur le mécanissrenrjeu dans chacun de ces domaines.

v 0,9V<EENH<115V

Dans ce domaine de potentiels, la densité de cbasarassez faible (environ 1 mA.9m
et est indépendante de la vitesse de rotationé&ectrode. La cinétique de ce mécanisme
n'est donc pas contrdlée par la diffusion. De pliggout de nitrates, de nitrites et d’acide
sulfamique est sans effet, donc la concentratiosotution des espéces de degré d’oxydation
(1) et (V) n'a pas d’influence sur la vitesse drocessus. En revanche, la densité de courant
augmente dans les milieux plus concentrés, donesipece azotée de degré d’oxydation (IV)
dont la concentration augmente avec la concentrad® la solution telle que NQvoir
chapitre 2) pourrait intervenir dans le mécanismeédiuction. Un mécanisme autocatalytique
entierement hétérogene tel que celui de Vetter paiagraphe 3.2 du chapitre 1) mettant en
jeu des intermédiaires adsorbés pourrait donc conpeur cette étape.

v 0,6 V<E/ENH<0,9V

A un potentiel fixé, la densité de courant augménteement sur électrode statique ou sur
disque tournant a des faibles vitesses de roté&iion 200 rpm). L'ajout de nitrites et d’acide
sulfamique montre que I'acide nitreux joue un ri@portant en tant que réactif et produit du
mécanisme. Lorsque la convection est trop impagtatincide nitreux ou une espece
conduisant & sa formation est chassée de I'électevda densité de courant diminue. Le
caractére autocatalytique du processus est confianéles essais de voltammeétrie montrant
une accélération de la vitesse de réduction alptefaivitesses de balayages. On peut alors
envisager un mecanisme au cours duquel l'acidewitrse réduit en un intermédiaire
réactionnel, qui pourrait étre le monoxyde d'azdteprés le mécanisme de Schmid (voir
paragraphe 3.2 du chapitre 1), avant d’étre régépar une réaction chimique entre cet
intermédiaire et I'acide nitrique.

v 04V <E/ENH<0,6V

Dans ce domaine de potentiels, un processus enétiimp avec le cycle catalytique
précédent se met en place, entrainant une chugednsité de courant au cours des essais de
voltammeétrie. D’apres Razygraev [42], la réductidem monoxyde d’azote en protoxyde
d’azote provoquerait une rupture du mécanisme atabytique. Parallelement, des essais de
chronoampérométrie réalisés dans cette zone dentdse montrent que lorsque la
polarisation est maintenue pendant quelques helaesliensité de courant augmente a
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nouveau. Il se produirait alors un autre phénonemeéduction autocatalytique avec une
cinétique lente.

4. Analyse des produits de réduction de I'acide nitrige

4.1.Dosage des nitrites en solution

A la fin de chacun des essais de chronoampéronudadats au paragraphe 3.3.2 de ce
chapitre (essais de 90 minutes), un prélevemena delution a été effectué afin de doser
l'azote au degré d’oxydation (lll). La figure 3.18dique les concentrations mesurées en
fonction du potentiel de polarisation appliqué digessai.

6,0x10™ 7
5,0x10™ —
4,0x10™

3,0x10™

[N(I1)] (mol.L™)

2,0x10" — [N(I11)]=10° mol.L™

1,0x10° 1 /

BN
K T T T T

T 7 T 7 T 7 T 7 T
0,0 0,2 0,4 0,6 0,8 1,0 12

E/ENH (V)

Figure 3.18 Concentration de la solution en azote (lll) a la fi'essais de
chronoampéromeétrie (t = 5000 s) en fonction du pté&t de polarisation, électrode d’or
statique, solution de HNG! mol.L'}, T = 40°C

Les concentrations en azote (Ill) obtenues suilenwariations de la densité de courant.
Dans la premiére zone de potentiels, la conceatratist identique a celle d’une solution
d’acide nitrique 4 mol.l} fraichement préparée (environ @@nol.L’Y). Cela signifie que
I'acide nitreux n’est pas un produit de ce mécarisou ne diffuse pas vers la solution. Dans
la deuxieme zone, la concentration augmente forent®nc I'acide nitreux généré par le
processus diffuse en solution. Enfin, la conceianatliminue a cause de la rupture du cycle
catalytique, avant d’augmenter a nouveau, ce quiia qu’'un autre mécanisme de réduction
se met en place aux plus hautes surtensions.

Afin de vérifier si de I'acide nitreux est généné wisinage de I'électrode au cours de la
deuxieme vague de réduction, des échantillons dellgion ont été prélevés a 1 mm d’une
électrode de platine statique pendant un essaihdencampérométrie. Le potentiel de
polarisation, E = 0,65 V/ENH, correspond a la déme zone de potentiels. Au cours de
I'essai (voir figure 3.19), la solution a été agipar un barreau magnétique pendant 1 minute
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a t = 8 min (le symbole (+) indique que la solutest agitée et le symbole (-) qu'elle ne I'est
pas). Un prélevement pour le dosage de l'azotg &llEgalement été effectué durant cet
intervalle de temps. Les résultats des dosagesrstigtiés dans le tableau 3.2.

t (min) 0 8 9 20
IN(ID] (mol.L % | 5,81.10° 1,86.10° 7,62.10° 2,09.10°

Tableau 3.2 Dosage de I'azote (Ill) au cours de I'essai de obampérométrie présenté sur

la figure 3.19
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Figure 3.17 Dosage de I'azote (lll) au cours d’'un essai de cltwmampérométrie, électrode
de Pt, E = 0,65V/ENH, solution de HNY® mol.L, T = 40°C

Ces résultats confirment que l'acide nitreux esidpit au voisinage de I'électrode,
puisque sa concentration augmente fortement lordgusolution n’est pas agitée. En
revanche, lorsque la solution est agitée, cettéaespst chassée de I'électrode, donc la vitesse
du mécanisme catalytique diminue, ainsi que laitem® courant que la concentration en
azote (IIl) prés de I'électrode.

4.2.Analyses en phase gazeuse

Les produits de réduction en phase gazeuse oahétgsés par spectroscopie infrarouge.
Le montage expérimental et le protocole appliqu# siécrits dans le paragraphe 1.2 de ce
chapitre. Les spectres infrarouges ont été enrégidurant des essais de chronoampérométrie
sur électrode d’or, pour des polarisations vargntte 1,05 V/ENH et 0,15 V/ENH. Différents
gaz ont été détectés selon le potentiel appligi@extrode. On constate alors que la nature
des produits de réduction gazeux est caractérestiiguchacune des trois zones de potentiels

définies précédemment. La figure 3.20 montre lextsps infrarouges représentatifs de ces
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trois zones. Il est utile de rappeler que les a®H\ysont uniqguement qualitatives puisque le
spectrometre n'a pas été étalonné.
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Figure 3.20 Spectres infrarouges des produits de réductioriatide nitrique 4 mol.[*
en phase gazeuse, en fonction du potentiel deipataim de I'électrode d’or

Pour des polarisations de 1,05 V/ENH & 1 V/ENH, lilsdes d’absorption correspondant
aux fréquences vibrationnelles de I'eau (3756 c®657 crit et 1595 crit [66]) et du
dioxyde de carbone (2349 &ni66]) sont observées. Ces composés sont déjanpsésans la
phase gazeuse d’une solution d’acide nitrique @ulléore, ce qui signifie qu’aucun produit
de réduction gazeux n’est détecté dans cette zopeteéntiels.

Pour des polarisations de 0,95 V/ENH a 0,7 V/ENIHe bande caractéristique du
monoxyde d’'azote NO (fréquence vibrationnelle : A88i* [66]) est détectée, en plus des
bandes de I'eau et du dioxyde de carbone. Les thitidiographique et thermodynamique
des chapitres 1 et 2 ont montré que le monoxydeotBaest un composé instable en milieu
nitrique, car rapidement oxydé par I'acide nitriqetde dioxygéne. Ainsi, il ne peut pas étre
produit par une réaction chimique en phase gazeosss plutdt par une réaction
électrochimique. Cette espece pourrait donc jogedle d’intermédiaire réactionnel dans le
mécanisme de réduction autocatalytique de la dewxi®one de potentiels.

Pour des polarisations de 0,65 V/IENH a 0,15 V/ENldux bandes supplémentaires
caractéristiques du protoxyde d’azoteON(fréquences vibrationnelles : 2277 ‘trat 1300
cm® [66]) et du dioxyde d'azote NO(fréquence vibrationnelle : 1610 ¢n{66]) sont
observées. Ces résultats confirment I'hypothés®aleygraev, selon laquelle la rupture du
cycle catalytique serait due a la réduction de HQIg. Néanmoins, NO est toujours présent
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en grande quantité dans la phase gazeuse, dodeugsmécanismes sont effectivement en
compétition dans cette zone de potentiels. Le dlexyazote détecté est probablement issu
de la réaction entre I'acide nitreux en exces ng&vaot plus intégrer le cycle catalytique, et
I'acide nitrique (réaction 1.35).

Un spectre infrarouge de la phase gazeuse d’ungisold’acide nitrique 6 molt a
également été enregistré, pour une polarisatiomespondant a la deuxiéme zone de
potentiels (voir figure 3.21).
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Figure 3.21 Spectre infrarouge des produits de réduction deidla nitrique 6 mol.L: en
phase gazeuse, E = 0,8 V/ENH, électrode d’or

En plus des bandes détectées dans I'acide nitdguml.L* pour la deuxiéme zone de
potentiels, une bande correspondant au dioxydeotaest observée. Ainsi, pour des
concentrations en acide nitrique supérieures oleggaé mol.L}, cette espéce est également
un produit de réduction de l'acide nitrique. Le mui@sme proposé par Balbaud [32] aux
fortes concentrations en acide (voir paragraphal@.8hapitre 1) pourrait alors convenir pour
la deuxiéme zone de potentiels.

Enfin, de la vapeur d’eau pure ainsi que des petjoans industrielles de NO, N@t N,O
dissous a 100 ppm dans de l'azote 4.5 ont ététdimemt analysées dans la méme cellule
infrarouge que celle des précédents essais. Lesrapabtenus sont présentés sur la figure
3.22, et les bandes observées correspondent bem les données de la littérature, ainsi
gu'avec les spectres réalisés dans l'acide nitrigies résultats permettent d’attribuer de
facon certaine les différentes bandes observées lthanide nitrique & chacun des composés
gazeux détectés.

La spectroscopie infrarouge permet des analysestitataves de mélanges liquides ou
gazeux via la loi de Beer-Lambert. Il serait domi@iessant d’étalonner le spectrométre pour
NO, NG, et NO afin de pouvoir effectuer ces analyses, et pocéder a certaines constantes
cinétiques de réactions chimiques ou électrochiesg(la réduction de NO en,® par
exemple).
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Figure 3.22 Spectres infrarouges de, NO, NQ et NO en phase gazeuse

5. Etude des phénoménes de transfert de charge, difios et adsorption
par spectroscopie d'impédance électrochimique

Une étude du processus de réduction de l'acidéquitr4 mol.L* par spectroscopie
d'impédance électrochimique a également été comdlans notre cas, cette technique
s’avere utile pour diagnostiquer certains phénomeésiesceptibles d’intervenir dans les
mécanismes, tels que I'adsorption ou la diffusioes essais ont été effectués sur un disque
d’or tournant a 50 rpm (afin de fixer le régime hydynamique) pour quatre potentiels de
polarisation choisis en fonction des différenteremde potentiels précédemment observées
(voir le voltammogramme présenté sur la figure B:2BV/ENH, 0,9 V/ENH, 0,8 V/ENH et

0,55 V/ENH.

Le diagramme d’'impédance effectué pour une poléisae 1 V/ENH correspondant a la
premiere zone de potentiels est représenté suiglaef 3.24. Durant cet essai, |'état
stationnaire a été rapidement atteint apres 5 ménuke polarisation, et la perturbation
appliguée AE = 10 mV) assure la linéarité du systeme. Deuxclesucapacitives sont
observées : une boucle aux hautes fréquences pondent au transfert de charge
(impédance capacitive) et une boucle aux bassgedne&es correspondant certainement a un
phénoméne d’adsorption, puisqu'on a montré que iffusibn n’intervient pas dans ce

mécanisme.
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Figure 3.23 Localisation sur un voltammogramme des potentielpalarisation choisis
pour I'étude par impédance, disque d’or tournariGrpm, solution de HN§4 mol.L?,
v=1mV.§, T=40°C
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Figure 3.24 Diagramme d’impédance dans le plan de Nyquist, EMENH,AE = 10 mV,
disque d’or tournant & 50 rpm, solution de HN®Omol.L!, T = 40°C

Le diagramme effectué pour une polarisation deMBENH correspondant a la transition
entre les deux premieres zones de potentiels gstsenté sur la figure 3.25. L'état
stationnaire est atteint apres 10 minutes de paldon et le systéme est linéaire pour une
perturbatiolAE = 10mV. La boucle capacitive aux hautes fréqueroerespond au transfert
de charge. La deuxieme boucle capacitive présarparticularité de posséder une résistance
de polarisation négative. La résistance de polisisaest par définition la limite de
impédance faradique a fréequence nulle, donc laeee la courbe courant-tension. Le signe
négatif traduit donc une diminution de la valeus@be de la densité de courant, et confirme
gue la transition entre les deux premiéres vagaegdiction s’effectue autour de 0,9 V.
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Figure 3.25 Diagramme d’'impédance dans le plan de Nyquist, E=V/ENHAE = 10 mV,
disque d’or tournant & 50 rpm, solution de H\N®Omol.L %, T = 40°C

Le diagramme effectué pour une polarisation deMOEBNH correspondant a la deuxieéme
zone de potentiels est représenté sur la figur@ Rl@e fois le disque polarisé a ce potentiel,
des bulles de monoxyde d'azote se forment rapidemémsurface du disque, entrainant une
diminution de la densité de courant. Il est donces8aire d’effectuer les mesures
d'impédance rapidement pour que le courant resgezastable. Dans ce domaine de
potentiels, la pente de la courbe courant-tenseintres élevée donc I'amplitude de la
perturbation doit étre suffisamment faible pouruassla linéarité du systemag = 5 mV).

La boucle capacitive aux hautes fréquences cormelspo transfert de charge. D’aprés les
résultats précédents, le couple électrochimique MINO est probablement impliqué dans
cette réaction. La boucle inductive aux bassesi@ces est caractéristique d’'un phénomeéne
d’adsorption. L'intermédiaire réactionnel NO esteurspece susceptible de s’adsorber,
comme cela a déja été suggéré par des mesureputfes sur des électrodes inertes en
milieu nitrique [34]. La boucle capacitive aux frt&mces intermédiaires pourrait étre associée
a un autre phénomene d’adsorption ou a la diffudiane espéce. Cependant, le domaine de
fréquences de cette boucle (100 Hz — 1 Hz) estrdaga caractéristique d’un phénomeéne de
diffusion [67]. On l'associera donc a la diffusida HNQ, de I'électrode vers la solution, qui

a de plus déja été envisagée a la suite des présésais.

