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RESUME DE THESE

La transition énergétique menée par 1’Union Européenne (UE) visant la réduction des effets
du réchauffement climatique a conduit a I’augmentation du besoin de métaux critiques utilisés
dans les technologies moins polluantes. Parmi ces métaux en risque d’approvisionnement, le
cobalt est I’un des plus importants pour I’industrie francaise. Le cobalt est présent a faible
teneur dans les roches et sa récupération nécessite souvent de procédes hydrométallurgiques.
Pour faire face aux défis de la pénurie de cobalt dans les secteurs de 1’énergie et de I’exploitation
miniére, des nouvelles sources minieres et des nouveaux procédés sont étudiés pour améliorer
la récupération de ce métal. Une source alternative de cobalt, la pyrite cobaltifére, suscite de
I’intérét depuis des nombreuses années. Le procédé de biolixiviation est utilisé pour récupérer
le cobalt a partir de la pyrite. Toutefois, pendant le procédé et grace aux conditions favorables
d'acidité, de la présence de fer et de sulfate, un nouveau solide appelé jarosite se forme, pouvant
impacter le rendement d’extraction du métal souhaité. Par conséquent, il est essentiel d’acquérir
des données cinétiques pour comprendre et contréler la précipitation de la jarosite et, dans un
sens plus large, sa dissolution dans des conditions présentes dans des procédés industriels ou
dans I’environnement. Ainsi, 1’acquisition de données cinétiques et 1’étude des effets des
paramétres sont primordiales pour une maitrise de ces procédés industriels et du devenir de ce
minerai dans I'environnement. Cependant, de telles données, bien que tres importantes, restent
rares dans la littérature, notamment dans les conditions ambiantes, car les taux cinétiques sont
lents. Dans ce travail, des données cinétiques ont été acquises par des expériences de dissolution
et de précipitation de la K-jarosite. Dans I'étude de dissolution, la K-jarosite a été dissoute dans
une solution d'acide sulfurique a différents pH, températures et rapports solide-liquide. Les
résultats ont montré que I’utilisation des tempeératures plus élevees et d’un pH plus bas
augmente les taux cinétiques de dissolution. Des rapports solide-liquide plus faibles ont entrainé
une légere augmentation des taux de dissolution, néanmoins, leur influence était moins
significative par rapport aux autres variables étudiées. Trois modéles différents ont été utilisés
pour ajuster les données cinétiques. Les modeles dérivative (DVKM), et de Noyes-Whitney
(NWKM) représentent bien I'effet des paramétres étudiés. Cependant, seul le modéle du Ceeur
Rétrécissant (SCKM) a permis d’obtenir une équation cinétique décrivant le processus de
dissolution. Les énergies d'activation élevées trouvées avec les modéles et 1’équation
d’Arrhenius ont mis en évidence une forte dépendance de la dissolution par rapport a la
température. En ce qui concerne la précipitation, trois étapes principales ont été observées : une

précipitation instantanée, suivie d’une dissolution et ensuite une reprécipitation. Des parametres



tels que la concentration initiale des ions, 1’agitation et I'ensemencement ont été analysés a
température ambiante pour observer leurs effets sur la précipitation de la K-jarosite. L’effet du
changement de température a également été étudié pour déterminer les taux cinétiques de la
précipitation et son énergie d'activation. Ce travail montre que l'augmentation du rapport des
concentrations de K/Fe augmente la vitesse de la réaction et le rendement de la K-jarosite
précipitée. Bien que I'agitation et I’ensemencement aient eu moins d'influence sur la cinétique
a température ambiante, 1’augmentation de la température a considérablement accéléré la
vitesse de réaction et une énergie d’activation a été trouvée. Les données obtenues dans cette
these ont été discutées et comparées avec celles de la littérature et permettront une meilleure
compréhension de la cinétique de formation et de la dissolution de la jarosite dans les systémes

naturels ou industriels.

Mots-clés : Cinétique ; Jarosite ; Précipitation ; Dissolution.



ABSTRACT

The energy transition led by the European Union (EU) to reduce the effects of global
warming has led to an increased need for critical metals used in less polluting technologies.
Among these metals at risk of supply, cobalt is one of the most important for French industry.
Cobalt is present at low degree ores and its recovery often requires hydrometallurgical
processes. Improving these processes is key to meeting challenges of cobalt scarcity in the
energy and mining sectors, hence new mining sources and new processes are being studied to
improve the recovery of this metal. An alternative source of cobalt, cobaltiferous pyrite, has
been of interest for many years. The bioleaching process is used to recover cobalt from pyrite.
However, during the process and thanks to the favorable conditions of acidity, the presence of
iron and sulphate, a new solid called jarosite is formed, potentially impacting the extraction
yield of the desired metal. Therefore, it is essential to acquire kinetic data to understand and
control the precipitation of jarosite and, in a broader sense, its dissolution under conditions
close to industrial processes or the environment. Thus, the acquisition of kinetic data and the
study of the parameters are essential for perfect control of these industrial processes and the
fate of this ore in the environment. However, such data, although very important, remain scarce
in the literature, especially under ambient conditions, because kinetic rates are slow. In this
work, kinetic data were acquired by dissolution and precipitation experiments of K-jarosite. In
the dissolution study, K-jarosite was dissolved in sulfuric acid solution at different pH,
temperatures and solid-to-liquid ratios. The results showed that the use of higher temperatures
and lower pH increases the kinetic rates of dissolution. Lower solid-to-liquid ratios increased
rates slightly, but had less impact than the other variables. Three different models were used to
fit the kinetic data. The derivative (DVKM) and Noyes-Whitney (NWKM) models describe
well the effect of the parameters studied. However, only Shrinking Core (SCKM) provided a
kinetic equation describing the dissolution process. The high activation energies found with the
models showed the strong dependence of dissolution on temperature. In terms of precipitation,
three main steps were observed: instantaneous precipitation, followed by dissolution, and then
reprecipitation. Parameters such as initial ion concentration ratio, agitation, and seeding were
analyzed at room temperature to observe their effects on K-jarosite precipitation. The impact
of temperature variation was also investigated to determine the kinetic rates of precipitation and
its activation energy. This study demonstrates that an increase in the K/Fe concentration ratio
leads to higher reaction rates and greater yields of precipitated K-jarosite. While stirring and

seeding had a lesser impact on Kinetics at room temperature, raising the temperature



significantly accelerated the reaction rate and an activation energy was found. The data obtained
in this thesis are discussed and compared to those found on literature and will allow a better

understanding of the kinetics of formation and dissolution of jarosite in natural or industrial
systems.

Keywords: Kinetics; Jarosite; Precipitation; Dissolution.
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Introduction

L’un des objectifs des acteurs mondiaux, qu’il s’agisse des Etats ou des entreprises, est de
réduire les émissions de gaz a effet de serre afin de maintenir la hausse de la température
moyenne mondiale en dessous de 2 °C par rapport aux niveaux préindustriels d'ici a 2050. Cet
objectif est essentiel pour respecter les accords de Paris sur le climat, adoptés en 2015, un traité
international négocié par 196 nations qui couvre la réduction de I’impact de la crise climatique,
I'adaptation aux défis et le financement de la lutte contre le changement climatique. Ainsi, le
mouvement vers la transition écologique et énergétique souhaite mettre en place des
programmes, des pratiques et des technologies durables a faible émission de carbone pour

atteindre cet objectif (Conseil européen, 2023).

Pour réussir la transition écologique, il est primordial d'investir dans des technologies de
production d'énergie propre, telles que les éoliennes, les panneaux solaires, ainsi que les
véhicules électriques. Toutefois, le développement de ces technologies requiert des minerais
qui sont a risque en raison de leurs réserves limitees et de leur localisation dans des pays ou
I'instabilité politique peut compromettre leur disponibilité. Ces métaux, connus sous le nom de
de métaux critiques, sont évalués a partir de leur importance industrielle et des risques
d'approvisionnement. C’est pourquoi I'Union européenne et ses Etats membres ont créé un plan
stratégique visant a éviter que leurs industries nationales ne souffrent de pénuries dans leurs
chaines de production. Pour faire face a ce risque d'approvisionnement, plusieurs actions ont
été mises en place, notamment des incitations au recyclage, de nouveaux investissements dans
les activités miniéres, ainsi que des incitations a la recherche et au développement pour
améliorer les procédés de récupération des matieres premiéres dont ils sont les plus dépendants
ou pour trouver des substituts garantissant I'approvisionnement (Bobba et al., 2020).

En France, I'un des métaux les plus importants pour la transition énergétique et écologique
est le cobalt (BRGM, 2021). Le besoin de ce métal est di principalement a son utilisation dans
les véhicules électriques, et sa demande est en train de dépasser la production mondiale actuelle.
En outre, I’extraction présente plusieurs risques, notamment parce que pres de 60% de la
production mondiale se concentre en République Démocratique du Congo (RDC), ou les
conditions d’exploitation suscitent des nombreuses questions sociétales et géopolitiques. De
plus, le cobalt est extrait en tant que sous-produit ou co-produit, ce qui rend parfois sa
récupération non rentable (COMES - Comité pour les métaux stratégiques, 2018 ; Dias et al.,
2018).
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Le risque de pénurie conduit a la recherche de minerais alternatifs pour la récupération du
cobalt. Un des types de roches étudiées pour la récupération alternative du cobalt est la pyrite,
qui présente plusieurs variétés, notamment la pyrite cobaltifere de formule (Fe,Co)S; et la
variété cobalt-nickel-pyrite de formule (Fe,Ni,Co)Sz, contenant 2 a 3% de cobalt et 2 a 6% de
nickel. L'extraction du cobalt de ces roches alternatives conduit a la conception de procédés
hydrométallurgiques adaptés aux particularités du type de roche (Dehaine et al., 2021).

Un procéde de biolixiviation utilisant des bactéries dans des réacteurs continus a été étudié
pour la récupération du cobalt a partir de la pyrite cobaltifere a Kasese, en Ouganda. Dans ce
procédé, la pyrite cobaltifére est attaquée par un milieu acide en présence de fer ferrique (Fe3*).
Au cours de ce procédé, le fer est réduit en fer ferreux (Fe?*). Le Fe?* est utilisé par les bactéries
présentes dans I'environnement pour gagner de I'énergie, et de cette facon, il est retransformé
en Fe3* qui attaque le minerai, augmentant ainsi la lixiviation du cobalt (Morin et D’Hugues,
2007). Les conditions de pH et de température utilisées au cours du procédé peuvent varier

selon le type de microorganisme utilise.

Cependant, au cours du procédé, les conditions acides propices et la concentration élevée en
sulfate et en fer ferrique entrainent la précipitation de jarosite. Cette jarosite peut agir de deux
manieres nuisant le procédé de récupération du cobalt : elle peut soit créer une couche au-dessus
du minerai, ce qui rend difficile le travail des bactéries, soit réduire la quantité de fer ferrique
dans le milieu utilisé pour attaquer le minerai. De cette facon, il n'y a pas de production de fer
ferreux, et les bactéries meurent (Morin et D’Hugues, 2007).

La jarosite est une espéce minérale connu pour se former a partir de I'oxydation de sulfures
de fer tels que la pyrite. Ce minéral est aussi couramment trouvé comme sous-produit de
purification dans les raffineries de zinc, dans les drainages miniers acide et dans les
environnements aux sols sulfatiques et acides. Bien que sa précipitation et sa dissolution a haute
température (> 90 °C) aient déja fait I’objet d’une vaste étude dans les procédés
hydrométallurgiques, 1’étude de sa cinétique a basses et moyennes températures (20 a 70 °C)
est plus limitée en raison de la lenteur a atteindre I'équilibre thermodynamique (Das et al.,
1996 ; Dutrizac et Jambor, 2000 ; Arslan et Arslan, 2003 ; Eftekhari et al., 2020 ; Cruells et
Roca, 2022).

De cette fagon, les objectifs principaux de ce travail de thése sont de réaliser 1’étude d’un
systeme solide-liquide complexe (K-jarosite-H20-H2S0Os4), d’acquérir des données cinétiques a

basse et moyenne température, et d’examiner I’influence des différents parameétres sur les taux
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de formation et de dissolution de la jarosite. Ces données sont utiles pour les géochimistes et
les ingénieurs afin de mieux comprendre, concevoir, simuler et modéliser des systémes acides
en présence de fer ferrique, et selon leurs objectifs, d’éviter ou promouvoir cette précipitation

dans des procédes ou dans 1’environnement.
Cette these comprend cing chapitres principaux :

Le premier chapitre contextualise le sujet de la thése en présentant les défis de la transition
énergeétique, le besoin en métaux critiques, le développement de procédés métallurgiques, et
aborde enfin la récupération du cobalt a partir des pyrites cobaltiféres. 1l expose également la

problématique de la formation de la jarosite lors de ce procédé et les objectifs de ce travail.

Le deuxieme chapitre présente les fondements de la thermodynamique, du transfert de
matiere et des modeles cinétiques d’équilibres solide-liquide dans le but de mieux comprendre
les résultats obtenus par les chercheurs dans le chapitre suivant. De plus, il est décrit les

différents paramétres qui influencent le changement d’équilibre et la cinétique.

Le troisieme chapitre porte sur une étude bibliographique exhaustive sur la jarosite : sa
structure, son environnement, son utilisation industrielle, ainsi que 1’état de 1’art des données
thermodynamiques et cinétiques de formation et de dissolution acquises par la communauté

scientifique jusqu’a présent.

Le quatriéeme et le cinquiéme chapitres de cette these sont consacrés a la présentation des
résultats expérimentaux obtenus. Les dispositifs expérimentaux, les protocoles opératoires et
les techniques d’analyse sont également discutés. Le quatriéme chapitre se concentre
principalement sur 1’étude de la dissolution de la K-jarosite dans des milieux acides (H2SOsa),
dans des conditions environnementales et des procédés de biolixiviation. Des parameétres tels
que le pH, la température et le rapport solide-liquide ont été étudiés, et différents modéles ont
été utilisés pour décrire les comportements des courbes cinétiques. Le cinquieme chapitre porte
enfin sur I’é¢tude de la précipitation de la K-jarosite dans des conditions de température
ambiante et moyenne. Les cinétiques de précipitation ont été acquises a partir du changement
du rapport des concentrations initiales des réactifs, de I’agitation, de I’effet de I’ensemencement

et de la température. Les courbes ont été ajustees avec un polyndéme de deuxieme degrée.
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1.1. L’environnement et les métaux critiques

Le monde est actuellement confronté a une crise sociale a tous les niveaux de 1’organisation
humaine. Sur le plan politique, la démocratie représentative montre des signes de crise avec la
montée de I’extréme-droite a 1’échelle mondiale et le retour de la guerre en Europe et au Moyen-
Orient. La crise sanitaire, qui a touché le monde depuis 2020 a révélé la fragilité humaine face
a une maladie contagieuse ainsi que la fragilité des marchés et de 1’économie face aux mesures
d’isolement imposées par les différents gouvernements. En raison de ces facteurs, des
consequences ont été remarquées sur le plan économique, notamment une augmentation de
I’inflation, la réduction du niveau de bien-étre conquis en Europe occidentale au cours du

XXeme siécle, et une augmentation de la pauvreté dans le monde.

Dans un méme temps, les changements sans précédent au niveau climatique mettent en
exergue les défis a relever pour lutter contre le réchauffement climatique et les problémes
environnementaux. L’intensification de la demande en ressources, résultant de 1’augmentation
de la population mondiale, ainsi que la prise de conscience que 1’activité humaine a un fort
impact sur la planete, ont mis en évidence le besoin d’études techniques par tous les acteurs
globaux. Ces études ont pour but d’éviter les cotts élevés que les changements climatiques
entrainent sur I’économie et sur la chaine de production alimentaire, et de les coupler & des
plans d’action visant a garantir ’urbanisation, ’accés a 1’énergie, le développement de
I’infrastructure et la réduction de la pauvreté, tout en garantissant 1’équilibre avec
I’environnement et les ressources naturelles, conformément aux objectifs de 1’Organisation des
Nations Unies (ONU) (The World Bank, 2017 ; Commission Européenne, 2020 ; Conseil
européen, 2023).

Afin de répondre a cette problématique générale, plusieurs réunions entre les nations du
monde ont lieu chaque année pour discuter des solutions a ce probleme commun a tous. En
décembre 2015, 170 pays ont signé 1’Accord de Paris sur le Changement Climatique, qui
prévoit des mesures pour réduire les émissions de gaz a effet de serre et vise a éviter que la
température moyenne global n’augmente de plus de 2 °C d’ici 2050. L’Union européenne (UE),
parmi plusieurs actes d’engagements publiques, s’est engagée a atteindre la neutralité
climatique d’ici 2050 via un pacte vert (Green Deal, 2019), adaptant les politiques économiques
européennes dans divers secteurs. La loi sur cette neutralité carbone en 2050 a été adoptée le
24 juin 2021. Les Etats membres de I’UE, pour atteindre un objectif intermédiaire, ont proposé
une réduction des émissions de gaz a effet de serre d’au moins 55% en 2030 par rapport a leurs

émissions de 1990, et ont créé un paquet de 13 propositions législatives le 28 juin 2022. La
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finalité est de transformer 1’ambition de faire de I’Europe le premier continent neutre en carbone

en action politique concréte (Ministere de la transition écologique et énergétique, 2022).

La réalisation d’une neutralité climatique ainsi que le développement d’une économie
numeérique pour une Europe forte dépendent de matiéres premieres disponibles, abordables et
des sources responsables. La haute demande de ces ressources permet d’élever les prix, ce qui
transforme les projets d’exploration minic¢re et de raffinage, et méme la substitution et le
recyclage commercial, plus attractifs et viables (Bobba et al., 2020). L’étude de la
problématique de la transition énergétique doit donc prendre en compte la compréhension de la
dynamique géopolitique issue de la décarbonation des économies pour mener une politique
scientifique efficiente dans le domaine des technologies. Un des plus grands enjeux est lié a la
criticité des matériaux intégrant les technologies de la transition énergétique qui seront capables
de répondre a I’ambition climatique, mais aussi a la croissance démographique, a
I’industrialisation et a la demande croissante des pays en développement (Comission

Européene, 2020).

Selon Ali et al. (2017), la transition vers une société décarbonée demande une grande quantité
de minerais et métaux, car le monde ne peut pas vaincre le changement climatique sans disposer
d’une I’offre adéquate de matieres premieres pour la production de technologies vertes. Le
progres de la technologie, par exemple, compte sur I’acceés a certaines matiéres premieres qui
contribuent a la réduction de la taille des équipements, a leur Iégereté et fonctionnement. Ces
matieres sont aussi liées a des technologies propres comme les panneaux solaires, les turbines
éoliennes, et les voitures électriques (Grandell et al., 2016 ; European Comission, 2022). Ainsi,
selon la Banque Mondiale, la demande croissante de métaux critiques augmenterait d’au moins
1000% d’ici 2050, si un scénario de réchauffement climatique de 2 °C maximum est visé (The
World Bank, 2017 ; Commission Européenne, 2020).

Depuis ces derniéres années, les métaux critiques ont gagné de ’espace dans la discussion
économique, scientifique et géologique. Un métal critique peut étre défini comme un métal dont
I’abondance moyenne sur I’écorce terrestre est faible. Il arrive que ces métaux critiques soient
trés stratégiques pour la politique économique des Etats, que ce soit au niveau énergétique,
industriel, de la sécurité, ou méme de la défense. C’est-a-dire que le manque d’un métal critique
entraine des impacts économiques négatifs, et son niveau de criticité est lié au risque

d’approvisionnement et @ SOn importance économique.
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De cette fagon, dans une étude récente, la Commission européenne a porté un intérét
particulier a la chaine d’approvisionnement de neuf technologies (batterie au lithium, pile a
combustible a hydrogene, énergie éolienne, moteurs électriques, technologie photovoltaique,
robotique, drones, impression 3D et technologies numériques) pour quatre domaines
stratégiques : 1I’énergie renouvelable, 1’e-mobilité, la défense et 1’espace aérien (Bobba et al.,
2020).

Selon la Commission européenne du marché interne, de I’industrie et de I’entreprenariat, les
métaux critiques sont d’importance fondamentale pour 1’économie européenne. Ils constituent
une base industrielle forte, car ils font partie de la production de plusieurs produits et
applications qui sont utilisés dans la vie quotidienne et dans les technologies modernes. Par
conséquent, I’acces a ces métaux est sujet d’une préoccupation croissante au sein de I’UE et

dans le monde (European Comission, 2022).

La quatriéme et plus récente liste créée par I’UE présente 30 matiéres premieres critiques au
développement de I’économie et de la transition énergétique. En 2011, le nombre de métaux
était de 14 et il a augmenté a 20 en 2014 et & 27 en 2017. Actuellement les matieres premieres
listées sont les suivantes : antimoine, hafnium, phosphore, barytine, métaux rares lourds ou
Iégers, scandium, béryllium, silicium, bismuth, indium, tantale, borate, magnésium, tungsténe,
cobalt, graphite naturel, charbon a coke, caoutchouc naturel, bauxite, fluorine, niobium,

lithium, gallium, platine, titane, germanium, strontium, phosphorite.

Cette liste vise a attirer 1’attention sur les métaux nécessaires pour renforcer la compétitivité
de I’industrie européenne dans le cadre de la stratégie industrielle renouvelée de 1I’Europe pour :
(i) stimuler la production a partir de I’exploration miniere ou du recyclage dans I’UE, (ii)
augmenter la sensibilisation aux risques potentiels associés a 1’insuffisance appropriée de
I’offre des maticres premiéres, (iii) mettre en évidence les opportunités pour les pays européens,
les compagnies et les investisseurs, et (iv) établir des protocoles pour la mise en ceuvre des

objectifs de développement durable (European Comission, 2022).

1.1.1. Le cobalt

Au debut du XXeéme siécle, le cobalt a commenceé a étre utilisé dans différents alliages et
comme catalyseur dans 1’industrie chimique, ce qui a entrainé une croissance importante de sa
production au milieu du dernier siécle. En 1990, son utilisation était destinée a produire des trés
forts superalliages avec des propriétés magnétiques et résistants a haute température (Dehaine
etal., 2021).
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Depuis 2011, le cobalt est un de métaux qui intégrent la liste des métaux critiques. Il est
utilisé dans les batteries, non seulement celles faites pour les voitures électriques, mais aussi
celles qui stockent I’énergie produite par différentes sources d’énergie renouvelable telles que
le soleil et le vent. De plus, le cobalt est utilisé dans les technologies numériques (les disques
durs, semi-conducteurs et circuits intégres), dans le domaine de la défense (systémes électro-
optiques et moteurs), mais aussi comme matiére premiére dans I’impression 3D (des
superalliages présents dans des turbines a gaz, dans des moteurs, dans le domaine dentaire et
médical) (Dias et al., 2018 ; Bobba et al., 2020).

Selon Darton Commodities (2020), les batteries rechargeables représentaient déja 58% du
total de la consommation globale de cobalt, comme le montrent les données obtenues par le
BRGM dans la figure 1.1.

Usages mondiaux du cobalt en 2019
Source : Darton Commodities, 2020

Aimants
permanents

2% \({\

Consommation
totale en 2019 :
123 kt Co

Figure 1.1. Usages mondiaux du cobalt en 2019 selon Darton Commodities (BRGM, 2021).

L’exploitation du cobalt est une source de préoccupation au niveau global vu que ce métal
est concentré en République Démocratique du Congo (RDC), représentant plus de 60 % de la
production miniére mondiale de cobalt. De plus, il est estimé que 50 % de la production de
cobalt en RDC est liée a des financements chinois. D’un autre c6té, le cobalt n’est pas
transformé sur place. Apres un premier traitement hydrométallurgique conjoint a celui du
cuivre, le cobalt est exporté sous forme d’hydroxydes et raffiné majoritairement en Chine (plus
de 60 %), suivi par la Finlande (~11 %) et le Canada (~ 5%) (Dehaine et al., 2021).
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Cependant, plusieurs probléemes peuvent entraver la capacité de répondre aux demandes
futures en matiéres premiere de ressources minérales. Ces problémes incluent une faible
gouvernance alliée a une forte instabilité, notamment parce que 10 a 20 % de 1’exploitation
miniere au Congo se fait a petite échelle ou méme de maniére artisanale. De plus, il existe des
pratiques peu éthiques de la part des pays producteurs et le développement de nouveaux projets
miniers prend beaucoup de temps. Il est essentiel de noter que la réponse a ces demandes
dépendra du fonctionnement des batteries chimiques en vigueur et de la substitution de leurs
composants. Par conséquent, de nouveaux projets miniers pourront étre nécessaires pour éviter
un déficit sur le marché a partir de 2025 (Dias et al., 2018 ; Bobba et al., 2020 ; Chalmin et
Jégourel, 2022).

Depuis les années 2000, la production miniere et de raffinage augmentent, comme vu dans
la Figure 1.2, démontrant I’augmentation de 1’intérét pour ce composant. Le prix, quant a lui,
varie en fonction de la forte demande connue par le monde et des décisions geopolitiques,
comme le déstockage de 2012 en Chine, mais qui a connu une nouvelle forte hausse entre 2015
et 2018.
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Figure 1.2. Chronologie de la production et du prix de cobalt (Dias et al., 2018).

La crise sanitaire a contribué a la diminution de la demande en 2020, mais une nouvelle
hausse a été remarquée en 2021 avec la levée des confinements dans le monde, comme le

montre la Figure 1.3.
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Figure 1.3. Prix du cobalt depuis 2019 (Trading Economics, 2023).

Selon Dias et al. (2018), la forte croissance de la demande en cobalt provient de son
utilisation dans les batteries des vehicules électriques et des énergies renouvelables. La figure
1.4 montre 1’augmentation des ventes de ce type de véhicule, qui a connu une hausse

significative en quantité entre 2011 et 2017.
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Figure 1.4. Véhicules électriques vendus en Europe entre 2011 et 2017 (Dias et al., 2018). BEV

concerne les véhicules a batterie électrique et PHEV un véhicule hybride.

Selon Bobba et al. (2020), dans le pire des scénarios, la demande de cobalt dans I’'UE va
augmenter cinq fois d’ici 2030 et quinze fois d’ici 2050 en comparaison a la consommation
actuelle de cobalt par 1’Union Européenne dans toutes les applications dans les domaines de

I’e-mobilité et des matériaux renouvelables (Figure 1.5).
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Figure 1.5. Les évolutions de la demande de cobalt en 2030 et en 2050 (Bobba et al., 2020).

En 2016, 126 mille tonnes de cobalt ont été produites dans le monde dont, 55% provenant de
la RDC, et seulement 2,3 mille tonnes ont été produites en Europe, entierement obtenues par la
Finlande. L’estimation est que le taux de croissance de la demande variera entre 7 et 13% de
2017 a 2030. Dans I’UE, la demande en cobalt peut atteindre 53,5 mille tonnes en 2025,
augmentant a 108 mille tonnes en 2030. Dans le monde, il est attendu que la demande croitre a
390 mille tonnes en 2030. En revanche, le monde sera capable de produire seulement de 193 a
237 mille tonnes, en tenant compte des mines opérationnelles existantes aujourd’hui et celles
en voie de développement. Cela va conduire a des problemes de pénuries si des projets de
substitution du cobalt dans les batteries Li-ion et des projets de recyclage du cobalt n’entrent
pas en jeu pour pallier cette hausse de demande (Dias et al., 2018). De plus, le taux de
production global actuelle de cobalt est d’environ 140 kt Co/année, il est aussi probable que
I’augmentation des besoins par rapport a I’industrie d’e-mobilité augmente encore plus la

demande actuelle.

Le cobalt est rencontré en faibles concentrations dans les roches et il est frequemment
considéré comme un métal secondaire, ce qui conduit a un intérét économique limité. La
majeure partie de la production globale de cobalt émane comme un sous-produit de I’extraction
d’autres marchandises comme le cuivre (~ 55%), le nickel (~ 35%) et I’arsenic (Azevedo et al.,
2018 ; Smith, 2001). En raison de son réle secondaire, I’efficacité de la récupération est
variable, ce qui entraine la production de résidus ou de scories (De Cuyper, 1981 ; Dehaine et
al., 2021). Selon Hazen et al. (2017), plus de soixante types de minerais contenant du cobalt
existent dans la cro(te terrestre. Parmi ces minerais, il y a d’autres éléments qui sont coexistants
dans la matrice de la roche, tels que le fer, le cuivre et le nickel. Le groupe de minerais sulfurés

est trés important car il contient souvent du cobalt dans sa structure. Un des exemples est
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I’exploitation des minerais sulfurés & Bou Azzer au Maroc qui fournit 8% du cobalt mondial
(Gervilla et al., 2012).

Comme le cobalt est un sous-produit, sa récupération avec profit dépend de plusieurs
conditions telles que : le type de produit, I’efficacité du procédé et le codt de la récupération.
Tous ces conditions sont liées & la complexité des propriétes de la roche qui est, pour sa part,
lice au type de dépo6t et a la minéralogie de la roche. La minéralogie du cobalt a un fort impact
métallurgique sur la performance de I’hydrométallurgie. Une meilleure compréhension des
minerais de cobalt actuellement extraits des mines et leurs propriétés fondamentales, qui
affectent leur comportement pendant les procédés, réduirait la variation du taux de récupération

du cobalt et améliorerait les taux d’extraction (Dehaine et al., 2021).

La caractérisation de la chimie et de la minéralogie des especes de cobalt est essentielle afin
de sélectionner le procédé les plus adapté a son traitement. Cependant, la quantité des données
disponibles dans la littérature par rapport a la lixiviation des minerais de cobalt est limitée. En
générale, la récupération du cobalt commence aprés 1’extraction du métal primaire, et il y a trois
procédés qui peuvent étre utilisés : I’hydrométallurgie, la pyrométallurgie, la vapometallurgie
(Dehaine et al., 2021).

Une source potentiellement importante de cobalt provient des ressources secondaires telles
que les résidus miniers ou les scories de fonderie. Le taux de récupération du cobalt en utilisant
un procédé de flottation est relativement faible, ce qui signifie qu’une quantité non négligeable
de cobalt est perdue dans les résidus. Le méme probléeme est rencontré dans les usines
pyrometallurgiques, ou le cobalt n’est souvent pas récupéré pendant la fusion et se perd dans
les scories. En conséquence, il y a un intérét pour la récupération du cobalt a partir du
retraitement des résidus de flottation ou des scories de fonderie en utilisant des procédés

hydrométallurgiques (Dehaine et al., 2021).

Selon Schulz et al. (2017), une bonne perspective future pour la production de cobalt reside
dans le développement de procédés de récupération efficaces et économiques du cobalt de la
gangue des minerais sulfurés, telle que la pyrite, si le taux de récupération du cobalt est
biolixiviation dans des réacteurs parfaitement melangés (CSTR) a été utilisée pour récupérer le
cobalt provenant de concentrés de pyrite qui ont été produits pendant 1’exploitation miniere du
cuivre. Récemment, de nouveaux projets miniers ont montré un potentiel d’exploitation,

comme les massifs cobaltiferes de pyrite, notamment le projet Broken-Hill (Thackaringa) en
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Australie, qui possede une ressource minérale mondiale de 11 millions de tonnes a une teneur
de 859 ppm de cobalt équivalent (Cobalt Blue Holdings, 2023; Dehaine et al., 2021).

La Figure 1.6 représente le potentiel de I’exploitation du cobalt en Europe. Un fort potentiel
est trouvé principalement dans le pays Nordiques, les Balkans et a la frontiere du Portugal avec
le sud de I’Espagne. En France métropolitaine, le potentiel est faible. En revanche,
I’exploitation a un petit potentiel dans le Pyrénées, a la frontiére avec 1’Espagne, et au nord-
ouest, en Bretagne.
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Figure 1.6. Carte de prédiction du potentiel des minerais de cobalt (Dias et al., 2018).

1.1.2. La demande de cobalt en France

Selon le COMES - Comité pour les métaux stratégiques (2018), les matiéres qui sont en
¢état ¢leve de criticité en France sont le tungsténe, les terres rares, 1’antimoine, les platinoides,
le cobalt, le scandium et le rhénium. De plus, les éléments considéres comme stratégiques
comprennent le tungsténe, certaines terres rares (praseodyme, néodyme, dysprosium), le cobalt,
le cuivre, le chrome, le nickel, le molybdéne, le titane, le lithium, le tantale, le béryllium et
certains platinoides (platine, palladium et rhodium). Le cobalt est I’un des éléments les plus a
risque en raison de sa forte participation dans 1’industrie frangaise et de son risque

d’approvisionnement (Figure 1.7).
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Figure 1.7. Positionnement de la criticité du cobalt en France (BRGM, 2021).

La France métropolitaine ne posséde pas de production miniére de cobalt. En revanche, le
cobalt est produit en Nouvelle-Calédonie comme un sous-produit des latérites nickéliféres. En
2019, I’extraction de latérite s’est élevée a 1,7 millions de tonnes (tonnage humide). Eramet
produit également des composes de cobalt a Sandouville a partir de mattes de Ni-Co. La

capacité théorique de 1’usine est de 400 t/an de cobalt.

1.2. L’industrie métallurgique

L’industrie métallurgique est tenue de rassembler les études de la science des matériaux, de
leurs propriétés et de leurs traitements. Ses activités de production sont trés larges et vont de
I’extraction des métaux a leur transformation en produits finaux. 1l y a deux types de stratégies
pour la récupération des métaux, la pyrométallurgie et I’hydrométallurgie. Ces procédés sont
utilisés fréquemment en fonction du type de minerai utilisé et de sa teneur en métal a extraire.
Les minerais peuvent étre classés en deux catégories : ceux qui ont une forte teneur en métal

ou ceux qui ont une faible teneur (Nkuna et al., 2022).

Les procédés pyrométallurgiques, qui utilisent une grande quantité d’énergie pour monter a
des tempeératures trés élevées, ont connu un grand succes dans le XXeme siécle. Néanmoins, au
cours des derniéres années, les métallurgistes ont davantage porte leur attention sur des
procedés de traitement plus durables et respectueux de I’environnement. Ce changement est d
a I’épuisement des minerais a forte teneur en métal couplé a la problématique de la production
de sous-produits nuisibles pour I’environnement, tels que le dioxyde de soufre. De plus, ces
procédés ont besoin d’une grande quantité de combustible et de systémes de récupération de la

chaleur. Par conséquent, les procédés hydrométallurgiques ont gagné de 1’espace dans

18



Chapitre 1. Contexte de la thése

I’industrie au cours du siecle dernier principalement pour le traitement des minerais a faible
teneur en métal (Habashi, 2018).

Un exemple de problématique courante se trouve dans le traitement des minerais sulfurés.
Lorsque les minerais sulfurés sont & forte concentration, le traitement par la voie
pyrométallurgique peut étre utilisé, et en ajoutant des nouvelles opérations unitaires, il peut
produire de I’acide sulfurique. Néanmoins, a faible concentration, il n’est pas rentable
d’exploiter cette production, et les sous-produits sont libérés dans 1’environnement, provoquant
ainsi des dommages. Un procédé hydrométallurgique semble résoudre cette problématique, car
il n’engendre pas la formation du dioxyde de soufre, et par conséquent, il n’est pas nécessaire

de mettre en ceuvre une unité de production d’acide sulfurique (Habashi, 2018).

L’hydrométallurgie est une branche de la métallurgie extractive qui récupére des métaux a
partir de concentrés de minerais et d’autres intermédiaires métallurgiques par des méthodes
humides. Pendant ces procédés, la matieére premicere d’intérét est transférée a une phase aqueuse.
Cette matiére est ensuite récupérée a partir d’autre type de proceédés (électrolyse, extraction
liquide-liquide ; précipitation) de fagon a separer seulement celle qui est valorisable (Havlik et
Skrobian, 1999).

L'hydrométallurgie est née a la fin du XIXéme siécle avec deux procédés importants : le
procédé Bayer de production d’alumine et le procédé MacArthur-Forrest de récupération d’or
(Habashi, 2005). Plus tard, le développement de 1’industrie nucléaire pendant la seconde guerre
mondiale a accéléré la conception de procédés tels que 1’extraction par solvant et I’échange
d’ions. En 1950, le procédé de lixiviation sous pression a été développé pour le traitement de
roches sulfurées. En outre, les technologies électrochimiques et microbiologiques ont amplifié

les branches de I’hydrométallurgie au cours des années suivantes.

Plus récemment, des procedes de biolixiviation, une nouvelle branche des procédes
hydrométallurgiques, ont pris de I’importance dans I’industrie miniere et métallurgique a cause
de la croissance continue de dépots de roches métalliques étudiés, de I’accumulation de résidus
qui ne peuvent pas étre traités conventionnellement en raison de la faible teneur en métaux
présente dans la roche, et des exigences de plus en plus strictes en matiére de protection de

I’environnement.