Le diagramme effectué pour une polarisation de O/BSNH (domaine de rupture du
cycle catalytique) est représenté sur la figur& .3[2e nombreuses bulles de NO etON\se
forment & la surface du disque, ce qui entraindmit dans les mesures et une densité de
courant instable. L’essai est donc effectué sueomps réduit, avec une importante amplitude
de perturbatiomE = 50 mV pour limiter le bruit. La pente de la do& courant-tension étant
faible dans ce domaine de potentiels, cette anggitle perturbation est acceptable car la
linéarité du systéme est maintenue. Les trois lesyastécédemment décrites (figure 3.26) sont
a nouveau observées (le mécanisme autocatalytigjlee deuxieme vague a toujours lieu), et
une nouvelle boucle capacitive apparait aux basggaences, s'intercalant entre la boucle de
diffusion de HNQ et la boucle d’adsorption de NO. Les mécanismes eni jeu dans ce
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domaine de potentiels semblent assez complexess swhpte tenu de nos résultats
(notamment les especes détectées par infrarougsgmble raisonnable d'attribuer cette
boucle a I'adsorption de .
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Figure 3.26 Diagramme d’'impédance dans le plan de Nyquist,E8=V/ENHAE =5 mV,
disque d’or tournant & 50 rpm, solution de H\N®Omol.L %, T = 40°C
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Figure 3.27 Diagramme d’'impédance dans le plan de Nyquist,E55 V/ENH,
AE =50 mV, disque d’or tournant & 50 rpm, solut@@mHNQ 4 mol.L}, T = 40°C
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6. Synthese : proposition d’'un mécanisme de réductiode I'acide nitrique
4 mol.L™ & 40°C sur électrode inerte

Au cours de ce chapitre, de nombreux essais expgtaux ont été décrits, chacun
apportant des éléments de réponse sur le mécariemegduction de l'acide nitrique
4 mol.L™. Les principales observations liées & ces essaiamnment I'évolution de la densité
de courant J en fonction de paramétres spécifigaes] que les produits de réduction
détectés, sont résumés dans le tableau 3.3. L'disede ces observations nous permet
d’émettre des hypothéses sur les réactions misgsuedans le processus de réduction. Ce
processus dépend clairement de la surtension dgthllcet trois zones de potentiels ont été
définies. Le but de ce paragraphe est de propeseséiquences réactionnelles les plus simples
concordant avec nos résultats expérimentaux.

v Zonel:09V<E/ENH<1,15V

Les essais expérimentaux ont apporté peu d'infoom@tau sujet de ce mécanisme,
puisque la densité de courant est indépendant@méneux parametres, et qu’aucun produit
de réduction n’'a été détecté. Néanmoins, on a aquie le processus n’'est pas limité par le
transfert de masse et que sa vitesse augmentdéaav@acentration en acide nitrique. De plus,
les concentrations en nitrites et nitrates en smiub’ont pas d’influence, mais ces espéces
pourraient jouer un rble dans le mécanisme si oncowsidere que leur concentration
interfaciale. Un mécanisme entierement hétérogespiré de celui Vetter pourrait alors
convenir. Les especes impliguées dans l'augmentat® la vitesse de réduction dans les
milieux plus concentrés seraient alors le protonleetdioxyde d’azote, et la boucle
d’adsorption observée en impédance serait attribuédioxyde d’azote adsorbé. Les indices
(@), (ads) et () indiquent respectivement que I'espece est dissemitsolution, adsorbée, ou
liquide.

1/2 HNQ(a)+ 1/2 H(a) +1/2 NQ_(a) = Noz(ads)'i' 1/2 |‘bO(|) (310)
NOp(ads)+ H'(a)+ € = HNOya) (3.11)

Dans ce mécanisme, HNOne diffuse pas en solution donc la quantité crgae la
réaction électrochimique doit étre trés faiblebigin que le processus est probablement lent.
La modélisation permettra de déterminer I'étapétauement déterminante.

Il est important de noter que d’autres mécanisnmagasres pourraient convenir pour ce
domaine de potentiels, étant donné gu’aucune esgd@ogique n'a pu étre analysée. Par
exemple, une réaction électrochimique impliquaionNG,", dont la concentration augmente
également avec I'acidité du milieu nitrique, poitrégalement convenir pour cette étape :

N02+(a) +e= Noz(ads) (3.12)

Dans ce cas, la cinétique ne serait pas contr@éégpport de NG a I'électrode, mais
par le transfert de charge et 'adsorption deeNO

v’ Zone 2:0,65+0,056 V<E/ENH<0,9V
Dans ce domaine de potentiels, I'azote au degnéydation (Ill) joue un rble essentiel,
en tant que réactif et produit du processus élelsintique. Les données thermodynamiques

concernant Iion NO sont rares et peu fiables (voir paragraphe 2.&lhpitre 1), et la
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simulation du milieu nitrique effectuée au chapirex révélé que HNOserait majoritaire
devant NO dans une solution de HN@ mol.L*. C’est pourquoi on préférera considérer
I'acide nitreux comme I'espéce de degré (lll) réactdans le mécanisme. L'influence de la
vitesse de balayage (étude par voltammeétrie) dadatesse de rotation (étude sur disque
tournant) sur la densité de courant confirme lac@re autocatalytigue du mécanisme. De
plus, la détection de monoxyde d’azote en phaseuga&zlaisse supposer que ce composée
pourrait convenir en tant qu’intermédiaire réaatiein On peut donc envisager un mécanisme
en deux étapes : le transfert de charge de HMDs NQags)Suivi d’'une réaction chimique
entre NQugs)et le milieu nitriqgue régéenérant HNOL'excés de HNQ diffuserait alors de
I'électrode vers la solution. Si on considere gaerégénération de HNOs'effectue a
I'électrode, le mécanisme est entierement hétémgen

HNO, ) + H+(a)+ € = NQags)*+ H20y) (3.13)
NOads)*t 1/2 H+(a) +1/2 NQ @ + 1/2 RO = 3/2 HNG (3.14)

Cependant, il n’est pas exclu que la réaction démération de HNg&, soit homogene,
c'est-a-dire gqu’elle se déroulerait dans la sotugpvoche de I'électrode. Dans ce cas, le
monoxyde d’azote diffuserait en solution avanté&egir avec I'acide nitrique :

HNO, ) + H+(a)+ € = NQags)*+ H20y) (3.13)
NO(ads): NO(a) (3.15)
NO@)+ 1/2 H' g + 1/2 NQ (5 + 1/2 HOy) = 3/2 HNGyy) (3.16)

Le monoxyde d’azote ayant été détecté en phaseigmzib est nécessaire d’ajouter une
étape de désorption de ce gaz :

No(ads): NO(g) (3.17)

La modélisation cinétique du courant stationnaffectuée au chapitre suivant permettra
de discuter ces deux mécanismes.

v’ Zone 3:0,4V <E/ENH < 0,65 +0,05V

Le mécanisme précédent a toujours lieu mais etgrnf@mnt perturbé par la réduction de
NO en NO. En plus des réactions 3.13 a 3.17, la séqueéaetionnelle suivante se
déroulerait donc également :

2 NOQpgs)+ 2 H' @y + 2 € = NoOags)+ H20y) (3.18)
N2O(ads)= N20O(g) (3.19)

Cependant, la production massive de HMNOX plus fortes surtensions, et le fait que I'état
stationnaire ne soit jamais atteint pour des ted¥pssais inférieurs a 5000 secondes laissent
supposer qu’un autre mécanisme, probablement aatgiique et avec une cinétique lente se
produit. Ce processus a été décrit par Razygraduyéir paragraphe 3.2 du chapitre 1) et ne
sera pas discuté dans cette étude.

Dans le cadre de I'étude de la corrosion des naabtérile structure par I'acide nitrique,
seuls les mécanismes correspondants aux plus dadieensions (zones 1 et 2) sont
susceptibles d’intervenir. Au niveau de la zonelek, essais d'impédance apportent des
informations importantes par rapport aux donnéedadgttérature, car ils permettent de
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justifier que le processus n'est pas limité padiffusion et met en jeu un ou plusieurs
adsorbats. Concernant la zone 2, les essais d’amgédconfirment que la diffusion est un
phénomeéne limitant dans le mécanisme, et que desrlads interviennent également. De
plus, la détection d’acide nitreux en solution et monoxyde d’azote en phase gazeuse
constitue un apport essentiel, car elle permetligner de facon certaine ces deux espéeces
dans le mécanisme de réduction. Cependant, lesniséts proposés dans ce chapitre sont
des hypothéses issues d'observations expérimentdles modélisation cinétique globale
prenant en compte I'ensemble des phénomenes plgsighimiques et électrochimique doit
donc étre effectuée afin de discuter ces mécanjsnmtamment le lieu de régénération de
I'acide nitreux, qui n'a pas pu étre identifié faxpérience pour le processus de la zone 2.
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Zone de potentiels—
Description de I'essai

Zone 1
0 9V<E/ENH< 1,15V

Zone 2
0,65+0,05V<E/ENH<0,9V

Zone 3
0,4V <E/ENH<0,65+0,05V

Ajout de nitrates
(voltammétrie)

Pas d’effet sur J

Augmentation de J

Augmentatiod de

Ajout de nitrites
(voltammétrie)

Pas d'effet sur J

Augmentation de J

Augmentatiod de

Ajout d’acide sulfamique
(voltammétrie)

Pas d'effet sur J

Chute de J, signal bruité

Chaté, dignal bruité

Influence de la vitesse de
balayage v (voltammétrie)

J augmente avec v

J augmente lorsque v dimin

ue grdente lorsque v diminue

Effet de la convection forcée
(chronoampéromeétrie sur
disque tournant)

Pas d'effet sur J

J augmente lorsque la vitesse (
rotation du disque diminue

le J augmente lorsque la vitesse ¢
rotation du disque diminue

e

Etablissement du courant
stationnaire
(chronoampéromeétrie sur
électrode statique)

Rapide ( < 100 secondes)

Rapide ( < 500 secondes

) ent (> 5000 secondes)

Dosage des nitrites en solution
par spectroscopie UV-visible

Pas de production d’azote (lll)

Production d’azote (lIl) au
voisinage de I'électrode

Baisse de la production d’azote

(1) par rapport a la zone
précédente, puis nouvelle
augmentation aux plus fortes
surtensions cathodiques

Analyses en phase gazeuse par
spectroscopie infrarouge

Pas de produits gazeux détectes

Production de NO

odu&on de NO, BD et NGO

Etude par spectroscopie
d'impédance électrochimique

Boucle capacitive d’adsorption
attribuée a NQags)

Boucle capacitive attribuée a |z
diffusion de HNQ et boucle
inductive attribuée a NgJs)

Boucle capacitive attribuée a Ia
v diffusion de HNQ, boucle
capacitive attribuée adaqs)
boucle inductive attribuée a

N O(ads

Tableau 3.3 récapitulatif des essais expérimentaux et prin@palbservations
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Chapitre 4 : Modélisation cinétique du processusra@thuction de
I'acide nitrique 4 mol.[* sur disque d’or tournant

L’objectif de ce chapitre est de développer un nedinétique pour les mécanismes
proposés au chapitre précédent. Seuls les domaénpstentiels 1 et 2 seront étudiés, car les
phénomenes complexes (et en partie inconnus) sguigemt dans la zone 3 rendent la
modélisation difficile. Le systéme considéré estisgue d’or tournant (diamétre 5 mm) car
il s’agit d'un des rares dispositifs dont les égqua hydrodynamiques ont pu étre résolues de
facon rigoureuse en régime stationnaire. La congamaentre le modele et les résultats
expérimentaux permettra de discuter les mécanigrgsoses. Dans un premier temps, on
recherchera les équations du courant stationnaif®erection du potentiel, en combinant les
lois traduisant des phénoménes physiques (adsoymlitfusion), électrochimiques (transfert
de charge) et chimiques pour chacun des mécanisRgs. la différenciation de ces
expressions, effectuée pour une perturbation sidako de faible amplitude en potentiel,
permettra d’obtenir les équations de I'impédance.

1. Traitement théorique des systémes convectifs mundune électrode a
disque tournant

Le traitement rigoureux des systémes convectifb@se sur la résolution de I'équation de
diffusion convective et la recherche des profilsvitesse au sein de la solution. L’équation

générale donnant le flui; d’'une espece j est [57] :
— — ZF - -
J; =-D,00C, —#DjCdeHij (4.2)
RT

Dans la partie de droite, le premier terme se rdppa la diffusion, le second a la
migration et le dernier a la convection, avgc [@ coefficient de diffusion de l'espece
j (cm2.sh, G sa concentration (mol.ciy z la valeur absolue de sa chardele potentiel

électrostatique (V) atle vecteur vitesse traduisant le mouvement deligiso.

En supposant que les phénomeénes de migration éghgeables, le produit de la relation
4.1 par 'opérateur divergence donne I'équationéggle de la diffusion convective :

oC, o=
—J=p,0*%C, -vIC, (4.2)
ot

Afin de pouvoir résoudre cette équation et de ddéteer les profils de concentration puis
lintensité du courant, il faut connaitre le vecteitesse du fluide en chaque point de la
solution, et sa dépendance en fonction des paremdtr systéme, comme par exemple la
vitesse de rotation de I'électrode. Dans le casa@’électrode a disque tournant, le profil de
vitesse a été déterminé par Von Karman et Coch@fj €n résolvant les équations
hydrodynamiques dans les coordonnées cylindrigaf#s e mettre a profit la symétrie du
systeme) en régime stationnaire. Ces auteurs ppbse gu'’il n'y a pas d’effet de gravitation
et qu’il ne se produit aucun effet de bord a lap&rie du disque. Il est également admis
gu’a la surface du disque (y = 0), la solutionergtrainée avec la méme vitesse angulaire
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que ce dernier. Les vitesses radiales, normalasgetiaires, notées respectivemeantyet v,
vérifient alors les égalités suivantes eny = p= 0, y, = 0 et y = or. De méme, au sein de la
solution (y— ), on admet qu’il N’y a pas d’écoulement selon d@gctions r etp, mais
uniquement un écoulement vers le disque, paralEhera I'axe y, caractérisé par une vitesse
limite Uo. Par conséquent, ¥ 0, \, = 0 et y = - Up lorsque y— . En tenant compte de ces
conditions aux limites, Von Karman et Cochran doteau les trois composantes de la vitesse
du fluide sous forme de séries [57, 60]. En ce apricerne les mesures électrochimiques
mettant en ceuvre une électrode a disque tourreuls g et v, ont de I'importance (pour des
raisons de symétrie du disque). Ces composanteexamité de la surface du disque sont
obtenues par le développement au premier ordreatess de Von Karman et Cochran (figure
4.1):

Vy =- 0,510 2v12y? (4.3)
32 112
= 0,51l v7ry (4.4)

—U, = 0.88447 (wv)"? ry >y

y y

Figure 4.1 Variations des composantes normalg ét radiale (y) de la vitesse du fluide en
fonctionde y etder

La figure 4.2 représente schématiquement les @mmte y et de y, ainsi que les lignes
d’écoulement qui en résultent.

r=I0 r=0
y=0|_.?;ﬂi E
t = i
1 I

I

(b)

—_—
(=]
—

Figure 4.2 Représentation vectorielle de la vitesse du flaideroisinage du disque (a) et
schéma des lignes d’écoulement qui en résultent (b)
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Des que le profil de vitesse est connu, I'équatdendiffusion convective (équation 4.2)
appliguée au cas de I'électrode a disque tourrsrécrite dans un systeme de coordonnées
convenable peut alors étre résolue en tenant codgsteonditions aux limites imposées par
le mécanisme électrochimique étudié. On obtientsd® profil de concentration de I'espéce
mise en jeu dans I'équation, et on peut par leestatculer le courant stationnaire si celui-ci
est (au moins en partie) contrdlé par la diffusiercette espece.

2. Détermination du courant stationnaire en fonction & la surtension
cathodique

2.1.La premiere vague de réduction : 0,9V <E/ENH <15V
2.1.1. Théorie

Dans ce domaine de potentiels, un mécanisme emigtehétérogene, dont la cinétique
n’est pas limitée par la diffusion d’'une espece denmntervenir. Une séquence réactionnelle
similaire a celle proposée par Vetter (voir parpbea 3.2 du chapitre 1), et décrite par les
réactions 3.10 et 3.11 pourrait convenir. Les comtss cinétiques des réactions mises en jeu
étant absentes de la littérature, on ne considgr@saes réactions retour afin de limiter le
nombre de parametres inconnus :

1/2 HNQ(a)+ 1/2 H(a) +1/2 NQ-(a) Dlﬁ — NOZ(ads)+ 1/2 |‘b0(|) (4.5)
NOsags)+ H' @+ € 0% - HNOy) (4.6)

Etant donné que la diffusion de HNCOH" et NQ; n’est pas un phénomeéne limitant, il

n'est pas neécessaire de résoudre I'équation destfi convective pour ces especes. On
introduit alors les constantes cinétiques appasdgtet ko :

ki = ki ([HNOZ.a(H")-a(NGy)) (4.7)
ko, = ko.a(H") (4.8)

Le paramétre kest la constante de vitesse hétérogene de rédugtiopeut étre exprimée
en fonction du potentiel par la relation suivargé|{

Lo ok
k, —kz.ex;{ = (E EO)} (4.9)

Avec a le coefficient de transfert de charge, F la cantstae Faraday (F = 96500 C), R la
constante des gaz (R = 8,314 J.hilY), T la température (K), E le potentiel de polatitza
(V), Eo le potentiel normal apparent de I'électrode (Viketa constante de vitesse standard
de la réaction électrochimique (cif)s

Un des parametres cinétiques dont I'évolution régitvitesse réactionnelle est la
concentration de l'intermédiaire Ngys)en phase adsorbée. (5est la fraction de l'interface
recouverte par cet adsorbatpdha concentration superficielle pour un recouvrentamplet
(mol.cm?), on obtient en admettant la validité d'une isothe d'adsorption de
Langmuir [57] :
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[NOZ(ads] =p.0 (4.10)

En régime stationnaire, le taux de recouvremignst constant dans le temps, donc :
doe : :
Ba=0: k,.@1-6,) -k, .6, (4.11)

Le taux de recouvrement stationnaire de;pégpeut donc étre exprime selon la relation :

.= K1 (4.12)
k, +k,p

Enfin, le courant de réduction est proportionnel la&a vitesse de la réaction
électrochimique :

i =—FSk, 36 (4.13)

En combinant les relations 4.12 et 4.13 en régirtaiosnaire, on obtient alors
I'expression du courant stationnaire de réductioani fonction dek,, donc en fonction du
potentiel :

i =-FgKukeB (4.14)
ki +k, B

2.1.2. Résultats et discussion

Afin de représenter I'évolution du courant statiaine, il est nécessaire de faire des
hypothéses sur les valeurs des paraméirek?, o et B, car celles-ci sont absentes de la

littérature. Dans I'équation 4.14, le parameéke, déterminant la vitesse de la réaction
chimique, contrble la valeur maximale de la dend@écourant (aux plus fortes surtensions).
En revanche, le paramétkd détermine la pente de la courbe courant-tensioparfir de ces
observations, il est possible d’ajuster 'ensend#s parametres cinétiques afin de comparer
le modele aux points expérimentaux. La densité ol@ranmt stationnaire a été mesurée
expérimentalement par des essais de chronoampém@miét disque d’or tournant, dans une
solution d’acide nitrique 4 molL & 40°C. La vitesse de rotation de I'électrode ataypas
d’'influence dans ce domaine de potentiels, celle-été fixée a 1000 rpm. De cette maniere,
le cycle catalytiqgue de la deuxiéme vague de réaluest ralenti au maximum (voir chapitre
3), et on peut alors considérer qu'’il n’est pascempétition avec le mécanisme étudié dans
cette section, méme dans la zone de potentielsadsition (autour de 0,9 V/ENH). Le tracé
de la densité de courant stationnaire en fonct®tadsurtension cathodiqug = E-E selon
'équation 4.14, ainsi que les valeurs expérim@statont représentés sur la figure 4.3. Le
potentiel normal apparent de I'électrode mesuré&gst1,09 V/IENH.

Les parametres du modéle dont les valeurs sonuesrsont :

- Le Faraday F = 96500 C
- Lasurface du disque S = 0,196 cm?
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- La constante des gaz R = 8,314 J:hiott

- Latempérature T =313 K

- Lactivité de H a(H") = 5,27.1C pour une solution de HNG! mol.L* : donnée issue
de la simulation thermodynamique du chapitre 2.

En revanche, les parametres suivants ont été sjuastpartir de la modélisation de
impédance présentée au paragraphe 3.2 de cetighaniis ces parametres ont été introduits
dans le modéle stationnaire.

- La constante cinétique apparekie= 1,01.1¢ mol.s*.cm?

- La constante de vitesse stand&fd= 0,19 cm.g

- Le coefficient de transfert = 0,95
- La concentration superficielle maximdle= 5,41.10° mol.cm?

—— Modeéle (équation 4.14)
—=— Points expérimentaux

1,0+
0,8
0,6
04
0,2
0,0
-0,2 ]
0,4 ]
-0,6 ]
0,8 ]
-1,0 ]
1,2 ]
1,4 ]
-1,6 ]
-1,8 ]
-2,0 T T T T T T T T T 1
0,20 0,15 0,10 -0,05 0,00

n(V)

J(mA/cm?)

Figure 4.3 Evolution de la densité de courant stationnairdarction de la surtension
cathodique. Modéle : équation 4.14. Expérienceroshampérométrie sur disque d’or
tournant & 1000 rpm, solution de HN®mol.L, T = 40°C

La densité de courant stationnaire est décrite al@ére satisfaisante par le modele, ce qui
permet de justifier le mécanisme proposé. La failaleur dek, confirme que le processus
est lent, et indique que I'étape cinétiguement rdéiteante est la réaction chimique 4.5. En
revanche, d’aprés la valeur #&, le systéme électrochimique considéré serait phagide.

Cependant, le courant théorique est |égerementisup&u courant mesuré. Cette erreur
pourrait provenir du fait que la réaction électiotique anodique n’a pas été prise en compte
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dans le modeéle. Dans ce cas, un raisonnement qdenti celui du paragraphe précédent
permet d’obtenir I'expression du courant statiormai
i, = FS(k,.1-6,) -k, B8,) (4.15)

Avec k_,la constante cinétique apparente retour de laicgaétectrochimique, els le
taux de recouvrement stationnaire de,pé alors donné par I'expression :

k,+K_,

R (4.16)
K, +K,B+k,

Malheureusement, la simulation n'a pas pu étrecefée en raison de difficultés liées a
I'ajustement dek _,, dont la valeur est également inconnue.

Enfin, I'évolution du taux de recouvrement statiama de NQags) €n fonction de la
surtension cathodique (équation 4.12) est représesur la figure 4.4.

1,04
0,8 1
0,6 1

0,4 1

es (N OZ(ads))

0,2 1

0,0

T T T T T T T T T
-0,20 -0,15 -0,10 -0,05 0,00

n.(V)

Figure 4.4 Evolution du taux de recouvrement stationnaire s en fonction de la
surtension cathodique (équation 4.12)

Aux faibles surtensions cathodiques, la vitesséadetaction électrochimique est faible
donc NQgs)est consomme lentementtgtest €leve. Mais la réaction chimique est lentecdon
une surtension de quelques dizaines de millivaliitspour que les molécules N@us)
générées commencent a étre consommeées par laoréatgctrochimique. A I'extrémité du
premier domaine de potentiels (E = 0,9 V/ENH wqu= - 0,19 V), quasiment toutes les
espéeces Nghgs)sont consommeées, @ftend vers une valeur nulle.

91



2.2.La deuxieme vague de réduction : 0,65 + 0,05V <ENH < 0,9 V
2.2.1. Théorie

Dans ce domaine de potentiels, on a montré quettmnisme autocatalytique décrit par
les réactions 3.13 a 3.17 (voir chapitre 3) estepigble d’intervenir. Dans un premier temps,
nous supposerons que le mécanisme est entieregténbdpene (réactions 3.13 et 3.14) et que
les deux réactions considérées sont irréversiflesi, dans une premiere approche, il est
possible d’obtenir une solution analytique aux éigna cinétiques, alors que d’autres cas de
figure nécessiteraient I'emploi d’outils numériquea séquence réactionnelle considérée est
donc :

HNOy@) + H')+ € O - NOads)+ H20) (4.17)
NOadsy+ 1/2 H @@y + 1/2 NQJ ) + 1/2 Oy O = 3/2 HNOya) (4.18)

L’hypothése d’irréversibilité du mécanisme sembdésonnable dans la mesure ou la
surtension cathodique est importante (donc la i@acélectrochimique anodique est
négligeable) et la constante cinétique retour dédation 4.18 considérée en phase homogene
est tres faible [40] (la valeur de la constantetifue hétérogéne n'a pas été trouvée dans la
littérature).

L’étape de désorption du monoxyde d’azote vershiesp gazeuse (réaction 3.17) ne sera
pas prise en compte afin de simplifier la modélsat Cependant, cette réaction a été
observée expérimentalement, donc devrait étre dérés dans le cadre d’'une résolution plus
rigoureuse.

On suppose que I'espéce responsable de linflupaceéculiere de la vitesse de rotation
du disque (voir paragraphe 3.1.3 du chapitre 3)a&stle nitreux, qui diffuse de I'électrode
vers le sein de la solution selon I'axe y. Sa catre¢ion C est alors solution de I'équation de
diffusion convective (équation 4.2). Si 'on seqdaen coordonnées cylindriques, C doit étre
indépendant de I'angle par raison de symétrieoC/oe = 0. De plus, on suppose que le
disque tournant est uniformément accessible si §ienC est indépendant du rayon r pour
toute valeur de r comprise dans lintervalle 8< r;, r; désignant le rayon du disque, et toute
valeur de y 0Clor = 0. Il est toutefois possible de résoudre I'égurade diffusion convective
avec sa composante radiale. La résolution anakytepi complexe, et la solution s’exprime
sous la forme de fonctions de Airy [59]. On peutrsimontrer que I'expression du courant
stationnaire ne dépend pas de r, ce qui revieair@ lfhypothése précédente. Enfin, lorsque le
régime stationnaire est atteint, la concentratierHiNO, au voisinage de I'électrode devient
indépendante du temp9C/ot = 0. L’ensemble de ces considérations permetirdelifier

notablement I'équation 4.2, soit :
2
v,|9€]=p[4C (4.19)
dy dy

Avec D le coefficient de diffusion de HN@mol.cni®) et \ la composante normale de la
vitesse du fluide (relation 4.3).

Cette équation différentielle peut étre résoluea@ment par double intégration :
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_ 3/2  -1/2
C -C’= dc J' ex Ol7w v y* dy (4.20)
° ldy ), D

Avec C et C? les concentrations de HNQespectivement au sein de la solution et & la
surface du disque tournant (I'indice s décrivaétdt stationnaire).

L’intégrale k figurant dans la partie droite de I'égalité 4.20 @éfinie, et est égale a [57] :

(4.21)

_3/2 172 \Y3
|1:o,8934(—3'D'°° id j

051

On suppose ensuite que le profil de concentratioHNO; est linéaire et décroissant dans
I'épaisseud de la couche de diffusion (figure 4.5).

F 3
CU
x Cc-C?
C' e == I C(y)=C2+ Sy (4.22)
|
| .
0 5 Y

Figure 4.5 Profil de concentration de HNGselon I'axe normal du disque

Par analogie entre la dérivée en y = 0 de I'équadi@2 et I'équation 4.20, on obtient
I'épaisseur de la couche de diffusion :

5=161D"3 v 6.2 (4.23)

On suppose que les activités &Ha(NQ) et a(HO) sont constantes, on peut donc
introduire les constantes cinétiques apparentes :

ky =k;a(H") (4.24)
K, =k,[a(H")a(NO; )a(H,0)]"” (4.25)

Le paramétre kest la constante de vitesse hétérogene de rédugtiopeut étre exprimée
en fonction du potentiel par la relation suivardé][:

L0 -aF.
k3—k3.exp{ = (e EO)} (4.26)

Avec a le coefficient de transfert de charge, F la cantstale Faraday, R la constante des
gaz, T la température (K), E le potentiel de psktion (V), B le potentiel normal de

I'électrode (V) ek la constante de vitesse standard de la réactictréthimique (cm:d).
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Les deux espéces dont les concentrations inteléaciégissent la vitesse réactionnelle
sont NO et HNQ@: il est donc nécessaire d’écrire leur équatio@vdiution. En régime
stationnaire le taux de recouvrement de s est constant, donf.do/dt = 0, ce qui
implique I'égalité suivante :

k,CJ.1-6,) =k, B8, (4.27)

Avecf la concentration superficielle de Ng)pour un recouvrement complet (mol:®m

Ensuite, le flux de HN@a la surface du disque peut s’exprimer selonl&ion suivante :

o5
dy o

En combinant les équations 4.22, 4.27 et 4.28 hoiert alors I'égalité suivante :

g.k;.s.e— K, C°.(1-6) (4.28)

* 0
¢ 6Cs :%.k;.cg.a—es) (4.29)

-D
Le courant stationnaire est proportionnel a lasgéede la réaction électrochimique :
i, =—FSk,.C2.(1-6,) (4.30)

Lorsqu’on la combine a I'égalité 4.29, I'expressoiuncourant stationnaire devient :

C -C?

i, = 2DFS (4.31)

Dans I'égalité 4.31, tous les paramétres sont daséks d’entrée du modéle, excapié

Afin de I'éliminer de I'équation, on peut I'exprimen fonction du courant et des parametres
cinétiques a l'aide des relations 4.27 et 4.30 :

CO0 = —k,Bis
° ki, + FSk,k, B

(4.32)

On peut alors utiliser cette égalité dans I'équed®B1 pour obtenir une expressiondde

2DFSC 2DFSk, B
+— —
i Kyi, + FSK,K,B

S

5= (4.33)

La relation précédente, combinée a I'expressiofiépaisseur de la couche de diffusion
(4.23) permet d’obtenir une relation entre la \@&egle rotation du disque et le courant
stationnaire :

w2 A, B
iy CHig

S

w (4.34)
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Avec A =1,242 FSD**v™° C
B=1242FSD**v ™ B.(k,/k;)
C= FSk, B

Le tracé den*? en fonction desia partir des données expérimentales permettraetiob
des valeurs de A, B et C, puis d'ajuster les canetacinétiques hétérogeénk$ etk,,, qui
n'ont pas été trouvées dans la littérature.

Enfin, I'équation du courant stationnaire en foortdu potentiel (implicitement exprimé
dansk,) et de la vitesse de rotation du disque (imitient exprimée daré est donné par

la solution négative de I'équation du second deg88, la solution positive n‘ayant pas de
sens physique puisque le courant est cathodique.

1 [Fsl2c Dk, +2BDK, -Bk, k,.3)-

_ 1 4.35
2k;3 |,[8F? 2 BC" DKZK,.5+|FS(Bk,k, 3~ 2C DK, - 2B.DK; | @29

IS

2.2.2. Ajustement des constantes cinétiqgkgst k,

Les résultats de la figure 3.11 (paragraphe 3.4.8hapitre 3), représentant I'évolution du
courant stationnaire en fonction du potentiel etlal@itesse de rotation du disque, ont été
ajustés avec la relation 4.34 pour 3 valeurs deentigd de la zone 2 dans la phase
d’augmentation du courant cathodique, afin d’obteleis valeurs de A, B et C. Un exemple
d’ajustement a un potentiel de polarisation E 50/&st représenté sur la figure 4.6.