Selon Olson et al. (2003), depuis les années 80, des procédés commerciaux de récupération
de métaux utilisant des microorganismes ont progressé de la lixiviation incontr6lée a

I’oxydation et a la lixiviation de minerais dans des réacteurs biologiques dimensionnés. Ce
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développement a été rendu possible grace aux avancées dans la connaissance de la biologie
moléculaire, de la caractérisation des populations microbiennes et du comportement des
procédés lors de 1’utilisation de ces microorganismes clés. Le controle de cette connaissance a
également permis la conception de procédés plus économiquement favorables et, dans certains
cas, les réductions des problemes environnementaux par rapport aux procédés conventionnels

de récupération de métaux, comme les scories de fonderie.

Ces nouveaux procédés de biolixiviation utilisent des microorganismes oxydants du fer et du
soufre afin de catalyser la régénération des agents réactifs comme le fer ferrique pendant la
lixiviation du métal souhaite, tels que le cuivre, 'uranium et des métaux stratégiques comme
I’or, I’argent et le cobalt (Baldi et al., 1991 ; van Hille et al., 2010).

1.3. Le procédé de récupération de cobalt a partir de la pyrite cobaltifére

Comme mentionné auparavant, le cobalt est récupéré comme un co/sous-produit dans les
roches de cuivre/nickel, d0 a sa minéralisation typique dans des minerais sulfurés ou des roches
oxydes de Cu-Co, dans des minerais sulfurés magmatiques de Ni-Cu et dans des latérites de
Ni-Co. Le traitement conventionnel hydrométallurgique des oxydes de cuivre, des roches
sulfurées et des latérites de nickel est constitué des étapes suivantes : la lixiviation (en tas ou
sous pression) du cuivre et du nickel a partir de la roche broyée ou concentrée pour produire
une solution aqueuse impure en cuivre/nickel ; le transfert du cuivre ou du nickel de la solution
impure a une solution pure en utilisant un solvant extractif ; ensuite 1’¢lectrodéposition du

cuivre/nickel pur a partir de 1’électrolyte (Norgate et Jahanshahi, 2010).

Outre la production de cobalt a partir des minerais de cobalt susmentionnés, le cobalt peut
étre extrait d’autres minerais dans lesquels il a été substitué, comme la pyrite et I’arsénopyrite.
La pyrite est le minerai sulfuré le plus abondant et peut contenir une quantité non négligeable
de cobalt sous la forme de pyrite cobaltifere. La pyrite est disséminée dans une forme non
définie (Co, Fe)S, mais aussi dans des faibles quantités sous forme de pentlandite (Ni, Fe,
C0)9Ss et de bravoite (Fe, Ni, Co)S. (De Cuyper, 1981 ; Dehaine et al., 2021). Chaque type de
roche doit donc étre traité différemment en fonction de ses particularités. En effet, chaque roche
met en exergue le besoin de la conception d’un nouveau procédé. Or, le développement d’un
procédé d’exploitation miniére et hydrométallurgique est un travail complexe et qui peut

prendre plusieurs années pour étre mis en ceuvre.

Quelques études ont déja été menées pour récupeérer du cobalt a partir des pyrites. Baldi et

al. (1991) ont déterminé I’efficacité de la récupération du Co et du Zn a partir des pyrites dans
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une mine & Campiano (ltalie), et ont évalué I’effet des carbonates dans la bio-extraction du Co
et du Zn. Une autre étude menée par le Bureau de Recherches Geologiques et Minieres (BRGM)
a étudié et congu la mise en ceuvre d’un procédé de biolixiviation du dépét sulfuré dans le
district de Kasese, au sud-ouest de I’Ouganda. Avant cette étude, une mine de production de
cuivre avait été exploitée pendant 26 ans et avait produit 16 millions de tonnes de minerai de
cuivre ainsi qu’un concentré de pyrite contenant du cobalt. La quantité de concentré était de
900 kt et contenait 80% de pyrite et 1,38% de cobalt. Les pluies ont disséminé le concentré de
pyrite, libérant des métaux lourds et 1’acide sulfurique, ce qui a provoque des dommages
environnementaux dans la région. En 1988, les études sur I’exploitation de cette pyrite ont
commencé grace au BRGM afin de développer un procédé viable techniquement et
économiquement. Une société appelée Kasese Cobalt Company (KCC) a été créée en 1992, et
en 1998, le projet a été réalisé avec I’inoculation des cuves réactionnelles sur place (Morin et
D’Hugues, 2007).

Des tests d’optimisation ont été mis en ceuvre dans des réacteurs discontinus, et I’influence
des paramétres d’optimisation a été étudiée, tels que le pH, la quantité de fer et de cobalt
dissous, mais aussi 1’optimisation du milieu nutritif, la concentration de solides, la distribution
de la taille des particules, la taille de I’inoculum et la température. L’optimum de la température
de croissance pour les bactéries utilisées éetait de 35 °C avec une thermotolérance jusqu’a 46
°C. La concentration en solide était de 10 a 15%, la taille des particules inférieure a 63 um et
le pH compris entre 1,3 et 2,0. Enfin, pour atteindre un niveau de 80% de récupération du cobalt
dissous en solution, un temps de résidence de 6 a 8 jours est nécessaire, selon la Figure 1.8
(Morin et D’Hugues, 2007).
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Figure 1.8. Influence de la source de nitrogene dans la cinétique de dissolution du cobalt (Morin et
D’Hugues, 2007).
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Le procédé de récupération du cobalt a partir de la pyrite cobaltifére a plusieurs opérations
unitaires. Dans un premier temps, il y a la préparation du concentré de la pyrite (broyage,
tamisage et épaississement). Ensuite, le minerai est amen¢ a [’unité de la biolixiviation, ou se
passe la bioxydation complete des minéraux sulfurés qui implique la bioxydation du fer ferreux

et du soufre.

1.3.1. L’¢étape de biolixiviation

Il'y a deux aspects différents de la bioxydation des minerais sulfurés, une réaction anoxique
et abiotique (1’attaque du fer ferrique au minerai, Eq. 1.1) et ’autre une réaction biologique qui
requiert d’oxygéne (régénération du fer ferrique, Eq. 1.2) (Boon et al., 1999 ; Yahya and
Johnson, 2002) :

FeCoS, + 6Fe®" 4 +3H,0; & 7Fe** ;4 Cogq +SZO§"aq + 6H" 4 (1.1)

bactéries
AFe?" g + 0y + 4H* g 3 4Fe™ 4 + 2H, 0, (12)

Les microorganismes oxydants du fer transforment le fer ferreux (Fe?*) en fer ferrique (Fe*).

L’oxydation de la pyrite par le fer ferrique, conduit a la formation de thiosulfate (S,037), qui

est ensuite oxydé en acide sulfurique (H2S0O4), soit biologiquement, soit chimiquement. Ainsi,

lors de la biolixiviation, le fer et le sulfate sont les principales especes présentes en phases

aqueuse a I’issue de I’oxydation de la pyrite.

En raison de la consommation de H* dans la réaction Eq. 1.2, le pH augmente. En revanche,
cette augmentation est contrebalancée par ’hydrolyse du Fe®* dans 1’équation 1.1. Par
conséquent, le pH diminue et a un effet sur les réactions d’oxydation et d’hydrolyse. De plus,
une réaction concurrente avec la réaction d’hydrolyse peut se produire, entrainant la
précipitation d’un hydroxysulfate ferrique, connu sous le nom de jarosite. L’alimentation des

bactéries, via NH4*, entraine la précipitation de ce minéral sous forme d’ammonium jarosite.

Les conditions optimales pour ces deux réactions peuvent étre tres différentes. La
température et le pH nécessaires a la régénération du fer ferrique sont déterminées par les
caractéristiques des bactéries acidophiles oxydantes de fer présentes dans le milieu.
Parallelement, la lenteur de la réaction oxydante abiotique peut étre améliorée a des
températures dans lesquelles les systémes biologiques restent toujours actifs (Yahya et Johnson,
2002).
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L utilisation de bactéries et de fungi a été étudiée dans I’évaluation de I’efficacité de la
récupération, par biolixiviation, de plusieurs métaux provenant de différentes roches. De cette
facon, a cause de différents mécanismes cellulaires et chimiques, différentes efficacités ont été

retrouvées selon le type de microorganisme utilisé (Yang et al., 2019).

Les bactéries ont des caractéristiques différentes et des plages de pH et de température
optimales qui vont jouer sur I’efficacité du procédé de biolixiviation. Elles peuvent étre classées

en trois catégories :
e Psychrophile

Les bactéries psychrophiles sont des bactéries capables de vivre et de se développer a de
basses températures, méme dans les mers polaires, les abysses, les sols gelés ou les glaciers.
Cependant, étant donné que les conditions de température généralement utilisées dans la
biolixiviation sont a des températures proche de I’ambiante, I’utilisation de ce type de bactérie

n’est pas envisageable dans ce type de procédé.
e Mésophiles

Les types de bactéries les plus utilisés dans I’hydrométallurgie sont les bactéries classées
comme mésophiles, telles que celles du genre Acidithiobacillus et Leptospirillum, qui croissent
a des températures comprises entre 25 et 35 °C. Les Acidithiobacillus ont la capacité de vivre
dans des milieux présentant un pH aussi bas que 1, ce qui les rend appropriés pour la
récupération de métaux a partir de la biolixiviation de roches sulfurées métalliques. A.
ferrooxidans et A. thiooxidans peuvent bien se développer dans des conditions de pH allant de
1a 3. De plus, A. ferrooxidans récupére de I’énergie en oxydant les composés sulfurés réduits,
ou le Fe?* est une source d’énergie. D’autre part, le souche Leptospirillum est un type de
bactérie chimio-lithotrophe qui utilise aussi le Fe?* comme source d’énergie et peut tolérer un
pH bas, d’environ 1,2, ainsi que des plages de température comprises entre 20 et 45 °C (Kumar
etal., 2019).

e Thermophiles

Les bactéries thermophiles se développent & des températures d’environ 50 °C, et les
thermophiles extrémes (communément des archées) peuvent vivre a des températures
supérieures a 60 °C. Une tolérance a des température elevées est souvent désirée dans la
biolixiviation, car cette augmentation améliore non seulement les taux cinétiques, mais aussi le

rendement. La bioxydation exothermique des minerais sulfurés produit une quantité
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significative de chaleur dans les réacteurs a mélange parfait (CSTR) et dans les tas. Cela suggéere
I’importance des bactéries thermophiles dans la biolixiviation en tas. La possibilité¢ d’améliorer
I’oxydation des minerais sulfurés grace a des températures élevées réduit les besoins en

refroidissement des procédés (Olson et al., 2003).

Dans le cas du procedé développé par le BRGM a Kasese, la température moyenne dans les
cuves était de 42 °C, le pH a été maintenu constant par I’ajout continu de calcite a un taux
contr6lé, pour maintenir un pH de 1,4-15 et de 1,5-1,7 dans les cuves primaires et
secondaire/tertiaire, respectivement. La calcite était introduite non seulement pour neutraliser
I’acidité, mais aussi pour produire du CO2 in situ pour les bactéries. La biolixiviation des roches
sulfurées peut étre réalisée a partir de consortiums de bactéries acidophiles ou
chimiolithotrophes. Il est évident que I’attaque oxydative des roches par de bactéries
chimiolithotrophes et des archées est une approche efficace, particulierement pour des minerais
pyriteux (Morin et D’Hugues, 2007). Pour arriver a cette conclusion, plusieurs études ont été

menées au cours de ces derniéres années.

Collinet et Morin (1990) ont étudi¢ I’utilisation des Acidithiobacillus ferrooxidans et
Acidithiobacillus Thiooxidans pendant des expériences de biolixiviation de I’arsénopyrite. Ils
ont trouvé que le pH optimal de croissance de ces bactéries se situait entre 1,7 et 2,5. lls ont
également remarqué que de fortes concentrations de métaux toxiques inhibaient la catalyse
bactérienne quand ils étaient libérés en solution de lixiviation. En revanche, selon Baldi et al.
(1991), les bactéries Acidithiobacillus ferrooxidans peuvent survivre dans ces conditions
défavorables. Une autre étude menée par Norris et Johnson (1998) a montré que les souches
d’Acidithiobacillus ferrooxidans (pH 2,5-1,3) et les Leptospirillum ferrooxidans (pH 1,7-1,0)
se développent dans des conditions de potentiel redox (Eh) élevé lors de la lixiviation,

maintenant ainsi un grand rapport entre fer ferrique et ferreux.

D’autres recherches ont étudié 1’utilisation du couplage de différents types de bactéries,
comme 1’ont examiné Battaglia et al. (1994) lors de la dissolution de la pyrite cobaltifere en
utilisant un mélange d’Acidithiobacillus ferrooxidans et Acidithiobacillus thiooxidans, ainsi
que Battaglia-Brunet et al. (1998) lors de la dissolution de la méme pyrite par un mélange des
populations de Thiobacilli et Leptospirilli. Ces études ont montré un avantage en termes
d’efficacité lors de I’utilisation de différentes cultures mélangées grace a des complexes
interactions. Selon cette derniere étude, le type de consortium utilise influence la solubilisation

du cobalt.
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Yahya et Johnson (2002) ont étudié I’utilisation des bactéries Sulfobaccillus L-15 et leur
capacité de lixivier des minerais sulfurés a des pH inférieurs a 1 et a un bas potentiel redox. Ils
ont découvert que tandis que I’Acidithiobacillus ferrooxidans arrétait la lixiviation lorsque le
pH chutait de 1,5 a 1,0, le Sulfobaccillus L-15 préservait son activité méme lorsque le pH
diminuait de 1,0a0,8.

Cependant, bien que I’utilisation des bactéries ait fait 1’objet de nombreuses études et soit
reconnue dans un contexte environnemental, il existe encore des lacunes dans la compréhension
de la géomicrobiologie du cobalt et des diverses transformations qu’il subit par d’autres types
de microbiotes terrestres, principalement par les champignons. Selon Yang et al. (2019), les
microorganismes du regne fungi sont souvent négligés par rapport aux étres procaryotes. Dans
leur travail, ils ont examiné la capacité d’un champignon géoactif du sol, /'Aspergillus niger, a
transformer les minerais cobaltiferes afin de mieux comprendre la microbiologie des
environnements cobaltiféres. A la fin de leur étude, ils ont conclu que les systémes contenant
des champignons avaient peu d’influence sur les minerais sulfurés, tels que les pyrites, par
rapport aux systémes procaryotes chimiolithotrophes (Johnson, 2014). Au contraire, les
systemes contenant des champignons montrent une bonne efficacité pour la lixiviation des

latérites.

1.3.2. Les étapes postérieures a la biolixiviation

A 1étape suivante de la biolixiviation, le mélange est neutralisé 4 un pH proche de 3. L’ajout
de Ca(OH). provoque la précipitation du fer (111) sous la forme de jarosite et d’hydroxyde de

fer, accompagné de la formation de gypse, comme présenté dans la Figure 1.9.
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Figure 1.9. Les solubilités de Co, Cu, Ni et Fe versus pH dans une solution de biolixiviation

neutralisée par Ca(OH)..
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Cette neutralisation est nécessaire pour éviter la contamination du fer et des précipitations de
composants ferriques déléteres pendant les étapes de purification et d’extraction. Par exemple,
lors de I’étape d’extraction du cobalt et de son électrodéposition, un pH bas couplé avec une
haute température (70-75 °C) pourrait faciliter la précipitation de la jarosite si le fer n’a pas
déja précipité lors d’une opération unitaire précédente (Morin et D’Hugues, 2007). Ensuite, le
cobalt est purifié par extraction par solvant, et I’étape de 1’électrodéposition du cobalt est suivie

de procédes de traitement des effluents et des résidus.

1.3.3. La problématique de la biolixiviation

L’efficacité de la lixiviation de la pyrite est limitée, parfois, par la formation d’une couche a
la surface du minerai. La formation de cette couche de passivation est le sujet d’études de
plusieurs groupes de recherche. Par exemple, dans la récupération du cuivre a partir de la
chalcopyrite, Cordoba et al. (2008) ont suggéré que I’hydrolyse du fer ferrique provoque la
passivation de la roche par la formation d’une couche de jarosite pendant la lixiviation a des
températures comprises entre 35 et 68 °C et pH 1,8. Ils ont conclu que lorsque le potentiel redox
est élevé et qu’une forte concentration de fer ferrique est présente en solution, la sursaturation
en jarosite peut étre observée. Dés un niveau faible de sursaturation, la nucléation secondaire
hétérogene est favorisée et la précipitation de la jarosite se produit a la surface du minerai, ce

qui inhibe I’attaque bactérien.

D’autres auteurs n’ont pas observé d’inconvénient li¢ a la couche de passivation. Curutchet
et al. (1992) ont étudié I’effet du fer (IIT) et de la jarosite sur la croissance de Acidithiobacillus
ferrooxidans et dans la lixiviation bactérienne. Ils ont rapporté que la présence de fer (I11) inhibe
la croissance d’Acidithiobacillus ferrooxidans, mais qu’il n’a pas d’influence sur la
biolixiviation des métaux sulfurés, car le fer ferrique agit directement sur le sulfure. La présence
de jarosite n’a pas d’influence sur la croissance d’Acidithiobacillus ferrooxidans ni sur la
biolixiviation du sulfure. Cependant, les dépbts de jarosite précipités sur le solide peuvent

empécher 1’action des bactéries et du fer (111) soluble sur les solides.

Zhao et al. (2015) et Masaki et al. (2018) ont egalement reporté une diminution de la
récupération du cuivre en raison de la passivation de la surface de la chalcopyrite par la jarosite.
Bien que ces études aient montré que la formation de jarosite empéche la réaction de lixiviation
de la chalcopyrite, 1’étude de Winarko et al. (2022) sur la lixiviation de la chalcopyrite assistée
par I’iode n’a pas montré cette tendance, méme en présence d’une couche de jarosite sur les

particules. D’une autre part, Santos et al. (2017) et Li et al. (2015) ont constaté que la
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passivation par la jarosite n’a pas eu lieu lorsqu’ils étudiaient la dissolution de la chalcopyrite.
En effet, la nature des couches de passivation est discutée dans la littérature, et la diversité des
résultats est souvent attribuée aux différences dans les conditions expérimentales utilisées lors
ces études. D’autres types de roches ont été lixiviés et leurs récupérations n’ont pas été
impactées par une couche de jarosite, comme 1’a montré Zare Tavakoli et al. (2017) lors de la

biolixiviation d’uranium dans des réacteurs agités et a colonne.

Une autre problématique liée a la précipitation de la jarosite est la réduction de la
concentration du fer ferrique dissous, qui est utilisé pour attaquer la pyrite, ce qui inhibe la
biolixiviation et réduit la récupération du cuivre/cobalt. Aussi, la formation des couches de
passivation de fer ferrique (comme la jarosite) peut étre minimisée en maintenant les conditions
du réacteur a pH tres bas et a un potentiel redox bas. Cependant, ces conditions ne sont pas

favorables a I’oxydation biotique du fer (Yahya et Johnson, 2002).
1.4. Objectifs de la thése

Le premier chapitre a établi un cadre général pour la justification de I’intérét public (socio-
économique et environnemental) de la présente thése, ainsi que la raison technique de 1’étude
du sujet en question. En effet, I’apparition et la disparition de la jarosite peuvent poser des
problémes aux procédés industriels et a I’environnement, ainsi, comprendre ces aspects est
important pour les ingénieurs et les géochimistes. Cependant, en raison de sa nature complexe,

de nombreuses questions demeurent en suspens, limitant I’amélioration des procédés.

Le chapitre 2 aborde en détail les principes fondamentaux de la thermodynamique et de la
cinétique des équilibres solide-liquide. Le chapitre 3 s’est exclusivement consacré a la
présentation des composés jarosite ainsi qu’a la présentation des études menees par des

ingénieurs et des géochimistes sur sa dissolution et sa précipitation.

C’est a partir de ces trois chapitres que les principaux objectifs de cette these ont éte établis
et sont énumérés ci-dessous. Ils soulignent la complexité de 1’étude et expliquent les choix faits
pour orienter les activités de recherche qui seront présentées dans des chapitres 4 et 5, et dont

les conditions sont déterminées au chapitre 3.

1.4.1. Objectif genéral

En considérant les problématiques causées par I’apparition de la jarosite, présentées dans
ce chapitre, I’objectif de ce travail est de déterminer les données expérimentales de la cinétique

de dissolution et de précipitation de la K-jarosite dans des conditions de température ambiante
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(23 °C) ou moyennes (< 70 °C). Ces données sont trés importantes pour la compréhension

géochimique du comportement de la jarosite dans les procédés industriels et le contrdle des ions

dans le milieu environnemental au cours du temps.

28

Pour atteindre cet objectif, les étapes suivantes sont suivies :

a) Etablir une revue bibliographique sur les équilibres solide-liquide et les données

thermodynamiques et cinétiques de précipitation/dissolution de différents types de

jarosites ;

b) Concevoir et développer les pilotes expérimentaux nécessaires ;

c) Faire la mise au point du dispositif expérimental et du systéme de prélévement ;

d) Déterminer de nouvelles données thermodynamiques et cinétiques inexistantes dans la

littérature.

1.4.2. Objectifs spécifiques

Parmi les objectifs spécifiques, il est important de souligner :

1)

1)

a)

b)

d)

b)

Dissolution

Déterminer expérimentalement les données de solubilité d’équilibre solide-liquide
de la K-jarosite a température ambiante et comparer avec les données de la
littérature ;

Déterminer expérimentalement les courbes de dissolution a température ambiante
(23 °C) a différents pH (1 et 2) et a différents rapports solide-liquide (0,4 et 1 g/kg
de solution) ;

Evaluer I’influence de la température (50 et 70 °C) sur le comportement de la courbe
cinétique de la dissolution ;

Ajuster les données cinétiques aux modeles de dissolution présents dans la littérature
et les comparer : dérivée (DVKM), Noyes-Whitney (NWKM) et Ceeur-rétrécissant
(SCKM).

Précipitation

Etudier le procédé de formation des précipités de K-jarosite et observer leur
comportement de formation ;

Déterminer expérimentalement les courbes cinéetiques de la précipitation de la K-
jarosite en évaluant les différents rapports de concentrations de K* et Fe3* sans

controle du pH ;
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¢) Evaluer I’influence de I’agitation, de 1’ensemencement et de la température ;
d) Ajuster les courbes acquises au modele DVKM ;
e) Caracteriser les précipités formés par diffraction a rayon X (DRX) et microscopie

électronique a balayage (MEB).

29






Chapitre 2. Etude bibliographique de
la thermodynamique et cinétigue des

systemes solide-liquide






Chapitre 2. Etude bibliographique de la thermodynamique et cinétique des systémes solide-liquide

Ce chapitre aborde les connaissances fondamentales nécessaires a la compréhension des
phénomenes de dissolution et précipitation dans les milieux environnementaux et les procédés
hydrométallurgiques. 1l se concentre sur deux domaines clés : la thermodynamique et la
cinétique des réactions. De plus, des informations sur le transfert de matiere entre les deux

phases sont présentées.

La thermodynamique permet de répondre a des questions relatives a la quantité, la stabilité
et la viabilité d’une réaction. En fait, les calculs thermodynamiques permettent de déterminer
si une espéce chimique tend a se dissoudre ou a précipiter lorsque celle-ci est ajoutée dans une

solution aqueuse.

La cinétique, quant a elle, répond aux questions concernant la vitesse a laquelle une réaction
se produit. Cette information est cruciale pour la conception et viabilité des procédés. Les taux
cinétiques des réactions sont souvent dépendants du transfert de matiére des espéces réactives,
qui doivent étre transportées d’une phase a 1’autre ou au sein de leur propre phase par des
processus de diffusion ou de convection. Par conséquent, la cinétique est fréquemment liée au

transfert de matiere.

Ce chapitre décrit également les différents parametres qui influencent le changement de
I’équilibre et la cinétique. Ces informations sont aussi importantes pour interpréter les résultats
des équilibres solide-liquide disponibles dans la littérature (Chapitre 3) et pour comprendre les
résultats obtenus au cours de cette these, qui seront présentés dans les chapitres 4 et 5.

2.1 Thermodynamique

A partir de 1875, 1’étude de la thermodynamique des solutions a gagné en force et en
importance, grace aux travaux de Gibbs et Duhem sur le concept de potentiel chimique. Selon
ces auteurs, le potentiel chimique est li¢ a la tendance de variation d’énergie d’un systeme
thermodynamique due a la variation de la quantité d’une espece dans ce systeme et sa

propension a changer d’état.

Gibbs et Duhem ont utilisé les quatre potentiels thermodynamiques (énergie interne, énergie
libre de Helmholtz, enthalpie et enthalpie libre de Gibbs) pour définir le potentiel chimique
comme une dérivée partielle d’un potentiel thermodynamique, lorsqu’ il y a une variation de
quantité de matiére. Le potentiel chimique (u;) a la dimension d’une énergie molaire, en J/mol.
L’¢énergie libre de Gibbs est le potentiel thermodynamique le plus couramment utilise, mesuré

a pression et température constantes (Eg. 2.1).
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dG(T,P,n;) (2.1)

ui(T,P,n;) = ( an;

T,Pnjs;

Le potentiel chimique d’un corps présente deux limites : lorsque le corps est pur, I’enthalpie
libre molaire de Gibbs est égale au potentiel chimique, et lorsque le corps est infiniment dilué,
le potentiel chimique tend vers - c. Selon Prausnitz et al. (1999), le potentiel chimique ne peut
pas étre calculé de maniére absolue, par conséquent, il est toujours déterminé en utilisant une
constante additive arbitraire. De plus, la limite de la dilution infinie rend difficile I’utilisation
du potentiel chimique. Pour remédier a cette difficulté, Lewis a créé en 1901 et 1921,
respectivement, la fugacité (f) pour les équilibres gazeux et 1’activité chimique (a) pour les
équilibres solide-liquide afin de faciliter la manipulation des équations (Lewis, 1901 ; Lewis et
Randall, 1923).

Le potentiel chimique d’un constituant i dans une solution idéale peut étre exprimé par :
w(T,P,x;) = u?(T,P) + RT Inx; (2.2)

Dans ’expression, uf représente le potentiel chimique de référence du constituant i
déterminé selon des conditions standard (kJ/mol), R est la constante universelle des gaz, T la

température en Kelvin et x; est la fraction molal.

Pour les solutions non-idéales, il est nécessaire d’utiliser un facteur de correction pour
déterminer le potentiel chimique de maniére plus précise. Par conséquent, il est préférable de

définir le potentiel comme suit :
w(T,P,x;) — u(T,P) = RT Iny;(T,P,x))x; = RT In (a;(T,P,x;)) (2.3)

Ou a; = y;x; est ’activité de I’espéce i et y; est le facteur de correction de la non-idéalité,

également appelé coefficient d’activité de 1’espéce i.

Pour un équilibre solide-liquide a une température et pression données, il existe une quantité
maximale de soluté qui peut étre dissoute dans une quantité de solvant. A cette condition, la
solution est dite saturée et la proportion de soluté dans la solution saturée est appelée solubilité.
Lorsque cette condition est atteinte, il est dit que la solution est en équilibre thermodynamique.
Ce point est une référence importante car a cet état, il n’y a pas d’énergie libre a gagner ou a
perdre pendant la réaction, c’est-a-dire qu’il n’y a pas de force motrice pour produire un
changement dans le systéme. La solubilité varie en fonction de la nature du soluté et du solvant

utilisés, ainsi qu’avec les changements de température et, dans une moindre mesure, de
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pression. Le systeme est en équilibre thermodynamique lorsque chaque constituant d’une phase
solide est en équilibre avec ce constituant dans la phase liquide, le systeme peut étre représenté

par 1’équation 2.4 suivante :
uaq,i(TrP) = Wsolide,i (T' P) (2-4)

Lorsque la concentration de soluté dans le solvant dépasse sa solubilité, cela entraine une
sursaturation. Cet état est défini par la différence entre le potentiel chimique du soluté dans la
solution sursaturée et dans la solution en équilibre. Le potentiel chimique est I’'une des variables
les plus importantes dans la thermodynamique des solutions, car il indique la tendance d’un

composant & migrer vers une autre phase.

La sursaturation est un requis nécessaire pour la cristallisation/précipitation d’une espéce,
car elle est la force motrice qui conduit a la formation d’un cristal. Cependant, étant donné que
la mesure du potentiel chimique n’est pas facile, le processus de cristallisation est exprimé en

fonction de la concentration a température et pression constantes.

Pour un seul composant, I’équation de sursaturation est :

a(T,P,x; T,P,x;)*C 2.5
LPx) g YLD AC oy g @3)

Au=RT In———"""_ =
aeq(Tf P: xi) qu (Trprxi)ceq

Ou y est le coefficient d’activité, C est la molalité (mol/kg) des composants en solution, et
Q est le taux de sursaturation basés sur 1’activité pour un seul composant. La molalité est la
concentration de référence pour la plupart des données thermodynamiques parce qu’elle est

indépendante de changement de température et pression.

Pour un systeme multi-composant :

vy
[T1a;(T,P,x;) _

ps

(T, P, x;) * C;)Vi 2.6
G le)* D) _RTInQ, (2.6)

ps

Au =RT In T1

Kps = n(yi,eq (T, P,x;)Cieq)" (2.7)
Dans les équations 2.6 et 2.7, le Kps est le produit des coefficients d’activé et des

concentrations a 1’équilibre thermodynamique et Qnm le taux de sursaturation basés sur I’activité

pour un systeme multi-composant, respectivement. Le numérateur de 1’équation est connu

comme le produit ionique des activités (PIA).
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Lorsque Qou Qm = 1, le systeme est en équilibre thermodynamique. Ainsi, en comparant le
produit ionique des activités (PIA) et la constante de solubilité (Kps), 1’équilibre de solubilité

peut étre prédit.

Les diagrammes de phases et des modeles mathématiques thermodynamiques sont souvent
utilisés pour déterminer les conditions de saturation des solutions. Ils représentent 1’état
d’équilibre en fonction de la température, de la pression et de la composition des systemes. De
facon genérale, la pression a peu d’effet sur la solubilité et est souvent négligée. Les solutions
sursaturées présentent des zones appelées « métastables », ce qui signifie que malgré la

sursaturation, la solution ne forme pas des cristaux.

Des modeéles mathématiques sont communément utilisés pour décrire les comportements
thermodynamiques des systémes multiphasiques, car ils permettent de modéliser de nombreux
composants sur une large gamme de concentrations, de températures et de pressions. De tels
modeles, en particulier pour les solutions électrolytiques, sont décrits dans les théses de
Coussine (2012) et Pouget (2017).

2.2 La dissolution et la précipitation

Dans cette section, les procédés de dissolution et précipitation seront décrits, en expliquant

les phénomenes qui les caractérisent.

2.2.1 La dissolution

La dissolution se produit lorsqu’un soluté soluble est introduit dans un solvant et que les
particules de ce soluté peuvent interagir avec les particules du solvant. Certaines interactions
entre le solide et le liquide sont tellement fortes que les particules du soluté se séparent les unes
des autres, entourées de molécules de solvant, et pénetrent en solution, ce processus est appelé
solvatation. Lorsque le solvant est de 1’eau, le terme « hydratation » est plutét utilisé et quand
un soluté ionique se dissout dans un solvant, le procédé est appelé de dissociation. Dans le
domaine géochimique et hydrométallurgique, la dissolution est plutét référée comme
I’altération totale ou partielle de la composition d’un minerai due a la lixiviation de ses

composants.

Le phénomene de solvatation joue un role important dans le processus de dissolution, car il
permet la stabilisation des ions d’un solide dans un solvant. Elle va faciliter la séparation des
particules du solide en ions ou molécules solvatées car elle réduit les interactions ion-ion dans

le solide. La solvatation peut également influencer la solubilité d’un solide a partir des
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interactions intermoléculaires dans le solide et entre les molécules du solvant. Cette solvatation
peut affecter la cinétique de dissolution en influencant la probabilité de collision entre les
particules. L’attraction du solvant par le soluté (forces adhésives) s’oppose a I’attraction des
molécules de soluté entre elles-mémes (forces cohésives). Si I’interaction entre les particules
du solvant et du soluté est suffisamment forte, le soluté s’entreméle avec le solvant. La structure
cristalline se désagrege et le soluté se dissocie dans solvant sous forme d’ions, d’atomes ou de
molécules individuelles. Lorsque les molécules du solvant s’écartent pour créer de I’espace, la

taille et la surface spécifique des solutés deviennent des facteurs importants (B. T. Smith, 2016).

2.2.2. La précipitation

Un peu plus complexe, la cristallisation est le procéde d’apparition d’un solide cristallin a
partir des atomes ou molécules dans un fluide ou dans un solide amorphe. La cristallisation
n’est pas seulement une opération unitaire de séparation, elle est aussi un procédé de
production. Le procédé de cristallisation présente plusieurs paramétres interdépendants et, par
conséquent, il n’est pas facile d’opérer le procédé sans avoir la connaissance de ces conditions
opératoires. La cristallisation peut étre réalisée en mode continue ou en batch, en fonction des
propriétés des produits souhaités. Les méthodes couramment utilisées pour la cristallisation a
partir des solutions comprennent le refroidissement, 1’évaporation, la cristallisation par ajout
d’anti-solvant et la précipitation. Cette thése va discuter principalement les phénomeénes qui se
produisent pendant la cristallisation par précipitation, également connue comme cristallisation
réactive, qui est appliquée aux composants ayant une faible solubilité. Dans ce procédé (Figure
2.1), deux réactifs solubles sont mélangés pour produire un produit de faible solubilité (Lewis
etal., 2015).

Figure 2.1. Représentation du protocole de précipitation (Adapté de Lewis et al., 2015).
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Lorsque les concentrations des réactifs dépassent la limite de solubilité, une phase solide se
forme. Cependant, a cause d’une forte sursaturation, il est possible d’observer la formation de
phases solides autres que celles attendues, telles que des phases polymorphes ou amorphes.

Donc, les diagrammes de phase doivent étre pris avec prudence (Lewis et al., 2015).

Comme illustré dans la figure 2.2, les propriétés du produit solide (cristallinité, taille des
particules, morphologie) dépendent d’une approche intégrée prenant en compte plusieurs
parametres des procédés qui sont liés a I’équilibre solide-liquide, a la cinétique, a la chimie de
surface des colloides, ainsi qu’au choix de sélection du réacteur et de son dimensionnement
(Demopoulos, 2009).

chimie des colloides
et des -surfar:e-s

cinétique de ingénierie
cr lstalllsatmn des réacteurs

ther mﬂd}'namlque

Figure 2.2. Le paradigme de la recherche sur la précipitation aqueuse (Adapté de Demopoulos,
2009).

L'un des paradoxes de la cristallisation réside dans le fait que les conditions optimales de la
solution pour la nucléation des cristaux ne sont pas idéales pour favoriser leur croissance. En
effet, la nucléation spontanée est plus susceptible de se produire lorsque les niveaux de
sursaturation sont élevés, tandis que la croissance lente et ordonnée des cristaux est favorisée
par des niveaux plus faibles de sursaturation. Ainsi, I'expérience idéale doit donc, en quelque
sorte, découpler la nucléation de la croissance pour satisfaire les exigences nettement

differentes des deux événements (Bergfors, 2003).

La dissolution et la croissance des cristaux sont des phénomeénes qui se font a partir du
transfert des réactifs et des produits aqueux, ou les especes peuvent migrer vers ou depuis la
surface. De plus, il y a des réactions qui se produisent a la surface. Le taux cinétique de
dissolution ou de précipitation est controlé par le plus lent de ces processus, soit la réaction a la
surface, soit par le transfert des espéces en solution aqueuse. Lorsque les réactions a la surface

sont rapides par rapport a la diffusion moléculaire, la réaction est dite contr6lée par le « transfert
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». En revanche, si le transfert est rapide par rapport aux réactions a la surface, la vitesse de
réaction globale est contr6lée par la réaction chimique a la surface (Schott et al., 2009).

Les réactions chimiques ont tendance a atteindre 1’équilibre. Cependant dans certains cas,
elles sont extrémement lentes et se déroulent dans des conditions trés proches de 1’équilibre.
C’est un défi au niveau expérimental de performer de telles expériences a des conditions
d’équilibre en laboratoire, car la réaction ralentit a mesure qu’elle se rapproche de I’équilibre.
Pour la plupart des roches/minerais qui se forment a température ambiante, les réactions
chimiques a la surface du solide sont lentes et limitantes. Par conséquent, un modeéle cinétique

est nécessaire (Schott et al., 2009).

La cristallisation par précipitation peut étre divisée en trois étapes: la nucléation, la

croissance et I’agglomération.

2.2.2.1 La nucléation

La nucléation peut étre définie comme une phase de transition dans laquelle un certain
nombre de molécules de soluté s’agrégent pour former des structures stables et ordonnées. Elle
peut se produire de maniére spontanée ou induite, et peut étre classifiée en nucléation primaire
(homogene ou hétérogene) et nucléation secondaire. La formation des noyaux est associée a
une réduction de 1’énergie libre du systéme. Cependant, il existe une barricre énergétique a
franchir pour que le procédé puisse se produire. Si la sursaturation est faible, le systéme peut
rester dans un état métastable pendant une période de temps appelée « temps d’induction »
(Sangwal, 2007).

Les molécules de la solution sursaturée se regroupent pour former des agrégats. Ces agrégats
disparaissent et apparaissent jusqu’a atteindre une taille critique (rc) au-dessus de laquelle le
cristal devient stable (Demopoulos, 2009). La tension de surface d’une sphére étant la plus
petite, les noyaux ont tendance a attendre une forme sphérique. La réduction de 1I’énergie libre
de Gibbs du systéeme due a la formation d’un noyau sphérique est égale a la somme de la
variation de I’énergie libre de la surface en exces (AGs) et de la variation de 1’énergie libre du
volume en exces (AGy) (Sangwal, 2018) . Cette relation est exprimée par 1’équation 2.8 et le

comportement est illustré dans la Figure 2.3 :

4
AG = AGy+AGy = 4mr’ys + 2 mr’AG, (28)
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+
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Figure 2.3. Les changements de 1’énergie libre de Gibbs en fonction de la taille (Mullin, 1997).

Ou y, est I’énergie libre interfacial (J/m?2) et AG,, est la différence de 1’énergie libre de Gibbs

lorsqu’une entité de soluté est ajouté au cluster.

La création d’une nouvelle phase a partir d’un milieu sursaturé est associée a une diminution
de la différence de potentiel chimique (AG), donc le terme AGy, est négatif, tandis que le premier
terme (AG;) est positif. Seulement a partir d’une certaine taille ou |AGy| > |AGg|, AG devient
négatif. Donc, les deux termes dépendent différemment du rayon, ce qui influence la réduction
de I’énergie libre de Gibbs. Lorsque AG atteint une valeur maximale, celle-ci correspond au
rayon critique. De plus, si le rayon dépasse cette valeur critique, le solide précipite. Ainsi,
AG,,q, représente la barriere énergétique a surmonter. De plus, la taille critique d’un noyau
dépend du taux de sursaturation. Lorsqu’il existe une forte sursaturation, une large population

de particules ultrafines est produite (Demopoulos, 2009).

La nucléation primaire se produit lorsque la concentration de la solution sursaturée atteint la
limite de la zone métastable. Lorsqu’elle se produit sans avoir besoin d’une interface solide-
liquide ou toute autre particule en solution, elle est appelée nucléation primaire homogene. En
présence d’autres types de surfaces, elle est appelée nucléation primaire hétérogéne. Dans la
nucléation secondaire, les noyaux sont formés a partir de morceaux de cristaux déja existants a

travers de plusieurs mécanismes, tels que la friction, la fracture et le contact.

La précipitation est souvent controlée par la nucléation due a la forte sursaturation et a la
basse solubilité du produit. Seulement a partir d’une sursaturation critique (cr,homo) que la
nucléation commence et atteint rapidement son taux maximum. Dés que la nucléation

homogene débute, elle se propage rapidement, entrainant la formation d’un colloide ultrafin.
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2.2.2.2 La croissance
La croissance des cristaux est le phénomene dans lequel des unités de croissance (clusters)

sont incorporées a la surface d’un cristal préexistant, favorisant ainsi 1’augmentation de sa taille.
En comparaison avec la nucléation primaire, la croissance est plus lente en raison de la basse
sursaturation, ce qui signifie que le nombre de molécules dans la solution ayant le potentiel de
se fixer a un noyau croissant est tres bas. Les comportements des régimes qui dictent le taux de

précipitation sont illustrés dans la Figure 2.4.
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Figure 2.4. Les régimes de précipitation en fonction du taux de saturation (Adapté de Demopoulos,
2009).

Lorsque © < Qcrhomo, la précipitation se produit uniquement en présence d’ensemencement

ou de solides extérieurs (la précipitation est contrdlée par la croissance). D’autre part, lorsque

Q > Qcrnomo, 12 Nucléation homogéne contrdle la précipitation.
Le taux de croissance d’une particule est caractérisé par une équation de premier ou

deuxiéme ordre, tandis que le taux de nucléation peut étre décrit de maniére exponentielle ou

en fonction d’un polynéme d’ordre supérieur.

2.2.2.3 L’agglomeération
L’agglomération peut étre définie comme le regroupement de particules plus petites pour

former des particules plus grandes. Un grand nombre de petites particules se forment en raison

de la réaction contr6lée par la nucléation primaire. La grande quantité de particules associée a
un faible taux de croissance; favorise 1’agglomération, qui est également influencée par
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I’hydrodynamique. Lorsqu’il y a la présence d’agglomération, le nombre de particules dans la

solution diminue.

2.2.2.4 L’ensemencement

L’ensemencement est une méthode qui peut étre utilisée afin d’éviter la nucléation primaire.
Dans une solution sursaturée dans la zone métastable, des cristaux sont introduits pour qu’ils
puissent croitre. C’est une fagon contrdlée de favoriser la croissance, tout en empéchant
I’agglomération ou la nucléation secondaire (Kubota et al., 2002). Par exemple, dans la
fabrication du sucre a partir de canne ou de betterave, la cristallisation par ensemencement
comme moyen de minimiser la nucléation secondaire est souvent utilisé, afin aussi d’obtenir

des cristaux avec une distribution granulométrique plus uniforme (Mantelatto, 2005).

2.2.2.5 La régle de Stranski et le miirissement d’Ostwald

Lors d’une précipitation, les phases peuvent se transformer pendant le procédé et le
vieillissement des cristaux. Selon la regle de Stranski, aussi connue sous le nom de régle des
étapes d’Ostwald, la phase la moins stable est nucléée premiérement lorsque la nucléation
homogéne contrdle le taux de réaction. Il en est ainsi parce que les besoins énergétiques de

I’interface sont moins stricts et la nucléation est plus facile.

Processus de dissolution-recristallisation

Figure 2.5. Les procédés de dissolution-recristallisation (adapté de Blesa et Matijevic, 1989).

Selon le mécanisme illustré dans la figure 2.5, pendant la formation de la phase moins stable
A, la concentration des ions diminue dans la solution en dessous de la solubilité, ce qui
déclenche la dissolution de la phase A. Lorsqu’une nouvelle saturation, en raison de cette
dissolution, est atteinte, le solide B commence a se former. Sous des conditions favorables, la
phase solide B peut se dissoudre aussi, et finalement la phase C peut se former dans une

nouvelle solution aqueuse diluée. Ces changements de phases peuvent étre rapides

42



Chapitre 2. Etude bibliographique de la thermodynamique et cinétique des systémes solide-liquide

(transformation des phases métastables) ou prendre plusieurs années lors d’un vieillissement

naturel.

Pendant 1’étape de vieillissement (lente), un autre phénomene se produit, appelé le
« marissement d’Ostwald ». Il se produit lorsque les particules les plus petites se dissolvent et
se recristallisent en particules plus grandes. Le mirissement se produit parce que les particules
plus petites sont plus solubles que les plus grandes, permettant aux particules d’atteindre un état

thermodynamiquement plus stable (Yamashita et al, 2017).
2.3. Parameétres opératoires influencant les phénomeénes de dissolution et précipitation

Les taux cinétiques sont influencés par plusieurs parameétres et sont liés au nombre de
collisions par unité de temps entre les particules du solvant et du soluté. Les parametres

affectant la dissolution et/ou la précipitation comprennent :

2.3.1. pH

La concentration des ions hydrogéne et/ou hydroxyle (H" et OH") dans une solution peut
favoriser les réactions de dissolution ou de précipitation de solides, étant donné leur
participation en tant que réactifs/produits qui jouerons sur 1’équilibre de la réaction (Black et
al., 2015). La plupart des études de dissolution, par exemple, prennent en compte dans leur
formalisme mathématique des parameétres cinétiques influencés par le pH neutre, acide ou
basique (Palandri et Kharaka, 2004).

2.3.2. Température

La température peut influencer la précipitation et la dissolution en modifiant la
thermodynamique et la cinétique des réactions. L’augmentation de la température accroit
I’énergie des particules du solvant et du soluté, ce qui conduit a I’augmentation du nombre de
collisions et a la modification de la solubilité. La dissolution et la précipitation vont dependre
également si le procédé de dissolution est endothermique ou exothermique. Les réactions
exothermiques libérent de la chaleur (AH < 0), tandis que les réactions endothermiques en
absorbent (AH > 0) (B. T. Smith, 2016). Donc, I’augmentation de température est bénéfique
pour les procédés endothermiques, par exemple la solubilité de KNOs (Séhnel et Novotny,
1985), tandis que cette augmentation est inhibitrice pour les procédés exothermiques, par
exemple la solubilité de CaSO4 (Hussein, 2023).
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2.3.3. Agitation

L’hydrodynamique et I’agitation jouent un role majeur dans la précipitation et la dissolution
des minerais. En ce qui concerne le phénomene de dissolution, 1’agitation augmente le nombre
de collisions entre les particules du soluté et du solvant, facilitant la solvatation des ions.
Pendant le phénomeéne de précipitation, 1’agitation affecte le mélange en créant une
homogénéisation de la sursaturation dans tout le cristallisoir, ce qui favorise a la fois la
formation du précipité par les collisions. Dans ce processus, I’agitation joue des roles multiples

et parfois contradictoires (Lewis et al., 2015 ; Konigsberger, 2019) :

e Elle assure le contact maximal entre les réactifs ;

e Elle réduit les gradients de composition dans le cristallisoir ;

e Elle maintient le mélange en suspension ;

e Elle controle ’agglomération en promouvant le contact entre les particules ou en

perturbant les agrégats.

2.3.4. Surface de contact des particules

Les procédes de dissolution et de précipitation sont directement liés au transfert de matiére.
Ainsi, la dissolution est favorisée par la présence d’une plus grande surface de soluté en contact
direct avec le solvant, ce qui améliore le taux de dissolution (Black et al., 2015). De méme, la
précipitation est également favorisée par une augmentation du nombre de sites de nucléation et
de leur surface, ce qui augmente la probabilité de formation de cristaux solides lors de la
précipitation. Par exemple, Schott et al. (2012) ont suggéré que le mécanisme et le taux de
croissance des cristaux de la magnésite synthétique semblent dépendre de la disponibilité des
sites actifs de croissance.

2.3.5. Rapport solide/liquide

Le rapport solide/liquide joue sur la cinétique de dissolution. Il correspond a la quantité de
solide présente dans une certaine quantité de liquide. En réalité, une plus grande quantité de
solide peut entrainer un taux de dissolution plus lent, car la forte concentration du soluté peut
produire un gradient de diffusion qui ralentit le procédé et il y a I’augmentation de la viscosité
du mélange (Faraji, 2020). En revanche, une plus faible proportion de solide par rapport au
liquide permet une meilleure solvatation et dissolution du soluté, réduisant ainsi le gradient de
diffusion et favorisant une dissolution plus rapide. Il convient également de prendre en compte

que la dissolution est une réaction ou le minerai est consommé. Ainsi, s’il est en exces par
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rapport au réactif présent dans la phase liquide, cela entrainera une diminution de la cinétique
de réaction. Par exemple, Sadeghi et al. (2017) ont rapporté qu’en augmentant le rapport

solide/liquide dans la dissolution de la sphalérite un taux cinétique plus lent a été trouvé.

2.3.6. Les microorganismes

Les microorganismes peuvent avoir un réle dans la dissolution ou la précipitation des
minerais. Leur activité dépend de différentes plages de température et de pH. Par conséquence
de leur activité, ils peuvent favoriser ou défavoriser les phénomenes (dissolution/précipitation)
en jeu dans un systéme. Cela peut étre exemplifié par trois études : Morin et D’Hugues (2007)
ont utilisé des microorganismes pour favoriser la récupération du cobalt de pyrites cobaltiféres.
En revanche, d’autres auteurs ont montré que les microorganismes réduisent le taux de
dissolution, comme le cas de Littge et Conrad (2004) pour la calcite et d’Oelkers et al. (2015)
pour la fostérite.

2.3.7. Potentiel redox

Le potentiel redox peut influencer fortement les procedés de dissolution et de précipitation,
principalement lorsque des éléments présentant plusieurs états d’oxydations sont en solution.
Cette propriété montre la tendance des espéeces chimique a gagner ou a perdre des électrons. Le
changement du potentiel redox peut avoir un impact sur la solubilité des minerais. Par exemple,
le Fe (1), lorsque I’environnement est réducteur, tend a rester en solution car il est plus soluble
que le Fe (III). Cependant, dans un environnement oxydant, le Fe (II) peut s’oxyder en Fe (III)
et précipiter, parce que ce dernier est moins soluble (Lu et al., 2012). Cette méthode peut étre

utilisée pour réguler le niveau de sursaturation en solution.

2.3.8. Ecoulement du fluide

L’écoulement joue aussi un role important dans la dissolution ou la précipitation lorsqu’il est
présent, car il permet I’apport d’un nouveau solvant/solution en contact avec le soluté/solution.
Cela peut améliorer le taux de dissolution en maintenant le gradient de concentration entre le
solide et la phase aqueuse toujours éloigné de I’équilibre. De plus, il peut aider a prévenir la
formation d’une couche stagnante autour du solide, qui pourrait empécher la dissolution. La
précipitation serait également favorisée si la solution en écoulement est sursaturée, car le
renouvellement de la solution pourrait contribuer a la croissance des cristaux (Dixon et al.,
2015).
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2.3.9. Effets de la matrice des solutions

La composition de la solution, ainsi que la présence des impuretés, peuvent modifier la

structure des solides pendant la précipitation en modifiant aussi les propriétés des solides. En

conséquence, la solubilité et la cinétique sont modifiées de différentes maniéres :

Différents composants peuvent étre synthétisés dans différents milieux de
solution. Par exemple, lors de la précipitation de FeOOH a 80-90 °C, elle forme
de la goethite dans un milieu sulfate/nitrate (a-FeOOH) et akaganeite (B-
FeOOH) dans un milieu chloridrique (Demopoulos, 2009) ;

Les éléments chimiques présents dans la solution mére peuvent influencer le
mécanisme de croissance des minéraux et conduire a la synthese de produits
ayant des morphologies différentes. Par exemple, dans le cas de 1I’AI(OH)3,
I’utilisation d’un milieu sulfate produit des particules sphériques, tandis que
I’utilisation d’un milieu chlorhydrique conduit a la formation de particules en
forme de bat6énnets ou d’aiguilles (Sugimoto, 1987) ;

Pour la plupart de cas, la production de phases cristallines est plus facilement
obtenue dans des solutions contenant du chlorure que dans des solutions
sulfatées (Demopoulos, 2009) ;

En ce qui concerne la dissolution, la solubilité d’un sel peut diminuer si un ion
de ce sel est déja présent en solution, ce phénomene étant connu sous le nhom

d’effet d’ion commun.

2.3.10. Effet des impuretés dans le solide

La présence des impuretés dans la structure du solide peut modifier les propriétés des solides

et, de cette maniere, changer la cinétique de dissolution. Par exemple, la substitution des ions

dans la structure du précipité change les cinétiques de dissolution (Nolasco et al., 2022).

2.3.11. Taille de particules

La taille des particules influence principalement la cinétique de dissolution, mais aussi la

solubilité. En géneral, des particules de taille plus petite entrainent des taux de dissolution plus

rapides. Cependant, lorsque les particules sont trés fines, le solide peut avoir sa solubilité

augmentée dans une solution aqueuse. Par exemple, selon Demopoulos (2009), la solubilité de

scorodite augmente deux fois quand la taille de cristallite diminue de 200 a 10 nm.
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2.3.12. Nature du soluté et du solvant

La dissolution et la précipitation sont des procédeés liés a la rupture ou a la formation de
liaisons chimiques intermoléculaires ou intramoléculaires. Selon la nature du solvant et du
soluté, différentes interactions se produisent, facilitant la séparation des particules ou la
formation d’agrégats. Plus grande 1’affinité entre le soluté et le solvant, plus rapide est le

procédé de dissolution, par exemple.

2.3.13. Pression

La pression a moins d’influence sur les procédés basés sur 1’équilibre solide-liquide que sur
les équilibres en phase gazeuse (Franco, 2010). En général, I’augmentation de la pression peut
améliorer la dissolution car elle accroit la solubilité du soluté dans la phase aqueuse. Cependant,
son effet est davantage observé lorsqu’il y a un changement important de pression. Par exemple,
Macdonald et North (1974) ont étudié I’effet de la pression sur la solubilité de la calcite entre

0 et 1000 bars et ont reporté cette augmentation.

2.3.14. Agents complexants

Les agents complexants peuvent améliorer la dissolution des métaux a travers de la formation
de complexes solubles qui augmentent la concentration du métal dans la solution. Un exemple
est l'utilisation de I’EDTA (acide éthyleénediaminetétraacétique). Dans le procédé de
précipitation, 1’agent complexant peut soit empécher la précipitation en formant des complexes
solubles, soit faciliter la formation d’un complexe insoluble. La complexation pendant la
précipitation peut jouer un rdle dans le contrdle de la dissociation et, ainsi, dans le contréle de
la sursaturation. Un exemple de cet effet est 1’utilisation de la méthode Sheritt pour la

production d’une poudre fine de cuivre (Sutherland et al., 1990).

2.4. Cinétique de dissolution et précipitation

Il n’existe aucun modéle unique de taux cinétique qui décrit la vitesse a laguelle un mineral
précipite ou se dissout. En effet, il est possible de trouver des nombreux modeles cinétiques qui
peuvent décrire la réaction d’un minéral spécifique (Brezonik, 1993). Ces modeles de taux de
vitesse sont congus pour décrire la réaction a une échelle moléculaire et, généralement, ils sont

utilisés pour déterminer 1’étape limitante de la réaction et quantifier la vitesse.

Dans un procédé, I’incorporation d’un soluté dans un cristal en croissance ou la libération

des ions d’un cristal présentent plusieurs étapes (Brezonik, 1993):
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) La diffusion des réactifs depuis le sein du fluide jusqu’a la surface du minéral ;
i) L’adsorption des réactifs sur les sites réactifs ;

iii) La réaction chimique impliquant la rupture et la création de liaisons ;

iv) La désorption du produit de réaction ;

V) La diffusion des produits depuis la phase minérale vers la phase fluide.

Les étapes ii et iv se déroulent rapidement. Si les réactions sont dépendantes de la vitesse a
laguelle les réactifs atteignent la surface par diffusion aqueuse (i) ou a laquelle les produits
peuvent s’¢loigner de la phase solide (v), la réaction est dite contrélée par le transfert.
Normalement, cela se produit lorsque la vitesse varie avec 1’agitation et dans des réactions a
faible valeurs d’énergie d’activation (Ea). Si la vitesse dépend de la réaction a la surface (iii),

elle est dite contrélée par la surface, c’est-a-dire, par la réaction chimique (Lasaga, 1984).

Pour la dissolution d'un seul composant, les cas extrémes peuvent étre définis
quantitativement par la valeur de la concentration des espéces qui dissolvent a I’interface
minerai-solution : (1) Dans le cas de la dissolution contrdlée par la diffusion, la concentration
en surface est égale a la solubilité du minerai, et (2) dans le cas de la dissolution de surface
contrélee, la concentration en surface est égale a la concentration de I'espéce dans la solution.
Une méthode simple pour déterminer si les réactions sont contr6lées par la diffusion consiste a
tester les variations de vitesse de dissolution causées par différentes vitesses d’agitation. Une
autre méthode consiste a faire varier la température pour trouver I'énergie d'activation de la
réaction de dissolution/précipitation. Si Ea est basse, le mécanisme est trés probablement

contr6lé par diffusion (Lasaga, 1984).

2.4.1. Le transfert de matiére

Avant de commencer a discuter des modeles cinétiques les plus couramment utilisés dans le
domaine de la géochimie et des procédés, il est important de parler du phénomeéne de transfert

de matiére d’un solide & une phase aqueuse ou de la phase aqueuse vers un solide.

Le transfert de maticre se produit lorsqu’il y a un gradient de concentration des espéces (force
motrice). Le transfert de maticre au sein d’une phase ou a travers une interface est un processus
qui joue un réle important dans plusieurs procédés industriels. 1l existe deux modes de transfert
de matiére : la diffusion moléculaire et le transfert par convection. La diffusion est caractérisée

par la loi de Fick :
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dc, (2.9)

Ou :
N, est le flux molaire de I’espéce A d’une interface a I’autre en mol/s ;
D, est la diffusivité de I’espéce A dans un milieu B en m?/s;
A est la surface disponible pour le transfert de matiere en m? ;
dd% est la différence de concentration (mol/m?) pour une distance de (m).

Le transfert de matiére par convection implique la diffusion (le mouvement aléatoire des
molécules) en combinaison avec 1’advection (le transfert des molécules par le mouvement du

fluide). Ce transfert augmente significativement lorsqu’il y a un mouvement dans le milieu.

Le transfert de matiére convectif peut étre quantifié par une équation basée sur la loi de

refroidissement de Newton :

NA = th(CA,s - CA,OO) (2'10)

N, est le flux molaire de I’espéce A d’une interface a I’autre en mol/s ;
h,, est le coefficient de transfert de matiere (m/s) ;
S est la surface entre les phases (m2) ;

(Cas — Cao0) St la différence de concentration entre les phases (mol/m3).

Le développement et I’application des modéles de transfert réactif, pour décrire des procedés
naturels et industriels impliquant les interactions entre 1’eau et la roche, ont considérablement
progressé ces dernieres années. L’application de ces modéles requiert une compréhension
approfondie et une base de données robuste sur les interactions eau-minerai. Pour relever ce
deéfi, des efforts doivent étre déployés : a) la mesure systematique, en laboratoire, des taux de
dissolution et de précipitation, et b) le développement de modeéles cinétiques qui seront

incorporés dans 1’algorithme de transport réactif (Schott et al., 2009).
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Les modeéles utiliseés pour décrire le processus de dissolution et de précipitation peuvent partir
des données obtenues empiriquement en les ajustant a des modeles simples tels que des
polynémes, des fonctions logarithmiques ou exponentielles. La réaction se déroule a un taux
proportionnel a la surface (mesurée par des techniques d’adsorption, par exemple : BET) et a
la constante du taux (K, obtenue expérimentalement). Le coefficient cinétique K varie en
fonction de la température. La loi d’Arrhenius est largement utilisée pour calculer la
dépendance de la cinétique de précipitation/dissolution par rapport a la température. Si la
température est variée et la constante mesurée, il est possible de déterminer le facteur pré-

exponentielle (Ae) et I’énergie d’activation (Ea) (EQ. 2.11).

K= 4,7 (211)

2.4.2. Modele global de la cinétique de réaction

Le modgele global de la cinétique de réaction permet d’exprimer la cinétique d’une réaction
chimique en suivant I’évolution d’une espece chimique dans le temps, qu’il s’agisse d’un réactif

ou d’un produit, dans un réacteur discontinu a volume constant (Levenspiel, 2000) (Eq. 2.12) :

ldm; 1d(Ci*V) dci 2.12)
r (mol/m?s) = v dtl =V a "I

Ou r (mol/m?s) est la vitesse de la réaction, m; est la masse du composant i, V est le volume

réactionnel, t est le temps et C; est la concentration du composant i.

Lorsque le terme « réacteur discontinu a volume contant » est mentionné, il fait référence au
volume du mélange réactionnel et non au volume du réacteur lui-méme. Ainsi, ce terme signifie
en realité un systéme réactionnel avec une densité constante. En prenant I’exemple d’un
systéme réactionnel (2.13) dans lequel un composant quelconque A se décompose pour devenir
les produits B et C. Il existe trois possibilités pour suivre la cinétique de cette réaction.

Ao B+C
—r = K * [C4]" (2.13)
r =K x [Cg]"
r =K x [C]"

Ou K est la constante de vitesse et n est 1’ordre de la réaction. De cette fagon, 1’équation de

la vitesse de réaction peut étre écrite comme suit :
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(2.14)
dCi e, 9
= —_ = * . o = *
r dt [l] [Ci]n

La plupart des constantes de vitesse de dissolution minérale dépendent du pH et de la

température et peuvent étre représentées en fonction de ces facteurs.

2.4.3. Modeéle cinétique de Noyes et Whitney

Une variation dans I’utilisation des concentrations pour décrire la dissolution est basée sur le

travail de Noyes et Whitney (1897):

dc; (2.15)
=7 = K (Ceq = C)

OU C,q, est la concentration d’un composant i a I’équilibre.

Le modeéle cinétique de Noyes-Whitney a été développé a partir de 1’étude de deux composes
peu solubles (acide benzoique et chlorure de plomb). Les auteurs ont considéré que le
mécanisme de dissolution se produit dans une couche de diffusion fine qui se forme au tour de
la surface du solide, a travers laquelle les molécules diffusent vers la phase aqueuse. Leur
modéle décrit la dissolution comme un processus de diffusion, proportionnel a la différence
entre la concentration de saturation du soluté dans le solvant (solubilité) et la concentration du
soluté dans la solution. Cette approche basée sur le gradient de concentration est inspirée de la
loi de Fick et a influencé plusieurs modéles de dissolution basés sur la diffusion (Seager et al.,
2018). Cette équation est largement utilisée dans 1’étude de dissolution dans le domaine

pharmaceutique.

D’autres chercheurs ont poursuivi le développement de cette équation. Brunner et Tolloczko
(1900) ont déterminé que le taux de dissolution est proportionnel a la surface de la particule qui
se dissout. Ensuite, Nernst (1904) et Brunner (1904) ont ajouté I’information selon laquelle la
diffusion se produit a travers d’une couche limite entourant chaque particule d’un solvant non
agité. Finalement, Hixson et Crowel (1931) ont introduit I’idée que la surface change avec le
temps, ce qui a permis la modélisation de la dissolution des particules au cours des longues
périodes de temps. Ces modeéles sont genéraux et, dans la plupart des applications, ils sont plus

que suffisants pour la description de systemes de dissolution (Seager et al., 2018).
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2.4.4. Modéle de la théorie de 1’état transitoire

Une autre facon de représenter les cinétiques a été développée par des géochimistes afin de
combler le manque de liaison entre la cinétique et la thermodynamique dans 1’étude des
cinétiques de dissolution et de précipitation. Ce modéle est basé sur la Théorie de 1’Etat

Transitoire (Transition State Theory -TST), qui a été initialement énoncée par Eyring (1935).

Eyring a tout d’abord créé un modéle pour les réactions élémentaires, mettant en avant le
concept de I’existence d’un complexe activé ayant une énergie potentiel plus élevée qui sépare
les réactifs des produits. Ce complexe activé est un agrégat d’atomes présentant une énergie
potentielle supérieure et qui possede une probabilité statistique de se désintégrer en réactifs ou
de progresser vers les produits (Figure 2.6). Ce modéle a remplacé la théorie des collisions (TC)
ou les réactions entre des molécules en phase gazeuse étaient estimées en fonction de la

moyenne des collisions au fil du temps (Eyring, 1935).

Etat da transition

Energie libre de Gibbs

Produits

Coodonnée de réaction

Figure 2.6. Diagramme énergie vs. coordonnée d’une réaction quelconque.

Aprés, Aagaard et Helgeson (1982), Lasaga (1984, 1995) et d’autres chercheurs ont pris en
compte le fait que les réactions eau-minéral ralentissent au fur et a mesure que la réaction
s’approche de 1'équilibre et ont élargi le domaine d’utilisation a, par exemple, la dissolution et
précipitation des minerais, c’est-a-dire des réactions hétérogénes. Donc, cette variation de

masse/concentration pourrait étre exprimée avec 1’équation suivante (Eg. 2.16) :

dm; —Ea 2.1
r = dtl =—-SxA, *xexpRT *f(ai,j)*g(ArG) ( 6)

Ou S est la surface réactive du composant (m?), f(a;; = PIA) est une fonction du produit

d’activité des ions dans la réaction, et la fonction du terme sans dimension g(ArG) est la

52



Chapitre 2. Etude bibliographique de la thermodynamique et cinétique des systémes solide-liquide

fonction d’affinité chimique qui prend en compte la réduction du taux de vitesse au fur et a

mesure que 1’on s’approche de I’équilibre thermodynamique.

Cette relation peut également étre exprimée par 1’équation 2.17. Cette relation et ses dérivées
posent la base commune pour décrire le terme de réactivité dans tous les codes de transfert
réactif actuels (Steefel et al., 2015).

PIA_, (2.17)
)

garG) = 1-29F =1 —(

Ou B est I’ordre de la réaction (en géneral, 1 pour la croissance linéaire, 2 pour la croissance
en spiral et § > 2 pour la croissance contrdlée par nucléation, Shiraki et Brantley, 1995) et a
est le nombre steechiométrique moyen de Temkin qui est dépendant du mécanisme de réaction
et est égal au rapport du taux de destruction du complexe activé et le taux total (Temkin, 1963).
Pour simplifier, le terme d’affinité chimique peut étre omis lorsqu’il est déterminé avec des
données obtenues a partir d’expériences réalisées dans de conditions ¢éloignées de 1’équilibre

ou Q tend vers zéro et I’affinité chimique tend vers 1’unité.

Cependant, bien que cette équation soit largement utilisée dans le domaine de la géochimie
jusqu’aujourd’hui et constitue une description fonctionnelle des vitesses de précipitation en
fonction de 1’écart a 1’équilibre, elle repose sur plusieurs hypothéses qui suscitent des
discussions par rapport a son utilité. L’une des problématiques de la TST est qu’elle a été
développée pour des réactions qui se produisent en phase gazeuse et non pour des systemes
multiphasiques, en particulier pour des réactions entre une surface minéral et une phase
aqueuse. Dans ce type de systéme, lorsqu’un ion en solution est solvaté il y a des échanges
énergétiques (entropie/enthalpie) qui sont difficiles a mesurer (Icenhower, 2015). De plus, elle
ne fournit pas des informations détaillées sur les réactions qui ont lieu a I’interface solution

aqueuse/minerai.

D’autre part, selon Aagaard et Helgeson (1982), il y aurait un échange direct entre les phases
sans aucune étape intermédiaire. Ce principe, appelé micro réversibilité, dit que le complexe
activé est le méme pour la dissolution et la précipitation. Selon la TST, le taux auquel les atomes
sortent de la surface est égal au taux auquel ils arrivent a la surface et sont incorporés a la
structure du minerai. Donc, le principe de I’équilibrage détaillé (detailed balancing) établit que
la constante d’équilibre est égale au rapport ente le taux de dissolution et le taux de précipitation

(Rimstidt et Barnes, 1980 ; Icenhower, 2015).
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K - Kdissolution K, (2.18)
PS " Kprecipitation  K_

Ou la constante de vitesse de préecipitation peut étre calculée a partir de la constante de vitesse
de dissolution et de la constante d’équilibre. Cependant, les réactions d’avancement et de retour

doivent toutes les deux se dérouler par un seul mécanisme réversible.

Malheureusement, les données sur le taux de précipitation n’existent pas pour la plupart des
minéraux dans les expériences de précipitation minérale. Cela est di & la formation de produits
de réactions métastables indésirables précipitant a la place du minerai souhaité, en particulier
lorsque la solution est loin de I’équilibre avec un degré élevé de sursaturation (Palandri et
Kharaka, 2004).

En raison de ces problématiques concernant ce modeéle, il ne convient pas a tous les systémes.

Un autre auteur, Boudart (1976), a incorporé un terme o sous la forme :

(Ar_G) PIA (2.19)
r=K( —e\orRT)) = K|1~—

Kps
Bien que ce parameétre permette de mieux ajuster les données au modeéle, il manque de sens

physique, ce qui a été critiqué par d’autres auteurs, tels que Lasaga (1995).

Ces hypotheses remettent également en question 1’utilisation des données acquises loin de
I’équilibre pour estimer les variations des taux de dissolution. Selon Gin et al. (2008), les
réactions hétérogenes ne sont pas représentables par une base théorique démontrable en raison
de I’incompatibilité d’échelle entre la cinétique qui se déroule au niveau moléculaire et la
thermodynamique au niveau macroscopique. De plus, selon Lasaga (1995), lorsque le

coefficient o est différent de 1 I’équation n’est pas valide (Bouissonnie, 2019).

Plusieurs auteurs ont utilisé la TST pour décrire la variation des taux de dissolution des
minéraux en fonction de I’état de saturation (Saldi et al., 2012 ; Gudbrandsson, 2013). Pour
calculer les états de sursaturation (Q), ils ont utilisé des logiciels tels que PHREEQC ensemble
avec la base de données Pitzer, pour obtenir les constantes thermodynamiques et les coefficients
d’activité. Un exemple de cette utilisation est 1’étude récente de Zhen-Wu (2016) qui s’est
concentrée sur la précipitation et la dissolution de la baryte entre 25 et 90 °C. Une des

conclusions de I’article porte sur la réversibilite des réactions de dissolution et de précipitation :
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les ordres des réactions trouvés sont différents, ce qui suggere I’existence des mécanismes

distincts.

Plusieurs parameétres sont pris en compte lors de la création des modeles réactifs. En genéral,
les chercheurs étudient 1’effet du pH et de la température sur la constante K. Le taux de réaction
est supposé dépendant de la concentration d’ions H" ou de la valeur d’activité any™. La
dépendance des constantes de vitesse par rapport a la aj;+ peut étre exprimée par 1’équation
2.20. Certains logiciels prennent également en compte le potentiel catalytique ou inhibiteur de
certaines especes via une équation globale. Cette équation représente la somme de multiples
mécanismes, mais référencée a 25 °C et pH 0 pour faciliter la comparaison des taux parmi les
différents minéraux. Les mécanismes les plus étudiés sont ceux se produisant dans I’eau pure
(pH neutre) et ceux catalysés par H" et OH". L’équation globale comprend un terme pour chacun

de ces trois mécanismes :

dmi ~Egacide (1 1 1
298,15K . n
1t =—Sx [Ae'aa.de xexp R (T 298,151() x g * (1- Qal)ﬁl
—Egneutre (1 1
298,15K a
+Ae'neutre * exp R (T 298,151() x(1-Q 2)[)’2 (2.20)
298.15K —Ea,basiqueT(l 1 ) 3 P
+Ae,bcisique *exp R T 298,15K” x A+ * (1 - Qa3) 3]

ol A2 désigne le coefficient pré exponentielle cinétique a 25 °C du mécanisme

catalytique ou inhibiteur associé¢ a ’espéce i pour chaque plage de pH. Eap représente

H
I’énergie d’activation, a;; ’activité de 1’espece i associée au meécanisme catalytique ou

inhibiteur, et n; est un coefficient qui correspond a 1’ordre de la réaction.

Des termes supplémentaires sont ajoutés ou supprimés de cette équation pour tenir compte
d’autres mécanismes ou de I’absence de données. Par exemple, Zhen-Wu et al. (2016) ont pris

en compte 1’effet de la force ionique dans son équation globale.

2.4.5. Modéle du Coeur Rétrécissant

Un modele cinétique developpé par Levenspiel (2000) prend en compte les mécanismes de
transfert de matiére pour les réactions de dissolution d’un solide dans un fluide. Dans ce modele,
la taille des particules diminue avec le temps et elles finissent par disparaitre au fur et a mesure
que la réaction progresse. Il est supposé que la réaction commence a la surface externe de la

particule et se déplace ensuite a l'intérieur du solide.
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Levenspiel (2000) indique que pour les réactions non catalytiques de particules solides avec
un fluide environnant, deux modeéles cinétiques idéalisés sont considérés : le modéle de

conversion progressive et le modele de coeur n’ayant pas réagi (comme illustré a la figure 2.7).

® Nodéle de conversion progressive

Particole initizle non rfagis  Particols pertizllement rdagiz  Particuls sntisrement sdagis

0-0-@

® Nodele du coeur non réagi

- » O =
*'*\' _'\" Diffssion La particuls ritrécit
\ o . aver la tamps jusqu'a
. o . — D"ﬁ’“mr g .c,a, i disparaitra
Particulz initizls non riagis réacti® solublas produit
(H;07) solublas g-
Fe, 50,%)

Figure 2.7. Comportement différent des particules solides en réaction (Adapté de Levenspiel, 2000).