Modeéle (équation 4.34)
0.45 ®  Expérience (chronoampérometrie - E=0.85 V/ENH)
0,40
@
5 035
g
"3
0,30
0,25

T T T T T T T T T T T T T
-7000 -6000 -5000 -4000 -3000 -2000 -1000
1/i (AY

Figure 4.6 Ajustement des essais de chronoampérométrie syualidor tournant (figure
3.11) & l'aide de la relation 4.34. Expérience =B,85 V/ENH, solution de HNGt mol.L*
+ NaNQ, 10° mol.LY, T = 40°C
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Les valeurs moyennes de A, B et C obtenues a pdetices ajustements sont: A =
3,43.10°, B = 1,48.1F et C = 3,52.10. Il est alors possible de calculer le coefficielet
diffusion de HNQ a 40°C, D, la constante de vitesse standard d&alzion électrochimique

k3, et la constante de vitesse apparente de laiogachimiquek,. Les paramétres de
'équation 4.34 dont les valeurs sont connues sont

- Le Faraday F = 96500 C

- Lasurface du disque S = 0,196 cm?

- La viscosité cinématique de la solution= 7,4.10° cnf.s': valeur adaptée de
Charlot [68] pour une solution de HN@ mol.L*

- La constante des gaz R = 8,314 J:hiot*

- Latempérature T =313 K

- La concentration de HNGau sein de la solution' G 10° mol.cmi®

- Les activités de Het de N@ a(H) = a(NQ) = 5,27.1C, et l'activité de I'eau
a(H.0) = 0,816 : données issues de la simulation theéymamique du chapitre 2 pour
une solution de HN®4 mol.L*

En revanche, les deux parametres suivants ne ssntgnnus et sont fixés a des valeurs
standards généralement utilisées en cas d’absemdenthées dans la littérature :

- Le coefficient de transfert = 0,5
- La concentration superficielle maximdle= 2.10° mol.cm? [57]

Les valeurs de DkJ et k, obtenues, et leur incertitude liée aux différeatsais
d’ajustement, sont :

D =1,81.10 + 0,56.1C cnf.s* (4.36)
kJ =0,02 £ 0,01 cm (4.37)
k, =929,3 + 60078 (4.38)

Le coefficient de diffusion de HNCGA 40°C n’a pas été trouvé dans la littérature sriaai
valeur calculée est en accord avec les mesuresibaldl dans des solutions d’acide nitrique
4 mol.L* & 100°C : 8.18 < D (mol.cn®) < 9.10°.

2.2.3. Résultats et discussion

Les paramétres de I'équation 4.35 étant maintedéfimis et évalués, on peut calculer la
densité de courant stationnaire en fonction deutéession cathodique et de la vitesse de
rotation du disque. Le tracé des courbes if(n,) d’aprés I'équation 4.35, ainsi que les
mesures expérimentales du courant stationnairecip@moampérométrie (voir paragraphe
3.1.3 du chapitre 3) sont représentés sur la figukg@our quatre vitesses de rotation.

Pour les faibles surtensions, le parametresk faible, donc la réaction électrochimique est
lente comparée a la réaction chimique, et la dénlgtcourant est assez faible. Dans ce cas, la
vitesse du processus est contrélée par I'étapeadsfért de charge. Il est important de noter
gue I'équation du modele a été tracée pqircompris entre 0 V et 0,5 V, mais les résultats
pour fi¢| < 0,15 V ne sont pas représentatifs du procedsuéduction puisque dans ce cas, le
mécanisme de la zone 1 intervient. Aux plus fogegensions, la densité de courant du
plateau est déterminée par la valeur gledinc la vitesse du processus est contrblée par la
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réaction chimique. Cette valeur ne dépend pas #édase de rotation du disque, comme le
montre I'équation 4.34 calculée aux fortes surtamsi dans ce cas, le terme B/($+¢nd en
effet vers une valeur nulle. Entre ces deux donsailaecinétique est mixte, a la fois contrélée
par la vitesse des réactions chimique et électnoicjuie, et par la diffusion de HNO

20 E, = 1,09 V/ENH

-20 4
-40 4

-60 4

—— w=30 rpm - modéle
—— w=50 rpm - modele
—— w=100 rpm - modéle
w=150 rpm - modéle

-80 -

-100

J(mA/cm?)

-120 +

{ Décalage L
1ag B =30rpm - expérience

-1404 modele / ..

1 expérience ® w=50rpm - expérience
-160 & A =100 rpm - expérience
180 4 s v w=150 rpm - expérience
-200 T . T . T . T . T . T

-0,5 -0,4 -0,3 -0,2 -0,1 0,0

n, (V)

Figure 4.7 Evolution de la densité de courant stationnairdarction de la surtension
cathodique et de la vitesse de rotation du distfeaele : équation 4.35. Expérience :
chronoampérométrie sur disque d’or tournant, santde HN@4 mol.L* +
NaNQ; 10°mol.L*, T = 40°C

On constate que le modele prévoit correctementlidion de la densité de courant sur
'ensemble du deuxieme domaine de potentiels, geuribles vitesses de rotation du disque
(30 a 70 rpm). En particulier, la brusque augmérade la densité de courant (a partir de
ne = -0,2 V), et la surprenante influence de la vitedseotation du disque, due a la diffusion
de HNG de I'électrode vers la solution (voir paragraph&.8 du chapitre 3), sont bien
décrites par le modéle. Cependant, lorsque 100 rpm, la densité de courant expérimentale
du plateau est plus faible que celle prévue parddele. Dans ces conditions (forte surtension
et vitesse de rotation élevée), le mécanisme hggé@proposeé ne représente plus I'ensemble
des phénoménes se déroulant a l'interface éleémiqe. L'origine de ce décalage pourrait
provenir du lieu de régénération de HNGlans le paragraphe suivant, on supposera que la
réaction chimique se déroule dans la solution podh I'électrode, et non a I'électrode
comme cela est considéré dans le présent modatiedmeédiaire NO formé rapidement et en
grande quantité a I'électrode diffuserait ainsisetution, et la réaction de régénération de
HNO; en solution deviendrait prédominante. Le tracéitiig@ie des courbes courant-tension
avec ces hypothéses permettra de discuter ce rsémhiomogene.

Enfin, les figures 4.8 et 4.9 montrent respectiveimées variations du taux de
recouvrement de N et de la concentration interfaciale de HNén fonction de la
surtension cathodique, selon les équation 4.27.32. 4 'augmentation de la densité de
courant correspond a I'évolution rapide de ces gmrametres. Lorsque la densité de courant
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limite du plateau est atteinte, la surface du disgst entierement recouverte par MNO(Os =

1) et la concentration interfaciale de HN&ugmente jusqu’a 0,5 mol'L Cette valeur est 500
fois plus élevée que la concentration de HN@ sein de la solution, ce qui confirme le fait
gue le caractere autocatalytique du mécanismengstotement décrit par le modele.

1,04

—— 6 avec w= 50 rpm
087 —— 6_avec w = 100 rpm
—— 6, avec w =150 rpm

5 061
&
@)
£
%) 014 T
D
0,2 —
0,0
T T T T T T T T T T T
-0,5 -0,4 -0,3 -0,2 -0,1 0,0
n, (V)

Figure 4.8 Evolution du taux de recouvrement stationnaire @g.pN, s en fonction de la
surtension cathodique, selon I'équation 4.27

——C_ avec w= 50 rpm

0
— C, avec w =100 rpm
0
—— C_avec w= 150 rpm
S
0,1
-
°
E
>= 0,01~
(@) ]
1E-3 -
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Figure 4.9 Evolution de la concentration interfaciale statiaime de HNQ C? en fonction
de la surtension cathodique, selon I'équation 4.32
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2.2.4. Cas d’'une réaction de régénération en phase honmgen

Dans ce paragraphe, on suppose que la réactioriqei@nde régénération de HNGe
déroule en phase homogene, c'est-a-dire dans uéiosobroche de I'électrode. Il est donc
nécessaire d’'ajouter une étape de désorption dg;dN€@ de considérer la diffusion de cette
espéce. Le mécanisme de réduction est alors gerites réactions 3.13 a 3.16. Pour les
raisons évoquées au paragraphe précédent, lesonsasbnt supposées irréversibles, et la
reaction de désorption de N@vers la phase gazeuse n’est pas considérée.

HNOge) + H'a)+ € O — NOgaas)+ H20y) (4.39)
NOags) % — NOp (4.40)
NO@)+ 1/2 H @ + 1/2 NQ' (@ + 1/2 HOg O - 3/2 HNOy (4.41)

Pour ce mécanisme, les équations de diffusion atives de NO et HN@doivent étre
vérifiées. De méme que pour le précédent modeie gavagraphe 2.2.1 de ce chapitre), on se
place dans des conditions stationnaires et on seppgae les concentrations de ces deux
espéces sont indépendantes du rayon r et de I'gngln notera € = [HNOy) et G =
[NO@). Cependant, les equations de diffusion conveatioeent étre modifiees car en un
point donné de la solution, HNE est produit et Ng) est consommeé par la réaction
chimique homogene 4.41. Cette réaction d’oxydatilon monoxyde d’azote par I'acide
nitrique serait elle-méme le bilan d’'une séquenezctionnelle catalytique plus complexe
(voir paragraphe 2.4.2.1 du chapitre 1). D’'apregaCat Pigford [69], la cinétique de cette
séquence serait d’'ordre 1 par rapport a HEOd’'ordre 0 par rapport a NO. Toutefois, afin de
simplifier la modélisation, seul le bilan 4.41 pss en compte. L'acide nitreux n’étant pas un
des réactifs de cette réaction, on supposeraddigire d’ordre O par rapport & NO.

La vitesse de production de HMN@ar la réaction chimique est donc :

dC, 3, .
Sl 3 4.42
( dt jchim. 2 ° ( )

1/2

Avec K, = kg[a(H" )a(NO; )a(H,0)]

La vitesse de consommation de NO par la réactignighe est :

dc, .
= -k 4.43
( dt jchim. ° ( )

Les équations de diffusion convective pour NO etOdMeviennent alors :

dC d’C,) . 3,.

Vy( dle = Dl( dy21j+§k6 (445)
dC d*C .

Vy( dsz = DZ(VEJ ~Ks (4.46)

99



Avec D, et D, les coefficients de diffusion de HNGet de NO (mol.ci) et v la
composante normale de la vitesse du fluide (reladi@).

Un tel systeme d’équations ne peut pas étre r¢moldes moyens analytiques. Les profils
de concentration {{y) et G(y) sont donc calculés de maniére numérique, dd’alu logiciel
Mathematica. Cette résolution nécessite d’étahiatiee conditions aux limites. Au sein de la
solution (y— ), les concentrations de HN@®@t de NO sont constantes, pour toute valeur de
la surtension :

Cy(e0) = 10° mol.cm?® (4.47)
Co(0) = K (4.48)

La valeur de «) est mesurée lors de la préparation de la solufiagide nitrique
(chronoampéromeétrie : paragraphe 3.1.3 du chaBjtrées essais de résolution du systeme
montrent que la densité de courant ne dépend p&s @zpendant, K doit étre fixé a une
valeur non nulle afin d’assurer la convergencealau. En effet, I'exces de NO libéré par sa
désorption vers les phases liquide et gazeuse pesstonsidéré dans ce modeéle, et doit alors
étre pris en compte dans cette constante. On fixe3KL0* mol.cmi®, une valeur qui convient
pour que I'ensemble des calculs convergent. Lesararations de HNQet de NOeny =0 a

I'état stationnaire (respectivement noté@§ et C)) n'étant pas connues, les deux autres

conditions aux limites doivent étre déterminéesaitip de I'expression des flux de ces
especes a la surface de I'électrode :

dC,) _, ~ofs.
Dl( > Jo_ks.cl.(l 0) (4.49)
DZ(dCZJ = -k, 3.6 (4.50)
dy ),

De plus, I'équation d’évolution de NGQs)a I'état stationnaire conduit a la relation :
k,CY(1-8,) =k, .6, (4.51)
Le taux de recouvrement stationnaire deypeut donc étre exprime selon :

K, .CO

= Kt 4.52
ST K, COHk B (4.52)

En combinant les équations 4.49 et 4.52, on obl@éeptemiere conditioneny =0 :

(dcl] _ k'3‘.k5,[3.Cf (4.53)
dy ), DylksCP+k.pB)

La seconde condition en y = 0 est donc, d’apresdestions 4.49 a 4.51 :

D{ﬁJ +Dz(ﬁJ -0 (4.54)
dy J, dy ),
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Une fois que les profils de concentration(y\ et G(y) ont été déterminés de maniere
numerique, le courant stationnaire peut étre calsalon :

i=- FSDl.(EJ (4.55)
dy J,

Les parameétres d’entrée du modele dont les vakans connues sont identiques a ceux
du modeéle hétérogéene. Les parametres d’entréelenaleurs ont été ajustées aux mémes
valeurs que précédemment sont :

- Le coefficient de transfert = 0,5

- La concentration superficielle maximdie= 2.10° mol.cm? [57]

- Les coefficients de diffusion de HN@t NO dont on supposera les valeurs égales,
D; = D; = 1,81.10 mol.cnf

- La constante cinétique standard de la réactionréteimiqueky = 0,02 cm.g

Enfin, les constantes cinétiques des réactionsighes ont été ajustées par rapport aux
valeurs de densité de courant expérimentales :

- ks=929,3¢8
-k, =1,86.10's?

La figure 4.10 montre les profils de concentratibm HNQ et de NO obtenus par
résolution du systeme d’équations avec ces parasjgtour une vitesse de rotation de disque
® = 50 rpm et une surtensiog = -0,25 V. Conformément aux hypothéeses de ce nisoan
HNO, est produit et NO est consommé en phase aqueuse ldasolution proche de
I'électrode. Dans les conditions de la figure 4.[EOréaction chimique se produit dans une
couche de réaction d’épaisseur égale a 50 pm,setdecentrations atteignent leur valeur
Cy(0) et G(x) a une distance d’environ 0,2 cm de I'électrode.dOnstate que la couche de
diffusion est bien plus importante que la coucheédetion : ce phénomeéne est provoqué par
la production massive de HN@n solution. La difféerence entre la valeur maxendge HNQ
et G() est alors importante, ce qui entraine une augatientde la couche de diffusion.

Le tracé des courbes; E f(n,) d'aprés I'équation 4.55, ainsi que les mesures
expérimentales du courant stationnaire par chropéaosmétrie (voir paragraphe 3.1.3 du
chapitre 3) sont représentés sur la figure 4.1 deux vitesses de rotation du disque. Aux
faibles surtensions, le modele homogene ne perasete prévoir les variations de la densité
de courant, et le modele hétérogéne est mieux @daatréaction chimique de régénération
de HNQ se déroulerait donc a la surface de I'électroderdvanche, pour des surtensions
plus élevéesif}| > 0,3 V), le modéle homogene décrit correcteneeidiensité de courant du
plateau limite de réduction, contrairement au med&mogene qui prévoit une unique valeur
de densité de courant du plateau, quelle que aeitésse de rotation du disque, cette valeur
étant éloignée des mesures expérimentales dés gu0 rpm. Dans ces conditions de forte
surtension || > 0,3 V) et de vitesse de rotation de disque plesée ¢ > 100 rpm), le
monoxyde d’azote formé en grande quantité par el@etrochimique serait alors chassé de
I'électrode par 'effet de la convection, et réagimavec le milieu nitrique en phase homogéne
pour régénérer I'acide nitreux.
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Figure 4.10 Profils de concentration de HN@t de NO au voisinage de I'électrode(§ <
0,05 cm) obtenus par résolution numérique du systdgguations 4.45 et 4.46. En encart :
élargissement de I'échelle selon vy, tel quéd} et G(wo) soient visibles
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Figure 4.11 Evolution de la densité de courant stationnairda@nction de la surtension
cathodique et de la vitesse de rotation du disteele : équation 4.55. Expérience :
chronoampérométrie sur disque d’or tournant, santide HNG4 mol.L™* +
NaNQ; 10°mol.L", T = 40°C
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La figure 4.12 représente les variations de la eotration interfaciale de HNOen
fonction de la surtension cathodique, selon leseatesdhomogene et hétérogene (courbe en
pointillés). Si I'on suppose que la réaction chio@gse déroule en solution a partir d’'une
certaine surtension environ égale a 0,3 G doit suivre le modéle hétérogéne pour les
surtensions inférieures. L'acide nitreux est al@généré a I'électrode et sa concentration
interfaciale augmente fortement. En revanche, pies surtensions supérieures, l'acide
nitreux est consommé a l'interface et produit elutgm, donc sa concentration interfaciale
diminue selon le modéle homogene. Elle est d’aytars faible que la vitesse de rotation du
disque est forte, car la convection chasse ceiecesde I'électrode.