Selon ces modeles une particule peut étre divisée en deux zones différentes. Dans le modele
de conversion progressive, le fluide réactif pénétre et réagit dans toute la particule a tout
moment, a des vitesses différentes, puis il se déplace a l'intérieur du solide, laissant derriére lui
un matériau inerte complétement transformé (cendres). Par conséquent, lors de la réaction, il y
aura un noyau de matériau non transformé. D’un autre c6té, le modeéle du cceur rétrécissant des
particules sphériques ne présente pas la formation d'une couche de cendres. Les réactions
solide-fluide sont plus fréquemment correspondantes au modéle du ceeur rétrécissant, selon

Levenspiel.

Lors d’une dissolution trois étapes cinétiques peuvent décrire le comportement global de la
réaction : la période d’induction, la période progressive et la période d’équilibre. Pendant la
premiere étape (période d'induction, ting) I'adsorption des ions réactifs a la surface du solide se
produit et, étant donné que les liaisons a la surface des particules sont plus fortes qu’au sein de
la particule, la vitesse de réaction est plus lente. Par conséquent, les concentrations des produits

aqueux sont faibles a ce période.

La deuxieme étape est caractérisée par une augmentation significative des concentrations en
produits aqueux. Cette étape progressive est celle qui dure le plus au cours du procédé de
dissolution et constitue le point central d’intérét du modéle SCKM. De plus, le temps

d’induction peut étre indirectement déterminé a partir des corrélations de 1’étape progressive.
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Dans la période de stabilisation, troisieme et derniere étape, la concentration des ions dans la
solution ne varie pas avec le temps (état stationnaire), car la dissolution complete des solides a
été atteinte et la concentration des produits aqueux est presque constante. Donc, cette étape est

souvent négligeée.

Pour utiliser le modele SCKM, tout d’abord, il nécessaire de connaitre les concentrations
d’un ¢élément au cours du temps afin de calculer sa conversion par rapport a I’équilibre. La

conversion (X) de la réaction est calculée a 1’aide de I’équation suivante :

221
c (2.21)

Ceq

X

Ou C,, est la concentration en équilibre et C(t) est la concentration dans un instant t.

Ensuite, le modeéle, aussi appelé « Shrinking core », est utilisé pour la description de la
dissolution. Selon ce modéle, trois phénomenes permettent de contrdler la vitesse de
réaction dans 1’étape de conversion progressive : le transfert de matiére dans la couche fluide
qui entoure les particules (Equation 2.22), la réaction chimique a la surface de la particule
(Equation 2.23) et le transfert de matiére dans la couche de produits solides (Equation 2.24).
Ces différents phénomenes de contréle peuvent étre définies par les équations suivantes,
respectivement (Ballester et al., 2000 ; Levenspiel, 2000) :

1-(1-X)*P=K=xt (2.22)
1-(1-X)Y3=K=xt (2.23)
1-3(1-X)?*+2(1—-X) =K =t (2.24)

Ou X; est la conversion du composant i qui a réagi, K est la constante expérimentale en min

L et t est le temps en min.

Afin de vérifier les équations et déterminer I’étape de controle de la réaction, la conversion
est determinée a différents moments au cours d'une expérience réalisée avec un milieu et un pH
souhaité, a T et do constants. L’équation qui présente le meilleur ajustement indique le
phénoméne qui contréle la dissolution. A partir du meilleur ajustement, la pente de la droite

représente la constante expérimentale K.

En outre, la durée de la phase initiale (période d'induction, ting) est calculée a partir de

I'intersection de la droite, obtenue a partir de la régression linéaire choisie, avec I'axe de temps
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et I'inverse de la période d'induction représente sa constante de vitesse (tina™). Pour déterminer

’effet de la température, la loi d’ Arrhenius peut aussi étre utilisée.

L'effet de la taille des particules sur la vitesse de dissolution peut étre déterminé a partir des
expériences réalisées a une température et & un pH constant. Les particules doivent avoir des

tailles différentes pour chaque expérience, sélectionnées a partir du tamisage du solide.

Selon le régime de contrdle de la réaction de 1’étape de conversion progressive, la constante
de taux expérimental K est défini comme suit en min, pour le transfert en phase liquide, la

réaction chimique et le transfert en phase solide, respectivement :

_ 2bDC; (2.27) K = quCin (2.28) K = 6bD,C; (2.25)
pde B deo Pj dz

Ou b est le coefficient steechiométrique, Kq est la constante de vitesse de la réaction chimique

(mol-m3)¥"-min‘, p; est la densité molaire de la jarosite mol/m?, D est le coefficient de

diffusion moléculaire en m#/min, De est le coefficient de diffusion effectif des pores en mz/min,
Ci est la concentration du réactif en mol/m3, n est I'ordre de la réaction et d,est le diamétre de

particule. La droite obtenue a partir de K vs. do™ doit passer par I'origine.

Les modeles cinétiques pour chaque étape de dissolution (induction et conversion
progressive) sont établis en considérant les parametres cinétiques calculés et le modele
« shrinking core » pour des particules sphériques.

D'aprés les resultats obtenus sur la période d'induction dans un milieu quelconque et en

considérant 1’équation 2.26, I'expression cinétique de cette étape est la suivante :

1 —Ea 2.26
— = Kina * exp RT_* [H307]P (2:26)
tina
OU Kjpq4 est le facteur de fréquence de collisions pour le temps d’induction pour le temps

d’induction et p est la dépendance du temps d’induction en relation a 1’acidité.

Pour I'étape de conversion progressive, la cinétique peut étre décrite par les équations
correspondantes aux mécanismes de controle. Alors les équations controlées par le transfert en
phase liquide, par la réaction chimique et par le transfert en phase solide sont, respectivement,

les suivantes :
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—Ea
1— (1 _ Xi)2/3 — Kpro * expﬁ x [H30+]n % tpro (2.27)

—Ea
1= (1= X)Y3 = Kpyo * exp BT * [Hs0*]" % by, (2.28)

2/3 _ —ha +1n (2.29)
1-3*x(1—=X)"+2+(1—X;) =Kpo * exp RT x [H307]" * tpy,

Ou K., est le facteur de fréquence de collisions pour le temps de progression, t,,, est le

temps de progression et n est la dépendance du temps de progression en relation a I’acidité.

L'éguation 2.30 présente une expression générale qui permet d’estimer le temps de
dissolution en fonction de la conversion, de la température et acidité. Cette expression considére
la cinétique de I'ensemble du processus de dissolution en tant que la somme de ces deux étapes

cinétiques individuelles, comme indiqué ci-dessous :
ti = ting T tyro (2-30)
Ou t; est le temps de dissolution d’un élément dans un certain milieu réactionnel.

2.4.6. D’autres modeéles

Malgré I’utilisation fréquente des modéles précédemment présentés, la recherche de
nouveaux modeles cinétiques plus appropriés se poursuit. Par exemple, selon Crundwell
(2017), il y a encore des grandes lacunes dans la compréhension des réactions de dissolution.
Pour lui, il n’existe pas un mécanisme cinétique général pour la dissolution qu’élucide les
conditions qu’influence le taux de réaction. Une des complications réside dans 1’ordre
empirique des réactions, qui est souvent fractionné, et 1’autre réside dans I’approche a
I’équilibre. Selon lui, les étapes a partir du contrdle réactionnel jusqu’a I’équilibre ne sont pas
bien comprises et, dans plusieurs cas, ne suivent pas le comportement attendu. De cette maniere,
I’implémentation du modele d’affinité chimique échoue, ce qui requiert des ajustements
empiriques. Donc, son travail a été axé sur le comportement du taux cinétique lorsque
I’équilibre s’approche et il propose donc un nouveau modele qui permet [’utilisation

d’équilibres partiels.

Truesdale (2015) a aussi développé un modele appelé « Shrinking object » qui décrit une
nouvelle approche pour établir le taux de dissolution de la calcite pour une dissolution dans un
réacteur discontinu. Le code n’est pas congu pour une seule substance, mais pour un groupe de

substances afin de décrire la dissolution comme un procédé physico-chimique universel.
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Martin et al. (2021) et Kurganskaya et al. (2022) ont utilisé des méthodes de Monte Carlo
cinétiques pour étudier la cinétique du quartz et de la baryte, respectivement. lls ont mis en
exergue I’importance de comprendre les mécanismes qui ont lieu a 1’échelle nanométrique pour

décrire les propriétés macroscopigues.
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Chapitre 3. Etude biblio. de la thermodynamique et cinétique de dissolution/précipitation de la jarosite

Le troisieme chapitre de cette these portera sur 1’étude bibliographique des recherches
existantes qui ont eu comme objectif I’obtention des donnés thermodynamiques et cinétiques
concernant la formation et la dissolution des composes jarosite. Les résultats récoltés jusqu’a

ce jour seront résumes et regroupés dans cette section.

Ce chapitre présentera aussi la jarosite ainsi que sa structure, son occurrence dans
I’environnement et dans 1’industrie. De plus, les méthodologies utilisées pour obtenir les
données de dissolution et de précipitation, tout comme les résultats obtenus. L’objectif de ce
chapitre est de fournir une analyse critique de ces données, de repérer les lacunes existantes et
de promouvoir les perspectives pour la poursuite de I’étude sur la jarosite. De plus, il vise a

définir les expériences qui seront exploitées dans les chapitres 4 et 5.

3.1. La jarosite et sa structure

En 1852, le minéralogiste allemand August Breithaupt a découvert un minerai jaune-marron
dans le sud-est de I’Espagne, auquel il a donné le nom de jarosite (Verplanck, 2008). La jarosite
ainsi trouvée était un hydroxysulfate de fer et de potassium (par conséquent, lorsque le nom
« jarosite » apparait seul dans ce texte, il fait référence a la potassium jarosite). Néanmoins, la
structure de la jarosite sert de réceptacle pouvant étre substituée par d’autres éléments. De cette
fagon, les jarosites font partie d’un groupe de minéraux de la famille des alunites-jarosites,
ayant pour formule génerale AB3(CO4)2(OH)e. Plusieurs types de jarosites peuvent alors se
former en fonction des substitutions dans les sites A, B et C de la structure minérale. Le site A
peut étre occupé par des ions de différentes valences, tels que K*, Na*, Ag*, TI*, NH4", Rb",
HsO*, Cu?*, Hg?*, Ca?*, Sr?*, Ba?*, Pb?*, Ga®*, Cr¥*, Th**, U*'. Le site B, quant a lui, peut étre
remplacé par des cations plus petits & coordination octaédrique, tels que Fe**, AI** ou méme
V3 Fe?*, Cu?*, Zn?*, Mg?*. Finalement, le site C peut étre occupé par S°, Crb* As®* P>
(Eftekhari, 2020, Alpers, 1989).

Cependant, la potassium jarosite [KFe3(SO4)2(OH)g] est la plus connue parmi les jarosite, car
elle est la plus présente dans les milieux naturels. Sa structure repose sur des couches linéaires
de coordination tétraedrique-octaédrique-tetraédrique (T-O-T), constituees des octaédres
déformés (FeOs) et tétraédres (SO4). Chaque octaédre comporte quatre groupes hydroxyles ainsi
que des atomes d’oxygéne sulfate aux sommets. Trois des oxygénes tétraédriques sont
coordonnées aux ions métalliques (Fe) et la symétrie tétraédrique SO4% est réduite de Td
(symétrie tétraedre) a Cav (symétrie pyramide trigonal). Les ions métalliques sont reliés les uns

aux autres par ses tétraédres SO4> et par un réseau de ponts di-hydroxyle, formant ainsi des
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couches séparées par les atomes d’oxygene non coordonnée du sulfate et par les ions alcalins
dans le site A (Smith et al., 2006).

0
(HOMFe 0 . Q . 0.Fe(OHs A

/?\_‘A’ | \ . Ocqmtcm yO/ O

X l\\ /;'.\I\\ /?\"; 3 /'/ Y
M \ \ ./ |
mowgn/ I 0. Fe (OH): 4 v E ev A i .”v

0 A-site \ & |
(a) () (c)

Figure 3.1. Structure de la jarosite (a) cellule unitaire, (b) structure cristalline de sulfate tétraédrique et
FeOg octaedre, (c) scheme des couches de coordination octaedre Fe-O, (d) jarosite (Eftekhari, 2020 ;
Xu, 2010).

Dans la figure 3.1, les différentes parties de la structure de la jarosite sont présentées. Dans
la structure globale (3.1.d), les sphéres roses représentent le potassium, les losanges verts
représentent le fer et les pyramides oranges représentent le soufre. En évoquant toujours la
structure de la jarosite, il est important de noter qu’une partie des ions de fer est souvent absente
et est remplacée par de I’eau supplémentaire sous forme d’hydronium. Donc, sa formule
générale pourrait étre écrite de la maniere suivante (Kubisz, 1970 ; Hartig et al., 1984 ;
Ripmeester et al., 1986 ; Alpers et al., 1989) :

H301—xKxF33—y[(OH)e—sy(Hz 0)3y (504)-]

Selon Alpers (1989), toute tentative de définir les propriétés thermodynamiques des
minéraux du groupe alunite-jarosite doit prendre en compte les problémes liés a la non-
steechiométrie de leurs structures. En effet, les valeurs du rapport (Al + Fe)/SO4 peuvent varier
considérablement par rapport a la steechiométrie idéale, 3/2, comme cela a été constaté dans les
travaux de Hartig et al. (1984), avec de ratios allant de de 2,20/2,00 a 2,52/2,00, ainsi que dans
les recherches de Ripmeester et al. (1986), avec un ratio de 2,33/2,00.

3.2. La jarosite dans I’environnement terrestre

Les jarosites sont largement présentes dans les écosystemes terrestres sous forme de sels

sulfates ferriques, leur formation ayant lieu dans des environnements acides et oxydants
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enrichis en sulfate. La liste des endroits ou la jarosite peut étre trouvée dans la biosphére

terrestre est exhaustive :

e Sols sulfatés acides formés a partir de sédiments de pyrite (Schwertmann, 1961
; Bloomfield et Coulter, 1973 ; Dudas, 1984 ; Hyashi, 1994) ;

e Eaux sulfatées acides (Bowen et Benison, 2009) ;

e Drainages rocheux acides (DRA) (Zanker, 2002 ; Gagliano, 2004 ; Jamieson,
2005 ; Murad et Rojik, 2005 ; Navrotsky et al., 2007 ; Koski, 2008) ou dans les
drainages miniers acides (DMA) (Nordstrom, 1977 ; Chapman, 1983 ; Alpers,
1989 ; Hudson-Edwards et al., 1999) ;

e Résidus miniers issus de gisements de minerais sulfurés (Bladh, 1982) ;

e Altération du charbon provenant de couches de charbon pyriteux (Sullivan et
Sobek, 1982) ;

e Couches et bancs d’argile (Alpers, 1992 ; Dutrizac et Jambor, 2000) ;

e Proximité de fissures volcaniques (Johston, 1977 ; Zimbelman, 2005 ;
Schiffman, 2006) ;

e Fumerolles océaniques (Fullignati, 2002; Papike, 2006), hot springs (Tkachenko
et Zotov, 1974);

e Environnements hydrothermaux (Keith, 1979; Stoffregen et Rye, 1992), parfois
accompagnes de basalte (Golden, 2008) ;

e Lacs hypersalins, comme ceux situés en Australie et en Antarctique (Alpers,
1992 ; Long, 1992 ; Risacher, 2002 ; Benison et Laclair, 2003 ; Zimbelman,
2005 ; Benison, 2007 ; Bowen et Benison, 2009 ; Dixon, 2015).

La formation de la jarosite et la libération de H* sont souvent attribuées a 1’oxydation des
minerais sulfurés tels que la pyrite (FeS.), ce qui modifie les environnements des eaux
souterraines et des effluents (Welch et al., 2008 ; Kendall et al., 2013).

Dans 1’idéalité, les équations de formation (3.1) et de disparition (3.2) de la potassium

jarosite sont étre exprimées ci-dessous :

K* 4 3Fe3* + 2502~ + 6 H,0 - KFe3(S0,),0Hy + 6 H* (3.1)

KFes;(S0,),0Hs + 6 HY — K* + 3Fe3* + 2502~ + 6 H,0 (3.2)
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D’autre part, la dissolution de la jarosite, dans les drainages miniers acides, survient lorsque
la production d’acide dépasse la capacité tampon de la roche ou du sol environnant. Les valeurs
de pH dans les déchets miniers pyriteux et les lacs acides varient généralement de pH 1,5 a 3
(Gasharova, 2005), ce qui entraine la libération des métaux lourds présents dans la structure de
la jarosite. Par conséquent, il est essentiel de comprendre la formation de la jarosite et sa
dissolution, ainsi que leur impact sur la chimie du sol et de I’eau, afin de gérer efficacement les

sols contenant des minerais sulfurés.

3.3. La jarosite dans ’environnement martien

De plus de sa forte présence dans les environnements terrestres, la jarosite a été aussi
observée in situ (Christensen, 2004 ; Madden, 2004 ; Klingelhofer at al., 2004 ; Squyres, 2006
; Morris, 2007) ainsi que depuis des vaisseaux spatiaux en orbite (Glotch et Banffield, 2006 ;
Glotch et Christensen, 2005 ; Farrand, 2009 ; Roach, 2010) a la surface du sol de Mars au début
de ce siécle (Madden et al., 2012). Selon Madden et al. (2012), cette découverte a fourni des
indices de la présence d’eau sur le sol martien, car la formation de la jarosite nécessite la
présence de fluides oxydants et acides (Madden, 2004 ; King et McSween, 2005 ; Bibring,
2006, 2007 ; Tosca, 2008). Plusieurs auteurs ont aussi signalé la possible formation de
I’hématite a partir de la jarosite au sol de Mars (Squyres et Knoll, 2005 ; Barron et al. 2006 ;
Golden, 2008 ; Madden, 2010).

3.4. La stabilité de la jarosite et ses transformations

Il est établi que la jarosite peut se décomposer facilement lorsqu’elle est retirée de sa zone
de stabilité, se transformant en phases d’oxyde de fer ou d’oxyhydroxyde de fer (III) (Stoffregen
et Rye, 1992 ; Stoffregen et al., 2000). Ces transformations peuvent entrainer aussi la libération
d’acidité. La jarosite est considérée comme une ressource d’acidité retenue (AR) dans ces
environnements, une forme d’acidité potentiellement libérée par I’hydrolyse des minéraux peu
solubles et peu cristallins de AI** ou Fe®* (Vithana, 2013, 2014 ; Sullivan, 2018 ; Trueman,
2020).

Selon Stoffregen (1993), dans des conditions de surface, la jarosite a tendance a se
transformer en goethite a partir de la réaction suivante lorsqu’elle est exposée a des eaux diluées

avec un pH plus élevé :

KFes(S0,),0H; — 3Fe00H + K* + 250%™ + 3H* (3.3)
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En revanche, cette réaction peut étre compliquée en raison de la formation de phases
métastables telles que la schwertmannite et la ferrihydrite (Nordstrom, 1982).

La ferrihydrite est un oxide de fer hydraté bien connu, avec une formule chimique
5Fe>03.9H20. Toutefois, son hydratation peut varier en fonction de 1’cau combinée a la
structure. La schwertmannite est un oxyhydroxysulfate avec une formule chimique de
FegOg(OH)g_5,(504),.nH,0 et 1 <x <1,75.

Au-dessus des températures de transition de la goethite en hématite, soit a 100 °C, la

réaction de la jarosite devient :

KFe;(S0,),0Hs > 1,5Fe,05 + K* + 2502~ + 3H* + 1,5H,0 (3.4)

La seule phase qui est apparue en plus de 1’équation précédente est la formation de
Fe(SO4)(OH), qui n’existe pas naturellement, mais qui a déja été reportée par Posnjak et

Merwin (1922) dans 1’étude du systéme Fe2O3-H20-SO3z a haute température (>100 °C).

KFe;(S0,),0H, — 3Fe(S0,)(OH) + K* + 3H,0 (3.5)

Les formes anhydres d’oxyde de fer peuvent présenter également différentes polymorphes,
c’est-a-dire, une méme structure chimique mais différents systémes cristallins. Les formes les
plus connues sont ’hématite (0-Fe20z) et la maghémite (y-Fe2O3). L’hématite présente une
couleur rouge métallique et peut étre formée a partir de la magnétite a travers

1’équation suivante :

2Fe;0,+1/20, - 3(a—Fe,03) (3.6)

Comme les oxides de fer, les oxyhydroxydes de fer anhydres (FeOOH) peuvent présenter
plusieurs polymorphes. La goethite (a-FeOOH) est le composant le plus connu, mais il existe
¢galement 1’akaganéite (B-FeOOH) et la 1épidocrocite (y-FeOOH). Des diagrammes potentiel
redox-pH ont été construits a partir des résultats montrant la limite entre la jarosite et I’hématite

entre un pH de 2 et 4, et avec la goethite entre un pH de 2 et 3 (Drouet et Navrotsky, 2003).

Bigham et al. (1996) ont analysé des sediments ocreux ainsi que les solutions associées de
vingt -huit sites de drainage minier acide. Les résultats obtenus ont révélé un changement de
composition solide en fonction du pH du mélange. Les précipités formeés au-dessus d’un pH 6,5
étaient principalement constitués de ferrihydrite ou d’un mélange de ferrihydrite et de goethite.

En revanche, les précipités ayant un pH compris entre 2,8 et 4,5 étaient principalement
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constitués de schwertmannite, avec des traces de goethite et/ou de jarosite. Les solutions ayant
un pH intermédiaire (entre 4,5 a 6,5) ont produit un mélange de ferrihydrite et de
schwertmannite. Seulement la solution a un pH de 2,6 contenait une quantité considérable de

jarosite.

3.5. La thermodynamique des jarosites

Plusieurs travaux se sont particulierement concentrés sur la cristallographie et la structure de
la jarosite (Hendricks, 1937 ; Menchetti et Sabelli, 1976). Les études sur la structure de la
jarosite remontent a la moitié XXéme siécle : initialement, Parker (1962) a étudié les minéraux
d’alunites contenant du potassium ou du sodium ; en méme temps, Brophy et al. (1962) ont
étudié la potassium jarosite et la potassium alunite ; Kubisz (1960, 1961) a dédié sa recherche
a I’étude de la substitution du potassium ou de I’hydronium dans la jarosite et a montré

I’existence de I’hydronium jarosite.

Cependant, Brophy et Sheridan (1965) ont été les premiers a étudier la substitution d’un
mélange K-Na-HzO" dans la structure de la jarosite dans des conditions de températures et de
pression de la surface terrestre. De plus, dans leur étude, ils ont affirmé que la substitution de
I’hydronium dans la structure de la jarosite par le potassium est facilitée par I’augmentation de
la température, ce qui rejoint plusieurs études menées dans les années 50 sur la composition des
jarosites naturelles et synthétiques. Ross et al. (1982) ont montré que 1’hydronium jarosite peut

se former en I’absence d’alcalis.

Depuis les études sur la structure et composition des jarosites, les auteurs ont souvent noteé la
variabilité des données de solubilité. Certains auteurs se sont penchés sur les phénomeénes de
dissolution et/ou de précipitation afin d’obtenir des données thermodynamiques (Brown, 1970
: Vlek, 1974 ; Kashkay, 1975 ; Alpers, 1989 ; Stoffregen, 1993 ; Baron et Palmer, 1996 ; Smith
et al., 2006), tandis que d’autres auteurs ont réinterprété ces résultats en introduisant d’autres
données thermodynamiques pour effectuer les calculs d’équilibre, proposant ainsi de nouvelles
valeurs (Zotov, 1973 ; Van Breemen, 1973 ; Hladky et Slansky, 1981 ; Bladh, 1982 ; Chapman,
1983).

Le tableau 3.1 ci-dessous présente les constantes de solubilité qui ont été relevées dans la
littérature. Ces valeurs varient considérablement d’une étude a ’autre. Par exemple, pour la
potassium jarosite, le logarithme de la constante d’équilibre varie de -7,12 a -12,51, soit une
différence de cinq ordres de grandeur. Ces différences sont expliquées principalement par les
différences dans les méthodologies utilisées, qui seront décrites dans cette section.
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Tableau 3.1. Constantes de solubilité des jarosites trouvées dans la littérature.

Auteur Type de Jar. Procédeé log (Kps) AGy 596 (K] /mol)
Brown (1970) K Préc.. et Diss. -0.65 -3276 ou -3192
Zotov (1973) K Précipitation -9.47 -3305,70
Van Breemen (1973) K Diss. recalcule -9,46 -3299,00
Vlek (1974) K Dissolution -0.86 -3331,40
Kashkay (1975) K Precipitation -9.32 -3299,67
Lindsay (1979) K -12,51
Hladky et Slansky (1981) K Calcule -9,08
Bladh (1982) K Dissolution 712 -3287,60
Chapman (1983) K Dissolution -9.21
Alpers (1989) K Précipitation -9.35 -3300,25
Stoffregen (1993) K Précipitation 8.8 -3416,3°
Oborn et Berggren (1995) K Dissolution g 42 3 -9 41
Baron et Palmer (1996) K Dissolution 11,0 -3309,8
Smith (2006) K Dissolution 113
Kashkay (1975) Na Précipitation -8.93 -3256,70
Hladky et Slansky (1981) Na Calcule -5.10
Bladh (1982) Na Dissolution -3.60
Chapman (1983) Na Dissolution -5.28
Alpers (1989) Na Précipitation -7.18
Oborn et Berggren (1995) Na Dissolution g 39 3.9 31
Hladky et Slansky (1981) Pb Calcule -7.89
Chapman (1983) Pb Dissolution -16.28
Bladh (1982) Hs0 Dissolution 357
Alpers (1989) Hs0 Précipitation -6,04

* Valeurs de AG; & 200 °C et 100 bar

Brown (1970) a étudié la précipitation de la K-jarosite a 25 °C et 1 atm pendant une période
de six mois. Il a utilise du K2SO4, du FeSO4 hydraté et du Fez(SO4)s dissous dans des
concentrations connues de H2SO4. Apres, il a entrepris une approche inverse (dissolution) en
utilisant 0,5 g de jarosite dans une solution a 0,005M H2SO4 pendant six mois. Grace aux calculs
de I’énergie libre de formation, il a démontré que 1’équilibre était pratiquement atteint par les
deux méthodes (-3276 + 84 et -3192 + 25 kJ/mol pour la précipitation et dissolution,
respectivement), avec une légere différence d’énergie libre de formation. De plus, il a calculé
I’Eh, le pH et a tracé le diagramme des logarithmes d’activités pour la jarosite-goethite-pyrite,

mettant en évidence 1’équilibre de ces minéraux dans des conditions ambiantes.

Les énergies libres de Gibbs trouvées par Brown (1970) ont d’abord été recalculées (-3302
+ 84 et -3300 + 25 kJ/mol pour la précipitation et dissolution, respectivement) par Zotov et al.

(1973), qui ont identifié une erreur arithmétique dans les calculs, ensuite ils ont utilisé les
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données thermodynamiques de Naumov et al. (1971). En outre, Zotov et al. (1973) ont réalisé
des expériences de précipitation a partir d’un échantillon d’eau naturelle et ont trouvé I’énergie
libre de Gibbs de -3305,7 kJ/mol. Postérieurement, Van Breemen (1973) a aussi révisé les
valeurs de Brown (1970) en utilisant d’autres données thermodynamiques provenant de Robie
et Walbaum (1968) et a trouvé 1’énergie libre de Gibbs égal a -3299 kJ/mol.

Vlek et ses collegues (1974) ont déterminé le produit de solubilité de la jarosite a partir de la
méthode de chélation. Dans leurs conditions, étant donne que la solubilité des composés Fe (111)
est faible, les mesures de solubilité ont été limitées a des solutions trés acides afin de détecter
la présence de fer. Ils ont développé une nouvelle méthode qui impliquait 1’utilisation de
I’EDTA en tant qu’agent de chélation pour augmenter les concentrations de Fe (I11) d’un
échantillon de jarosite naturelle prélevée dans un sol acide sulfaté, en suspension. De cette
facon, la dissolution a été étudiée, obtenant une 1’énergie libre de Gibbs égale a -3310,4 kJ/mol
et un logarithme de la constante de produit de solubilité (log Kps) de -9,86. Ils ont reconnu que
les résultats obtenus dans leur étude pouvaient étre sujets a différentes erreurs, résultant des
mesures de pH, des concentrations de fer, ainsi que des estimations incorrectes des constantes
et de la force ionique. Baron et Palmer (1996) ont recalculé leur énergie libre de Gibbs,
postérieurement, avec différentes énergies libres des ions et ont trouvé une valeur de -3331,4
kJ/mol.

Kashkay et al. (1975) ont réalisé trois expériences de précipitation a partir de solutions
sursaturées de K-jarosite, Na-jarosite et Pb-jarosite sur une période de 15 mois, a température
ambiante. De plus, il a aussi fait des précipitations a 100 °C. L’énergie libre de Gibbs pour la
K-jarosite était -3299,7 + 4 kJ/mol a 25 °C et -3184 kJ/mol a 100 °C. La solubilité trouvée a 25

°C était plus grande pour le natrojarosite que pour la potassium jarosite

Dans sa thése, Nordstrom (1977) a étudie les paramétres hydrogéochimiques et
microbiologiques influengant la spéciation chimique des métaux lourds dans les effluents de
drainages acides miniers dans le nord de la Californie. Ses calculs ont révélé que les

échantillons étaient en état de sursaturation vis-a-vis de la jarosite.

Hladky et Slansky (1981) ont étudié la stabilité des minéraux du groupe de 1’alunite-jarosite
dans des solutions aqueuses a température et pression ambiantes. Les domaines de stabilité par
rapport au pH ont été investigués pour la potassium jarosite, de la natrojarosite et de la

plumbojarosite en utilisant les valeurs de 1’énergie libre de Gibbs. Il est apparu que le pH
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constitue le principal facteur de controle de la stabilité des minéraux du groupe de I’alunite a

température et pression ambiantes.

Bladh (1982) a simulé I’érosion chimique des roches felsiques afin d’étudier la formation de
la goethite, de la jarosite et de I’alunite. Il a recalculé les données thermodynamiques
précédemment obtenues par Brown (1970), Zotov (1973), Vlek et al. (1974), ainsi que Van
Breemen (1976), en raison des ambiguités introduites dans les premiers calculs a cause de la
grande variété de valeurs publiées pour les énergies libres des ions. Il a calculé la constante
d’équilibre de la jarosite égale a -7,12, tandis que celle de la natrojarosite était -3,60 et celle de
I’hydronium-jarosite égal a -3,57.

L’¢énergie libre de Gibbs déterminée par Bladh (1982) pour la K-jarosite (-3287,60 kJ/mol,
recalculé par Baron et Palmer, 1996) a partir des données de Posnjak et Merwin (1922) et
Kashkay et al. (1975) est inconsistante avec les données d’Alpers (1989). En revanche, les
valeurs reportées par Zotov et al. (1973) et Vlek et al. (1974) sont plus proches. Malgré cela,
Kashkay et al. (1975) étaient les seuls a fournir un ensemble de données pour les trois membres

dans le site A de la jarosite a cette époque-la.

Chapman et al. (1983) ont étudié deux échantillons de drainage acide minier pour
comprendre les processus qui contrdlent le transfert et I’atténuation des métaux lourds. 1ls ont
mis en exergue la variation des données thermodynamiques de solubilité de la jarosite, ce qui
rend difficile la sélection des parametres thermodynamiques (Kps) nécessaire pour prédire 1’état
de saturation d’un mélange. Ils ont affirmé que cette variation est probablement due a

I’utilisation de différentes valeurs de AG;.

Plusieurs valeurs pour le AG; du Fe3* ont déja été reportées, par exemple, Chapman et ses
collegues ont choisi d’utiliser les données utilisées par Naumov et al. (1971), Kashkay et al.
(1975) et Zotov (1973) car ils les ont considérees comme des données cohérentes entre elles.
Les résultats obtenus par Nordstrom et al. (1977) concernant le produit de solubilité varient de

trois a cing ordres de grandeur de moins que ceux trouvés par Chapman et al. (1983).

Alpers et al. (1989) ont étudié les précipités des solutions provenant des eaux miniéres acides
en Californie, aux Etats-Unis. Dans leurs expériences, sept échantillons ayant de pH initiaux
compris entre 0,8 et 1,4 ont été conservés pendant 11 a 13 années a une température de 22 +
3°C. Au moment du prélévement des echantillons, les eaux miniéres étaient sous-saturées par

rapport a la jarosite. L’oxydation du fer ferreux pendant le stockage a conduit a la saturation et
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a la précipitation du minerai. Ces minéraux ont été caractérisés par des techniques d’analyses
solide tels que la DRX, la SAA et I’analyse thermogravimétrique. Les cristaux présentaient un
diametre entre 5 et 10 um et une forme rhomboédrique. La nature bien cristallisée indiquait que

les eaux avaient atteint un état d’équilibre thermodynamique avec la jarosite.

De cette maniére, Alpers et al. (1989) ont recommandé I’utilisation d’une valeur de AG't de
3293,5 + 2,1 kJ/mol pour un solide de composition Ko 77Nao03(H30)o,20Fe3(SO4)2(OH)s. La
moyenne du logarithme de la constante de solubilité (Kps) égale a -9,35 a montré une bonne
concordance avec les résultats antérieurs de Chapman et al. (1983). Alpers et ses collégues ont
mis en évidence la nécessité de déterminer la solubilité de la jarosite pour des compositions
plus variées afin de quantifier I’influence de la substitution dans le site A (K, Na, Hz0) sur la
solubilité. Malgré le manque de données, ils ont observé que la substitution K-HsO se rapproche
davantage de la substitution idéal (K) comparés aux substitutions Na-K et Na-HzO. Alpers et
al. (1989) ont estimé que des travaux expérimentaux supplémentaires étaient nécessaires pour

déterminer avec précision la solubilité et I'énergie libre de formation de la jarosite.

Stoffregen (1993) a étudié les relations de stabilité entre la jarosite et la natrojarosite a des
températures allant de 150 a 250 °C gréace a des expériences hydrothermales d’une durée de 1
a 11 semaines. L’étude expérimentale de la jarosite a des températures élevées présente des
avantages : (i) il n’existe que trois phases stables a des températures supérieures a 150°C contre
sept phases rapportées a 25 °C par Posnjak et Merwin (1922), (ii) les taux de réaction sont plus
rapides, et (iii) la substitution d'hydronium, qui est commun dans les jarosites naturelles et
complique la détermination des propriétés des membres terminaux, (Alpers et al., 1989) est

négligeable.

Les énergies libres de Gibbs ont été calculées par Stoffregen (1993) a 200 °C et 100 bars,
comme présenté dans le tableau 3.1. De plus, ils ont suggéré que la jarosite et la natrojarosite
forment des minéraux quasiment idéaux (site A substitué seulement pour K ou Na) a 200 °C et

qu’il existe une compléte miscibilité entre les deux types de jarosite a 25 °C.

Oborn et Berggren (1995) ont étudié deux types de jarosite (potassium et natrojarosite)
provenant de depdts sedimentaires sulfurés de la mer Baltique. Les jarosites ont été
caractérisees par DRX et le produit de solubilité a été déterminé a partir de la dissolution des
échantillons qui ont atteint 1’équilibre a différents intervalles de temps (de 6 heures a 8 jours).

Les valeurs des constantes de solubilité correspondaient a -9,41 a -9,42. De plus, Bigham et al.
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(1996) ont rapporté des valeurs de solubilité pour la K-jarosite dans une plage allant de -9.21
(Kashkay et al., 1975 ; Chapman et al., 1983) a —12,51 (Lindsay, 1979).

Aujourd’hui, les résultats obtenus par Baron et Palmer (1996) sont les plus couramment
utilisés pour prédire la dissolution/précipitation de la jarosite. En effet, leurs travaux ont permis
le calcul des énergies libre de Gibbs, de I’enthalpie, de 1’entropie et de la capacité thermique.
Ils ont été les premiers chercheurs a mener une ¢étude calorimétrique de 1’énergie libre de
formation. Les expériences de dissolution de la K-jarosite synthétique ont été menées a
différents pH (1,5 - 3.0) et a des températures proches de la température ambiante (4 - 35 °C)
en utilisant un réacteur batch. Deux approches méthodologiques ont été considérées pour la
dissolution : d’abord, la température a 25 °C a été maintenue constante tandis que le pH a variait
de 1,5 a3 ; ensuite, la température a varié de 4 a 35 °C avec un pH constant de 2. La composition
(formule chimique) de la jarosite était quasi-idéale et les solides sont restés dans le reéacteur
jusqu’a six mois. Leur étude a servi de base pour des études similaires postérieurement.
Cependant, plus récemment, Lemire et al. (2013) de I'’Agence de I'énergie nucléaire de I'OCDE
ont publié un livre sur la thermodynamique chimique du fer, réévaluant les résultats obtenus

par Baron et Palmer (1996).

IIs ont observé que 1’équilibre a été atteint apres 40 a 125 jours de dissolution a pH 2 et a 25
°C, avec une concentration initiale de 0,2 g de jarosite/L de solution. Les résultats obtenus par
Baron et Palmer se rapprochaient davantage de ceux d’Alpers (1989), avec une différence d’un
a deux ordres de grandeurs supérieurs par rapport aux résultats de Kashkay et al. (1975) et
Chapman et al. (1983). La constante du produit de solubilité (Kps) diminue a mesure que la
température augmente, passant de -11,06 a 4 °C a -11,68 a 35 °C, ce qui indique une enthalpie
négative (Baron et Palmer, 1996). C’est-a-dire que 1’apport de la chaleur ne favorise pas la
réaction. Cependant, cette dépendance dans cette plage de température n’est pas linéaire

impliquant dans la variation de 1’enthalpie de réaction lorsque la température varie.

Selon Baron et Palmer (1996), plusieurs raisons expliquent les divergences par rapport aux
études precédentes :

a) Incohérence des donnés thermodynamiques et variations des valeurs utilisées pour
le calcul des énergies libres et des activités des ions ;

b) Substitution des ions dans la structure de la jarosite ;

c) Variations introduites par les différentes méthodologies expérimentales ;

d) Incertitudes analytiques.
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Arslan et Arslan (2003) ont effectué une revue des régions de stabilité entre la jarosite et la
goethite a 25 et 95 °C. lIs ont observé que la région de stabilité de la jarosite se deplace non
seulement vers une zone plus acide et oxydante lorsque la température augmente, mais qu’elle
devient également plus restreinte. Cependant, ils ont mis en exergue qu’en plus de ces
considérations thermodynamiques, la cinétique de réaction a une énorme importance dans la

précipitation des composés de fer.

Le travail de Baron et Palmer (1996) a été considéré comme le point de départ pour des
structures plus complexes contenant des mélanges de Fe®* et AI** dans le site B, ainsi que pour
la substitution de S®* et Cr* dans le site C. Baron et Palmer (2002) ont étudié aussi la dissolution
de la jarosite analogue avec substitution du Cr dans le site du soufre. Ces études ont également

été poursuivies a partir des études calorimétriques.

Drouet et Navrostky (2003) ont mené une étude calorimétrique afin d’obtenir les enthalpies
de formation gréce a la calorimétrie de dissolution dans des melanges fondue a haute
température. Contrairement a Stoffregen (1993), qui a utilisé des estimations, les données ont
été obtenues directement. Cependant, les résultats de Stoffregen (1993) ne sont pas cohérents

avec I’équation :

- o 3.7
AG; = AH; — TAS;

En revanche, Drouet et Navrotsky (2003) ont également déterminé la capacité calorifique
par calorimétrie différentielle a balayage (DSC) dans ce travail et semble concorder avec les
résultats obtenus par Stoffregen (1993). Les valeurs recommandées pour 1’énergie libre de
Gibbs (-3318 kJ/mol) a partir des données calorimétriques sont similaires aux résultats trouvés
dans les études précédentes, ce qui montre que les diagrammes potentiel redox/pH n’ont plus

besoin de changements et que 1’équilibre a été atteint dans I’étude de Baron et Palmer (1996).

Postérieurement, Drouet et al. (2003) ont menée des études calorimétriques pour déterminer
I’enthalpie des jarosite contenant du chromate (CrOs). De plus, Drouet et al. (2004) ont aussi
étudié les mélanges solides entre natrojarosite et natroalunite. A partir de ces études, ils ont
trouvé la valeur d’enthalpie de formation et ont pu recommander les valeurs d’énergie libre de

Gibbs et d’entropie.

Tout comme Drouet et ses collegues, Majzlan (2004) s’est concentré sur les propriétés

thermodynamiques de I’hydronium jarosite et a obtenu des données d’enthalpie, de capacité
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calorifique et d’entropie. Ensuite, Majzlan et al. (2010) ont poursuivi leurs recherches sur
différents composes de type jarosite (K, Na, Rb et NH4) en rapportant leurs capacités
calorifiques et leurs entropies. lls ont calculé les entropies a partir de données de C, mesurées
expérimentalement par un calorimétre adiabatique, contrairement a Stoffregen (1993) qui a
extrapolé les données a partir d’expériences a des températures élevées. Majzlan et ses
collaborateurs ont considéré leurs données comme plus fiables. Selon eux, les importantes
variations trouvées dans les valeurs des propriétés thermodynamiques de la jarosite dénotent
que I’étude des propriétés doivent étre adressees de facon plus fiable dans des travaux futurs.
De plus, grace aux données d’enthalpie et d’entropie, il serait possible de calculer les
diagrammes de phases pour ces équilibres de phase de ce groupe minéralogique complexe et
difficile.

La thermodynamique a également été étudiée par Smith et al. (2006) qui visaient a surveiller
la libération des ions lors de la dissolution et a caractériser les nouvelles phases formées. Ils ont
calculé la constante d’équilibre (Kps) et les taux de saturation des solides (Qm) a pH 2 et 8 et a
la température ambiante (20 °C). Les résultats sont proches de ceux de Baron et Palmer (1996),
avec un logarithme de la constante d’équilibre (log Kps) égal a -11,30. Selon ces auteurs, les
taux de saturation positifs pour I’hématite et la goethite indiquent la probable apparition de ces

minéraux apres une longue période de dissolution.

L’étude menée par Smith et ses collaborateurs, a été importante car elle était la premiére a
examiner la dissolution de la jarosite et la formation de nouvelles phases a un pH 8, qui
reprécipite le Fe*". Cela est probablement responsable d’empécher la continuation de la
dissolution de la jarosite et renforce 1’incongruence de la dissolution de la jarosite déja observée
par Baron et Palmer (1996). Cette incongruence (non steechiométrie du solide) est due a la forte
stabilité de I’octaédre FeOg par rapport a la faible stabilité de KFe(OH)a,

Smith et al. (2006b) ont également étudié la dissolution de la plumbojarosite
[(H30)0,74Pbo,13F€2,92(S04)2(OH)s,76] et de la plumbojarosite substituée avec de 1’arsenic
[(H30)0,68Pbo,32F€2,86(SO4)1,69(AsO4)0,31(OH)s 50] a des pH de 2 et 8. Les résultats du log Kps ont
montré une diminution (-9,35 a 10,65) par rapport a la structure de la jarosite standard. Leur
¢tude a démontré que, étant donné que la dissolution de la jarosite n’est pas stoechiométrique
dans les conditions étudiées, il est important de prendre du recul par rapport aux diagrammes,
tels que celui de Stoffregen (1993), puisque les limites de stabilité du solide sont basées sur

I’hypothése que la réaction de dissolution se produit de maniére congruente (stecechiométrique).
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Casas et al. (2007) ont étudie la solubilité a partir de la précipitation de la natrojarosite et la
spéciation d’un systéme Fe(IlI)-Na-H2SO4-H,O & 70 °C. lls ont signalé le manque
d’informations sur la solubilité de la natrojarosite. Les données de solubilité disponibles dans
la littérature jusqu’a ce moment-la avaient été obtenues a température ambiante ou au-dessus
de 90 °C. Il n’y avait pas d’information dans la plage de 60 - 80 °C, qui correspond a la plage
de température dans laquelle les microorganismes thermophiles sont actifs. La synthése a été
réalisée dans des réacteurs en utilisant un mélange de NaOH et FeH(SOa4).. Différents mélanges
d’acide sulfurique et de fer ferrique ont été préparés, puis 1’équilibre a été attendu pendant 45
jours dans un four rotatif a 70 °C. La formation de natrojarosite dans un pH final supérieur a
1,72 et a 70 °C a montré aussi la présence de goethite dans le mélange. En revanche, pour un
pH inférieur a 1,42, la natrojarosite était pure. Les recherches menées par Casas et ses collégues
ont mis en évidence la dépendance de 1I’équilibre ionique vis-a-vis des bisulfates et des
complexes de sulfate, tels que FeH(SO4)2, FeHSO4?*, FeSO4*, HSO4 et H'. Les concentrations
de ces espeéces sont fortement influencées par I’acidité et la température. La constante

d’équilibre trouvée pour la natrojarosite a 70 °C vaut 16,5 + 0,3.

Forray et al. (2005) ont étudié la formation de la yavapaiite (KFe(SO4).) résultant du
chauffage de la potassium jarosite, a des températures supérieures a 400 °C, afin de mieux
comprendre la décomposition de la jarosite. Ensuite, en 2010, Forray et al. ont synthétisé,
caractérisé et étudié la thermochimie de la plumbojarosite, fournissant 1’enthalpie de formation
du composé et permettant le calcul des diagrammes Pb-Fe-SO4-H20 ainsi que I’estimation de
la constante d’équilibre (log Kpsallant de -24,3 & 26,2). De plus, Forray et al. (2014) ont continué
leurs travaux sur la synthése et la thermochimie des mélanges de jarosite Pb-As, Pb-Cu et Pb-
Zn, conduisant aux log Kps suivants : -13,94 + 1,89 ; -4,38 + 1,81 ; -3,75 + 1,80, respectivement.
IIs ont conclu que les transformations et les réactions de dissolution des jarosites contenant de

I’arsenic sont beaucoup plus complexes.

Comme mentionné précédemment dans cette section, Lemire et al. (2013) ont réévalué la
valeur du log Kps a 298,15 K, la révisant de -11,0 a -9,8. Selon eux, les incertitudes concernant
la steechiométrie, la taille des particules, la variation de la cristallinité et I'incongruence de la
dissolution (comme le renforcent Smith et al., 2006) rendent les estimations fournies par Baron

et Palmer (1996) purement spéculatives.
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3.6. Les cinétiques de dissolution

L’importance de 1’étude des cinétiques de dissolution des composés jarosite a gagné en
importance académique aprés les années 1990. Des donneées cinétiques ont été trouvées et
modelisées par plusieurs auteurs. Les résultats convergent globalement dans la méme direction,
cependant des différences apparaissent principalement en raison des différents parameétres
utilisés dans les études. Trois modelés principaux ont été utilisés pour représenter
mathématiquement le procéde et les effets des variables : le modéle de la dérivée (DVKM), le
modele cinétique de Noyes-Whitney (NWKM) et le modéle du ceeur rétrécissant (SCKM).
Dans cette section, ces études seront divisées en deux catégories : celles destinées a 1’étude dans

des milieux environnementaux et celles dans I’industrie hydrométallurgique.
3.6.1. Cinétique dans des milieux environnementaux

La premiére étude robuste de la cinétique de dissolution de la jarosite a été menée par Baron
et Palmer (1996), visant la libération des ions dans un milieu environnemental acide. lls ont
utilisé le modéle de Noyes-Whitney pour modéliser les données d’une dissolution a pH 2 et 25
°C, aboutissant a une cinétique de premier ordre et une constante cinétique K égale a 7,9 +
0,5-107 st Comme discuté précédemment, dans la partie thermodynamique étudiée par ces

auteurs, leur étude a servi de base pour les études ultérieures.

Gasharova et al. (2005) ont étudié le comportement de surface de la jarosite en utilisant la
microscopie a force atomique (MFA) a pH 5,5. Le but était d’observer directement les
changements morphologiques sur les surfaces de la jarosite en fonction des interactions avec
différentes solutions aqueuses, en étudiant les mécanismes et en comparant les taux de
dissolutions de jarosites contenant K* et H3O*. Les taux cinétiques trouvées pour chaque
composé jarosite était deux ordres plus rapides que pour Baron et Palmer (1996),
respectivement, -6,84, et-6,35.

Les taux de dissolution de K-jarosite ont aussi été étudiés par Smith et al. (2006) pour simuler
des conditions similaires aux sites DRA/DMA et aux sites assainis, en utilisant des pH de 2 et
8 et a une temperature de 20 °C. Ils ont remarqué que Baron et Palmer (1996) avaient étudié
des dissolutions a basse température, mais sans caractériser les solides produits a la fin de la
réaction. lls ont suggéré, méme sans effectuer d’investigations concernant la température et

I’agitation, que la dissolution était contrdlée par le transfert de matiére. Dans les résultats de
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Smith et ses collaborateurs, la courbe de dissolution a présenté une libération rapide des ions,

suivie d’une décélération du taux jusqu’a atteindre un état de quasi-équilibre (Figure 3.2.b).

Dans la figure 3.2, I'équilibre a été atteint par Baron et Palmer et al. (1996) et Smith et al.
(2006) avec les mémes valeurs de pH (2), d’acide utilisé (HCI), de température (20/25 °C) et
de concentration initiale (0,2 g/L). Cependant, le délai nécessaire pour atteindre ce quasi-
équilibre a été d’environ 80 jours pour Smith et al. (2006) et de 40 jours pour Baron et Palmer
(1996). Les concentrations a I'équilibre a la fin de la dissolution étaient similaires pour le fer
(Fe), le potassium (K) et le sulfate (SO4%), respectivement, 0,390 ; 0,204 et 0,330 mmol/L pour
Smith et al. (2006) et 0,434 ; 0,178 et 0,332 mmol/L pour Baron et Palmer (1996). Cependant,
les courbes de dissolution indiquent une réaction nettement plus rapide pour 1’étude la plus
ancienne. Les données cinétiques (log K) se sont averées étre de -8,51 pour Baron et Palmer
(1996) et de -8,80 pour Smith et al. (2006). Cette différence peut étre partiellement expliqué
par la différence de 5 °C entre les expériences.
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Figure 3.2. Courbes de dissolution de la K-jarosite pour (a) Baron et Palmer (1996) et (b) Smith et al.
(2006).

Welch et al. (2008) ont utilise des pH plus elevés (3 et 4) pour simuler les DRA en Australie
en utilisant un échantillon naturel. Selon leurs observations, I'équilibre de leurs expériences
n'était pas atteint apres 12 jours. La jarosite a continué de se dissoudre pendant le reste de
I'année, bien qu'a un rythme plus lent. La figure 3.3 montre des courbes cinétiques de
dissolution a pH 3. La figure 3.3.a. utilise HCI et favorise la libération en plus grande quantité
d'éléments. La figure 3.3.b utilise H2SO4 et montre une libération moins prononcée par rapport
a I’utilisation de HCI.
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Figure 3.3. Courbes de dissolution de la K-jarosite selon Welch et al. (2008) a pH 3 en utilisant (a)
HCI et (b) H2SO..

Elwood Madden et al. (2012), Pritchett et al. (2012) et Legett et al. (2018) ont simulé les
conditions de Mars avec différents pH, températures et salinités pour la dissolution de la K-

jarosite, et Zahai et al. (2013) pour la Na-jarosite.

Elwood-Madden et al. (2012) ont étudié I’effet du pH (1 & 10) et de la température (4 °C a
50 °C) sur les taux cinétiques initiaux de dissolution de la K-jarosite. Leur objectif était
¢galement d’étudier les morphologies et les produits de réactions. La régression linéaire des
taux, trouvés a partir des expériences, a abouti & une valeur de Ez = 79 kJ/mol, en appliquant
I’équation d’Arrhenius. De plus, un comportement de type V (allure générale des points de
Elwood-Madden et al. (2012) dans la Figure 3.4) a été trouvé en faisant varier le pH : a pH <

3,5 les taux augmentent avec an™, et au-dessus de 3,5, les taux augmentent aves aoH".

Kendall et al. (2013) ont utilisé les mémes conditions que Smith et al. (2006), mais ils ont
ajouté un troisieme scénario dans lequel un apport soudain d'eau douce (eau ultrapure) était
envisage, en utilisant I'arsénojarosite pour comparer a la K-jarosite dans un milieu d’acide
sulfurique. 1ls ont observé une libération plus rapide du K* au cours des deux premiéres heures,
suivie d'une diminution de la vitesse. En ce qui concerne le Fe®*, sa libération s'est avérée plus
rapide apreés le premier jour, dépassant la concentration de potassium. Malgré I'effet observé
par Welch et al. (2008), dans lequel les cinétiques de dissolution sont plus rapides pour des
milieux chloridriques que pour milieux sulfuriques, Kendall et al. (2013) ont atteint I'équilibre
en 14 jours d'expérience, beaucoup plus rapidement que Baron et Palmer (1996) et Smith et al.

(2006), ce qui remet en question les résultats obtenus par Kendall et ses collaborateurs.
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Tout comme Baron et Palmer (1996), la majorité des études de vitesse de dissolution
mentionnées ci-dessus ont utilisé des réacteurs discontinus qui ne prennent pas en compte le
transport réactif, un aspect critique en géochimie environnementale (Steefel, 2005, Trueman et
al., 2020). Par conséquent, des recherches plus récentes dans ce domaine ont étudié le procédé
de dissolution dans des réacteurs en flux continu pour prendre en considération l'effet de

I’écoulement du liquide.

Dixon et al. (2015) ont étudié les taux de dissolution de la jarosite dans des réacteurs a
circulation, montrant que les taux de dissolution ne sont pas affectés par le débit, mais ils n‘'ont
pas exploré la relation avec le pH. Tandis que Qian et al. (2019) ont étudié la dissolution de la
jarosite naturelle dans des conditions de solution au repos a l'aide de réacteurs discontinus non
agités et des expériences de lixiviation en colonne. lls ont signalé des taux de dissolution plus
lents que ceux observés en utilisant des méthodes de dissolution dans des réacteurs agites.
Cependant, l'utilisation d'expériences de lixiviation en colonne par gravité, bien que plus
réalistes, n'a pas permis de contrdler les conditions de transport de masse dans la colonne.
Constatant cette lacune d'informations, Trueman et al. (2020) ont étudié la chimie de dissolution

de la jarosite dans un réacteur a circulation avec un débit constant et a différents pH.

Toutes ces études ont fourni des informations utiles dans une gamme de conditions
différentes, telles que le pH, la température et la salinité. Bien que différentes vitesses de
dissolution aient été trouvees en raison de différences dans la conception expérimentale ou dans

les échantillons minéraux utilisés.

A titre d’exemple, la Figure 3.4 montre la variation des valeurs de taux de vitesse de
dissolution de la K-jarosite avec le pH pour des réactions en réacteurs batch a température
ambiante (20 — 25 °C).

Cette figure montre la variation de vitesse méme pour des conditions similaires de pH et
température, les parameétres les plus importants. Ces variations sont dues probablement a la
nature de la jarosite (naturelle ou synthétique), la structure de la jarosite et la substitution des
ions, les différents rapport solide-liquide, les vitesses d’agitation et les temps de suivi de la
dissolution (plusieurs auteurs, tels que Elwood-Madden et al. (2012) et Kendall et al., (2013)
ont utilisé seulement les deux premiéres heures, ce qui augmente le taux de vitesse pour les ions

de potassium).
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Figure 3.4. Variation du taux de vitesse (mol/m2s) de dissolution de K-jarosite avec le pH a

température ambiante (20-25 °C).

Dans le Tableau 3.2 ci-dessous, les études ainsi que leurs paramétres d’études et résultats

sont affichés :

Tableau 3.2. Données cinétiques (log r) de la dissolution de la jarosite.

K - Jarosite

aH,O pHinitiale T (°C) Solution log r® Auteur Suivi
1 197 23 H,;S0, -11,18 Dixon et al. (2015) K*

1 1,97 23 H>SO4 -11,19 Dixon et al. (2015) Fe3*
1 8 23 Tris -7,95 (0,13) Kendall et al. (2013) K*
1 6 23  Eau -9,20 (0,05)  Kendall et al. (2013) K*

1 2 23 HS0s;  -9,10(0,00)  Kendall et al. (2013) Fe3*
1 2 23 H,S0, -8,42(0,031) Kendall et al. (2013) K*
0,75 N.D. 0 NaCl -9,94(0,09) Pritchett et al. (2012) K*
0,35 N.D. 0 CaCl,  -11,51(0,05) Pritchett et al. (2012) K*
0,75 N.D. -10  NacCl -11,55(0,00)  Pritchett et al. (2012) K*
1 6,4 7 Eau -9,71(0,16)  Elwood Madden et al. (2012) K*
1 6,8 23 Eau -9,2 (0,05) Elwood Madden et al. (2012) K~
1 5,9 40 Eau -8,59 (0,03)  Elwood Madden et al. (2012) K*
1 6,4 50 Eau -7,15(0,08)  Elwood Madden et al. (2012)  K*
1 09 23 H;SO, -8,54(0,06) Elwood Maddenetal. (2012)  K*
1 2 23 H:SO, -9,09 (0,05) Elwood Madden et al. (2012) K*
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Tableau 3.2. Données cinétiques (log r) de la dissolution de la jarosite (Suite).

K - Jarosite
aH,O pHinitiale T (°C) Solution logr Auteur Suivi
1 3 23 H:SO0. -9,28 (0,02)  Elwood Madden et al. (2012) K*
1 4 23 HSO4 -9,24 (0,23)  Elwood Madden et al. (2012) K*
1 59 23 NaOH -9,20 (0,10)  Elwood Madden et al. (2012) K*
1 6,4 23  NaCOH -8,93 (0,05)  Elwood Madden et al. (2012) K*
1 7,1 23 NaOH -8,71(0,09)  Elwood Madden et al. (2012) K*
1 9,6 23 NaCOH -8,71(0,09)  Elwood Madden et al. (2012) K*
1 10,9 23 NaOH -6,59 (0,07)  Elwood Madden et al. (2012) K*
1 6,3 23  MES -8,49 (0,07)  Elwood Madden et al. (2012) K*
1 7,9 23  MES -7,95(0,13)  Elwood Madden et al. (2012) K*
1 4,3 23 Eau -9,1(0,4) Elwood Madden et al. (2009) K~
1 4,9 23  Eau -8,2 (0,5) Elwood Madden et al. (2009) K*
1 2 20 HClos -88 Smith et al. (2006) K*
1 8 20 Ca(OH), -91 Smith et al. (2006) K*
1 3,76 25 Eau -11,2 (0,1) Welch et al. (2008) K*
1 4 25 HCI -11,3 (0,9) Welch et al. (2008) K*
1 3 25 HCI -11,4 (0,4) Welch et al. (2008) K*
1 4 25 H:SOs  -11,3(0,5) Welch et al. (2008) K*
1 3 25 H.:SO,  -11,8(0,3) Welch et al. (2008) K*
1 55 25 Eau -6,8 (0,4) Gasharova et al. (2005) K*
1 2 25 HCIOs  -8,5(0,03) Baron et Palmer (1996) K*
Na - Jarosite
N. D. 5,7 4 Eau -9,29(0,20) Zahrai et al. (2013) Na*
N. D. 8,1 22  Eau -8,85(0,06) Zahrai et al. (2013) Na*
N. D. 1 22 H.SOs  -6,98(0,06) Zahrai et al. (2013) Na*
N. D. 2 22 HSO4 -6,85(0,35) Zahrai et al. (2013) Na*
N. D. 8 22 Tris+tHCI -7,22(0,16) Zahrai et al. (2013) Na*
N. D. 10 22 Tris -6,93(0,06) Zahrai et al. (2013) Na*
N. D. 57 50 Eau -7,89(0,35) Zahrai et al. (2013) Na*
0,75 N.D. 0 CaCl, -10,58(0,38)  Pritchett et al. (2012) Na*
0,35 N.D. 0 CaCl; -11,19(0,17)  Pritchett et al. (2012) Na*

aLes valeurs entre parentheses sont les écart type parmi les expériences répétées.
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3.6.2. Cinétique de dissolution dans des milieux industriels

Malgré les recherches exhaustives menées par Dutrizac, qui ont inclus I’étude du
comportement de certains éléments lors de la précipitation de la jarosite (tels que Cd, Ce, Li,
As et les terres rares), ainsi que la synthese de nouveaux types de jarosite tels que Rb, Tl, Hg,
et qui seront présentés dans la section 3.7, la dissolution demeure un domaine qui nécessite
encore une exploration plus approfondie, étant donné la diversité de jarosites existantes et des
conditions opératoires.

De nombreux efforts ont été déployés pour examiner les impacts de la composition chimique,
de la température, du pH et de la taille des particules sur les taux de dissolution dans plusieurs
milieux réactionnels. En raison de l'intérét croissant pour la récupération de métaux stratégiques
a partir de résidus industriels contenant du Zn, ainsi que d'autres métaux a forte valeur ajoutée
tels que Pb, Cu, Ag, Cd, Co (Reyes et al., 2017 ; Abkhoshk, 2014), plusieurs agents de

lixiviation ont été utilisés en tant qu’alternatives prometteuses aux procédés de récupération.

Le modele du ceeur rétrécissant (décrit dans la Section 2.4.5) a été largement utilisé comme
objet d'étude pour décrire la décomposition des composés de type jarosite au cours des trente
derniéres années, en utilisant principalement un milieu alcalin. Cependant, ces dernieres années,
une attention a également été portée a I’utilisation de divers acides comme milieu de

décomposition, comme le témoigne le tableau 3.3.
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Les études cinétiques de la dissolution en milieu alcalin ont été abordées dans de nombreuses
recherches concernant les jarosites contenant de 1’argent (Roca et al., 1993 ; 2006 ; Patifio et
al., 1994 ; 1998 ; 2003 ; Cruells et al., 2000 ; Salinas et al., 2001 ; Calla-Choque et Lapidus,
2021), du rubidium (Pérez-Labra et al., 2012), de I’arsenic (Flores et al., 2012 ; Patifio et al.,
2013 ; Méndez et al., 2015), du chrome (Mireles et al., 2016 ; Reyes et al., 2016), du mercure
(Ordofiez et al., 2017) et du thallium (Islas et al., 2020). Ces auteurs ont cherché a évaluer les
méthodes de décomposition de ces matériaux en vue de prévenir des problémes

environnementaux ou de récupérer des métaux a forte valeur ajoutée comme 1’argent.

En effet, les premiéres années d’étude ont été tourné vers la récupération de 1’argent contenu
dans les jarosite, suscitant de nombreuses études dans des milieux alcalins (NaOH/Ca(OH)2),
ou la décomposition de la jarosite se produit entre 50 et 90 °C et ’argent est lixivié¢ a ’aide de

cyanure.

Les premiers chercheurs a étudier cette dissolution ont été Roca et al. (1993), qui ont utilisé
du NaOH et du Ca(OH). comme milieu, des températures entre 25 et 60 °C et des
concentrations de NaCN de 5 a 30 mM. Par la suite, Patifio et al. (1994) ont étudié la
décomposition-cyanuration de la plomb jarosite contenant de 1’argent, en utilisant aussi les deux
milieux alcalins, parce que ce type de jarosite est couramment trouvé dans la nature et dans les

procédés industriels.

Ensuite, Patifio et al. (1998) ont examine la décomposition de la natrojarosite contenant de
I’argent avec cyanuration. Ils ont obtenu des énergie d’activation de 96 kJ/mol pour le milieu
NaOH et 39,6 kJ/mol pour le milieu Ca(OH)z2. De plus, ils ont constaté que 1’ajout des sels tels
que NaCl ou Na;SOs augmentait le taux de réaction pour les conditions expérimentales

utilisées.

Cruells et al. (2000) ont étudie la décomposition de la potassium jarosite contenant de
I’argent avec les mémes milieux. IIs ont obtenu des énergies d’activation de 86 kJ/mol pour le
milieu NaOH et 36 kJ/mol pour le milieu Ca(OH)2. Lorsque la cyanuration (CN") était couplée,

I’énergie d’activation diminuait a 43 kJ/mol pour NaOH et augmentait a 80 kJ/mol avec

Ca(OH)a.

Salinas et al. (2001) ont étudié la décomposition alcaline (NaOH) couplée a la cyanuration
des ammonium jarosites contenant de I’argent. Lorsque seulement le NaOH était utilisé,
I’énergie d’activation s’¢levait a 77 kJ/mol, tandis qu’en couplant avec CN™ I’énergie diminuait

a 46 kJ/mol.
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Patifio et al. (2003) ont étudié ’ammonium jarosite contenant de 1’argent en utilisant
Ca(OH).. IIs ont trouvé une énergie d’activation de 70 kJ/mol en utilisant seulement la base et
de 29 kJ/mol avec le CN". Les taux de décomposition étaient plus rapides que ceux des jarosites
produites lors du procédé hydrométallurgique du zinc. Roca et al. (2006) ont utilisé le méme
type de jarosite que Patifio et al. (2003) et ont étudié sa décomposition en milieu cyanure et
alcalin en utilisant NaOH au lieu de Ca(OH).. L’énergie d’activation pour la période
d’induction était plus élevée que pour la période de conversion progressive. Les énergies
d’activation pour la période progressive étaient de 60 kJ/mol sans cyanure et de 52 kJ/mol avec
cyanure. lls ont confirmé une tendance de la réduction de 1’énergie d’activation en utilisant la

cyanuration et qui était remarqué déja par Salinas et al. (2001).

Gonzélez-Ibarra et al. (2016) ont étudié la décomposition cinétique d’une jarosite industrielle
en utilisant a la fois NaOH et Ca(OH): ainsi que la cyanuration. lls ont réussi a augmenter la
récupération d’argent en couplant I’alcalinité avec la cyanuration. Lors de I’utilisation de
NaOH, la réaction était contrdlée par la réaction chimique, tandis qu’en utilisant Ca(OH)z, la
diffusion a travers les pores du CaCOs jouait un réle et I’énergie d’activation était
respectivement de 40,42 et 21,72 kJ/mol.

Islas et al. (2021) ont étudié la lixiviation de 1’argent contenu dans les jarosites en utilisant
des agents complexant non cyanurés tels que le thiosulfate (S203%) et le thiocyanate (SCN"),
car ils sont moins nocifs pour la santé humaine. Les équations cinétiques globales proposées
permettent d'optimiser la lixiviation des jarosites en utilisant ces agents complexants comme

alternatives au cyanure.

Reyes et al. (2011) ont étudié la réactivité des natrojarosites contenant de 1’arsenic. Ils ont
trouvé des énergies d’activation de 57,11 kJ/mol pour le NaOH et 48,61 kJ/mol pour le
Ca(OH)2. Flores et al. (2012) ont étudié la décomposition des potassium jarosites contenant de
I’arsenic en utilisant des milieux NaOH et Ca(OH),, avec des énergies d’activation de 60,3
kJ/mol et 74,4 kdJ/mol, respectivement. Cette différence d’énergic d’activation entre la
potassium et la natrojarosite peut étre liée au fait de la potassium jarosite est plus stable lors de

la dissolution que la natrojarosite.

Patifio et al. (2013a ; 2013b) ont examiné la décomposition de la sodium arsenojarosite dans
des milieux NaOH et Ca(OH)2, le premier a travers une approche de plan d’expérience et le

deuxiéme en utilisant seulement le modéle du cceur rétrécissant.
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La premiere étude a signalé la présence d’une partie de I’arsenojarosite qui n’avait pas réagi
et la formation d’auréoles de particules de Fe(OH)3z avec AsO4 adsorbé. La température et la
concentration de OH" ainsi que leur combinaison étaient les parametres les plus influents sur la
cinétique. La deuxiéme étude a trouvé des énergies d’activation de 60,3 kJ/mol et 74,4 kJ/mol
respectivement pour les milieux NaOH et Ca(OH)>. Cela corrobore I’affirmation selon laquelle
les énergies d’activation sont plus basses avec NaOH qu’avec Ca(OH)z, ce qui indique une plus

grande facilité de dissolution lorsque le procédé utilise NaOH.

Mendéz et al. (2015) ont étudi¢ I’ammonium-potassium jarosite contenant de 1’arsenic et
Flores et al. (2022) ont étudié la décomposition d’'une ammonium-sodium jarosite contenant de
’arsenic, les deux en utilisant un milieu NaOH. Le mécanisme de contréle était la réaction
chimique et il y avait la formation de Fe(OH)s avec arséniate adsorbé. Flores et ses
collaborateurs ont souligné que I’utilisation de ce type de jarosite est une alternative a
I’¢élimination de I’arsenic de I’eau, car, méme aprés décomposition 1’arsenic est retenu dans le

solide résiduel.

Pérez-Labra et al. (2012) ont synthétisé la rubidium jarosite et ont étudié sa décomposition
dans une solution alcaline contenant cing concentrations différentes de Ca(OH)2. Les résidus
solides obtenus incorporaient du calcium et formaient de la goethite. L’analyse cinétique a pu
étre représentée par le modéle de contréle chimique du ceeur rétrécissant, avec une énergie

d’activation de 98,70 kJ/mol.

Islas et al. (2015) ont étudié la dissolution de la thallium jarosite en utilisant NaOH, ce qui a
conduit a la formation d’un solide amorphe autour de la particule, probablement contenant de
I’hydroxyde et du thallium. La décomposition de ce type de jarosite semble étre décrite pas un
modele de taille de particule constante, contr6lé par la réaction chimique.

Mireles et al. (2016) ont analysé la cinetique de décomposition de la jarosite contenant du
chrome dans un milieu Ca(OH)2. Les données expéerimentales montrent que la réaction suit le
modele du coeur rétrécissant avec un controle par la réaction chimique. L’énergie d’activation
correspond a 63,75 kJ/mol pour la période d’induction et 51,56 kJ/mol pour la période
progressive et la reaction provoque la formation des résidus de Fe(OH)z.

Ordofiez et al. (2017) ont consacré leur temps a 1’étude de la décomposition de la mercure
jarosite dans un milieu NaOH. L’énergie d’activation était de 81,7 kJ/mol pour la période

d’induction et 56,9 kJ/mol pour la période progressive.
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Plus récemment, la dissolution acide a également suscité l'attention, étant donné que la
jarosite est un composé acide et requiert une grande quantité de base pour son procédé de
dissolution en milieu basique. Calla Choque et al. (2016) ont été les premiers chercheurs a
appliquer le modele du ceeur rétrécissant a la décomposition acide de la jarosite, en couplant la
lixiviation avec la thio-urée comme agent complexant afin d’étudier I’effet des différents
cations (Cu?*, Fe3*, Zn?*, Fe?") dans ce systéme en vue la récupération de I’argent. Ils ont
rapporté que la décomposition acide serait une alternative intéressante car les jarosite sont

naturellement acides, ce qui signifie que les colts du procédé seraient réduits.

Ensuite, Reyes et al. (2016) ont étudié les taux de dissolution de la K-Cr(\V1)-jarosite dans
des environnements acides (HCI) et basiques (NaOH) afin d’étudier la mobilité du chrome dans
certaines conditions plus extrémes (majoritairement a pH < 1 et T > 30 °C). lls ont suggéré
1’étude des réactions a un pH intermédiaire (2 > pH < 10), car il reste des solides qui n’ont pas

réagi, et les calculs doivent prendre en compte 1’¢quilibre.

Tandis que Reyes et al. (2017) ont étudié la cinétique de dissolution des jarosites Na-As, K-
As et NHz-As dans I'acide sulfurique pour déterminer les facteurs influengant la récupération
des métaux a valeur ajoutée en variant le pH, la température, la taille des particules et le type
de substitution aux positions A et C des composes de type jarosite. L’acide sulfurique a été
choisi a cause de son faible codt et de sa compatibilité avec d’autres agents réducteurs. Comme
dans sa recherche précédente, Reyes et ses collaborateurs ont utilisé des conditions plus
extrémes pour calculer les parametres des conditions (majoritairement a pH <1 et T > 30 °C)
afin d’obtenir le modé¢le final. Pour des pH inférieurs & 1, ils ont rapporté que le procédé de
décomposition suit le modele du cceur rétrécissant controlé par la réaction chimique. Les
auteurs ont montré que pour les niveaux d’acidité utilisés, le type d’ion de substitution n’a pas

d’influence sur le taux de dissolution.

Islas et al. (2020) a étudié la dissolution des jarosites contenant des éléments potentiellement
dangereux pour I’environnement (Pb, As, Tl, Cr) dans différentes conditions en utilisant le
modele du cceur rétrécissant dans des milieux basiques (NaOH) et acides (H2SOa). Ils ont
démontré que I’étape contrélant la cinétique est la réaction chimique dans des pH extrémes (pH
< 1) et que le transfert de matiére dans la phase liquide contréle la cinétique lorsque le pH

s’éloigne des valeurs extrémes (1 < pH < 1,68).

Calla-Choque et Lapidus (2020) ont entrepris une étude pour analyser les effets du pH, de la

température et du rapport solide/liquide sur la récupération de 1’argent contenu dans la jarosite
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en utilisant des agents complexant tels que la thio-urée et I’oxalate. Cette recherche met en
avant l'utilisation de I’oxalate pour stabiliser la thio-urée en milieu acide, qui peut étre appliquée
a des minéraux complexes. La décomposition de la jarosite libere des oxydants puissants,
principalement du fer, induisant une instabilité chimique et I’oxydation de la thio-urée. Les
résultats ont montré une amélioration de la récupération en augmentant la température de 50 a
60 °C, en réduisant le pH et en ajustant le rapport solide-liquide. Lorsque I'oxalate est utilisé,
cette dégradation est minimisée, et la température nécessaire pour la dissolution de la jarosite

est réduite.