—_— CS avec w =50 rpm : modéle homogéne

e CZ avec w= 200 rpm : modele homogéne

--- CZ avec w =50 rpm : modéle hétérogéne

0,14

a |

© .
E

L° 0,014

1E-3 -

L T T T T T T T
05 -0,4 03 -0,2 0,1 0,0
n, (V)

Figure 4.12 Evolution de la concentration interfaciale stati@ime de HNQ C.en fonction
de la surtension cathodique, selon les modéles géneet hétérogene

La figure 4.13 représente les variations du tauxed®uvrement stationnaire de NO en
fonction de la surtension cathodique, selon lesatesdhomogene et hétérogene (courbe en
pointillés). Lorsque la surtension est inférieur®,8 V, I'évolution debs suit le modéle
hétérogéne. Pour des surtensions supérieures, artie du monoxyde d’azote diffuse en
solution, doncfs est inférieur a la valeur prévue par le modeléértogene. On observe
également qués diminue lorsque la vitesse de rotation du disqugneente, car dans ces
conditions NO est chassé plus rapidement de laseidu disque.

Il est intéressant de remarquer que pour la coratém interfaciale et le taux de
recouvrement, les courbes des modeles homogengébyene se coupent a une surtension
proche de 0,3 V1 = 0,25 V), ce qui confirme que les deux mécanssse déroulent
successivement, avec une transition autour de 0,3 V
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—— 6_avec w= 50 rpm : modele homogene
—— 6_avec w= 200 rpm : modele homogene

10 - - - 6 avec w=50 rpm : modele hétérogene
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Figure 4.13 Evolution du taux de recouvrement stationnaire @g.N)0sen fonction de la
surtension cathodique, selon les modeles homogémgérogene

3. Modélisation de I'impédance

Les essais de spectroscopie d'impédance électrapinont apporté des éléments de
réponse pour la recherche du mécanisme de rédudiotiacide nitrique. Il est donc
important d’effectuer un traitement théorique de essais afin de conforter les mécanismes
proposeés, notamment I'existence de phénoménesalizdas et de diffusion, supposée a
partir de I'impédance. Dans le paragraphe suiMastprincipales étapes d’'une modélisation
cinétique par impédance sont décrites de maniazeirsiie, I'ensemble des démonstrations
étant détaillée dans de nombreux ouvrages [5G H8,

3.1.Réponse linéaire a une perturbation de faible ampiide

La description du comportement électrochimique dystéme s’effectue a I'aide de deux
groupes d’équation : les eéquations d'évolution &quation d'observation qui est
habituellement I'équation donnant les variationscdurant. Ces équations sont en général
non linéaires a cause de la variation exponentildke constantes de vitesse avec le potentiel,
mais peuvent étre linéarisées si I'on limite 'amyae de la perturbation a une valeur
suffisamment faible. Si X désigne le parameétre awntécrit I'évolution avec le temps et le
potentiel E est la grandeur sur laquelle on agitirpperturber le systéme, I'équation
d’évolution prend la forme :

dx _
T EUXE) (4.56)
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La linéarisation de I'équation d’évolution suppogee I'on considere une valeur
stationnaire X correspondant a un potentiel stationnairg $oit g(%,Es) = 0. Si I'on
représente pakX et AE les variations de X et E autour dee E, telles que E = &+ AE et
X = Xs + AX, I'équation d’évolution peut s’écrire selon unvdéppement de Taylor [70].
Dans le cas de I'impédancaE est de faible amplitude donc il est possible égliger les
termes d’ordre supérieur a 1. Cette équation saitrétbrs a une équation différentielle du
premier ordre linéaire a coefficients constants :

%z(@j AX +(@j AE (4.57)
dt \oX )y e OE ), .
N J N
Y
Oy Oe

On suppose que le signal de perturbation de feabiplitude est de la formaE =
|AE|.exp(jpt), avecw la pulsation du signal. Apres extinction du régimamsitoire, la réponse
du parametre X peut également s’écrire sous ladak = [AX|.exp(jwt + ¢), aveco le
déphasage d&X par rapport aAE. L'équation 4.57 devient alors :

AX_ Ge (4.58)
AE JW=Q0x

En séparant les parties réelle et imaginaire datte @quation, on peut montrer qu’en
fonction dew, AX/AE décrit dans le plan complexe de Nyquist un desnile dont la nature

capactive ou inductive dépend du signeggdéfigure 4.14).

-Im

>0
Oy E w=() Re
| =00 -g' /g’

Figure 4.14 Représentation dans le plan complexe de la vanadi@AX/AE avecw [58]

Cette démonstration peut étre aisément étenduasaatcplusieurs parameétres cinétiques
X interviennent. L’équation d’évolution est aloemplacée par un systéme d’équations dont
le nombre est égal au nombre de parametres, qdudoapres linéarisation a une équation
différentielle linéaire dont I'ordre est égal aunmare de parameétres.

La deuxiéme étape du calcul consiste a écrire ¢éitgn d’observation du systéme. En
général, on utilise comme grandeur observable lgratt électrochimique qui traverse
l'interface. La relation reliant la valeur instanée de ce courant i aux valeurs instantanées de
E et de X peut s’écrire :
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i = f(E,X) (4.59)

L'expression de l'impédance en (Ks) s’obtient a partir de la différenciation de
I'équation d’observation 4.59, en négligeant lemts d’ordre supérieur eft etAX :

A =(ﬂ) AE+(£) AX (4.60)
oE ), . X ), .

On aboutit ainsi, en divisant chaque membreAtaa I'expression de I'admittance :

Z. B0E \0E), . \oX), . AE

L'impédance £ est dite impédance faradique car elle trouve sogine dans les
processus directement ou indirectement liés ausfean de charge a linterface. La
contribution du transfert de charge a I'impédanedraduit par un terme résistif indépendant
de la fréquence : la résistance de transfert deget

1. (ﬂj (4.62)
R, \0E), .

Le terme de droite dans I'expression 4.61 représkestvariations du courant induites par
les variations des paramétres cinétiques. Elles é@t calculées a l'aide de I'équation
d’évolution de X (équation 4.58), et sont a I'ongides déphasages donc des variations de
l'impédance avec la fréquence.

Il est important de noter que la méme expressiatyigue de £ peut donner naissance,
selon les valeurs des parametres cinétiques, areliis comportements. En particulier, le
caractére inductif ou capacitif n’est pas spéc#iqliune expression derZIl s’ensuit que
I'étude d’'un mécanisme électrochimique par unengglre d'impédance ne peut en aucun cas
se limiter a une seule mesure, mais doit prendreoermpte l'influence de parametres tels que
le potentiel de polarisation ou la vitesse de rotatle I'électrode.

3.2.La premiére vague de réduction : 0,9 V<E/ENH< 15V
3.2.1. Théorie

De méme que dans le paragraphe 2 de ce chapitreupgpose que le mécanisme de
réduction est décrit par les réactions hétérogértest 4.6 :

1/2 HNQ(a)+ 1/2 H(a) +1/2 NQ-(a) Dlﬁ — NOZ(ads)+ 1/2 |‘b0(|) (4.5)
NOsags)+ H' @+ € 0% - HNOyy (4.6)

Le parameétre cinétique dont I'évolution régit l'iégance est la concentration de

I'intermédiaire NQgds)e€n phase adsorbée, égale au profléit L’équation d’évolution de
NO,ags)peut s'écrire :
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B% =k, (1-8)-k, B8 (4.63)

Avec k, et k, les constantes cinétiques apparentes des réadtibret 4.6, définies au
paragraphe 2.2.1 de ce chapitre.

Cette équation est linéarisée selon la méthodeteéar paragraphe précédent :

dag

S = ke b, B, AE - k, +k,8)a0 (4.64)

B

Dans cette expression, la valeur de la constlntest prise au potentiekB_e paramétre

0s est le taux de recouvrement stationnaire dedy§donné par la relation 4.12. Le parameétre
b, est défini selon :

b, =" (4.65)

La solution de cette équation pour une perturbationsoidalAE = NE|.exp(jpt) centrée
sur & s'écrit :

28 _ -K,b,B8,
AE  Bjw+k,+k,B

(4.66)

Pour des fréquences tres supérieures aux constintgtesse, la cinétique des variations
de 0, fixée par son équation d’évolution, ne lui permkts de suivre les sollicitations de E
(AB/AE — 0). On dit que le recouvrement est gelé pour eesds fréquences.

Le taux de recouvrement n’étant pas mesurabletdiremnt, la grandeur observable est le
courant électrochimique i, donné par la relatiot34 La différenciation de cette relation en
0 =0set E =Es'écrit:

Ai = -Fgk, b, RO, AE +k, B.A) (4.67)

En divisant 'équation 4.67 pak, on obtient 'expression de 'impédance faradigue
1 . . A\O
—=-FS k, b, 6, +k,p.— 4.68
= rI,b, 50, +K,pot | (4.68)

En substituanA6/AE par sa valeur (relation 4.66), et en ajoutamipédance capacitive
en paralléle de I'impédance faradique (aveg |&€ capacité de double couche), on obtient
I'expression globale de I'impédance Z :

' 2
1 jCyw-FS k,b,B6, - (_kZ'B) 020, (4.69)
VA B.jw+k, +k, B
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3.2.2. Résultats et discussion

L’expression de I'impédance étant maintenant consoa tracé peut étre comparé aux
mesures expérimentales (paragraphe 5 du chapitréa3yeprésentation dans le plan de
Nyquist est utile pour lattribution des bouclespaaitives ou inductives aux différents
phénomenes susceptibles d’intervenir a l'interf&&ependant, elle ne permet pas de discuter
pleinement un modeéele dimpédance car les diagramthésriques et expérimentaux
pourraient étre décalés en fréquence, bien queepaesentation selon Nyquist semble
satisfaisante. C’est pourquoi on tracera égaletfisngédance dans des diagrammes de Bode,
représentant le module ou la phase de I'impédanderection de la fréquence. Le tracé de
'impédance selon I'expression 4.69, ainsi que fiéftdance expérimentale mesurée pour une
polarisation E = 1 V/ENH correspondant a la premi&sne de potentiels (sait||= 90 mV),
sont représentés sur la figure 4.15.

Les paramétres du modéle sont identiques a celiséstpour I'état stationnaire :

- Le Faraday F = 96500 C

- Lasurface du disque S = 0,196 cm?

- La constante des gaz R = 8,314 J:hiot

- Latempérature T =313 K

- Lactivité de H a(H") = 5,27.1C pour une solution de HNG! mol.L : donnée issue
de la simulation thermodynamique du chapitre 2

- La constante cinétique apparetkig = 1,01.1¢ mol.s*.cm?

- La constante de vitesse stand&fd= 0,19 cm.g

- Le coefficient de transfert = 0,95
- La concentration superficielle maximdle= 5,41.10° mol.cm?
- La capacité de double couchg €8,91 pF

Les deux boucles capacitives observées expérireemtalt sont décrites de maniére
satisfaisante par le modele. En particulier, leagdimmes de Bode montrent que les
fréquences caractéristiques théoriqgues et expératesn de ces boucles sont proches.
L’hypothése d'un mécanisme électrochimique compdién transfert de charge avec
intermédiaire adsorbé est donc justifiée par ceslta@s. Néanmoins, il faut préciser que les
espéces chimigues mises en jeu dans ce mécanisopt rpas été détectées
expérimentalement. Bien que cette séquence réaellersoit trés probable compte tenu de la
littérature, des espéces prédominantes identifiggsla simulation thermodynamique du
chapitre 2 et des résultats de ce modéle, I'hypethé'une séquence similaire faisant
intervenir d’autres especes ne peut pas étre ecjeté
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Figure 4.15 Représentation de I'impédance pour une polarisatiomespondant a la
premiére zone de potentiels. Modéle : équation.Z&&périence : Impédance sur disque d’or
tournant & 50 rpm, E = 1 V/ENKE = 10 mV, solution de HNG+ mol.L™}, T = 40°C

3.3.La deuxieme vague de réduction : 0,65 + 0,05V <BENH < 0,9 V
3.3.1. Théorie

Dans ce domaine de potentiels, on suppose quedamséne de réduction est décrit par
les réactions hétérogenes 4.17 et 4.18 (voir papagr2 de ce chapitre) :

HNOy@) + H')+ € O - NOads)+ H20y) (4.17)
NOasy+ 1/2 H g + 1/2 NQ @) + 1/2 HOgy O - 3/2 HNOy (4.18)

Le mécanisme comprenant une réaction de régénemdidiNQ en phase homogéne ne
sera pas étudié par impédance. En effet, ce méeanisterviendrait a des surtensions
supérieures a 0,3 V, ou le fort dégagement gazéasarface du disque perturbe fortement la
stationnarité du courant, rendant les essais d'iapée peu exploitables.
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Les deux parametres dont I'évolution régit I'impéda sont la concentration superficielle
de NQags) en phase adsorbég6, ainsi que le concentration interfaciale de HBNG.
L’équation d’évolution de Ngqs)peut s’écrire :

B% =k, C°(1-8)-k,pB6 (4.70)

Avec k; et k, les constantes cinétiques apparentes des deuion&saconsidérées.

L’expression du flux de HNOa la surface du disque permet d’obtenir I'équation
d'évolution de €:
&)
dy J,

La différenciation de ces expressions au pointostagire (E,0s, C2) permet de linéariser
les équations d’évolution :

g.k;.s.e— K, C°.(1-6) (4.28)

B% = K, b, C2 (1-6,)AE - (k; C2 + K, B)26 + K, (1- 6, )AC” 4.71)
3

D[_dﬁf] =k, b, C2(1-06,)AE —(k's C° +§,k'4,[3jAe +K, (1-8,)AC? 4.72)
0

L’équation 4.72 introduit un nouveau parametre mmo: la dérivée dAC par rapport a
y, calculée en y = 0. Ce paramétre peut étre expemfonction daC® & I'aide de I'équation
de la diffusion convective. On suppose que le po&iconcentration de HNCest linéaire et
décroissant dans I'épaisseéude la couche de diffusion, selon la relation 432’'on se place
dans la couche de diffusion, le terme convectift g#re négligé et I'équation de diffusion
convective pour HN@devient :

2
a_C:Da C
ot ay?

(4.73)

En supposant qu’'une faible perturbatiaR = AE|.exp(jpt) est appliquée au systéme,
I'équation 4.73 peut étre différenciée :

0°AC

2

JWAC =D (4.74)

La solution générale de cette équation différelatiest de type :

AC= M.ex;{y.\/%J+ N.exp{— y\/%] (4.75)

Les constantes d’intégration M et N résultent dasddions aux limites et dépendent de
I'hypothése sur I'épaisseur de la couche de diffiusi
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Lorsque y =3, la concentration de HNst constante dans le temp€§, = 0, soit :

M = —N.ex;{— 2.6.@} (4.76)

L’équation 4.75 devient alors :

o]
AC:—2.N.exp{—6.\/%]s{(y—6).\/%} @79

Cette équation, prise en y = 0, donne I'expresdimnC® & la surface du disque :

AC® = —2.N.exp{—6.\/E] sk{—é.\/EJ (4.79)
D D

La dérivée de I'équation 4.77, prise en y = 0 penmi@btenir la relation suivante :

) oo Pl BNE s

Le rapport entre les équations 4.79 et 4.80 abalit#xpression désirée :

th(é1 I w}
AC® D

= _ (4.81)
dac ﬁ
( dy jo D

Dans cette expression, le membre de droite est\Wgtéar il s’agit d’'une impédance de
diffusion, ou impédance de Warburg. On peut alarsdmbiner avec la relation 4.72 afin de
réduire le nombre d’inconnus :

Soit :

_D ACO L' 0 _ _ ' 0 ACO
W BE =k;b,C2(1-6,) [k3.CS 2k BJ k;(1-8,). AE (4.82)
ne _ . D . AC®
= (k c°+ k. Bj k3.b3.C2.(1—93)+{Wa+k3.(1—93)}. A (4.83)

De méme, la solution de I'équation d'évolution d©®Ns) (équation 4.71) pour une
perturbation de faible amplitude est :
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. : - \A8 . AC’
(Bjco+k, C0+ k4.[3).E =k b, C2(1-8,)+k, (1-6,). (4.84)
Afin d’alléger le calcul, les équations 4.83 et#fkuvent s’écrire sous la forme :

0

A.A—e:B+ £+G .AC (4.85)
AE W, AE
0

49 AC (4.86)

(B.jco+ H.)E =B+G- =

Avec : A =k, C? +g.k'4.[3

B=k,h,C°(1-9,)
G=k,(1-9,)
H=k,C+K,f

Les relations 4.85 et 4.86 forment un systeme d& dgquations a deux inconnue$AE
et ACYAE) qui peut aisément &tre résolu :

AC’ _ BJA-(Bjw+H) (4.87)
BE (D glEjw+H)-AG
w, "G B !
A—e:i{8+[£+G}ACO} (4.88)
AE A W, AE

Les solutions des eéquations d’évolution étant cesnpuwon peut maintenant écrire
I’équation d’observation, qui porte sur le courélgctrochimique i :

i =-FSk,C°.L-6) (4.89)

La différenciation de cette équation permet dénlédriser :

A :(ﬂj AE+(QJ A6+[ a'oj AC? (4.90)
oE Es.85.C2 08 Es.05.Co oC Es.05.CY

Soit :
A = - Fs(K, b, C°(1-6,)AE - k;, C°.A8 +k; (1-6,)AC°) (4.91)

En divisant cette équation paE, on obtient I'expression de I'impédance faradique

ACO}

1 , . JA\S I
—-=-FSl kb, C21-0,)-k, €0 = +k, 1-6)

F

e (4.92)
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Dans cette expression, les rappaAE etACYAE sont donnés par les équations 4.88 et
4.87, et les valeurs stationnairéset C? sont issues de I'étude du courant stationnaire

(paragraphe 2.2 de ce chapitre). L'impédance gioblalsystéme est obtenue en ajoutant une
capacité de double couche d'impédance 1d(js¢ en paralléle de Z Il est également
nécessaire d’'ajouter en série de cette impédanbalgl la résistance de I'électrolyte, si celle-
ci n'est pas négligeable.

3.3.2. Résultats et discussion

Les essais d’'impédance réalisés dans la deuxieme de potentiels (paragraphe 5 du
chapitre 3) se sont révélés délicats a effectuaaison de bulles de NO qui se forment a la
surface du disque pouvant ainsi entrainer une ctletéa densité de courant. Dans ce cas,
I'état stationnaire n’est jamais atteint et les umes d’impédance ne sont pas exploitables.
D’autres essais ont été effectués dans les mémeditions, mais a une polarisation
correspondant au début de la deuxieme zone : Br88ENH. La quantité de bulles de NO
est alors faible et le courant atteint rapidemera valeur stationnaire. Au cours de ces essais,
I'influence de la vitesse de rotation du disquayal&ment été étudiée, et les résultats obtenus
ont été comparés a I'impédance théorique calculépasagraphe précédent (équation 4.92).
Les parameétres suivants du modéle sont identiqaesyautilisés pour I'état stationnaire :

- Le Faraday F = 96500 C

- Lasurface du disque S = 0,196 cm?

- La viscosité cinématique de la solutior 7,4.10° cnf.s™ : valeur adaptée de Charlot
[68] pour une solution de HNGt mol.L*

- La constante des gaz R = 8,314 J:hiot

- Latempérature T =313 K

- La concentration de HNGau sein de la solution' G 10° mol.cmi®

- Les activités de Het de N@ a(H) = a(NQ) = 5,27.1C, et l'activité de I'eau
a(H0) = 0,816 : données issues de la simulation théymamique du chapitre 2 pour
une solution de HN®4 mol.L*

- Le coefficient de diffusion de HNQ D = 1,81.10 cnf.s*

Les mesures effectuées dans cette zone de patestiet tres sensibles a la vitesse de
rotation de I'électrode et a de faibles modificaiade la composition de I'électrolyte. Ces
aléas expérimentaux nous obligent a modifier aestparametres cinétiques dans le modele
par rapport a I'étude en régime stationnaire, afimjuster correctement les diagrammes
expérimentaux.

Le tracé de lI'impédance selon I'expression 4.98siague I'impédance expérimentale
mesurée pour une vitesse de rotation du disque &gaD rpm sont représentés sur la figure
4.16. Les parametres utilisés sont indiqués cialesset les valeurs notées entre parentheses
sont celles de I'étude en régime stationnaire :

- Le coefficient de transfert = 0,58(0,5)
- La concentration superficielle maximdle= 4,29.10 (2.10°%) mol.cni?

- La constante de vitesse stand&fd = 0,027(0,02)cm.s*

- La constante de vitesse de la réaction chimijue 38(929) st

- La capacité de double couchg €13,1 pF
- Larésistance de I'électrolyte.R 2,8 ohm
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- Le taux de recouvrement stationnaire dey§¥s = 0,13 (résultat issu de I'étude en
régime stationnaire)

- La concentration interfaciale stationnaire de HNCf = 2,27.16¢ mol.cm® (résultat
issu de I'étude en régime stationnaire)

10 4 |—— Modele (équation 4.92)
1| e Points expérimentaux

°
°
f =100 Hz :
°

et
\ f=1Hz .o

f=10 mHz
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Modele (équation 4.92)
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Modeéle (équation 4.92)
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T
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Figure 4.16 Représentation de I'impédance pour une polarisatiomespondant a la
deuxieme zone de potentiels. Modele : équation £92erience : Impédance sur disque d’or
tournant a 50 rpm, E = 0,88 V/ENKHE = 5 mV, solution de HNO! mol.L't +
NaNQ;10° mol.L*, T = 40°C

Le tracé de I'impédance selon I'expression 4.98siague I'impédance expérimentale

mesurée pour une vitesse de rotation du disque €g&D rpm sont représentés sur la figure
4.17. Les parametres suivants ont été utilisés :

- Le coefficient de transfert = 0,5(0,5)
- La concentration superficielle maximd@les 1,25.1F (2.10°%) mol.cni?
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- La constante de vitesse stand&fd = 0,028(0,02)cm.s*

- La constante de vitesse de la réaction chimijue 28(929)s !

- La capacité de double couchg €15 pF

- Larésistance de I'électrolyte.R 2,8 ohm

- Le taux de recouvrement stationnaire dey§¥s = 0,015 (résultat issu de I'étude en
régime stationnaire)

- La concentration interfaciale stationnaire de HNCf = 4,09.16¢ mol.cm® (résultat

issu de I'étude en régime stationnaire)
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Figure 4.16 Représentation de I'impédance pour une polarisatiomespondant a la
deuxiéme zone de potentiels. Modeéle : équation £92rience : Impédance sur disque d’or
tournant & 60 rpm, E = 0,88 V/IENAE = 5 mV, solution de HNSt mol.L! +
NaNQ;10° mol.L*, T = 40°C
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Le tracé de I'impédance selon I'expression 4.98siagque I'impédance expérimentale
mesurée pour une vitesse de rotation du disque égaD0 rpm sont représentés sur la figure
4.18. Les paramétres suivants ont été utilisés :

- Le coefficient de transfert = 0,46(0,5)
- La concentration superficielle maximdle= 9,48.10 (2.10°%) mol.cm?

- La constante de vitesse stand&fd = 0,063(0,02)cm.s*

- La constante de vitesse de la réaction chimijue 11(929) st

- La capacité de double couchg €20 uF

- Larésistance de I'électrolyte.R 2,8 ohm

- Le taux de recouvrement stationnaire dey§¥s = 0,01 (résultat issu de I'étude en
régime stationnaire)

- La concentration interfaciale stationnaire de HNCY = 1,26.1¢ mol.cm® (résultat
issu de I'étude en régime stationnaire)

Les deux boucles capacitives et la boucle inductivservées expérimentalement sont
décrites de maniere satisfaisante par le modelepdtticulier, les diagrammes de Bode
montrent que les fréquences caractéristiques théesiet expérimentales de ces boucles sont
proches. De méme que pour I'étude en régime staior l'influence de la vitesse de
rotation du disque est correctement décrite paméléle. Ainsi, 'augmentation de ce
parameétre entraine une modification de l'allurdaléoucle de diffusion, qui est alors moins
bien séparée de la boucle de transfert de chamgy@b&erve également une augmentation de
la résistance de transfert de charge et de lataésis de polarisation, liée a la chute du
courant stationnaire.

Dans cette étude, les paramétres inconnus (cantabde la littératurey, p, k3 et k, ont

été ajustés a des valeurs différentes de cellksées pour I'étude en régime stationnaire. On
constate que le coefficient de transferet le taux de recouvrement maxinfalsont tres
proches pour I'état stationnaire et 'impédance. rémanche, les valeurs des constantes
cinétiques sont plus éloignées, notamment celleadéaction chimique, qui est environ 20
fois plus faible dans le cas de I'impédance. Cditirence pourrait étre liée au fait que
seules les plus faibles surtensions de la deuxi#ane ont été considérées pour I'ajustement
de 'impédance, alors qu'’il s'agissait du domaimrepitentiels complet pour I'ajustement du
courant stationnaire. Néanmoins, ces constanteétiqies restent du méme ordre de
grandeur, et indiquent que le systeme électrochiengj la réaction chimique sont rapides.

Dans cette gamme de potentiels correspondant aut di#b la deuxieme zone, le
mécanisme hétérogene proposé est donc fortemeny@par le modele d'impédance. Ces
résultats montrent notamment que I'hypothése digaetion de transfert de charge avec
intermédiaire adsorbée, suivie d’'une réaction ohiri hétérogéne régénérant HNQu
diffuse vers la solution semble correcte. De ples,especes mises en jeu ont été détectées
expérimentalement et les paramétres cinétiqueisadd sont proches de ceux mesurés au
cours de I'étude en régime stationnaire, ce quficor la nature des réactifs et des produits
de cette séquence.
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Figure 4.17 Représentation de I'impédance pour une polarisatiomespondant a la
deuxieme zone de potentiels. Modele : équation £92erience : Impédance sur disque d’or
tournant a 100 rpm, E = 0,88 V/ENWE =5 mV, solution de HN$? mol.L! +
NaNQ;10° mol.L*, T = 40°C

4. Synthese

Dans ce chapitre, les séquences réactionnellesfsdagy au chapitre 3 pour les deux
premieres zones de potentiels ont été modéliséass Dn premier temps, une étude en
régime stationnaire a permis de déterminer I'évofutiu courant stationnaire et de différents
parametres tels que le taux de recouvrement oareentration interfaciale d’une espece, en
fonction de la surtension cathodique. Cette étudetamment permis de différencier deux
nouvelles zones de potentiels au sein de la dewxizone,

Phase (Z) (degrés)

804

604

Modele (équation 4.92)

Points expérimentaux

600

T
10'
f (Hz)

se distinguant par le lieu de

régénération de HNOEnsuite, la modélisation de I'impédance a peeisonfirmer I'étude

en régime stationnaire, ainsi que les réactionpquées.
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Dans la premiere zone de potentiels, la modélisatinétique des réactions hétérogénes
4.5 et 4.6 permet de prévoir de maniere satisfskndensité de courant stationnaire et
limpédance. L’hypothése d'un mécanisme comprenant transfert de charge avec
intermédiaire adsorbé est donc confirmée. Cepentinespeces mises en jeu n’ont pas été
détectées expérimentalement mais leur interventisintres probable compte tenu de la
littérature et de la simulation thermodynamiqueafstre 2). Une séquence réactionnelle
similaire, voire plus complexe (par exemple avegsigurs intermédiaires adsorbés) n’est
donc pas a exclure.

Dans la deuxieme zone de potentiels, la modéisaiinétique montre que la réaction de
régénération de HNOpeut se dérouler en phase hétérogene ou en phasméne selon la
surtension cathodique et la vitesse de rotatiomlidgue. Ainsi, pour les faibles vitesses de
rotation ( < 100 rpm), le mécanisme hétérogene décrit cameent les variations du courant
stationnaire sur 'ensemble du domaine de potentieh revanche, lorsque> 100 rpm etr|q|
> 0,3 V, ce modele ne prévoit pas la valeur decliasidé de courant du plateau de réduction.
Dans ce cas (vitesse de rotation du disque éleivémtes surtensions), la prise en compte
d’'une réaction chimique en phase homogéne danotlm permet de prévoir la densité de
courant du plateau. Les profils de concentratiotermlis confirment que la production
maximale de HN® ne s’effectue plus a I'électrode, mais dans uneclee de réaction
d’environ 50 um. Ce modele homogéene se révele damennadapté dans le cas des faibles
surtensions. Enfin, les essais d'impédance réadisgsplus faibles surtensions de la deuxiéme
zone ont été modélisés. Les résultats montrentegmedele prévoit correctement I'ensemble
des diagrammes expérimentaux sur une large gamnwitadses de rotation du disque, en
considérant des parametres cinétiques prochegtdeé en régime stationnaire. On peut donc
conclure que dans ces conditions, les deux réactiproposées se déroulent trés
probablement. On ne peut cependant pas affirmel sjagit de réactions élémentaires du
mécanisme, et il se peut gu’elles se décomposerteenouvelles sous-réactions, comme
laffirme la littérature. Mais tant que de nouveappoduits de réduction n’auront pas éte
détectés, et qu'une modélisation cinétique plus éhplus complexe n'aura pas été effectuée,
le mécanisme en deux étapes sera privilégié.
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Chapitre 5 : Synthese des resultats et applicateta modélisation
cinétique au cas d’'une électrode d’acier inoxydable

1. Rappel des principaux résultats

Le travail de recherche s’est principalement oéevers la recherche du mécanisme de
réduction de I'acide nitrique 4 mol'La 40°C sur électrode inerte (platine et or), pais
modélisation cinétique de ce processus.

Dans un premier temps, une simulation thermodynaenidu milieu nitrigue a 25°C a
permis de déterminer la composition des phasesdiget gazeuse de solutions d’acide
nitrique de 0,5 et 20 mol'k Ainsi, les espéces prédominantes du milieu, steptibles
d’intervenir dans le processus de réduction ontdegtifiées. La phase liquide est constituée
majoritairement d’acide nitrique (dissocié ou nehY’eau. L'acide nitreux est présent a des
concentrations comprises entre 31 3.1 mol.L™* (figure 2.10). L’ion nitronium Ng
doit également étre envisagé comme espéce réatiiyrocessus de réduction dés que la
concentration en acide nitrique est supérieuramlL™. L'essentiel de la phase gazeuse est
composé d’acide nitrique, d’eau et de dioxygéneditaque I'espéce NQOmajoritaire est le
dioxyde d'azote N@ En plus des espéces majeures du systeme (adidgu&i eau,
dioxygeéne), les espéces HNMIO," et NG, pourraient donc jouer un réle dans le mécanisme
de réduction.