Calla-Choque et Lapidus (2021) ont étudié le taux de dissolution avec un systéme de tailles
de particule non homogéne, contrairement a 1’approche de Reyes et al. (2017) qui utilisait des
tailles spécifiques de particules, en présence d’oxalate et de la thio-urée a différents pH et
températures. Ils ont modifié le modele du cceur rétrécissant pour tenir compte de la variation

de taille des particules.

Nolasco et al. (2022) ont mené une étude sur la dissolution des jarosite dans un milieu acide
et sur I’effet de I’incorporation de cations divalents tels que Cu®* et Fe?* dans la structure sur le
taux de réaction. Le modéle a pu décrire de maniére satisfaisante le comportement de lixiviation
de la natrojarosite incorporée avec du cuivre dans des conditions acides. Selon ces auteurs, la
nature de la liaison de I'atome central (Fe-OH) dans la structure de la jarosite joue un réle
important dans la dissolution acide. Un remplacement complet du site B par d'autres cations

trivalents pourrait vraisemblablement induire des différences dans le taux de dissolution.
3.6.3. Les jarosite employés dans les procédés

Les jarosites utilisées au cours de ces études ont été produites de diverses maniéeres, ce qui
pourrait influencer leurs résultats en termes d’équilibre et de cinétique. Les méthodes de

syntheses les plus couramment utilisées sont présentées dans la section 3.6.3.1.
3.6.3.1 Jarosites synthétiques

L’article de Driscoll et Leinze (2005) est 1'un des articles plus fréquemment utilisés, car il
offre des directives pour la synthese de différents types de jarosites dans le cadre de leurs
travaux au sein du département de recherche géologique des Etats-Unis (United States
Geological Survey — USGS). Leur méthode repose sur la synthése de la K-jarosite telle que
proposée par Baron et Palmer (1996). Ils mélangent 17,2 g de sulfate ferrique hydraté
(Fe2(S0a4)3-nH20) et 5,6 g d’hydroxyde de potassium (KOH) dissous dans 100 ml d'eau
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ultrapure a 18 MQ. La solution est préparée sur une plaque chauffante a 95 °C avec agitation.
Un bouillonnement modéré est maintenu pendant 4 heures ; ensuite, la solution est retirée de la
plaque chauffante et apres décantation, la phase liquide est soigneusement rincée deux fois a
I'eau déionisee. Les rincages sont éliminés et le solide restant est placé dans un four de séchage
a 110 °C pendant 24 heures. Apres séchage, la substance est récupérée, pesee ; elle peut
atteindre environ 9 g de jarosite produite sous forme d’un précipité jaune-marron. Smith et al.
(2006), Elwood-Madden et al. (2012), Zahai et al. (2013), Pritchett et al. (2013), Kendall et al.
(2013) et Dixon et al. (2015) ont utilisé la méthode validée par Driscoll et Leinze (2005).

Comme I'expliquent Baron et Palmer (1996), la jarosite synthétique présente une carence en
potassium en raison de la substitution par des ions hydronium (HzO") dans la position des ions
alcalins. Certains facteurs controlent cette substitution d’hydronium, notamment l'activité du K*
et le pH. Pour minimiser cette substitution et produire un produit présentant une composition
proche de l'idéal, il est nécessaire d'ajouter une quantité excessive de KOH, augmentant ainsi

I'activité du K* et réduisant simultanément la concentration d'HzO*.

D'autres auteurs ont utilisé des méthodes différentes pour la production de la K-jarosite.
Gasharova et al. (2005) se sont basés sur la synthése suggérée par Fairchild et al. (1933), dans
laguelle une cristallisation a 150 °C et 5 bars a lieu a partir d'une solution aqueuse de K2SO4 et
Fe2(S0a)3 dans de I'acide sulfurique 1 N. Jones et al. (2017) ont synthétiseé de la jarosite selon
la méthode de Dutrizac, Dinardo et Kaiman (1980), Dutrizac et Jambor (2000) et Crabbe et al.
(2015), en dissolvant 6,4 g de Fe2(SO4)3.nH20 et 24 g de HNO3 dans 800 g d'eau déionisée,
ajoutant ensuite 0,8 ml de H2SOj4 et chauffant a 90 °C pendant 24 heures. Brand et al. (2012)
ont utilisé 1,74 g de Fe2(S04)3.9H20 et 0,70 g de K.SO4 dilués dans de I'eau déioniseée,
réagissant a 95 °C pendant 5 heures, puis filtrant a travers un filtre seringue, obtenant une
composition calculée de Koo(H30)o.1Fe2, 39(SO4)20H417(H20)183. Reyes et al. (2017) ont
synthétisé de la K-jarosite en utilisant la méthode de Patifio (2013), qui s'était basée sur celle
de Dutrizac et al. (1987) pour la natrojarosite. Dans cette méthode, un litre de solution contenait
0,3 mol/L de Fez(S04)3.nH20, 0,01 mol/L de H2SO4, 0,027 mol/L de NazHAsO4.7H20 et 0,2
mol/L de Z»S04, ou Z représente les espéces alcalines monovalentes Na*, K*, NH4™.

3.6.3.2. Jarosites naturelles

Certains auteurs ont préfére I'utilisation d'échantillons naturels de jarosite pour reproduire les
procedeés tels qu’ils se passent dans 1’environnement. Cependant, la jarosite naturelle contient

souvent différentes quantités d'autres espéces qui influenceront la concentration des éléments
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en solution aqueuse. De plus, I'effet de I'altération temporelle des roches et des minéraux peut

également réduire la vitesse de dissolution de ce minéral.

Welch et al. (2008) ont utilise des échantillons naturels de jarosite [(K,
H30™)Fe3(S04)2(OH)e], provenant d'un site de sols sulfatés acides dégradés sur la cote nord du
New South Wales, en Australie, pour déterminer expérimentalement la cinétique de dissolution.
De méme, Qian et al. (2019) et Trueman et al. (2020) ont également utilisé de la jarosite
naturelle. Calla-Choque et G. T. Lapidus (2021) ont utilisé de la jarosite d'une usine de

lixiviation de zinc au Mexique.

Il était évident que la jarosite de Welch et de ses collégues se dissolvait tres lentement par
rapport au matériau synthétique fraichement préparé comme celui de 1’étude de Smith et al.
(2006). En effet, les solides présentaient des morphologies différentes : euhédrale (Gasharova
et al., 2005) pour la jarosite naturelle ou sphérique (Smith et al., 2006) pour la jarosite
synthétisée. Les différences de réactivité entre les surfaces minérales synthétiques ou fraiches
et les échantillons naturellement altérés ont été largement documentées pour les sulfates
(Uchameyshvili et al., 1966 ; Stribel, 1967) et les minéraux silicatés (Casey et al., 1993 ;
Velbel, 1993 ; White et Brantley, 2003).

3.7. Les cinétiques de précipitation

La précipitation de la jarosite présente un fort intérét industriel grace a I’adoption du procédé
industriel appelé « Procédé Jarosite ». Ce procéde est utilisé pour le contréle des impuretés
hydrométallurgiques, principalement dans la production du zinc. Lors de son déroulement le
fer ferrique précipite en forme de jarosite et le zinc peut étre récupéré. Ces procédés sont connus

pour se produire a des températures élevées dépassant 90 °C.

Dutrizac est 1’'un des auteurs qui a le plus travaillé pour étudier les effets des conditions sur
la précipitation de plusieurs types de jarosite dans des procédes hydromeétallurgiques et leur

comportement en présence d’autres éléments dans différents milieux réactionnels.

Dutrizac et Kaiman (1975) ont tout d’abord travaillé dans la synthese de la rubidium et de la
thallium jarosite. Ensuite, Dutrizac, Dinardo et Kaiman (1980) ont étudié les conditions
affectant la formation de la plumbojarosite, tandis que Dutrizac (1991) a étudié leur formation
dans un milieu acide chlorhydrique. Dutrizac et Dinardo (1983) ont étudié la coprécipitation du

cuivre et du zinc avec la plumbojarosite.
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Dutrizac et ses collaborateurs ont également étudié le comportement de plusieurs éléments
pendant la précipitation de composés de jarosite, tels que : le séléniate (Dutrizac, Dinardo et
Kaiman, 1981), le mercure (Dutrizac et Chen, 1981), le césium et le lithium (Dutrizac et
Jambor, 1987) ; I’argent (Dutrizac et Jambor, 1987) ; I’arsenic a 97 °C a partir des milieux
sulfate et chlorhydrique (Dutrizac et Jambor, 1987), ainsi qu’a 150 °C (Dutrizac, Jambor et
Chen, 1987) ; le cadmium (Dutrizac, Hardy et Chen, 1996) ; le thiocyanate et le cyanate
(Dutrizac et Hardy, 1997) ; le gallium ( Dutrizac et Chen, 2000) ; les lanthanides (Dutrizac,
2003) ; le vanadium (Dutrizac et Chen, 2003) ; les terres rares (Dutrizac, 2004) ; le thallium
(1) (Dutrizac, 1997 ; Dutrizac, Chen et Beauchemin, 2005) ; le chrome (111) (Dutrizac, 2005 ;
Dutrizac et Chen, 2006) ; le germanium et 1’étain (Dutrizac et Chen, 2007) ; les éléments
alcalino-terreux ( béryllium et radium) (Dutrizac et Chen, 2008) ; les halogénures (fluorure,
chlorure, bromure et iode) (Dutrizac et Chen, 2009); le scandium, I’yttrium et
I’'uranium (Dutrizac et Chen, 2009) ; le sélénium (V1) et le sélénium (IV) (Dutrizac et Chen,
2012).

Parmi les découvertes les plus importantes faites par Dutrizac figure son étude des effets de
la précipitation alcaline de la natrojarosite. 1l a démontré que le rendement de formation du
solide et la substitution d’alcali dans la structure de la jarosite augmentent avec I’augmentation
de la concentration d’alcali en solution. L’ensemencement et la force ionique ont eu peu
d’influence sur le rendement. Il a établi que la stabilité des différents types de jarosite précipites
suit I’ordre suivante : K > NH4" > Na. L’agitation s’est révélée partiellement importante dans
ce procédé, c’est-a-dire, elle a une influence positive car il est nécessaire de maintenir les
solides en suspension. Cependant, une agitation supplémentaire n'a pas d'effet significatif
(Dutrizac, 1983).

Limpo et al. (1976) ont étudié I'influence de I'acidité, de la concentration de Fe (l11), de la
concentration d'ammoniac et de I’ensemencement sur la vitesse de précipitation du Fe (I11) sous
forme d’ammonium jarosite, a partir de solutions contenant de 1’acide sulfurique, a des

températures comprises entre 90 et 100 °C.

Ces auteurs ont observé que I'étape clé du contrdle du procédé était la croissance des cristaux,
et le taux de nucléation était proportionnel a la surface des solides introduite dans le systeme, a
la concentration d'ammoniac, ainsi qu’a la concentration du complexe Fez(OH)+%* produit dans
le systeme. Cette etude a demontré que I’acidité de la solution avait une influence significative,
inversement proportionnel, sur le taux de précipitation, en raison de la compétition entre les

ions hydrogéne et les ions ammonium pour étre adsorbés a la surface de la jarosite. De plus, le
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pH semblait réguler la concentration du complexe, ce qui en fait un élément déterminant pour

garantir le succes de la précipitation de cette espéce.

L’¢étude de I’ensemencement a différentes températures a ensuite été entreprise et a montré
des effets positifs. Teixeira et Tavares (1986) ont mené des expériences en batch pour étudier
I’effet de 1’ensemencement sur le taux initial d’ammonium jarosite, constatant une
augmentation lin€aire avec 1’augmentation de la quantité de semences. Cette tendance s’est

avérée valable aussi bien pour les concentrations élevées que faibles de Fe3*, NH4* et Mn?*,

Dutrizac (1996) a étudié I’effet de I’ensemencement sur la précipitation de I’ammonium
jarosite et de la natrojarosite en reliant cela a d’autres facteurs tels que le pH, la température et
les concentrations de sulfate ferrique. Les expériences ont été menées avec un solution
contenant 0,30 M de Fe(SO4)15, 0,30 M de Na2SO4, un pH de 1,5, une température de 98 °C,
et une agitation de 500 rpm, et elles ont duré autour de 8 heures d’expériences. Ses conclusions
ont indiqué que I’ensemencement favorise la précipitation, ou le taux initial augmente
linéairement en présence de semences (de 0 a 100 g/L). La présence de semences élargit
également la plage de précipitation de la jarosite a des pH et des températures plus basses,

éliminant ainsi le temps d’induction.

Parmi les découvertes qu’il a faites, il a montré qu’un niveau minimal d’agitation est
nécessaire, mais son augmentation n’a pas un impact majeur. Il a aussi déterminé que I’énergie
d’activation de la natrojarosite en présence de semences était égale a 106 kJ/mol.
L’augmentation de la température (de 80 a 100 °C) et du pH (de 1,10 a 2,00) favorise la
précipitation. Pour calculer le taux initial cinétique, il a ajusté les données a un polyndéme de

deuxieme ordre.

Dutrizac (1996) a aussi rassemblé les données d’énergie d’activation apparente publiées par
différents auteurs (Wang et al., 1985 ; Margulis et al., 1977 ; Kubo et al. ; 1982) jusqu’a cette
année, montrant ainsi la variété des résultats pour différents types de jarosite, mais toujours a

des températures élevées et en utilisant des plages de température restreintes.

Dutrizac (2008) a examiné les facteurs influencant la précipitation de la potassium jarosite
dans un milieu chlorhydrique et de sulfate. Par la suite, Dutrizac (2010) a comparé les taux de
précipitation de ’lammonium jarosite et de la natrojarosite dans un milieu sulfate ferrique (0,30
M Fe(SOa4)1s/acide sulfurique) a une température comprise entre 70 et 100 °C. Les résultats ont
montré une énergie d’activation de 87 kJ/mol et ont indiqué une précipitation plus rapide de

I’ammonium jarosite par rapport a la natrojarosite.
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Dans I’industrie hydrométallurgique, d’importants efforts ont été déployés pour étudier la
précipitation de la jarosite a des températures élevees dans des milieux abiotique (> 90 °C),
étant donné que la majorité des microorganismes ne sont pas capables de vivre a des fortes
températures. Cependant, le développement de 1’hydrométallurgiec pour la récupération de
métaux a fort valeur ajoutée a conduit a la création de nouveaux procédés fonctionnant a des

températures plus modérées a cause de 1’utilisation d’un milieu biotique.

De cette maniére, d’autres recherches ont émergé pour tenir compte des températures plus
basses. Ainsi, des recherches visant a comprendre la formation de la jarosite dans ces nouvelles
conditions et & quelle vitesse cette réaction se déroule sont nécessaires, car sa précipitation
pourrait compromettre les performances de récupération des métaux a forte valeur ajoutée. En
effet, la précipitation pourrait entrainer la formation de barrieres de diffusion a la surface des
minéraux, ce qui aurait un impact sur le taux de dissolution, réduire la concentration de fer
ferrique, entraverait 1’attaque au minerai et pourrait aussi piéger des métaux a forte valeur

ajoutée, tels que 1’argent.

De cette fagon, d’autres chercheurs se sont dédiés a étudier le contrdle de la formation des
minéraux, dont la jarosite fait partie, en présence des microorganismes. Les résultats
expérimentaux obtenus dans les systemes de biolixiviation riches en sulfate, étudiés par Toro
(1988), suggerent la formation de jarosite a une température de 30 °C dans des environnements
riches en bactéries Acidithiobacillus. Dans ces systémes, la précipitation de la jarosite présente
une cinétique tres favorable et peu sélective en ce qui concerne le pH. Ceci est attribuable a la
concentration élevée en fer (I11), qui favorise la formation d'intermédiaires de précipitation de
cette phase, ainsi qu’a la présence de cellules bactériennes qui serviraient de surfaces de

croissance cristalline.

Wang et al. (2006) ont synthétisé de la schwertmannite et de la jarosite a partir de solutions
contenant du sulfate de fer (Il), inoculées avec Acidithiobacillus ferrooxidans. La
schwertmannite s’est transformée en hydronium/ammonium jarosite lorsque le temps de
réaction est passé de 19 a 40 jours, et la température de réaction de 36 a 45 °C, dans un milieu

acide a pH de 2.

Wang et al. (2007) ont synthétis¢ de I’ammonium jarosite en présence de microorganismes
(A. ferrooxidans a 22 et 36 °C, Sulfolobus metallicus & 45 °C et Acidithiobacillus caldus et
Sulfobacillus spp. a 65 °C) a des températures comprises entre 22 et 65 °C et d’oxydation du

sulfate ferreux dans une plage de pH entre 2 et 3, avec différentes concentrations de NH4*. La
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schwertmannite a servi de précurseur solide pour la formation de la jarosite. L’augmentation
de la concentration d’ammonium a favoris¢é la formation de jarosite plutét que de

schwertmannite.

Egal et al. (2009) ont étudié le piégeage de I’arsenic pendant 1’oxydation du Fe (IT) dans un
milieu contenant Acidithiobacillus ferrooxidans. lls ont constaté que le type de bactéries
utilisées favorisait la formation d’un minerai de tooeleite plutét que de schwertmannite, tandis
que la jarosite se formait, sans avoir besoin des bactéries, a la fin des expériences (aprés 15

jours).

Le manque d’études abiotiques a des basses températures a suscité de nouvelles recherches
dans ces conditions. Bigham et al. (2010) ont caractérisé des précipités de fer ferrique dans des
expériences batch menées a des températures comprises entre 2 et 40 °C, en utilisant du sulfate
ferrique et des sels minéraux dans I’acide sulfurique. Le but de ces expériences était de simuler
des solutions de biolixiviation dans un environnement oxydant contenant du K*, Mg?*, Ca?*,
NOs et PO4>. La durée des expériences était de 10 jours. Ils ont observé une diminution de
Fe3* dans la solution lorsque la température de ’expérience augmentait. Les phases formées
étaient principalement constituées d’hydronium jarosite. Cependant, une phase similaire au sel
de Maus, (KsFe3(SO4)s(OH)2.8H20, a été identifiée a des températures inférieures a 25°C.
Lorsque le potassium était remplacé par I’hydronium dans un sel de Maus, de la métavoltine
était produite (Scordari et al., 1975). La proportion de cristaux peu cristallisés ou non cristallisés

a diminu¢ avec I’augmentation de la température.

Selon Sasaki et Konno (2000) ainsi que Wang (2007), les conditions de synthése jouent un
role important dans la structure et morphologie des échantillons de jarosite. Ils ont noté une
tendance a la formation de particules plus individuelles a des températures plus élevées.
Certaines particules présentaient des caractéristiques de surface en forme d'aiguilles, qui

pourraient étre attribuées a la formation de métavoltine.

Cependant, en se basant sur I’observation de la morphologie de surface, ces caractéristiques
ressemblent également aux descriptions précédentes de la schwertmannite [FesOs(OH)s(SO4)]
(Bigham, 1994 ; Wang, 2006 ; 2007). La présence de schwertmannite n'est pas observée dans
les diffractogrammes car ce minéral est peu cristallise, et ses pics caractéristiques sont larges et
masqués par les pics de jarosite, qui sont plus nets. De méme, le bruit de fond dans les
diffractogrammes est directement proportionnelle a la quantité de matériaux peu cristallisés, y

compris éventuellement de la schwertmannite.
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Plus récemment, des études de procédé impliquant 1’oxydation du fer par des archées a 70
°C dans un réacteur continu ont été entreprises par Kaksonen (2016), ainsi que par Kaksonen
(2014) dans un bioréacteur a deux-étages en airlift, dans le but de vérifier la performance de

ces réacteurs et leur capacité a séparer la jarosite produite au cours de la réaction.

Dans le cadre de 1’étude de la formation de la jarosite dans des conditions proches de
I’ambiant, Kim et al. (2018) ont investigué les effets de la présence d’oxyanions (AsOs, SeOs,
Se04, M00O4, CrO4) dans une solution de sulfate de fer (III) et d’hydroxyde de potassium. Ils
ont utilisé des techniques telles que la DRX, la MEB et I’analyse chimique, en variant les
concentrations et les temps de vieillissement (1 h a 40 jours). Dans un premier temps, une phase
amorphe s’est formée pour tous les échantillons. A mesure que le temps de vieillissement
augmentait, la K-jarosite et la jarosite contenant des oxyanions commencaient a préecipiter a

température ambiante, avec différents taux de précipitation et niveaux de cristallinité.

Dans les échantillons de jarosite présentant de faibles taux de précipitation et une faible
cristallinité, la phase amorphe contenait des concentrations élevées d'oxyanions, probablement
en raison de la précipitation rapide de la phase amorphe d'oxyanions de fer. Les résultats ont
démontré que la coprécipitation de la jarosite pouvait jouer un réle plus important dans le
contrdle du comportement du CrOs4 que I'AsO4 dans le contexte d’un drainage acide provenant
de I’exploitation miniére. Les jarosites contenant des oxyanions presentaient des concentrations
d'oxyanions similaires a celles de la solution de départ, suggérant que les phases amorphes se
dissolvent et recristallisent a 1’équilibre avec les concentrations en solution au fil du

vieillissement.

Pour le chapitre 5 dédié a la précipitation, 1’étude de la cinétique de précipitation de la K-
jarosite dans un environnement abiotique sera présentée. Cette démarche vise a comprendre la
précipitation de la jarosite a des températures plus basses et a évaluer la vitesse a laquelle elle

se forme jusqu’a atteindre un état de quasi-équilibre.
3.8. Les analyses solides des particules de jarosite

Les analyses des solides sont trés importantes lors de 1’évaluation des composés de type
jarosite, étant donné la diversité de jarosites pouvant exister a la fois dans la nature et dans des
procédés industriels. Cette diversité conduit a des structures solides complexes, a des
morphologies et a des surfaces variées. La complexite inhérente a ces variations rend difficile

I’identification de ces cCoOmposés.
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Parmi les méthodes couramment employées pour I’identification et 1’évaluation des
jarosites, la microscopie électronique a balayage et la diffraction des rayon X semblent

indispensables.

L’étude de la dissolution et de la précipitation de composés de type jarosite a mené a
I’obtention de différents diffractogrammes de rayon X et d’images MEB variées. Sur la Figure
3.5, deux morphologies complétement différentes de jarosite sont présentées.

Figure 3.5. MEB de la jarosite synthétique anhédrale (a) par Smith et al. (2006) et naturelle
euhédrale (b) par Welch et al. (2005).

Dans la figure 3.5.a, la jarosite présente une forme irréguliére et globulaire avec diverses
tailles de grains, la plupart mesurant entre 1 et 5 um. Certains grains présentent des cotés clivés
qui peuvent étre des signes de I'abrasion mécanique résultant de l'agitation pendant la syntheése
(Smith et al., 2006). Des morphologies de particules similaires pour la jarosite synthétique ont
été signalées ailleurs (Kim, 2018). En revanche, dans la figure 3.5.b, Welch et al. (2008), en
utilisant un échantillon naturel, ont observé une forme relativement euhédrale pour la jarosite,
avec une taille de grain allant de 0,5 a 5 um. Qian et al. (2019) ont aussi utilisé de la natrojarosite

euhédrale, ce qui indique une phase hautement cristalline, tout comme Gasharova et al. (2005).

Selon Sasaki et Konno (2000), la morphologie des particules est également influencée par
les cations dans le site A. La potassium jarosite présente une forme ronde, tandis que
I’ammonium jarosite se manifeste sous la forme d’un aggloméré de particules pseudocubiques.
Les natures anhédrales et euhédrales des différents échantillons peuvent entrainer des taux de
dissolution variables. Un autre exemple illustrant ces différences concerne 1’évolution de la

morphologie des jarosites synthétisées par Reyes et al. (2016) lorsque la quantité de chrome
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dans la structure augmente. La morphologie évolue de la figure 3.6 a/b a la figure 3.6 c/d.
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Figure 3.6. Chrome jarosites synthétisés par Reyes et al. (2016).

En raison de ces différences, 1’utilisation des analyses de solides est essentielle pour
comprendre les morphologies et structures de ce type de minerai, ainsi que pour évaluer
comment cela peut influencer les données thermodynamiques et cinétiques de

précipitation/dissolution de ces solides.

3.9. Conclusion, défis et perspectives

L’étude bibliographique présentée dans ce chapitre retrace 1’évolution des recherches
existantes qui ont eu comme but, tout d’abord, de comprendre la structure de la jarosite ainsi
que sa présence dans I’environnement. Ultérieurement, ces études ont porté sur I’acquisition de
données thermodynamiques et cinétiques relatives a la formation et a la dissolution des

COMPpOSES jarosite.

L’ensemble de cette recherche bibliographique met en évidence une diversité marquée de
résultats existants. Parmi ceux-ci, des divergences notables et des zones de lacunes ont été
identifiées. Une problématique majeure qui ressort de ces données publiées est la difficulté
d’obtention de données thermodynamiques et cinétiques, en raison du temps nécessaire pour
atteindre 1’équilibre selon les conditions utilisées. Pour contourner les expérimentations a
longue durée, une tendance s’est dessinée en faveur d’études dans des conditions plus extrémes
favorisant la dissolution ou la précipitation. Lorsque des conditions moins favorables a la
réaction ont été utilisées, des raccourcis tels que I’utilisation des deux premiéres heures de

réaction ont été employés pour décrire la cinétique. Ce lapse de temps, variant selon
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I’application et les conditions, se révele insuffisant pour prédire le comportement des cinétiques
des composes jarosite. Cela est di a la fois aux réactions nécessitant des temps prolongés,
entrainant une évolution des solutions, et a la transformation des solides en termes de structures
et de morphologie. Cette transformation peut aboutir a des solides parfois peu cristallins ou a
des morphologies différentes, pouvant influencer les données obtenues. Par conséquent,
I’utilisation de méthodes d’analyse des solides est donc trés importante pour la correcte

compréhension des résultats et pour les comparer avec les résultats anterieurs.

La diversité des structures des jarosites observées dans I’environnement et dans 1’industrie
pose également des contraintes pour la comparaison entre les expériences, car les ions
incorporés dans leur structure peuvent altérer les cinétiques et les propriétés
thermodynamiques. Ces variations de données soulignent que I’utilisation des différentes
méthodologies de précipitation a abouti a des résultats divergents. La maniére de comparer ces
résultats est aussi entravée par les modeles thermodynamiques et cinétiques employés, ainsi

que par leurs limitations pour caractériser la complexité des composés jarosites.

La ou les difficultés persistent, des opportunités de découvrir des mécanismes, de caractériser
les comportements, d’améliorer les données existantes et de résoudre les contradictions se
profilent. Le défi pour la poursuite des études cinétiques de la jarosite réside tout d’abord dans
la compréhension des mécanismes de réaction de dissolution et de précipitation a des
températures plus proches de la température ambiante, conditions dans lesquelles la plus grande
partie des jarosites se forment dans 1’environnement et ou des procédés industriels ont lieu. Ces
études doivent prendre en compte 1’évolution des solides précipités et dissous au cours du
temps. Se concentrer sur la jarosite plus simple, la potassium jarosite, est un bon point de départ
pour aborder la compréhension des jarosites plus complexes. L’utilisation de divers modéles se
révele utile pour la comparaison avec les résultats existants. En s’appuyant sur les conclusions
de ce chapitre, les chapitres 4 et 5 envisagent I’acquisition des données cinétiques relatives a la
dissolution et a la précipitation de la K-jarosite a des températures plus basses. Cette démarche
vise a éclaircir les résultats déja établis, a apporter de nouvelles données et des explications
approfondies sur le comportement des réactions. De plus, ces chapitres vont indiquer les

directions a suivre pour parvenir a une meilleure compréhension de ce minéral.

101






Chapitre 4. Résultats expérimentaux

de la dissolution de la K-jarosite
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4.1. Introduction

Dans ce chapitre, le comportement cinétique du systeme K-jarosite-H2SO4-H20 pendant le
procédé de dissolution a été étudié. Comme aborde dans le chapitre 3, malgré les efforts
déployés au cours des derniéres décennies pour étudier 1’équilibre de composants jarosite, il
existe des divergences notables entre ces études. Plusieurs facteurs ressortent comme
responsables de la difficulté d’obtenir des données fiables, notamment la durée pour atteindre
I’équilibre entre phases, la formation de solides peu cristallins, la nature du solide, les
différentes méthodologies employées et les conditions variables des procédés. Pour illustrer
cette situation déja mise en évidence dans le chapitre précédent, il est possible de se référer aux
résultats obtenus par Kendall et al. (2013). Bien que ces auteurs aient estimé que 15 jours sont
suffisants pour atteindre 1’équilibre, leurs résultats restent discutables lorsqu’ils sont comparés
aux résultats de Baron et Palmer (1996) et Smith et al. (2006), qui ont, a leur place, estimé au

moins 40 et 80 jours, respectivement, dans des conditions similaires.

De cette facon, les taux de dissolution de la K-jarosite dans différentes conditions, en prenant
compte des travaux recensés dans le chapitre 3, ont été étudiés. Toutefois, il est important de
souligner qu’aucune de ces études n’a utilisé les ions Fe** comme élément suivi, alors que cet
élément joue un réle crucial en contrélant la réaction de dissolution de la jarosite (Elwood-
Madden et al., 2012).

En outre, les effets des températures élevées dans des conditions acides intermédiaires (2,5
< pH < 1,5) et I'influence de différentes concentrations initiales n‘ont pas encore été explorés,
comme constaté dans le chapitre 3. Alors que les études d'hydrométallurgie sur la dissolution
des composés de type jarosite ont été réalisées majoritairement dans des milieux tres alcalins
(pH > 10) ou tres acides (pH < 1,5), ils n’ont pas eu lieu a des pH intermédiaires.

Ainsi, le but de I’étude présenté dans ce chapitre est d'étudier la cinétique de la dissolution
la K-jarosite dans un réacteur discontinu agité, en utilisant des conditions d’acidité plus
modérées (pH 2 et 1), différentes conditions de température (23, 50 et 70 °C) et différentes
concentrations initiales (0,4 et 1,0 g de K-jarosite/kg de solution). Les effets de ces conditions
opératoires sur la vitesse de dissolution de la jarosite peuvent étre déterminés, a l'aide de
différents modeles d'ajustement, et comparés avec les résultats publiés dans la littérature afin
de combler des lacunes existantes dans la littérature et de mieux expliquer des comportements

précédemment observeés.

105



Chapitre 4. Résultats expérimentaux de la dissolution de la K-jarosite

L’existence de ces données est trés importante pour le développement de procédés industriels
dans des conditions proches de celles étudiées. Ces données jouent un rble dans la
compréhension, pour les géochimistes et les ingénieurs, de systemes contenant de la jarosite,
contribuant ainsi a éclairer les mécanismes de réaction de dissolution de la K-jarosite et a quelle
vitesse ils se produisent. Par conséquent, ces données sont aussi utiles pour prédire la libération
d'éléments dangereux dans I'écosysteme lors de la dissolution de la jarosite, ainsi que pour la
récupération des métaux stratégiques a partir des déchets générés lors de la précipitation de la

K-jarosite, que ce soit dans I'environnement ou dans des procedés hydrométallurgiques.
4.2. Matériaux et méthodes
4.2.1 Réactifs et solvants

Le sulfate de fer 11l hydraté (Fe2(SO4)3.nH20, pureté 97 %) et 1’hydroxyde de potassium
(KOH, pureté > 85 %) ont été achetés chez Sigma-Aldrich et ont été utilisés pour la synthese
de la K-jarosite. L’acide sulfurique (pureté 95 %) a été utilisé comme milieu acide et a été
acheté chez VWR Chemicals. Toutes les expériences ont été menées dans 1’eau ultrapure (18
MQ/cm). Les solutions étalon de Fe3* et K* utilisées pour la courbe d’étalonnage de I’'ICP ont
été achetées chez Plama CAL SCP Science. Ces solutions présentaient une concentration de
1003 mg d’élément/L et une masse volumique de 1,02 g de solution/mL. L’acide chloridrique
37%, utilisé pour la digestion acide du solide dans I’analyse chimique afin de dissoudre
entierement les particules solides de I'échantillon, a été acheté chez Acros-Organic. Tandis que
I’acide nitrique 30%, utilisé pour la dilution des solutions dans les analyses ICP, a été acheté

chez Chem-lab.
4.2.2. Synthése de la K-jarosite

La K-jarosite n’est pas disponible commercialement, donc elle a été synthétisée a I'aide du
protocole expérimental proposé par Driscoll et Leinze (2005), qui précédemment avait déja été
développé par Baron et Palmer (1996). Cette méthode a été choisie en raison de sa simplicité

et sa large utilisation dans la littérature scientifique pour ce type de systéme.

Lors de la synthése, 200 g d'eau ultrapure ont été chauffées dans une bouteille de 0,25 L, a
une température de 95 °C et a pression atmosphérique, en utilisant une plaque chauffante avec

agitation (Figure 4.1).
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Figure 4.1. Appareillage de synthése utilisé.

Une fois I’eau ultrapure a la température souhaitée, du sulfate ferrique (111) hydraté (34,4 g)
et de I’hydroxyde de potassium (11,2 g), corrigée en tenant compte la pureté du produit
commercial comme montré dans I’annexe A.4.1, ont ensuite été ajoutés au systeme. Le mélange
a été agité de maniere continue a l'aide d'un barreau magnétique, et la température du mélange
a été maintenue a 95 = 1 °C pendant une durée de 4 heures. Apres cette période, la solution a
été décantée et les solides ont été rincés avec de I'eau ultrapure. Ces solides résiduels ont ensuite
été séchés a 110 °C pendant 24 h, jusqu'a que leur masse soit constante. Postérieurement, le
précipité a été broyé, puis tamisé a I’aide des tamis Tyler, et les particules de taille inférieure a

100 um ont été sélectionnées pour les expériences.
4.2.3. Caractérisation de la K-jarosite

La caractérisation des cristaux est directement liée a leurs propriétés et implique la
détermination de la structure cristalline, de la composition chimique, surface et de la taille. Le
contr6le de certaines de ces caractéristiques est lié aux parametres du procedé pour des

opérations postérieures a la cristallisation/dissolution, telles que le filtrage et le séchage.
4.2.3.1. Diffraction des rayons X (DRX)

La diffraction des rayon X est une technique qui permet d’identifier les phases cristallines et
leurs caractéristiques cristallographiques. Lorsqu’un faisceau de rayon X rencontre un solide,
il renvoie ces rayons X dans des direction spécifiques déterminées par la longueur d’onde et

par les dimensions et I’orientation du réseau cristallin. Le phénomeéne de la diffraction des
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rayons X se produit dans des directions de diffusion qui satisfont a la loi de Bragg (Gobbo,
2009).

Afin d’analyser 1'échantillon synthétisé et de vérifier qu’il ne contient que de la K-jarosite,
un diffractometre a rayons X Thermo Scientific ARL Equinox 100 a été utilisé a I’Institut des
Sciences Analytiques et de Physico-chimie pour I’Environnement et les Matériaux (IPREM —
UPPA). L’absence d’impuretés dans la phase solide est importante, car elles peuvent interférer
avec les mesures de concentrations et de cinétique, entrainant ainsi des interprétations erronées
des valeurs obtenues Le diffractometre fonctionnait avec une source de rayons X Ka en cuivre
(L =1,5406 A), a une tension de 30 kV et un courant de 10 mA. Les scans ont été effectués de
5 a 90 degrés, avec un pas de 0,02 degrés, un temps de séjour de 0,2 s, une zone irradiée de 133
mm?2 et une rotation de I'échantillon a 30 tr/min. L'identification du minéral a partir des pics de
Bragg et la manipulation des spectres de diffraction a rayon X ont été réalisées a l'aide du
logiciel Match! ®.

4.2.3.2. Microscopie électronique a balayage (MEB)

La MEB est utilisée en produisant des signaux créés par I’interaction entre un faisceau
d’¢électrons et le solide a analyser. Elle permet 1’analyse avec une forte augmentation des
surfaces, jusqu’a 100 000 fois, avec une résolution de I’ordre de 20 nm. Cela permet la création
d’images en trois dimensions de la topographie de 1’échantillon. Ce niveau de détail fourni des

évidences par rapport le procédé et la formation des cristaux (Penha et al., 2018a).

Par ailleurs, la morphologie des solides a été examinée au microscope électronique a
balayage (MEB) a I’aide d’un HIROX SH-3000 fonctionnant a 25,0 kV, avec une taille de point
de 100. Avant I’analyse, les échantillons ont été recouverts d’une fine couche d’or d’une
épaisseur de 1 mm, en utilisant un courant de 30 mA pendant 60 s. Cette étape permet a
I’échantillon de réémettre les électrons qui 1’atteignent, lesquels sont captés par un détecteur
dans le but de reconstituer et améliorer I’imagerie produite par le MEB. Cette analyse a été
utilisée pour 1’évaluer ’homogénéité du solide avant et apres les dissolutions. De cette facon,
les informations issues de 1I’imagerie pourraient expliquer les événements se produisant a la

surface du solide.
4.2.3.3. Méthode de Brunauer-Emmett-Teller (BET)

La méthode connue sous le nom de BET sert a mesurer la surface spécifique des matériaux

poreux. Elle est utilisée pour normaliser les données cinétiques des expériences de dissolution
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et précipitation car la surface joue un réle dans le transfert de matiére entre la phase liquide et
solide. La technique repose sur 1’adsorption d’un gaz a la surface du solide a différentes
pressions. La surface spécifique est déterminée en mesurant 1’adsorption d’un gaz sur la surface
externe et les pores, en utilisant I’équation de Brunauer, Emmett et Teller (Brunauer et al.,
1938) pour la modéliser. La surface peut étre, également, approximée par des sphéres si la

masse et la masse volumique de la poudre sont connues.

Pour déterminer la surface de I'échantillon, la méthode d'adsorption de gaz N2 (BET) (Emmet
et Brunauer, 1937) a été utilisée dans cette étude. Avant I'analyse BET, les échantillons ont été
dégazés sous vide a 30 °C pendant 24 h. Plus de détails de cette méthode sont fournis dans

I’annexe A.4.2.
4.2.3.4. Composition chimique

La composition chimique de la K-jarosite synthétisée a été déterminée par spectroscopie
plasma couplée a induction (ICP-OES) a I’aide d’un Thermoscientific iCAP65000 Duo. Les
conditions instrumentales pour I'lCP-OES étaient les suivantes : puissance RF de 1300 W ;
débit de gaz plasma argon de 15 L/min ; débit de gaz argon du nébuliseur de 0,65 L/min et débit
de gaz argon auxiliaire de 0,5 L/min. Des solutions étalon des ions potassium et fer ont été

utilisées pour tracer les courbes d’étalonnage (Annexe A.4.3).

Afin de déterminer la composition chimique globale par analyse chimique, 0,1 g de K-
jarosite synthétique a été ajoutée a 5 g de HCI a 37 % pour dissoudre completement le solide.
Ensuite, 40 g d'une solution de HNO3z a 2 % ont également été ajoutés pour diluer la solution
initiale. Cette méthode a été réalisée en triplicata pour assurer la reproductibilité des résultats
obtenus. Enfin, pour obtenir la formule chimique de la K-jarosite, la formule générale présentée
par Kubisz (1970) a été utilisée (Section 3.1).

4.2.4. Méthode de contrdle de la dissolution/précipitation

De la méme maniere que les méthodes qui caractérisent la phase solide, il existe plusieurs
options pour la caractérisation de la phase liquide et I’accompagnement du déroulement de la
réaction. La réaction peut étre suivie indirectement a partir des analyses de comptage afin de
mesurer la taille des particules et la quantité (sondes FBRM - Focused Beam Reflectant
Measurement) comme utilisé par Al Nasser et Al Salhi (2015) et Penha et al. (2018b). D’autres
auteurs ont utiliseé des méthodes telles que la diffusion dynamique de la lumiere (Parker et
Dalgleish, 1977 ; Onuma et al., 2000 ; Hiroi et Shibayama, 2017) et le coulter counter (Markovi

109



Chapitre 4. Résultats expérimentaux de la dissolution de la K-jarosite

et Komunjer, 1979 ; Rohani et Chen, 1993 ; Zauner et Jones, 2000). La réaction peut étre
également suivie par la turbidité (Shiau, 2018 ; Dai et al., 2019) et méme pour des méthodes
gravimétriques mesurant le changement de masse collectée sur un filtre ou une membrane au

cours du temps.

Dans cette thése, la méthode de suivi de la réaction choisie a été par la détermination de la
concentration des produits au cours du temps. C’est une des méthodes les plus utilisées pour
mesurer le taux cinétique d’une dissolution/précipitation. Cette méthode consiste a suivre
I’évolution de la concentration des ions dissous dans un réacteur au cours du temps en prélevant
des volumes de liquide a des intervalles de temps donnés (Oelkers, 2001a ; 2001b ; White et
Brantley, 2003 ; Xu et al., 2013). Pour ce suivi de concentration, plusieurs techniques
analytiques peuvent étre utilisées telles que la spectrométrie d’absorption atomique (SSA), la
chromatographie ionique, spectroscopie infrarouge a transformée de Fourier (FTIR),
spectroscopie Raman, spectroscopie UV ou des dosages comme le dosage de SO4% par

précipitation de barytine.

Dans cette these, la méthode d’analyse utilisée a été, comme pour la détermination de la
composition chimique, la spectroscopie d’émission couplée a un plasma inducteur (ICP-OES)

car I’équipement est disponible au sein du Laboratoire de Thermique, Energétique et Procédés
(LaTEP).

4.2.4.1. ICP-OES (Spectroscopie d’émission de plasma a couplage inductif)

L’ICP-OES, aussi connue comme ICP-AES, est une méthode d’analyse de détection des
¢léments chimiques. Il s’agit d’une technique spectroscopique d’émission couplée a un plasma
inducteur qui produit des atomes excités et des ions émettant de la radiation électromagnétique
a des longueurs d’onde spécifiques. Le plasma est une source de haute température composé
d’un gaz ionisé (argon). L’intensit¢ des émissions a différentes longueurs d’onde est
proportionnelle aux concentrations des éléments dans un échantillon. Cette méthode est utilisée
fréguemment pour la mesure des éléments traces dans les sols, les aliments, les effluents miniers

et les eaux usées en général.

L’ICP-OES est composé de deux parties : I’ICP proprement dit et le spectrométre optique.
La torche de I’ICP est constituée de trois tubes concentriques en quartz, et la bobine de sortie
de génération de radiofréquence (RF) entoure une partie de cette torche. Lorsque la torche est

allumée, un intense champ électromagneétique est généré dans la bobine grace a la forte
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puissance de la radiofréquence. Le gaz argon écoulant par la torche s’enflamme pour

commencer le processus d’ionisation.

Une pompe péristaltique est utilisée pour faire circuler I’échantillon jusqu’a un nébuliseur,
ou le fluide devient une brume qui est ensuite introduite directement dans la flamme du plasma.
L’échantillon entre ensuite en collision avec les électrons et les ions dans le plasma et leurs
molécules se fragmentent en ions chargés. Les molécules qui se décomposent en ses respectives
ions perdent des electrons et se recombinent, émettant le rayonnement a des longueurs d’ondes

caractéristiques des éléments constituants.

L’ICP-OES est tres sensible et permet I’analyse de plusieurs éléments simultanément.
Cependant, il existe un autre type d’ICP qui est couplée avec un spectrometre de masse (ICP-
MS) qui est encore plus sensible. Il sert a mesurer des concentrations plus basses (ppb) et qui
peut également mesurer et séparer les isotopes d’un méme élément. Le spectrométre de masse
ionise les atomes et molécules dans 1’échantillon, puis sépare les ions en fonction du rapport
masse-sur-charge. Il est plus couteux que I’ICP-OES et son opération est plus complexe. En
résumé I’ICP-OES est mieux adapté aux analyses de routine des métaux dans une large gamme
d’échantillons, tandis que I’'ICP-MS est plus performant pour les analyses de traces et

I’identification des composants inconnus (Brown et Milton, 2005).

Comparée a la spectroscopie d’absorption atomique, 1I’ICP a plusieurs avantages, tels qu’une
meilleure sensibilité et la possibilité de mesurer la concentration des différents éléments en une
seule fois. Cependant, son codt est plus important, puisque 1’instrumentation et 1’opération sont

plus chers.

Les mesures de solubilité de la K-jarosite au cours du temps sont établies a partir des
concentrations mesurées de I’élément potassium et, prioritairement, de I’élément fer dans la
solution aqueuse d’acide sulfurique en présence du solide. Comme souligné dans le chapitre 3,
la décomposition des composés jarosite est principalement liée a la dissolution du fer résultant
de la rupture des liaisons covalentes du fer avec I’oxygéne. Ces mesures sont réalisées au cours
du temps, a une température et une concentration d’acide constantes, pouvant s’étendre de

quelques heures a quelques mois, en fonction des conditions expérimentales utilisees.

L’échantillon a analyser est vaporisé dans un plasma a haute température, ce qui provoque
la dissociation, atomisation et ionisation des éléments présents, permettant la libération

d’énergie a des longueurs d’onde caractéristiques de chaque élément. La quantification de ces
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ions en solution est déterminée & partir des courbes d’étalonnage. Les courbes d’étalonnage

ainsi que des informations plus détaillées sur I’analyse par ICP se trouvent en annexe A.4.3.

Il est nécessaire de souligner que I’ensemble de 1’étude a été mené en utilisant des
concentrations massiques, afin d’éviter ’influence de la température et les imprécisions
rencontrées lors de 1’utilisation de verrerie de laboratoire. Les sources d’erreurs dans cette étude
proviennent alors des erreurs humaines, des erreurs de I’équipement d’analyse, ainsi que de la

balance utilisée, Sartorius CPA225D (+ 0,1 mg), pour la mesure des masses.

4.2.5. Pilote expérimentale

Pour suivre la dissolution de la K-jarosite, chaque expérience a été réalisée dans un pilote
expérimentale congu par Pignat. Il est constitué d’un réacteur a double enveloppe en verre

borosilicaté d’une capacité de 1 L (Fig. 4.2).

Figure 4.2. Pilote expérimental utilisé lors des expériences.

Les matériaux en contact avec les réactifs et les produits synthétisés sont en PTFE pour
assurer une compatibilité chimique adequate et éviter tout effet de corrosion. La tempeérature
interne du réacteur est contr6lée par un systéme automatique lié au bain thermostaté qui chauffe
la double enveloppe. Un groupe thermorégulateur Julabo DYNEO DD-BC6, utilisant de I’huile
de silicone Calsil 1P20, a été choisi et il est régulé en fonction de la sonde interne du réacteur.
Le choix d’un réacteur d’une capacité aussi importante a été motivé par la nécessité de recupérer

une grande quantité d’échantillons au cours du temps, en fonction des parameétres de dissolution
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utilisés, de la faible quantité de solide synthétisé ajoutée, ainsi que du besoin de récupérer ce
solide a la fin de la dissolution. Un deuxieme bain thermostaté, Julabo F250, est utilisé pour
contréler la température de I’eau de refroidissement du condenseur, qui est couplé au réacteur
afin d’éviter toute perte due a 1’évaporation au fil du temps. L’agitation mecanique était
également ajustable pour permettre 1’agitation souhaitée, avec une vitesse affichée
numériquement sur I’agitateur Heildoph. L’arbre et la partie mobile du moteur d’agitation sont
aussi en PTFE pour éviter toute interaction indésirable avec les réactifs. Le schéma du pilote

est disponible dans I’annexe A.4.4.

4.2.6. Démarche expérimentale

L’approche utilisée pour mener les expériences prend en compte les précautions détaillées

ci-dessous (Konigsberger, 2019) :

a) Une bonne agitation qui permet le contact entre les deux phases (solide et liquide),
mettant ainsi le solide en suspension et assurant I’homogénéité des concentrations dans
tout le volume de la solution. Le mélange doit éviter tout frottement possible entre
’agitateur et les solides, afin de prévenir la formation de particules plus fines, et donc
difficiles a filtrer, faussant la valeur de la solubilité ;

b) Le contrdle précis de la température est effectué pour limiter les grands changements de
température, car la température est 'un des facteurs ayant le plus d’influence sur la
thermodynamique de 1’équilibre. Contrairement a la pression qui, pour des équilibres
solide-liquide, a moins d’influence & des faibles valeurs ;

c) Pour bien vérifier I’atteinte a 1’équilibre, une option consiste a varier les concentrations
initiales du solide ;

d) Le filtrage de la phase solide en solution doit comprendre des filtres de petites tailles de
pores, tels que 0,2 um, et doivent étre compatible chimiquement avec la solution filtrée ;

e) Cette filtration, ainsi que 1’échantillonnage, doivent étre réalisées a la méme température
d’équilibre, ensuite diluée pour éviter la précipitation de solide lors du refroidissement
a la température ambiante et pendant le stockage avant les analyses de phase liquide ;

f) Les échantillons doivent étre analysés avec une méthode analytique correspondante aux
éléments choisis et assurant la précision nécessaire pour quantifier ces éléments ;

g) Le solide restant, une fois 1’expérience finie, doit étre séparé de la phase liquide, séché
et analysé par des méthodes d’identification des phases solides afin d’assurer que la

formation d’autre phase n’a pas eu lieu pendant la réaction en phase liquide.
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h) Le matériau du pilote expérimental ne doit pas réagir avec les composants étudieés,
¢vitant ainsi des corrosions de I’équipement qui pourraient contribuer a la
contamination de la phase aqueuse ;

i) Une vidange correcte et nettoyage du réacteur doit avoir lieu entre les expériences, afin

d’éviter toute contamination des phases aqueuses.

Par conséquent, et tenant en compte les précautions nécessaires pour mener cette étude, des
expériences de dissolution loin de I'équilibre ont eté menées dans différentes conditions
opératoires pour déterminer les taux de dissolution de la K-jarosite en utilisant le Fe** et le K*

comme éléments suivis au cours du temps.

Dans un premier moment, les expériences ont été réalisées a température ambiante (23 °C)
etapH 1 et 2, en utilisant des concentrations de 0,07 et 0,006 mol/kg de H2SOa4, respectivement.
Les solutions ont été préparées par I’ajout d’une quantité d’acide sulfurique a de 1’eau ultrapure
jusqu’a atteindre le pH souhaité. Ce pH a été mesuré a I’aide d’un pH-meétre Mettler-Toledo (+
0,01) au début et a la fin de chaque expérience, car le pH a été laissé libre pendant toute
I'expérience de dissolution. La température a été maintenue constante a 23 £ 1 °C en tout
moment grace a un bain thermostaté relié a la double enveloppe pendant I'expérience, et la

solution a été agitée a 600 tr/min.

Deux concentrations initiales différentes de K-jarosite (1,0 et 0,4 g de K-jarosite/kg de
solution) ont été testées afin de comprendre dans quelle mesure ce parametre pouvait influencer
la cinétique de dissolution. Les concentrations initiales ont été choisies suite a des expériences
préliminaires, dans le but de minimiser la quantité de solide a utiliser pour chaque expérience
et de maintenir un exces de solide a pH 2. La méme quantité de concentration initiale de solide
a été choisie pour faciliter les comparaisons avec les expériences a pH 1, étant donné que cette

étude est principalement dédiée a 1’étude de la cinétique et non de la solubilite.

Des expériences a des températures plus élevées (50 et 70 °C) ont également été réalisées en
utilisant les mémes conditions, afin de déterminer la dépendance de la température dans les
réactions de dissolution pour les pH 1 et 2. Cependant, pour ces expériences, la concentration
initiale (0,4 g de jarosite/kg de solution) est restée constante. En effet, dans le but de minimiser
la duree des essais et la quantité de matiere utilisée, le temps de dissolution nécessaire pour

atteindre 1’équilibre n’a été évalué que pour cette concentration initiale.

Il est important de souligner que les effets du pH et de la température ont été évalues en

faisant varier I'un des parameétres tout en gardant I'autre constant.
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Le protocole choisi pour le démarrage des expériences est le suivant : une fois que I'agitation
de la solution acide est en cours et que la température souhaitée pour 1’étude est atteinte, le
premier échantillon témoin a été prélevé et considéré comme le blanc de référence. Ensuite, la
K-jarosite a été ajoutée a I’aide d’un entonnoir, en respectant le rapport de concentration initiale

choisi.

La fréquence d'échantillonnage a été choisie en fonction du comportement de vitesse de
chaque expérience. Apres le début de la dissolution, des aliquotes (7 mL) ont eté prélevées dans
un premier temps a 30 minutes de réaction, suivies d'un prélévement toutes les 1 ou 2 heures.
Des échantillons ont ensuite été prélevés a des intervalles de temps croissants jusqu’a atteindre

I'équilibre.

Les échantillons de suspension de K-jarosite ont été filtrés a 1’aide de filtres seringues en
PTFE de 0,2 um pour séparer les résidus solides. Une fois prélevés et filtrés, 5 g d’échantillon
ont été ajoutés a 5 g de HNOs 2% pour diluer et arréter toute réaction pouvant se produire avant
I’analyse par ICP-OES. Les concentrations rapportées ici représentent la moyenne des analyses
en triplicata effectuées par ICP-OES et sont exprimées en mg/kg. L’erreur associée a la mesure
était calculée et s’est toujours avérée inférieure a 1% pour la raie associée a la mesure. Chaque
condition expérimentale a différentes températures a été reproduite deux fois, et I'écart type

rapporté du taux cinétique indique une bonne reproductibilité des expériences.

Les concentrations n'ont pas eu besoin d'étre ajustées aprés I'échantillonnage puisque le
milieu réactionnel était continuellement mélangeé et la K-jarosite était toujours en suspension
dans la solution. Par conséquent, le rapport K-jarosite/eau dans les flacons et dans le réacteur
est resté inchangé au cours de I'expérience. Pendant les tests préliminaires, trois échantillons
ont été prelevés dans un méme endroit du réacteur, et trois échantillons ont été prélevés a
différents points du réacteur pour confirmer, respectivement, la répétabilité de la concentration
trouvée dans le réacteur pour un méme instant de la réaction et I’homogénéité des concentration

dans tout le volume du réacteur.

L’analyse DRX apres dissolution a été effectuée pour les pH 2 grace a la quantité de solide
résiduelle. Le solide a été récupéré aprées decantation a temperature ambiante, puis séché a 110
°C al’étuve pendant 24 h. En revanche, pour le cas du pH 1, la dissolution totale de la K-jarosite

n’a pas permis la réalisation des analyses solides.
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4.3. Résultats
4.3.1. Analyse du solide synthétisé

La K-jarosite synthétisée presentait une couleur jaune-brun, comme attendu pour ce type de
minéral. Les images MEB (Fig. 4.3) obtenues montrent que les particules ont une forme
irréguliére et spherique (forme anhédrale). La majorité des grains ont des tailles allantde 14 3
pum (Fig. 4.3. (b)), avec des agglomérats de l'ordre de 10 & 20 um (Fig. 4.3. (a)). La forme
sphérique des particules a structure compacte, telle qu'observée dans I'étude morphologique,
est adaptée pour le suivi de la dissolution. Des particules similaires ont été observées par Smith
et al. (2006).

En revanche, Welch et al. (2008), utilisant un échantillon naturel, ont observé une forme
relativement euhédrale pour la jarosite, avec des tailles de grains allant de 0,5 a5 um. La forme
euhédrale est liee & une forte cristallinité, comme 1’ont montré les études de Gasharova et al.
(2005) et de Qian et al. (2019). D'autres systemes, tels que des silicates, ont montré que la
vitesse de dissolution augmente avec la diminution de la cristallinité (Torrado et al., 1998 ;
Wolff-Boenich et al., 2006).

HIROX SH-3000 25K 5 HIROX SK-3000 25 KI %100k

Figure 4.3. Images MEB montrant des particules de K-jarosite synthétisée. (a) Agrandissement 50x (b)
Agrandissement 10000x.

Malgré I’utilité de confirmer la forme et les tailles des particules de la K-jarosite synthétisée
dans cette étude, I’équipement MEB utilisé n’était pas en mesure de fournir des informations
plus détaillées concernant la surface des grains. Donc, pour des futures études, il est conseillé

d’utiliser un équipement plus sophistiqué permettant d’obtenir une meilleure qualité d’image.
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Les échantillons ont été également analysés par la méthode BET, et I’échantillon utilisé pour
les expériences de dissolution présentait une surface spécifique de 2,0 m2/g.

Les diagrammes de diffraction des rayons X pour la K-jarosite synthétisée ont été comparés
a ceux disponibles dans la base de données du logiciel Match!®. Aucun pic provenant de phases
minérales supplémentaires n'a été observé, indiquant que la K-jarosite synthétisée est une phase

pure.

Cependant, le diffractogramme de la K-jarosite synthétisée correspondait davantage a une
jarosite avec un certain degré de substitution de I’hydronium dans le site A, comme le montre
le diffractogramme de la Figure 4.4 qui présentait la meilleure concordance avec le

diffractogramme du solide étudié.
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Figure 4.4. Diffractogramme de diffraction des rayons X de la jarosite synthétisée comparée avec

le diffractogramme de la jarosite.

La composition chimique estimée des particules de K-jarosite est présentée dans le tableau
4.1. La formule chimique a été déterminée a l'aide de la formule recommandée par Kubisz
(1970), qui préconise la normalisation de la formule en fonction de I'occupation
steechiométrique compléte du sulfate (SOa4) au site C, égale a 2. Le déséquilibre de charges dans
la structure est compensé par I’ajout des ions OH" supplémentaires. Une occupation partagée
entre H3O" et K" se produit dans le site A, et la somme est égale a 1. De plus, le précipité
synthétique de K-jarosite a montré une occupation inférieure a la pleine teneur en fer dans le
site B. Malgré cela, le rapport Fe/K était proche du rapport de la composition idéale (3 :1) de

K-jarosite.
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Tableau 4.1 Formule chimique déterminée en utilisant la formule fournie par Kubisz (1970).

Echantillon Formule chimique lorsque (SO.) = 2 Rapport Fe/K

K-jarosite (H30)0.17Ko0.83F€2,54(SO4)2(0OH)4,62(H20)1,38 3,06

4.3.2. Dissolution a température ambiante (23 °C)

Toutes les expériences menées a pH 2 et a 23 °C ont montré des tendances similaires. La
concentration de tous les composants aqueux a augmenté rapidement au cours des premiers

jours de dissolution, suivie d'une diminution des taux de libération au fil du temps.

Au début de chaque expérience, il y a eu une augmentation importante des ions K* dans les
premiéres heures, tandis que la concentration de Fe** augmentait lentement (Figure 4.5.a). Cela
peut étre expliqué par le fait que le fer présente des fortes liaisons chimiques. Le potassium, en
revanche, est piegé dans la structure de la K-jarosite et adsorbé a la partie plus extérieure des
grains. Dans les jours suivants, la libération de Fe®* s'est accélérée tandis que la libération de

K™ s’est ralentie. Des concentrations quasiment constantes ont été atteintes apres environ 45

jours.
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Figure 4.5. (a) Concentrations de K* et Fe** dans I'expérience de dissolution avec une solution
initiale a pH 2 (H.SO4 = 0,006 mol/kg), & température ambiante (23 °C) et de concentration initiale
de 1g de jarosite/kg de solution. Figure 4.5. (b) Evolution dans le temps du rapport molaire des

éléments (Fe/K) pendant la dissolution.

L'évolution du rapport molaire des éléments (Fe/K) dans le temps (Figure 4.5.b) indique que
la dissolution a pH 2 était incongruente (non steechiométrique). A partir de I'observation d'une

dissolution non stecechiométrique, il est possible de suggérer que les taux de dissolution du solide
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synthétisé sont lies de maniere complexe a la distribution et a la liaison des éléments a la surface
du solide. De plus, les données cinétiques suggerent également que cette distribution évolue

avec le temps.

Dans la Figure 4.5.a, la concentration finale de potassium et de fer était de 0,28 mmol/kg et
0,32 mmol/kg, respectivement. Ces résultats sont comparables aux résultats de solubilité
obtenus par Smith et al. (2006) ainsi que par Baron et Palmer et al. (1996) qui étaient d'environ
0,40 mmol/L de Fe** et 0,20 mmol/kg de K*. Les différences entre ces études et la présente
peuvent étre attribuées a l'utilisation de différents milieux acides, ce qui peut affecter le
mécanisme de réaction et entrainer de légéres variations dans les solubilités et les taux de
dissolution cinétique. Alors que Smith et Baron ont utilisé HCl comme milieu acide, la présente
étude a utilisé H2SOa. Etant donné que le sulfate est produit pendant le procédé de dissolution
et est présent dans la solution avant I'ajout du solide, il peut déplacer I'équilibre vers la formation
réactionnelle de K-jarosite, réduisant ainsi le taux de conversion, selon le principe de Le

Chatelier et a 1’équation 4.1.

KFe;(S0,),(0H)s + 6H' & K* + 3Fe3* 4+ 2502~ + 6H,0 (4.1)

HIROX SH 31000

Figure 4.6. Image MEB aprées 45 jours de dissolution a pH 2 dans un milieu d’acide sulfurique.

Apreés ces 45 jours de dissolution, les solides a pH 2 ont été recueillis et caractérisés. L’image
MEB (Figure 4.6) a été capturée et ne montre pas de changement important de la taille initiale
de la K-jarosite synthétisée. Cependant, une augmentation notable de la rugosité de surface
(fleches jaunes) a été observée, comme si les particules étaient brisées, ainsi que des cavités
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dans les particules (cercles rouges), qui ont également été observées par Smith et al. (2006).
Ces phénomeénes peuvent étre attribuées soit a la dissolution, soit a la friction avec les pales de

I’agitateur, soit aux deux effets combines.

Par ailleurs, la variation de la concentration initiale (1,0 et 0,4 g de K-jarosite/kg de solution)
a éteé évalue dans cette section a 23 °C. Les résultats des expériences réalisées suggerent que le
changement de cette condition n'affecte pas significativement le temps nécessaire pour atteindre
I'équilibre. En outre, les valeurs de pH mesurées restent environ 2 a la fin de chaque expérience
(= 2,03).

Ensuite, la diminution du pH de 2 a 1 a été évaluée (Figure 4.7). Les résultats des expériences
de dissolution a pH 1 sont similaires au comportement décrit a pH 2. En revanche, une
augmentation de la concentration des éléments Fe** et K* au cours du temps a été remarquée.
Cependant, la dissolution a pH 1 a montré une dissolution complete (pas de solides restants),
atteignant 1’équilibre plus rapidement qu'a pH 2. La figure 4.7.a indique que le temps d'équilibre
a pH 1 a été atteint aprés 27 jours de dissolution, avec un rapport steechiométrique Fe/K
d'environ 3 (Figure 4.7.b), ce qui est en accord avec le solide utilisé dans I'expérience de

dissolution.
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Figure 4.7. (a) Concentrations de K* et Fe3* au fil du temps dans I'expérience de dissolution
avec une solution initiale a pH 1,00 (H.SO4 = 0,07 mol/kg) a température ambiante (23 °C) et
concentration initiale de 1g de K-jarosite/kg de solution. Figure 4.7. (b) Evolution dans le temps du

rapport molaire des éléments (Fe/K) pendant la dissolution.

Les résultats rapportés ici, tout comme ceux de Smith et al. (2006), suggérent qu'un modéle
de dissolution contrdlée par le transfert (Stumm et Morgan, 1996) pourrait régir ces expériences

de dissolution. Bien que cela ne puisse étre prouveé sans d'autres investigations sur les effets de
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la température, des vitesses d'agitation ou l'utilisation de modeles d'ajustement spécifiques tels
que le modele cinétique a cceur rétrécissant. Afin de confirmer ces informations, 1’effet de la
température ainsi que la modélisation par le modéle du cceur rétrécissant seront abordés dans

les prochaines sections.
4.3.3. Dissolution a des température plus élevées

D’autres expériences de dissolutions ont été réalisées a 50 et 70 °C et a pH 1 et 2. Les mémes
conditions opératoires utilisées précédemment ont éte utilisées, avec une concentration initiale
fixe de 0,4 g de K-jarosite/kg de solution, étant donné le faible effet de ce paramétre sur les

taux cinétiques.

Les expériences a 50 et 70 °C et a pH 2 (Figure. 4.8 a et c) ont présenté une vitesse plus
élevée qu’a température ambiante (23 °C), bien que les concentrations a la fin des expériences
aient été inférieures. Les courbes présente trois étapes : une augmentation plus rapide des
concentrations au debut de la dissolution par rapport aux dissolutions a 23°C ; suivie d’une
diminution de la concentration de Fe3* et de K*; et une troisiéme étape ol la concentration de
K* augmente a nouveau tandis que la concentration de Fe3* reste presque constante, variant
entre 0,15 et 0,16 mmol/kg a 50 °C et 0,08 mmol/kg a 70 °C. Malgré la similitude du
comportement, I’expérience a 70 °C et pH 2 (Figure 4.8. ¢) a montré une vitesse encore plus

rapide par rapport a I’expérience a 50 °C.

De plus, I'évolution dans le temps du rapport Fe/K (Figure 4.8.b et 4.8.d) montre une
augmentation plus rapide du fer libéré le premier jour et dans les premiéres quatre heures,
respectivement a 50 et 70 °C. Cette hausse soudaine du rapport Fe/K est suivie d'une diminution

du rapport molaire, car le fer semble précipiter tandis que le potassium continue a étre libéré.

En effet, il est trés probable qu’une phase solide de fer précipite pour provoquer cette
diminution de la concentration en solution. Casas et al. (2007) ont rapporté, lors de I'étude de
la solubilité de la Na-jarosite a 70 °C, la formation de la goethite (FeOOH). Selon Casas et al.
(2007), si la concentration de Fe®* dépasse la saturation, I'espéce dominante FeOOH est

probablement formee dans ces conditions.

Malgré cette piste, I'analyse DRX (Annexe A.4.6.) de la jarosite restante apres la dissolution
dans la présente étude, aux deux températures étudiées, n'a pas montré d'autres pic dans le
diffractogramme. Toutefois, une augmentation du bruit de fond des diffractogrammes a été

observée. Deux possibilités peuvent étre suggéres : soit le reprécipité est une phase solide
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d’hydronium jarosite vue I’absence de précipitation de ions potassium, Soit une autre phase
minérale précipite, mais en si petites quantités que la DRX n'a pas pu I’identifier, comme justifié
par Moriyama (2014).
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Figure 4.8. (a) et (c) Concentrations de K* et Fe* au cours du temps dans I'expérience de
dissolution [solution initiale pH 2 (H.SO. = 0,006 mol/kg)] a 50 et 70 °C, respectivement. (b) et
(d) Evolution dans le temps du rapport molaire des éléments (Fe/K) au cours de la dissolution & 50

et 70 °C, respectivement.

Lorsque les expériences utilisaient un pH 1 a 50 et 70 °C, les courbes de dissolution se sont
comportées de la méme maniére que la dissolution a 23 °C, bien que les résultats obtenus aient
des taux de dissolution plus rapides. L'augmentation de la température a réduit le temps
d'équilibre a un jour et a quatre heures, respectivement, pour les expériences a 50 et 70 °C. De
plus, tout comme I'expérience a 23 °C et a pH 1, la dissolution était compléte, sans qu'il ne reste

de solides dans le réacteur a la fin de I’expérience.
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Contrairement a la dissolution a pH 2, la dissolution complete a pH 1 limite la formation de
produits de réaction d'oxyde de fer et permet, d’une fagon plus fiable, le calcul des taux de
dissolution de la K-jarosite en fonction de la libération de fer. Le sulfate se complexe également
avec le fer (Sapieszko et al., 1977), supprimant davantage la précipitation des oxydes de fer.
Selon la littérature, la dissolution de la jarosite est probablement contr6lée par la rupture des
liaisons Fe-OH, puisque la rupture des liaisons Fe-OH est I'étape limitante de la vitesse de

dissolution.
4.3.4. Simulation en PHREEQC

Afin de comparer les résultats obtenus expérimentalement, le logiciel de modélisation
mathématique PHREEQC (Parkhust et Appelo, 1999) a été utilisé pour prédire les résultats de
la dissolution de la K-jarosite concernant les ions fer et potassium, ainsi que pour étudier
1’évolution des indices de saturation lorsque les conditions de pH et température changent. Dans

cette section, les limitations de son utilisation ont été également explorées a titre d’exemple.

PHREEQC est un logiciel développé par I’agence d’études géologiques des Etats-Unis
(United States Geological Survey). Les valeurs des équilibres fournies par le PHREEQC
dépendent, néanmoins, de la base de données utilisée, la plus connue étant PhreeqC.dat. Cette
base de données utilise le modele de coefficient d’activité de Debye-Hiickel étendu. Aucune

modification n’a été faite dans les données thermodynamique de Phreeqc.dat.

Cependant, I’utilisation d’anciennes données de constantes d’équilibre Kps peut conduire a
des résultats divergents. Par exemple, les données utilisées dans cette base de données
proviennent de ’article de Kashkay et al. (1975), ou la constante d’équilibre de la réaction de
dissolution de la K-jarosite vaut -9,21. Lorsqu’elle est utilisée, les résultats de concentration de
fer et de potassium a 1’équilibre a pH 2 et 23 °C sont 1,47 et 0,49 mmol/kg, respectivement.

Ces résultats sont beaucoup plus élevés que les résultats obtenus dans cette étude.

En revanche, si la base de données Minteq.v4.dat est utilisée, les résultats sont inférieurs aux
résultats expérimentaux (0,08 et 0,03 mmol/kg, respectivement, pour le Fe et le K), car la
constante d’équilibre prise en compte vaut -14,80. Il est donc essentiel de choisir avec soin la
base de données et les constantes d’équilibre appropriées pour obtenir des résultats de

modélisation cohérents avec les résultats expérimentaux.

Ainsi, dans ce travail, la base de données Thermoddem.dat (Blanc et al, 2012) créée par le

BRGM a été choisie, car les données relatives aux résultats expérimentaux de la dissolution de
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la K-jarosite sont plus récentes. Le fichier de la version 2017 a été utilisé, et la constante
d’équilibre (Baron et Palmer, 1996) prise en compte vaut -11,0 +0,3. A un pH 2 et a température
ambiante (23 °C), la solubilité simulée de la K-jarosite est de 0,81 de fer et 0,27 mmol/kg de
potassium. Les résultats pour le potassium sont un peu plus proches des resultats de Baron et
Palmer (1996) et de Smith et al. (2006). Toutefois, la concentration en fer est presque le double
de celle de résultats expérimentaux de ces auteurs et, donc, aussi loin des résultats
expérimentaux de la présente étude.

L’écart type donné par la valeur de la constante d’équilibre de Baron et Palmer (1996) ne
présente pas de différence significative par rapport a la valeur trouvée par Smith et al. (2006),
qui ont obtenu une constante d’équilibre de -11,30 + 0,25. Cependant, lorsqu’une valeur plus
petite de la constante d’équilibre, comme celui de Smith et al. (2006), est utilisée, les résultats

obtenus par le logiciel se rapprochent davantage des valeurs expérimentales de la présente
étude.

Pour aborder la variation des concentrations de fer et potassium dans la phase aqueuse avec
la température, des nouvelles simulations ont été faites a partir du logiciel et de la base de
données choisie. A un pH 2, latempérature a été étudiée de 5 a 71 °C avec un pas de température

de 6 °C. Les résultants provenant de la simulation sont affichés dans la Figure 4.9.
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Figure 4.9. Données de dissolution de K-jarosite utilisant PHREEQC et la base de données
Thermoddem.dat (version 2017). (a) Effet de la température sur la solubilité (b) Effet de la

température sur les indices de saturation.

La figure 4.9.a montre que lorsque la température augmente, la concentration de fer et

potassium diminuent, avec une influence plus forte sur les ions fer. En méme temps, dans la
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figure 4.9.b, les indices de saturation de la goethite et de I’hématite augmentent en raison de la
température, ce qui augmente la possibilit¢ de la formation d’une deuxiéme phase solide.
Lorsque ces résultats sont comparés aux résultats expérimentaux obtenus dans cette étude, il
est possible de remarquer qu’il y a évidemment une diminution de la solubilité de la K-jarosite

dés que la température augmente (Section 4.3.3).

Une limitation du logiciel PHREEQC est mise en évidence, car malgré des indices de
saturation positifs, seulement 1’expérience peut confirmer la possible formation d’un autre
solide. Selon la présente étude expérimentale et la littérature, a 23 °C et pH 2, il n’y a pas de
formation d’autres phases cristallines. Cependant, PHREEQC indique qu’avec 1’augmentation

de la température, il y a également une plus grande probabilité de la formation d’autres solides.

Une autre limitation du logiciel autour des composés jarosites est qu’il la considére un solide
de formule chimique steechiométrique et une dissolution steechiométrique. Cependant, le
minerai synthétisé dans cette étude présentait une formule lIégérement différente de la formule
générale standard, et il a été avéeré que dans les conditions autour d’un pH 2, la dissolution n’est

pas steechiométrie.