Ensuite, plusieurs essais électrochimiques assari€é®es techniques analytiques ont
apporté des informations concernant le mécanisme rélduction. L'étude des
voltammogrammes et la mesure du parametre Rtingaédance a montré que la nature du
processus sur électrode inerte dépend de la simecethodique, ce qui a conduit a identifier
trois zones de potentiels :

v Zonel1l:09V<E/ENH<1,15V

Les essais expérimentaux ont apporté peu d’infeomsitsur ce mécanisme, puisque le
courant est indépendant de nombreux parametrag)’@&icun produit de réduction n'a été
détecté. Néanmoins, on a montré que le processss pas limité par le transfert de masse et
gue sa vitesse augmente avec la concentrationiéa @itrique. L'ajout de HN@n’ayant pas
d’effet sur le courant, cette accélération du pssas pourrait étre liée aux espéce,NQu
NO, davantage présentes dans les milieux plus comsernta modélisation cinétique a alors
été ciblée sur un mécanisme autocatalytique similai celui de Vetter, dont I'espece
électroactive est Nfs):

1/2 HNOyay + 1/2 Hgy + 1/2 NQ(ay [ NOpgaas)+ 1/2 HOy (4.5)
NOz(ads)+ H'@+ € O » HNOy (4.6)

En considérant des constantes cinétiques telledagueaction chimique soit lente et le
transfert de charge rapide (voir paragraphe 2.1.Zlthpitre 4), les variations du courant
stationnaire en fonction du potentiel sont corneetet décrites. De méme, la modélisation de
limpédance prévoit les deux boucles capacitiveseolees expérimentalement. L’hypothése
d’'un mécanisme comprenant un transfert de chargenentermédiaire adsorbé est donc
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confirmée. La séquence décrite par les réactiohe®d4.6 semble la plus probable compte
tenu de la littérature et de la simulation thermmdgique, mais il n'est pas exclu qu’un
mécanisme similaire intervienne, avec par exempieeivention de I'ion NQ" notamment
dans les milieux plus concentreés.

v’ Zone2:0,65+0,05V<E/ENH<0,9V

Dans ce domaine de potentiels, I'ajout d’acideasulfjue en solution et le dosage des
nitrites montrent que l'acide nitreux joue un réssentiel, en tant que réactif et produit du
processus. Les influences de la vitesse de balagtigge par voltammeétrie) et de la vitesse
de rotation de I'électrode (étude sur disque tounsur la densité de courant confirment le
caractére autocatalytigue du mécanisme. De pludgtiection de monoxyde d’azote en phase
gazeuse laisse supposer que ce composé pourraitvenir en tant qu’intermédiaire
réactionnel. La boucle inductive observée par imapéd est attribuée a I'adsorption de ce
composé. On peut donc envisager un mécanisme enélapes : le transfert de charge de
HNO; vers NQugs) suivi d’'une réaction chimique entre NO et le nulieitrique régénérant
HNO,. La modélisation cinétique du courant stationngieemet de prévoir le lieu de cette
réaction chimique, a I'électrode (modéle hétéroyeme en solution (modele homogene).
Lorsque la vitesse de rotation du disque est fdible 100 rpm), le modéle hétérogéne décrit
correctement les variations du courant sur I'enderé la zone de potentiels :

HNOz(a) + H+(a)+ e DE? - NO(ads)+ H20(|) (4.17)
No(ads)+ 1/2 I—F(a) +1/2 NQ{(a) +1/2 H30(|) DB - 3/2 HNQ(a) (4.18)

En revanche, pour des surtensions cathodique supési a 0,3 V (c'est-a-dire E < 0,8
V/ENH) et lorsque que la vitesse de rotation duquks dépasse 100 rpm, le modele
hétérogene ne prévoit pas le courant limite dueplatde réduction, et dans ce cas le modele
homogene semble mieux adapté :

HNOz) + H @+ € 0% = NOas)+ H20q) (4.39)
NOags) % — NOp (4.40)
NO@)+ 1/2 H'g) + 1/2 NQa) + 1/2 Oy O - 3/2 HNG (5 (4.41)

Enfin, les essais d'impédance réalisés aux pludeisurtensions de la deuxiéme zone
ont été modélisés. Aux surtensions plus élevéesbidles de NO faussent les mesures,
empéchant une interprétation quantitative de ceai®sles résultats montrent que le modele
prévoit correctement I'ensemble des diagrammes rerpétaux sur une large gamme de
vitesses de rotation du disque, en considéranpaesnetres cinétiques proches de I'étude en
régime stationnaire. On peut donc conclure que dasgonditions, les deux réactions 4.17 et
4.18 se déroulent tres probablement.

Dans les deux cas, le monoxyde d'azote ayant étéctééen phase gazeuse, il est
nécessaire d’'ajouter aux mécanismes une réactioiést@ption de ce composé vers la phase
gazeuse (réaction 3.17). Cette étape n’a pas i&& gm compte dans le modeéle, et ne semble
pas nécessaire a la bonne description du couidrstaire et de I'impédance. Néanmoins, il
serait intéressant de vérifier lI'influence de cett@ction sur I'ajustement des constantes
cinétiques.
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v’ Zone 3:0,4V <E/ENH < 0,65 +0,05V

Les essais indiquent une diminution de la denséécdurant par rapport a la zone
précédente et une production de NQONet NQ en phase gazeuse. L'étude de I'impédance
révele la présence d’'une nouvelle boucle capac#ive basses fréequences, en plus des trois
boucles observees précédemment. Si on attribue Getticle a BD@gsy on peut alors
supposer que le mécanisme de la zone 2 a toujmursriais est fortement perturbé par la
réduction de NO en 4O :

2 NQuds)t 2 H@) + 2 € = NoOags)+ H20) (3.18)
N2Oads)= N2Og) (3.19)

Cependant, la production massive de HMNOX plus fortes surtensions, et le fait que I'état
stationnaire ne soit jamais atteint pour des ted¥gssais inférieurs a 5000 secondes laissent
supposer qu’un autre mécanisme, probablement datgpitque et avec une cinétique lente se
produit (voir paragraphe 3.2 du chapitre 1).

2. Application de la modélisation cinétique a I'étudede la réduction de
I'acide nitrique sur un disque d’acier 304L tournart

Le but de ce paragraphe est d’obtenir des prerélémsents de réponse sur le mécanisme
de réduction de l'acide nitrique sur acier 304L,cemparaison avec celui se produisant sur
une électrode inerte (platine ou or). L'acier 3@&4t un acier inoxydable austénitique riche en
chrome utilisé dans les installations industrieliéss au traitement du combustible usé, du
fait de ses propriétés mécaniques et de sa telaueo@rosion satisfaisantes. En effet, dans des
conditions habituelles de fonctionnement, cet agstiprotégé de la corrosion par une couche
passive riche en chrome. Le matériau utilisé pesrassais est un acier 304L — Z2 CN 18-10
a I'état hypertrempé, de structure austénitiqueaing moyens, issu de la coulée n° 372048
(Tonnetot). Sa composition chimique est détailléesde tableau 5.1.

Elément C Mn Si S P Ni Cr Co

% massique 0,015| 1,48| 0,42 0,001 0,023 9,0 18/6 0,10

Tableau 5.1 Analyse de composition chimique de l'acier 304 L

Les essais d’électrochimie (voltammétrie et impéaaront été réalisés sur un disque
d’'acier 304L tournant (diamétre 8 mm) dans unetgoiude HNQ 4 mol.L* + NaNG 10°
mol.L’* & 40°C. Le montage expérimental est identiqueldi décrit au paragraphe 1.1 du
chapitre 3 pour une électrode inerte.

La figure 5.1 montre le voltammogramme obtenu dactéfiant un balayage de potentiel
lent (v = 1 mV.8) & partir du potentiel de corrosion vers les pigésiplus cathodiques.
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Figure 5.1 Voltammogramme réalisé dans le domaine cathodigue Ecor), disque
d’acier 304L tournant & 50 rpm, v = 1mV},ssolution de HN®4 mol.L'* +
NaNQ; 10° mol.L*, T = 40°C

L’allure du voltammogramme est différente de chibituellement observée sur électrode
inerte. Les trois zones de potentiels n'apparatsgas, et il semblerait qu'un unique
mécanisme se produise entre le potentiel de comosi le domaine de réduction de I'eau.
Afin de préciser ces observations, des essais @lilmpce ont été réalisés pour différentes
polarisations comprises entre 0,05 V/ENH et 0,6ENH. Sur I'ensemble de cette zone de
potentiels, le courant stationnaire mesuré durastessais est indépendant de la vitesse de
rotation du disque, ce qui suggere que le procassss pas limité par la diffusion. De plus,
les diagrammes d’'impédance représentés dans lelplAlyquist ont tous une allure similaire,
présentant deux boucles capacitives, I'une auxesafuéquences (entre 50 kHz et 1 Hz) et
l'autre aux basses fréquences (entre 1 Hz et 10)nmE#s résultats indiguent que pour une
électrode d’'acier 304L et dans ces conditions deceatration et de température, le
mécanisme hétérogene correspondant a la zone’'étaiéel sur électrode inerte se produirait
sur 'ensemble du domaine d’électroactivité deitlacitrique. Dans ce cas (réactions 4.5 et
4.6), I'expression de l'impédance est donné pagulidion 4.69 (voir paragraphe 3.2.1 du
chapitre 4) :

(k.8) b, 8.
Biw+k, +K, B

% = iC, 0 F{k’z.bz g6, - (4.69)

Le tracé de I'impédance selon cette équation, ajosi les impédances expérimentales
mesurées pour des polarisations E = 0,55 V/ENH 210645 V/ENH sont représentés sur la

figure 5.2. Plusieurs essais d’'ajustement ontéabsés, et les valeurs des parameétres retenues
sont, avec leur incertitude :

- Le Faraday F = 96500 C
- Lasurface du disque S = 0,503 cm?
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- La constante des gaz R = 8,314 J:hiott

- Latempérature T =313 K

- Lactivité de H a(H") = 5,27.1C pour une solution de HNG! mol.L* : donnée issue
de la simulation thermodynamique du chapitre 2

- La constante cinétique apparente=k2,3.10° + 0,3.10° mol.s*.cm?

- La constante de vitesse stand&fd= 1,91.10 + 1,86.10° cm.s"

- Le coefficient de transfert = 0,95
- La concentration superficielle maximgle= 1.48.10° + 0,085.1¢ mol.cm
- La capacité de double couchg €22,05 + 0,15 pF

2
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Figure 5.2 Représentation de I'impédance pour deux poterdielgolarisation :
E = 0,55 V/ENH et E = 0,45 V/IENH. Modéle : équatbf9. Expérience : Impédance sur
disque d’acier 304L tournant & 50 rpmE = 10 mV, solution de HNG! mol.L'* +
NaNQ 10° mol.L*, T = 40°C
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Les deux boucles capacitives observées expérireemtalt sont décrites de maniére
satisfaisante par le modéle. Le mécanisme de la t@bservé sur électrode inerte se déroule
donc tres probablement sur une électrode d’acidt 3longée dans une solution d’acide
nitrique 4 mol.L* & 40°C. Cependant, plusieurs points importantsebiétre précisés.

Tout d’abord, la présence d'une couche passive I'sgrer modifie fortement les
cinétiques d’interface. Ainsi, on observe que leastantesk; et k obtenues a partir de

I'ajustement du modéle sont environ 10 fois plublés sur acier 304L que sur or. Il en est de
méme pour la concentration superficielle maximaée NiOyags)y ce qui signifie que le
phénomene d’adsorption sera moins marqué sur 3@4r.

Ensuite, sur une électrode d’acier, le couranttéebimique mesuré est la somme du
courant cathodique et du courant anodique, aloes sy électrode inerte la composante
anodique est nulle car I'électrode ne s’oxyde s essais potentiostatiques associés a des
mesures de perte de masse réalisés par E. TcHarklatos le cadre de sa thése intitulée
« Modélisation du comportement anodique des aanensydables en milieu acide nitrique »
montrent que lorsque la polarisation est tres iefd#e a ko, I'acier 304L peut étre conduit
dans son domaine actif. Ainsi, une électrode dia@@2lL plongée dans une solution d’acide
nitrique 4 mol.L* & 40°C et polarisée a 0,45 V/ENH subit une pestendsse moyenne de 14
mm/an, ce qui prouve que la composante anodiquengsbrtante dans ces conditions
d'essais. Les réactions chimiques et électrochiggqliées a cette composante sont
susceptibles de modifier I'impédance, notammentages parametres liés au transfert de
charge tels que la constante de vitesse électrigémstandard. Les essais d’ajustement

montrent en effet que l'incertitude sur la valearki est importante. Enfin, le diagramme de

Bode en phase indique que le modele a tendanceestister la phase de I'impédance aux
hautes fréquences correspondant au transfert degech&’introduction des réactions
anodiques pourraient alors permettre d’amélioremtadele par rapport aux observations
expérimentales.

Il est également intéressant de signaler que dawsad d’'un disque d’acier plongé dans
une solution d’acide nitrique 4 mol'L4 100°C, Balbaud a observé une diminution de la
densité de courant stationnaire avec l'agitationiquement dans le cas de surtensions
importantes, soit E = 0,05 V/ENH [32]. A ce mémedgmbiel, cette étude montre également
gue I'ajout de nitrites a une influence sur le emiy alors que ce n’est pas le cas pour des
potentiels inférieurs. Il semblerait donc que lecam@sme autocatalytique de la zone 2 puisse
se mettre en place sur une électrode d'acier 30¥ais dans le cas de conditions
expérimentales plus séveres (concentration et textys€) et pour des surtensions élevées.
L’application du modéle de la zone 2 a des esskistréchimiques réalisés dans ces
conditions serait utile pour conforter cette hygsta

Enfin, il est important de noter que si les potstitres cathodiques appliqués a l'acier
permettent d’étudier la réduction de l'acide niiega sa surface, ils sont en revanche peu
représentatifs des potentiels mesurés lors d’edsait®rrosion en milieu nitrique. En effet, le
domaine actif de l'acier n’est jamais atteint, sdahs des conditions trés particulieres. Par
contre, dans certaines situations, comme les miliran renouvelés ou les zones de
condensation, l'accélération de la réduction deidle nitrique provoque le déplacement du
potentiel de corrosion de l'acier vers le domairamgpassif. Schosger a notamment montré
gue ce déplacement est favorisé par I'ajout déesten solution [53], ce qui semble logique
puisque les nitrites accélerent également le psusede réduction. Il serait donc intéressant
de réaliser des essais d'impédance au potent@mesion de I'acier lorsque celui-ci est dans
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le domaine transpassif, afin d’étudier le procesdasréduction dans des conditions de
corrosion réelles. La transition entre les domapessif et transpassif est également un sujet
d’étude qui permettrait d’observer le démarragendganisme de réduction.
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Conclusion et perspectives

Dans un premier temps, la simulation thermodynamigyermis d’identifier les especes
prépondérantes dans les phases liquide et gazelussuiions d’acide nitrique de 0,5 mot.L
& 20 mol.I* & 25°C. La phase liquide est composée majorit@nérd’eau, de molécules de
HNOs non dissociées et d'ions’Het NG, mais ces espéces ne sont pas électroactives ou
initiatrices dans le processus de réduction. Earelve, I'ion nitronium N@ ([NO,'] = 10°
mol.L™" dans une solution d’acide nitrique 10 mdj)let I'acide nitreux HN®@ ([HNO,] ~ 10°
mol.L'™) sont envisagés comme des espéces actives damécknisme. En phase gazeuse,
'espece NQ majoritaire est le dioxyde d’azote NCet peut donc également jouer un réle
dans cette étude. Cependant, la simulation présemgermet pas d’ajouter initialement des
especes dans le milieu, car les pressions dez+#¥l@e HO sont des données d’entrée fixes.
Il serait donc intéressant de modifier le model®amment afin d’étudier I'influence d’'un
ajout de dioxygene ou d’acide nitreux. De plustecaimulation devra étre étendue a des
températures plus élevées, représentatives demumilie dissolution du combustible. Enfin, a
25°C, certaines constantes d'équilibore comme addlel'équilibre HNGQ/NO® sont trés
imprécises, ce qui entraine une forte incertitude la concentration de l'ion nitrosonium
NO®. Il faudrait donc rechercher ou mesurer des catesaplus fiables pour ces équilibres,
par exemple a l'aide de techniques telles quedatspscopie Raman, ou de calcaibsinitio.

Ensuite, les observations expérimentales issuess¥ess d’électrochimie (voltammeétrie,
chronoampérométrie, spectroscopie d'impédance) |éespa des techniques analytiques
(spectroscopies UV-visible et infrarouge) et cordem aux résultats de la simulation
thermodynamique ont permis d’émettre des hypothesetes réactions mises en jeu lors de
la réduction de l'acide nitrique 4 mol'LA 40°C sur électrode inerte. Le mécanisme de
réduction dépend de la surtension cathodique &ctéde de travail, et trois zones de
potentiels ont été identifiées. Le mécanisme deolae 1 (0,9 V < E/ENH < 1,15 V) est
autocatalytique, hétérogéne et sa vitesse n’edirpade par la diffusion. L'étape de transfert
de charge serait la réduction de N@yen HNG), précédée par une réaction chimique
générant NQagsy Le mécanisme de la zone 2 (0,65 + 0,05 V < E/ENH,9 V) est
autocatalytique, et lI'influence inhabituelle devitesse de rotation de I'électrode ainsi que le
réle important de HN@démontré par les essais laisse supposer queesgtidee diffuse de
I'électrode vers la solution. L'étape de transfgetcharge serait la reduction de HhEen
NOgsy Suivie d’une réaction chimique de regénérationHiNO,. L'expérience ne permet
cependant pas de prévoir si cette derniére réaatieu en solution (en phase homogene) ou
a I'électrode (en phase hétérogene). Dans la zof@®43V < E/ENH < 0,65 + 0,05), le
mécanisme précédent a toujours lieu mais est feréeperturbé par la réduction de pgen
N2Odsy De plus, il semblerait qu’'un nouveau processuiscatalytique et avec une cinétique
lente se mette en place.

Une modélisation cinétique des réactions proposdesjtissant a I'expression du courant
stationnaire et de l'impédance était essentielé, lexpérience seule ne justifiait pas de
maniere certaine les réactions proposees, et meettait pas d’obtenir une quantification du
processus. Les résultats de la modélisation dumsna de la zone 1 confirment I'hypothése
d’'un processus comprenant un transfert de charge @v intermédiaire adsorbé. Les espéces
mises en jeu n'ont cependant pas été détectéedragpéalement, et les constantes cinétiques
de ces réactions sont absentes de la littérattmpustement de ces dernieres par rapport aux
résultats expérimentaux permet tout de méme dadfirque si ce mécanisme se déroule, la
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réaction chimique est lentek (= 10® mol.s*.cm?) et le transfert de charge est rapide

(k5 = 019cm.sh). L'utilisation de techniques électrochimiquesdtss pourrait permettre de

mesurer ces deux constantes cinétiques, afin depa®m ces valeurs par rapport aux
ajustements. De plus, I'emploi d’'une électrode davil construite dans un matériau
possédant une plus grande surface spécifique alysant les phénoménes d’adsorption (tel
gue le ruthénium) pourrait étre utile afin d’acecétéla réaction chimique et éventuellement
détecter un exces de N@n phase gazeuse par spectroscopie infrarouggyi qgeermettrait
d’appuyer le mécanisme proposeé.

Dans la deuxieme zone de potentiels, la modélisatinétique indique que la réaction de
régénération de HNGse déroulerait en phase hétérogene pour desdaiiésses de rotation
du disque ¢ < 100 rpm) tandis qu’elle déroulerait en phase dgéne pour des vitesses de
rotation plus élevées associées a une forte swtefis| > 0,3 V). Les constantes cinétiques
des deux réactions hétérogenes sont absentes ldtédature et ont été ajustées dans le
modele par rapport aux résultats expérimentauapplarait alors que le transfert de charge et

la réaction chimique sont tous deux rapid&§ & 0,02 cm.g et k,~ 900 §"). Il serait

intéressant de déterminer ces deux constantesimgudalement, en employant des outils de
suivi analytiquein situ (par exemple la spectroscopie infrarouge a laaserfle I'électrode).

La confirmation de ces constantes permettrait diédara définitivement le mécanisme
hétérogéne. La réaction chimique en phase homogdeneégalement étre étudiée plus
spécifiguement, afin de déterminer sa vitesseoedilé de sa cinétique. Cette étude permettrait
de confirmer qu’une cinétique d'ordre 0 est adapt@ette réaction, et dans ce cas la vitesse

globale ajustée dans notre modéke 10“s?) doit &tre correcte. En revanche, si la cinétique

est d'ordre 1, il sera nécessaire de considérerélapes élementaires de cette réaction
chimique dans le modéle, comme cela a été propase ld littérature (voir paragraphe 2.2.4
du chapitre 4). Enfin, il serait intéressant ddiséa des essais d'impédance dans le cas ou le
mécanisme homogene s’applique afin d’étendre leeteod’impédance a ce cas. Ces essais
pourraient étre effectués a l'aide de la techniquebruit électrochimique, qui permettrait
d’utiliser les bulles de NO formées a I'électrodenene outils d’analyse.

Enfin, le modéle de la zone 1 a été appliqué adétde la réduction de I'acide nitrique 4
mol.L'* & 40°C sur une électrode d’acier 304L. Les résultmontrent que le mécanisme
proposé pour cette zone sur électrode inerte stamphit a I'ensemble du domaine
d’électroactivité¢ de [I'acide nitrique pour l'acieBO4L. Cependant, les conditions
expérimentales choisies ne permettent pas d’ateeitel domaine transpassif de I'acier,
comme cela peut étre le cas lors d’essais de ¢omdsserait donc intéressant de réaliser des
essais d'impédance au potentiel de corrosion daefglorsque celui-ci est porté dans le
domaine transpassif), afin d'étudier le processesréduction dans des conditions de
corrosion réelles. L’intégration de la composamtedique du matériau au modéle permettrait
alors de rendre compte de la globalité des phénesnga déroulant sur une électrode d’acier
lors de sa corrosion par le milieu nitrique.
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Annexe A

Densités, concentrations molaires, et pourcentaggsigue des solutions d’acide nitrique a

20°C [1]
[HNOg] (mol.L™) | [H,0] (mol.LY) |  w(HNO,) (%) w(H,0) (%) D‘z‘0

0 55,34 0,00 100,00 0,9962
0,5 54,59 3,11 96,89 1,0142

1 53,82 6,11 93,89 1,0318
1,5 53,03 9,01 90,99 1,0491
2 52,23 11,82 88,18 1,0662
2,5 51,41 14,55 85,45 1,0829
3 50,57 17,20 82,80 1,0993
3,5 49,71 19,78 80,22 1,1154
4 48,84 22,29 77,71 1,1311
4,5 47,94 24,73 75,27 1,1466
5 47,04 27,12 72,88 1,1618
5,5 46,11 29,46 70,54 1,1766
6 45,17 31,74 68,26 1,1911
6,5 44,21 33,98 66,02 1,2054
7 43,23 36,18 63,82 1,2193
7,5 42,23 38,34 61,66 1,2329
8 41,22 40,46 59,54 1,2462
8,5 40,19 42,54 57,46 1,2591
9 39,15 44,60 55,40 1,2718
9,5 38,08 46,62 53,38 1,2842
10 37,00 48,62 51,38 1,2962
11 34,79 52,54 47,46 1,3194
12 32,50 56,38 43,62 1,3413
13 30,15 60,15 39,85 1,3620
14 27,73 63,87 36,13 1,3814
15 25,24 67,54 32,46 1,3996
16 22,68 71,18 28,82 1,4165
17 20,05 74,80 25,20 1,4322
18 17,35 78,41 21,59 1,4467
19 14,59 82,02 17,98 1,4599
20 11,75 85,63 14,37 1,4719
21 8,84 89,26 10,74 1,4826
22 5,87 92,92 7,08 1,4921
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Annexe B

Enthalpies libres de formation retenues a 25°CC4£1°100°C

Espece AG?! a25°C AG? a40°C | AG! a100°C Ré&férence
(kJ.mol") (kJ.mol*) (kJ.mol%)
HNOs(,) -103,47 -99,118 -81,719 Shock [9]
HNOs -73,964 -70,921 -58,631 Barin [11]
NO5 (o) -110,830 -105,952 -85,598 Shock [8]
NOy(q 51,262 52,178 55,881 Frenkel [18]
N2O4g) 97,789 102,254 120,141 Frenkel [18]
N2Osg 139,486 142,336 153,737 Frenkel [18]
HNOys -50,452 -46,981 -32,937 Shock [9]
HNO, -44,990 -43,302 -36,479 Gurvich [23]
NO, 86,599 86,413 85,666 Frenkel [18]
N2O) 104,173 105,287 109,776 Frenkel [18]
H @) 0 0 0 Shock [8]
H,0q -237,141 -234,703 -225,170 Chase [17]
H,0() -228,583 -227,913 -225,165 Chase [17]
Oz(q) 0 0 0 Frenkel [18]
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Annexe C

Coefficients d’activité moléculairesd,etynnos) et ioniquesy;) de solutions d’acide nitrique
de 0 422 mol.tt [7]

[HNO;] (mol.L™) Yi YHNO3 Yeau
0 1 1 1,81.16
0,5 0,741 1,165 1,81.70
1 0,766 1,36 1,80.10
1,5 0,825 1,58 1,80.70
2 0,906 1,84 1,78.10
2,5 1,011 2,14 1,76.10
3 1,149 2,49 1,73.10
3,5 1,31 2,89 1,71.10
4 1,52 3,35 1,67.10
4,5 1,75 3,88 1,64.10
5 2,01 4,49 1,60.10
5,5 2,3 5,19 1,56.10
6 2,63 5,99 1,52.1
6,5 3,02 6,91 1,48.10
7 3,46 7,96 1,44.10
7.5 3,94 9,16 1,39.10
8 4,49 10,54 1,37.10
8,5 5,1 12,1 1,32.10
9 5,79 13,9 1,28.10
9,5 6,59 16 1,24.10
10 7,48 18,3 1,20.10
11 9,75 23,6 1,14.10
12 13 30,8 1,04.1
13 17,7 40 9,49.10
14 25,3 53 8,47.10
15 38 71 7,37.18
16 59 96 6,26.10
17 90 132 5,14.1d
18 141 184 4,09.1d
19 240 253 3,09.10
20 420 332 2,38.10
21 840 431 1,70.10
22 1800 542 1,36.10
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Annexe D

Valeurs de la fonction aciditg [26, 29]

Acide perchlorique Acide chlorhydiue

% massique

-3 % massique
HCIO, H,SO, b
0.5 —1.30 .5 1.25
B —-1.22 1.0 i a2
T —1.16 2.0 .62
.8 —1.00 4.0 e
1.0 —0.97 4.0 173
1.5 - .74 o -
2.0 ~ .54 hn -
2.5 — 38 .0 — a6
3.0 ~ 23 U -8
4.0 03 o T
0.0 24 20 1 _ } éza
G-g :3 25 0 — 253
7. .59 300 ~ 3
8.0 .75 350 - jéﬁ
10.0 1.04 4.0 — 480
15.0 1.7 15 0 — 3.63
20.0 2. 43 A - AN
25.0 3.08 320 — 7.0
30.0 3.79 340 — 7.44
35.0 4 .61 AR — 7 .an
40.0 5.54 380 — X .40
42.0 5.95 (). — R92
44.0 6.38 7o —11.52
46.0 6.82 SO — 412
48.0 7.81 o —IBT
50.0 7.86 P o
52.0 8,45 01 0 T o
54.0 9.05 45 1) ~18.08
56.0 0.68 an 0 _1% 4F
a8.0 10.37 a7 —18.94
60.0 11,14 as. 0 —19 .64
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Annexe E

Cellule électrochimique utilisée pour les essaisaleammeétrie et de chronoampérométrie

Thermométre
1 Potentiostat
7
2
5
HNO3z4 mol/L 6
7 V =200 mL
4
3

H

: Electrode de référence au sulfate mercureux
2 : Pont électrochimique
a : KSO, saturé
b: KNQ saturé
¢ : HN@4 mol/L
: Contre-électrode (plaque de Pt de 12 cm?)
. Electrode de travail (Or ou Pt)
: Sonde de température a résistance de platine
: Double enveloppe thermostatée a 40°C
: Réfrigérant a eau

~No orhWw
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Liste des abréviations

A Absorbance

a()) Activité de I'espéce j

a (indice) Désigne une espece en phase aqueuse

ads (indice) Désigne une espece en phase adsorbée

b Coefficient de Tafel cathodique'fs

C Concentration de HNGmol.cri®)

o} Concentration de HN£en solution (mol.ci)

c? Concentration de HNA la surface de I'électrode (mol.¢n

G Concentration de I'espéce j (mol:&n

Ci(y) Concentration de I'espéce j a la distance yé&lectrode (mol.cf)

C? Concentration de I'espéce j a la surface dedtéode (mol.crii)

Cul Capacité de la double couche (F)

D Coefficient de diffusion de HNcn?.s?)

D; Coefficient de diffusion de I'espéce |

E Potentiel de I'électrode de travail par rap@oune référence (V)

E Potentiel d’équilibre de la solution (V) (chipi2 uniqguement)

Eo Potentiel normal apparent de I'électrode (V)

Ecorr Potentiel de corrosion (V)

AE Amplitude de la perturbation sinusoidale enédgnce (V)

F Constante de Faraday (C)

f Fréquence (Hz)

AG? Enthalpie libre de formation (kJ.nl

g (indice) Désigne une espece en phase gazeuse

H Constante de Henry de I'espéce j (moldtm®)

i Courant (A)

J Densité de courant (A.¢th

K; Constante thermodynamique de la réaction j

Ki Constante cinétique de la réaction j (unité dépenda I'ordre)

k'j Constante cinétique apparente de la réaction it&uhépendant de
I'ordre)

k? Constante cinétique standard de la réactionrélgtmique j (cm.3S)

| (indice) Désigne une espéce en phase liquide

n Nombre d’électrons échangés

P() Pression partielle de I'espéce j (atm)

R Constante des gaz (J.ma™)

Re Résistance de I'électrolyte (ohm)

Ry Terme issu de la loi des gaz parfaits (mbl(@quation 2.37)

R¢ Résistance de transfert de charge (ohm)

r Distance radiale du centre d’'un disque tournaimt)

S Surface d'une électrode (€m

s (indice) Désigne un paramétre stationnaire

T Température (K)

t Temps (s)

VgE Volume gazeux a I'équilibre (L)
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Volume liquide initial (L)
Volume liquide a I'équilibre (L)
Vitesse de balayage en voltammeétrie ¥Y.s

Vecteur vitesse traduisant le mouvement de latisol (cm.$')
Composante du vecteur vitesse dans la directjom js")
Pourcentage massique de I'espéce |

Distance normale du centre d’un disque tournemid) (
Impédance (ohm)

Impédance faradique (ohm)

Coefficient de transfert de charge cathodique
Concentration superficielle maximale d’un adsofbadl.cnf)
Coefficient d’activité molaire de I'espéece |

Variation du paramétre X autour de sa valeuictagire
Epaisseur de la couche de diffusion (cm)

Surtension cathodique (V)

Fraction de l'interface électrochimique recotegyar un adsorbat

Viscosité cinématique (c¢ns™)
Vitesse de rotation d’une électrode & disqueniant (5°)
Pulsation du signal de perturbation en impédésite
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