Ensuite, I’influence du pH sur les concentrations de fer et de potassium, ainsi que sur les
indices de saturation de la goethite, de I’hématite, de la 1épidocrocite et de la schwertmannite

dans la dissolution de la K-jarosite ont été étudiée.

Les simulations de la variation du pH ont été réalisées a une température ambiante constante
(23 °C) et dans une plage ou I’existence des composés jarosite, en équilibre avec la phase
liquide, est possible (1,34 a 3). Les résultats obtenus sont montrés dans la Figure 4.10, et ils
indiguent que la diminution du pH entraine une augmentation de la concentration de fer et de

potassium.

En outre, I’augmentation du pH favorise la formation d’autres phases solides (Figure 4.10.b),
principalement de la goethite et de ’hématite dans toute la plage de pH, et de la maghémite a
partir de pH 2,25, et de la schwertmannite et de la lépidocrocite au-dessus de 2,75. A partir de

pH 2,5 I’indice de saturation de la K-jarosite s’approche de zéro.

Ces indices fournis par le logiciel sont d’'une grande importance pour prédire ce qui va se
passer dans le systéme lorsque le pH et la température sont modifiés. Cependant, ils ne sont pas
suffisants, car il est évident que dans ces conditions, la concentration dépend du temps

nécessaire pour atteindre 1’équilibre, c’est-a-dire, de la cinétique. Par conséquent, dans la
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prochaine section de ce chapitre, les données sont modélisées pour tenir en compte la vitesse

pour atteindre 1’équilibre.
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Figure 4.10. Données de dissolution de K-jarosite utilisant PHREEQC et la base de données
Thermoddem.dat (version 2017). (a) Effet du pH sur la solubilité (b) Effet du pH sur les indices de

saturation.

4.3.5. Modélisation de la cinétique de dissolution

Une fois le comportement des expériences de dissolution établi, il est important de
représenter les données obtenues de maniere simplifiée. Les modeles mathématiques sont une
simplification du monde réel et visent a prédire le comportement de systemes
phénoménologiques. Si un modele correspond étroitement a ce qui se passe réellement dans un
systeme, alors son expression de vitesse prédira et décrira correctement la cinétique réelle.
Cependant, si un modele differe largement de la réalité, ses expressions cinétiques seront
inutiles pour l'ingénierie des réactions. La modélisation cinétique est un outil utile qui permet
de mieux comprendre les mécanismes réactionnels (Levenspiel, 2000). Donc, dans ce chapitre,
trois modeles différents sont testés pour représenter la dissolution de la K-jarosite. Tous les
modeles utilisés ici ont été préalablement utilisés dans la littérature pour caractériser le
comportement des composés de type jarosite, comme commenté dans le chapitre 3. L’objectif
est de rassembler les différents modeles et d'évaluer leur utilisation, leurs avantages et leurs
inconvénients afin de fournir une critiqgue compléte et de pouvoir comparer les résultats avec
ceux existants, quel que soit le modeéle utilisé. Les modeles suivants ont été utilisés : le modele
cinétique de la dérivée (DVKM), de Noyes-Whitney (NWKM) et a cceur rétrécissant (SCKM).
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4.3.5.1. La méthode cinétique de la dérivée (DVKM)

Les taux de dissolution cinétique ont été déterminés en utilisant les concentrations de K™ et
Fe3*, acquises dans la section 4.3.2 et 4.3.3, tracées en fonction du temps de réaction jusqu'a ce
gu'une concentration constante soit atteinte, et en ajustant les courbes résultantes avec un

polynéme du second ordre (Annexe A.4.5).

Cette approche est choisie parce que les profils de concentration pour les pH 1 et 2 affichent
les caracteéristiques de la cinétique de vitesse parabolique : une libération initiale rapide des ions
constituants suivie d'une vitesse de dissolution toujours décroissante jusqu'a ce qu'un état quasi-

stable soit atteint.

Les concentrations ont été divisées par la surface de la K-jarosite synthétisée obtenue grace
au BET, pour avoir les unités en mol/m2s et pouvoir comparer avec d'autres résultats disponibles
dans la littérature. Les taux de dissolution des éléments K* et Fe** ont ensuite été déterminés

en calculant la dérivée de I'équation.

Le tableau 4.2 résume les résultats trouvés dans la littérature et ceux trouvés dans cette étude.
Les taux de dissolution les plus élevés pour la K-jarosite ont été obtenus lorsque I'acidité était

la plus faible et la température la plus élevée, ce qui était conforme aux attentes antérieures.

Il a été observé, en comparant les taux de dissolution des deux éléments, que les taux de
dissolution étaient plus rapides pour Fe** dans toutes les expériences. Cependant, les valeurs de
concentrations trouvées pour le potassium au début de 1’expérience augmentent plus
rapidement que pour le fer, comme montré dans la section 4.2.2. Dans les analyses cinétiques,
le mécanisme de contrdle de la réaction est généralement associé a la vitesse de dissolution la
plus lente. Dans ce cas, il est possible d’affirmer que le Fe**serait I'élément contrélant le

processus de dissolution au début, tandis que K* prend sa place aprés un certain temps.

Il est important de souligner que les valeurs dans la littérature sont rapportées pour les deux
premiéres heures d’expérience, et dans cette étape il n’y pas une augmentation significative de
la concentration de fer en phase liquide. Pour cela, les résultats sont souvent présentés en
suivant le potassium. Pour comparer les résultats existants avec ceux de cette étude, les taux de

dissolution de K-jarosite mesurés a partir de la concentration des ions K* ont été calculés.

Il est également observé dans le tableau 4.2 que la diminution du pH de 2 a 1, a température
(23 °C) et concentration initiale constantes, augmente le taux de dissolution de K* et Fe** de la

K-jarosite d'un ordre de grandeur. Par exemple, a concentration initiale de 1 g de K-jarosite/kg
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de solution en suivant le fer, le taux cinétique a augmenté de -9,95 a -8,83, et en suivant le
potassium le taux a augmenté de -10,26 a -9,39. En outre, le temps nécessaire pour atteindre un
équilibre quasi-stable a diminué (de 45 a 27 jours).

Tableau 4.2. Taux de dissolution de la K-jarosite utilisant la méthode cinétique de la dérivée DVKM
(cette étude et littérature)

pH Co (g de Jar./kg log r K*+2 log r Fe3*2
initial T (°C) de sol.) Solution Durée (mol/m2s) (mol/mz2 s) Source

2,0 25 0,2° HCI 40 jours  -8,51 (0,03) N. D. Baron et Palmer (1996)

2,0 20 0,2° HCI 85 jours -8,80 N. D. Smith et al. (2006)
Elwood-Madden et al.

2,0 23 1,0 H2S04 2h -8,55 (0,06) N. D. (2012)

20 23 1,00 H2S04 2h -8,42 (0,03) N. D. Kendall et al. (2013)

2,0 23 1,00 H2S04 16 jours -11,18 -11,19 Dixon et al. (2015)

2,0 23 1,0 H2S04 45 jours -10,26 (0,01)  -9,95(0,01) Cette étude

2,0 23 0,4 H2S04 40 jours -9,89 -9,54 Cette étude
Elwood-Madden et al.

0,9 23 1,0° H2S04 2h -7,18 (0,06) N. D. (2012)

1,0 23 1,0 H2S04 27 jours -9,39 -8,83 Cette étude

1,0 23 0,4 H2S04 21 jours -9,23 -8,66 Cette étude

10 50 0,4 H2S04 ljour  -7,90(0,03)  -7,37(0,03) Cette étude

10 70 0,4 H2S04 4h -7,06 (0,01)  -6,62 (0,01) Cette étude

aLes valeurs entre parentheses sont les écart type parmi les expériences répétées
b |es valeurs sont données en g/L
A température ambiante (23 °C) et pH 2, les taux trouvés dans cette étude étaient plus lents
que les taux rapportés dans la littérature a partir de la dissolution de la K-jarosite synthétique.
Elwood-Madden et al. (2012) et Kendall et al. (2013) ont rapporté des taux deux ordres de
grandeur plus rapides pour I’ion potassium (-8,55 et -8,42, respectivement), mais leurs valeurs
ne tenaient compte que des concentrations initiales au cours des deux premiéres heures de

dissolution, tandis que la présente étude considére la courbe jusqu’a 1’équilibre.

Cependant, les taux de dissolution de K-jarosite rapportés dans la présente étude étaient
environ un ordre de grandeur plus rapides que ceux mesurés par Dixon et al. (2015) dans des
conditions similaires (-11,18), ou ils ont suivi le potassium et le fer pendant 16 jours. lls ont

souligné que 1’échelle de temps a un effet significatif sur les calculs du taux initial.

Les taux rapportés par Baron et Palmer (1996) et Smith et al. (2006), respectivement -8,51
et 8,80, étaient 1,5 a 2 ordres de grandeur plus rapides que nos résultats. Cependant, il convient
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de noter qu'ils ont utilisé un milieu acide chlorhydrique au lieu de I'acide sulfurique, ce qui peut
expliquer cette différence. L'utilisation de HCI devrait conduire a une cinétique plus rapide car
le Fe* a un grand potentiel ionique parmi les cations présents dans le mélange. Ainsi, les ions
Cl- ont tendance a mieux se complexer avec Fe®* qu'avec K* (Pritchett et al., 2012). L'ionisation

rompt les liaisons Fe-O de la K-jarosite, augmentant ainsi la vitesse de dissolution.

De plus, cette affirmation est soutenue par d'autres arguments, telles que l'utilisation du
principe de Le Chatelier, déja expliqué dans I’équation 4.1, et les résultats expérimentaux de
Welch et al. (2008) lorsqu'ils ont comparé I'utilisation d'acide chlorhydrique et sulfurique a pH
3 et pH 4 et ont constaté que le taux de dissolution était plus rapide lors de I'utilisation d'acide

chlorhydrigue pour les deux valeurs de pH.

Les résultats obtenus dans cette étude montrent que le comportement et les valeurs des taux
cinétiques vont dans une direction plus cohérente par rapport a 1’utilisation de HoSO4 comme
milieu acide, car ils se rapprochent davantage des valeurs de Baron et Palmer (1996) et Smith
(2006), et de leurs temps d’atteinte de 1’équilibre. Les valeurs trouvées ici se rapprochent
également des résultats de Dixon et al. (2015) et s’éloignent des résultats plus rapides et des
concentrations élevées trouvés par Kendall et al. (2013). Les valeurs de Kendall vont a
I’encontre des évidences de cinétiques plus rapides pour des milieux acides chloridriques que

pour I’acide sulfurique.

Trueman et al. (2020) ont souligné que le taux de dissolution des composés de type jarosite
pourrait étre impacté par le rapport solide/liquide, car des rapports plus importants peuvent
réduire le temps nécessaire a la solution pour se saturer par rapport a la jarosite et aux
Fe(hydr)oxyde. Ainsi, une autre information précieuse apportée par les expériences réalisees
dans la présente eétude concerne l'effet de la concentration initiale de K-jarosite en solution au
début de la réaction. Cependant, dans notre étude, lorsque le rapport initial solide/liquide
diminue a un pH donné, la vitesse de dissolution a légérement tendance a augmenter.
Néanmoins, l'augmentation n’est pas concluante car la valeur du taux diminue de moins de 5
% pour chaque élément, ce qui rentre dans 1’¢cart-type des valeurs expérimentales. Selon les
observations de 1’¢tude, la réduction du rapport solide-liquide a un impact relativement mineur

par rapport aux effets de la baisse du pH ou de I'augmentation de la température.

A partir des résultats de taux cinétiques, il est possible de quantifier I’effet des conditions

expérimentales dans la dissolution. De cette fagon, I’influence de la concentration de [HzO]
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pour les deux concentrations initiales ont été¢ vérifié, ainsi que I'influence de la température

dans les taux en trouvant 1’énergie d’activation de la réaction.

Tout d’abord, les paramétres de la dépendance des constantes de vitesse par rapport la [H3O*]
ont été calculés pour les deux concentrations initiales. Comme illustré sur la figure 4.11 et dans
le tableau 4.3, pour un rapport solide-liquide plus grand, la pente de la courbe est plus prononcée
et la concentration d'acidité a un impact plus important sur la vitesse de dissolution. En effet,
une plus grande quantité de solide initialement présente dans le milieu nécessite plus de

consommation d'ions HzO" et un temps supplémentaire pour établir le front de réaction.

(@ log [H50%] (b) log [H;0]
-8,40 -8,40
-3,00 -2,00 -1,00 0,00 -3,00 -2,00 -1,00 0,00
°
E 880 :., 8,80
oFe 920 ®Fe
= n -9,20 | mK o ! :_,l mK
° —= -9,60
9,60 ¢ -10,00
n "
-10,00 -10,40

Figure 4.11. Graphique tracé pour déterminer le pseudo-ordre de réaction (n) pour l'acidité a pH
1 et 2 et température constante (23 °C) pour les deux rapports solide/liquide : (a) 0,4 et (b) 1,0 g

de K-jarosite/kg de solution.

Lorsque les pH sont comparés pour un seul rapport solide-liquide initial, il est mis en
évidence que les taux de libération de K* et Fe** augmentent avec la hausse de la [H3O"], et les
ions Fe** présentent une dépendance plus forte & l'acidité par rapport aux ions K*. Les

corrélations obtenues a partir de la linéarisation des donnés sont présenté dans le tableau 4.3 :

Tableau 4.3. Parametres de la linéarisation de la dépendance des constantes de vitesse par rapport a la

concentration d’acide et au rapport solide-liquide.

Intersection Ordre (n)
Rapport
Solide/Liquide K* Fe3* K* Fes*
0,4 -8,44 -7,62 0,71 0,95
1 -8,34 -7,50 0,95 1,21

La régression linéaire basée sur les données tracées a la Figure 4.11 et dans le tableau 4.3, a

une température ambiante (23 °C) et un rapport solide/liquide de 0,4 g de K-jarosite/kg de
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solution, donne un taux de libération de Fe** augmentant en fonction de la [H30*], donnant
I’équation du taux 4.2 :

logr = —7,62+4 0,95 * log [H;0%]
r = 10772 x [H;0%]%% 4.2)

Dans un deuxieme temps, les parametres de la dépendance des constantes de vitesse par
rapport & la température ont été calculés pour les différentes températures, et 1’énergie

d’activation de la réaction a été déterminée.

A pH 1, la température a joué un réle crucial dans l'augmentation des taux de dissolution
d’environ un ordre de grandeur (-9,23 a -7,90 pour le K* et de -8,66 a -7,37 pour le Fe®*) entre
23 et 50 °C, et de plus de 0,5 ordre de grandeur (-7,90 a 7,06 pour le K" et de -7,37 a -6,62 pour
le Fe3*) entre 50 et 70°C. Plus important encore, elle a considérablement réduit le temps
nécessaire pour atteindre I'équilibre, passant de 27 jours a 23 °C a une journée a 50°C et a 4
heures a 70 °C.

De cette maniére, I'équation d'Arrhenius donnée par I'équation 2.12 a été utilisée pour tracer

les données (Fig. 4.12) et calculer I'énergie d'activation pour les deux éléments.
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Figure 4.12. Linéarisation de 1’équation d'Arrhenius tracée pour déterminer I'énergie d'activation a pH

1 a partir des données présentées dans le tableau 4.2 avec la méthode DVKM.

L'énergie d'activation (I'énergie minimale requise pour qu‘une réaction chimique se produise)
de la dissolution de la K-jarosite n'a été déterminée qu'a pH 1 puisque c’est a ce pH que les

expériences ont été menées a différentes temperatures. L'énergie d'activation trouveée était de

131



Chapitre 4. Résultats expérimentaux de la dissolution de la K-jarosite

85,11 et 89,87 kd/mol, respectivement, pour le Fe** et le K*. Une énergie d'activation élevée est
liée a une forte dépendance de la réaction aux conditions de température, selon Levenspiel

(2000) et les données trouvees dans le chapitre 3.

Bien que la méthode de la dérivée (DVKM) utilisée dans cette étude présente plusieurs
avantages, tels que sa facilité d'utilisation et I'obtention de valeurs directes pour comparer I'effet
des parametres de réaction, elle ne fournit pas d'informations sur la thermodynamique et le

transfert de matiere des systemes.
4.3.5.2. Le modele cinétique de Noyes-Whitney (NWKM)

Le modeéle cinétique de Noyes-Whitney (NWKM) a été utilisé pour étudier la dissolution de
K-jarosite par Baron et Palmer (1996) dans leur tentative de trouver un modéle pour décrire le
comportement de la cinétique de dissolution de K-jarosite dans des conditions terrestres. Le
systeme étudié concernait la dissolution de la K-jarosite a un pH de 2 dans un milieu HCI a 25
°C, comme décrit dans le chapitre 3. Ces auteurs ont trouvé que la cinétique de dissolution
pouvait étre décrite par un modéle du premier ordre sous la forme d'une équation de Noyes-
Whitney avec un coefficient de vitesse apparent de 7,9 + 0,5 - 107 s, ce qui peut également
étre exprimé comme log r = -6,10.

Tableau 4.4. Parametres génériques pour la détermination des taux cinétique de Noyes-Whitney avec
la méthode des taux intégrées

Dissolution 1¢ Ordre Dissolution 2¢™ Ordre
Equation du taux intégrée In [Ceq-C] = -k + In [Ceq] [1/[Ceq-C]] = k + [1/[Ceq]]
Ajustement linéaire In [Ceq-C] versus temps 1/[Ceq-C] versus temps
Pente de 1’ajustement -k k

Les ordres de réaction et les coefficients de vitesse ont été calculés dans ce travail en intégrant
la loi de vitesse décrite dans I'équation 2.16 par rapport a la concentration de K* et Fe®".
L'équation est basée sur la loi de Fick ou la force motrice est la difféerence de concentration
entre la phase solide et la phase liquide. Ce gradient de concentration diminue lorsque la
concentration du composé augmente dans le solvant. Les lois de vitesse intégrées génériques
pour les réactions de 1% et 2°™ ordre sont présentées dans le tableau 4.4. Les équations de
vitesse intégrées ont toutes une forme linéaire, la pente de la droite étant liée au coefficient de

vitesse de réaction. Lorsque les données déterminées expérimentalement sont tracées selon les
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formes linéaires des lois de vitesse intégrées, le tracé le plus proche d’une droite donne I'ordre

de réaction et le coefficient de vitesse (Annexe A.4.5).

Comme pour Baron et Palmer (1996), cette étude rapporte un meilleur ajustement cinétique
pour le 1°" ordre que pour le 2°™ ordre. Aussi, les résultats obtenus et répertoriés dans le tableau
4.5 sont comparés a ceux trouvés par Baron et Palmer (1996) a température ambiante (23°C) et
pH 2, trouvant un bon accord.

Tableau 4.5. Taux de dissolution de la K-jarosite utilisant NWKM (cette étude et littérature).

Paramétres NWKM log (Kexp)?
Source Agitation Co (g de Jarosite/kg de
pH T(°C) (rpm) do (Um) solution) Fe3* K*

Baron et Palmer
(1996) 2,0 25 50 10-150 0,2 N. D. -6,10
Cette étude 2,0 23 600 <100 1,0

-5,96 (0,10) -6,06 (0,16)
Cette étude 2,0 23 600 <100 1,0
Cette étude 1,0 23 600 <100 1,0 -5,91 -5,93
Cette étude 2,0 23 600 <100 0,4 -5,88 -6,13
Cette étude 1,0 23 600 <100 04 -5,86 -5,90
Cette étude 1,0 50 600 <100 0,4

-4,42 (0,01) -4,44 (0,00)
Cette étude 1,0 50 600 <100 0,4
Cette étude 1,0 70 600 <100 0,4

-3,84 (0,01) -3,78 (0,08)
Cette étude 1,0 70 600 <100 0,4

2 es valeurs entre parenthéses sont les écart type parmi les expériences répétées.

A 23 °C, les vitesses a pH 1 étaient plus rapides qu'a pH 2, malgré la légére différence dans
la valeur absolue du taux, qui se situe dans I’écart-type expérimentale. En outre, a pH 1, lorsque
la température a été augmentée, des vitesses de dissolution plus rapides ont été trouvées en

accord avec les vitesses calculées dans le DVKM.

En comparant les différentes concentrations initiales de jarosite en solution, lorsque le
rapport solide/liquide utilisé était plus petit, les vitesses étaient également Iégérement plus
rapides, mais dans la marge d’erreur expérimentale, c’est-a-dire, la différence ne pas

significative.

Comme pour laméthode DVKM, I'énergie d'activation (Figure 4.13) a également été calculée
pour la dissolution de K-jarosite a pH 1 en utilisant les taux obtenus avec NWKM et en tracant

la linéarisation de 1’équation d'Arrhenius.
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L'énergie d'activation trouvée était de 85,08 et 89,88 kJ/mol pour le Fe3* et le K,

respectivement, qui sont les mémes des énergies d'activation trouvées dans DVKM.
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Figure 4.13. Courbe de linéarisation d'Arrhenius utilisée pour déterminer I'énergie d'activation a
pH 1 a partir des données présentées dans le tableau 4.4 en utilisant NWKM.

Le modéle NWKM présente les mémes avantages (la facilité d’utilisation et la facilité de
comparaison de [I’influence des conditions) et inconvénients (manque d’information
thermodynamique et du transfert de matiere) que la méthode DVKM. Cependant, il est
intéressant de remarquer que I’influence des différences entre les conditions, principalement lié
au pH, sur les taux sont plus facilement visibles dans les résultats en utilisant la méthode DVKM
qu’en utilisant le modéle NWKM.

4.3.5.3. Le modéle cinétique du cceur rétrécissant (SCKM)

Les modeles DVKM et NWKM ont efficacement modélisé les données, offrant ainsi une
compréhension des impacts des variables sur la dissolution de la K-jarosite. Cependant, ces
modeles n'ont pas fourni d'informations cruciales concernant les mécanismes de réaction de
dissolution. Par conséquent, le modéle cinétique a cceur rétrécissant a été utilisé pour répondre

a ces questionnements.

Dans la littérature, le modéle SCKM pour la dissolution acide de la jarosite a été étudiée
principalement a des températures ¢élevées (> 50 °C) et a de fortes concentrations d'acide

sulfurique (> 0,3 mol/L), conditions ou la vitesse de dissolution est maximale (Reyes et al.,
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2016 et 2017 ; Islas et al., 2020 ; Nolasco et al., 2022). Dans ces cas, le modele cinétique est

controlé par la réaction chimique qui se produit a la surface des particules.

Dans cette these, les effets de la température et de la concentration de H3O" a température
ambiante (23 °C) et a de faibles concentrations ont été pris en compte dans I'analyse cinétique
du modéle SCKM. Les conditions de température et d’acidité sont plus douces que celles
couramment employées dans les procédés hydrométallurgiques de récupération des métaux a
forte valeur ajoutée. Ces expériences sont réalisées pour recreer des conditions a pH 1 et 2, ou
la concentration d'acide sulfurique ne dépasse pas 0,07 mol/kg, et les températures utilisées sont
la température ambiante (23 °C) ainsi que des températures élevées (50 et 70 °C), afin de

permettre la comparaison avec des études existantes.

L’utilisation de ce modele permettra (i) d’identifier initialement quel phénomeéne régit la
réaction ; (ii) de déterminer de la constante cinétique du temps progressif et la constante du
temps d’induction a partir de la corrélation du modele ; (iii) d’analyser la dépendance des taux
des réactions par rapport a 1’acidité du milieu et a la température, ainsi que le calcul des ordres
de réaction et de 1’énergie d’activation ; (iv) de trouver une équation globale reliant le temps

total et la conversion du fer, étant donné que les parameétres ont été calculés.

La progression de la dissolution de la K-jarosite par le SCKM peut étre représentée par la
fraction massique (X) de la jarosite ayant réagi, qui correspond au rapport de la concentration
de Fe*" et/ou K* au temps t et la concentration de Fe3* et K* lorsqu’ils atteignent I'état d'équilibre
(équation 2.23). De cette fagon, les courbes de concentrations ont été transformées en courbes

de conversion au cours du temps.

Les réactions de dissolution en milieu acide a faible concentration de HzO* (0,006 mol/kg de
H.SOs~=~pH 2 a T =23 °C) ont conduit a une dissolution incompléte du solide. Par conséquent,
le régime permanent (équilibre) a été considéré pour le calcul de la conversion du fer. Le solide
résiduel a été identifié par DRX et MEB comme de la K-jarosite, sans preuve de la formation

de phases secondaires.

Cependant, tout comme pour les modéles précédents, DVKM et NWKM, les expériences a
pH 2 a 50 et 70 °C n’ont pas été traités par ce modele en raison de la reprécipitation du fer, ce

qui a empéché d’atteindre 1’équilibre ou une dissolution totale.

La figure 4.14 montre deux profils de fraction calculés en fonction du temps en appliquant

I'équation 2.21 aux ions étudiés. Il peut étre observe qu’a un pH de 2 et a temperature ambiante
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(23 °C), il n'y a pas de tendance réguliere a l'augmentation de la fraction de fer, et surtout, de
potassium (Figure 4.14.a). Cette observation pourrait s’expliquer par un modéle & conversion
progressive, ou il n'y aurait pas de diminution uniforme des particules présentes dans le
réacteur, comme cela peut étre démontré par I'image MEB (Figure 4.6). Ce phénomene est
courant dans de nombreuses réactions de dissolution en milieu basique. Cependant, dans le cas
de réactions se produisant a des concentrations extrémement élevées de HzO", il est plus

probable qu’un modé¢le a cceur rétrécissant soit plus applicable (Islas et al., 2020).

@ 1,0 (b) 1,0
0,8 0,8
0,6 0,6
X X
0.4 ——K 04 —o—Fe
—e—[¢ —a—K
0,2 0,2
0,0 0,0
0 200 400 600 800 1000 0 500 1000
Temps (h) Temps (h)

Figure 4.14. Courbes de conversion de la dissolution des éléments obtenues en utilisant I'Eq. 2.23 et

les données des expériences a température ambiante et a (a) pH 2 et (b) pH 1.

Les conversions croissantes de Fe®* et K* a pH 1 (Figure 4.14.b) ont des profils analogues et
présentent un comportement de dissolution similaire, illustrant ainsi que dans ces conditions, il
existe peu de différence entre la libération de cations des sites A et B. Par conséquent, n'importe

quelle valeur de conversion des ions peut étre utilisée pour le calcul des constantes de taux.

D’autres chercheurs ont déja remarqué que dans certaines conditions, principalement trés
acides et en fonction des ions de substitution, les constantes de vitesse restent inchangeées. Par
exemple, Elwood-Madden et al. (2012) ont suggéré que les taux de dissolution sont contrblés
par la rupture de liaison Fe-O sur le site B, plutdt que par les liaisons au site A et au site C.
Leurs résultats ont montré que méme une substitution importante par HzO" au site A, la vitesse
de dissolution n’est pas significativement altérée. En outre, Reyes et al. (2017) ont constaté la
méme chose. Par conséquent, dans ce chapitre les réactions de dissolution seront principalement

surveillées et déterminées suivant le fer ferrique.
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La figure 4.15.a présente la courbe de dissolution a pH 1, & 23 °C et rapport solide/liquide de
0,4 g de K-jarosite/Kg de solution, démontrant les deux profils de concentration du Fe3* et du
K™ lors de la dissolution de la K-jarosite. Ces courbes présentent trois changements de pente

liés aux différentes étapes, comme exposé dans le chapitre 2.

(@) =2 (b) 12
I II I R? = 9.97E-01

2.0 H 1,0 ’ ®
= i ~®
E ’ 0,8 < Re=09,33E-01
=15 ;E L
g @ 06 o ®Eq. 24
= eTe R
: X >
o O T °Eq.25
3l ) o Eqg. 26

0.5 d = | e ;: Rz = 8,58E-01 q

0.5 x =8, .

. 00 ¢
0.0 '* 0,0E+00 2,0E+04 4,0E+04
© 0 100 200 300 400 500 600 -0,2 Temps (min)
Temps (h)

Figure 4.15. (a) Courbe concentration-temps obtenue a partir de la dissolution dans des conditions
acides (pH 1/ H,SO4 = 0,07 mol/kg, T = 23 °C, 0,4 g de K-jarosite/kg de solution et RPM = 600
mint). (b) Détermination de I'étape de controle de la dissolution du Fe*".

Pendant la premiére étape (période d'induction, ting), I'adsorption de I'ion HsO™ a la surface
de la jarosite se produit et les concentrations des produits aqueux sont faibles en raison des
fortes liaisons dans la surface. La deuxiéme étape, connue comme la période de conversion
progressive, est caractérisée par une légére augmentation du pH (due a la consommation de
H30™) et une augmentation significative des concentrations en produits aqueux. Dans la période
de stabilisation, troisiéme et derniére étape, 1’équilibre est atteint. Donc, cette étape n’est pas

prise en compte.

La période progressive peut étre separée et représentée mathématiquement en trois étapes
distinctes : le transfert de matiére dans la couche de fluide qui entoure la particule (Eq. 2.24)
lorsque 1’auréole de cendres ne se forme pas, la réaction chimique a la surface de la particule
(Eq. 2.25) et le transfert de matiére dans la couche de produit solide lorsque la diffusion & travers

I’auréole de cendres est lente (Eq. 2.26).

Dans le but d’identifier le phénomene qui régit la réaction dans la période progressive, les
modeéles abordés dans la section 2.4.5 ont été utilisés pour évaluer les données de conversion

(X) tracées au cours du temps, comme illustré dans la Figure 4.15.b. Toutes les autres courbes

137



Chapitre 4. Résultats expérimentaux de la dissolution de la K-jarosite

correspondant a chaque condition expérimentale sont présentées en annexe A.4.5. Le modéle
qui presente le meilleur ajustement aux données expérimentales est celui qui contrble la

réaction.

Le tableau 4.6 montre les résultats de 1°application de ce modele avec 1’étape qui mieux

contrdle la réaction et les parameétres (K et ting) calculés a partir de celle-ci.

Tableau 4.6. Valeurs des paramétres calculés a partir du SCKM pour le Fe3*

pH T (°C)  Co (g de Jarosite/kg de solution) Corrélation ajustement K (min?)  ting (Min)

> 23 1 TM PS/PL 2,04E-05  1564,99
0,4 TM PS 2,03E-05 36,75
23 1 TM PL 2,53E-05 54,94
TM PL 3,43E-05 404,19
1 50 RC 4,42E-04 36,6
0,4 RC ' '
70 RC 2,46E-03 0,63
RC

aTM PS — Transfert de matiére en phase solide ; TM PL Transfert de matiére en phase liquide ; RC -
Réaction chimique.

Les résultats ont montré qu’a pH 1, avec une concentration d'acide sulfurique de 0,07 mol/kg
et a des températures élevées (50 et 70 °C), les données correspondaient assez bien au modeéle
de régression de la réaction chimique avec des coefficients de corrélation R2 > 0,99 pour les
deux ions, le potassium et le fer (Tableau 4.6). Cela signifie que dans la plupart des expériences
de dissolution réalisées, la réaction chimique présente la plus grande résistance par rapport aux
phénomenes associés au transfert de matiére, et il n'y a pas de formation d'un gradient
significatif de concentration dans le film fluide ou dans 1’auréole de cendres qui entoure la
particule. Dans ce cas, le procedé est sensible aux changements de tempeérature et indépendant

de I'nydrodynamique.

Tandis qu’a temperature ambiante (23 °C), I'étape de contrble était principalement
représentee par le transfert de matiére en phase solide a pH 2 et en phase liquide a pH 1, pour
ce dernier, comme le montre la figure 4.15.b. En d'autres termes, la diffusion dans la couche
fluide devient I'étape de contréle, le réactif fluide est rapidement consommé a la surface du
solide, et un gradient de concentration se forme entre la couche fluide et le cceur du grain n‘ayant
pas réagi. Cette fois-ci, la réaction dépend peu de la température et est plus sensible a la vitesse

d'agitation.
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Cependant, comme montré dans le tableau 4.6, I’expérience a pH 2, a 23 °C, avec un rapport
solide-liquide de 1g de K-jarosite/kg de jarosite a montré qu’une des expériences est controlé
par le transfert de matic¢re dans la phase liquide et I’autre par le transfert de matiére en phase
solide. Cette tendance peut s’expliquer comme un comportement intermédiaire entre les deux
modeles et les étapes de controle. Il n'est donc peut-étre pas raisonnable de considérer qu'une
seule étape contrdle la vitesse de la réaction globale.

Par exemple, une étude a montré la possibilité d’un comportement mixte dans une autre
condition. Reyes et al. (2016), en utilisant un milieu de solution HCl a pH 2,01 et a 50 °C, ont
constaté que la réaction correspondait au modéle du cceur n’ayant pas réagi, controlé par la
diffusion dans I’auréole du produit solide. Toutefois, ils n'ont pas observé la formation des
cendres dans I'analyse MEB. Par conséquent, ils ont considéré que les hypothéses sur lesquelles
le modéle est basé peuvent ne pas décrire complétement le mécanisme réel et qu’un

comportement intermédiaire serait possible.

Aprés la définition des étapes de contréle, il est possible de déterminer les paramétres liés
aux constantes cinétiques pour la période progressive et le temps d’induction, affichées dans le
tableau 4.6. La pente de la corrélation résultante correspond a la constante de vitesse
expérimentale, K pour le temps progressif. La durée de la période d'induction (étape 1) est
calculée semi-empiriquement a partir de l'intersection de la droite issue de la régression linéaire
avec l'axe du temps de I'étape de conversion progressive. Le point d'intersection représente la
durée de la période d'induction (tind), €t l'inverse de la période d'induction représente sa

constante de vitesse (ting™®) en min,

Les données obtenues a partir d'expériences menées a différentes températures, avec un pH
1 et taille de particules constants, indiquent que la durée du temps d'induction diminue avec
l'augmentation de la température. Tandis qu’il y a une augmentation notable des valeurs de K
avec la hausse de la température (tableau 4.6), ainsi la vitesse de réaction devient plus rapide

lors de I'étape de conversion progressive.

Le tableau 4.7 présente la comparaison, dans des conditions similaires, des résultats de cette
étude et ceux disponibles dans la littérature. Les résultats présentés dans cette these montrent
un K légérement plus petit, mais présentant le méme ordre de grandeur pour le temps
d'induction. Cela peut étre di principalement a des changements dans la composition de la

jarosite, étant donné que d'autres auteurs ont fait des substitutions dans sa structure, mais
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principalement en raison des différences dans le solide qui peuvent étre influencées par sa

synthése.

Tableau 4.7. Taux de libération de Fe* par le SCKM (cette étude et littérature).

H,SO4 (mol/kg) pH T (°C) [H30%] K Tind Source Type de jarosite
0,07 091 50 0,123 0,00114 78,0 Reyes(2017) (K,NH4Na)-As-jarosites
0,07 1,00 50 0,079 0,00044 36,6 Cetteétude K-jarosite
0,07 090 50 0,126 0,00130 40,5 Nolasco (2022) Na/Cu-jarosite
0,07 1,02 30 0,095 0,00013 408,0 Reyes(2017) (K,NHsNa)-As-jarosites
0,07 1,00 23 0,079 0,00003 404,2 Cette étude K-jarosite
0,01 1,90 50 0,013 0,00008 638,0 Reyes(2017) (K,NHsNa)-As-jarosites
0,01 1,29 50 0,051 0,00130 111,0 Nolasco (2022) Na/Cu-jarosite
0,006 2,00 23 0,009 0,00002 36,75 Cette étude K-jarosite

L’ensemble des données, tableau 4.7, concerne les réactions en milieu acide sulfurique.
Cependant, des recherches précédentes ont étudié d’autres types de milieux de dissolution
acide. Reyes et al. (2017) ont utilisé HCI qui présente un pKa = -7,0 pour les jarosites K/Cr,
tandis que le H2SO4 présentant pKay = -3,1 a été utilisé pour la dissolution de la Na-jarosite par
Nolasco et al. (2022). Par conséquent, a la méme température et a la méme concentration
d'acide, différentes valeurs de pH sont obtenues. La vitesse de dissolution de la jarosite K/Cr
avec HCI (K = 0,0143 min) était supérieure d'un ordre a celle avec H2SO4 (0,0034 min™), ce
qui indique que la vitesse de dissolution dans le milieu HCI induit une dissolution plus rapide
a la méme température et a la méme concentration d’acide. Ceci corrobore les résultats obtenus
dans la section 4.3.2, démontrant que le milieu chlorhydrique conduit a des vitesses plus rapides

que le milieu sulfurique.

Le Ket le ting prennent en compte 1’influence de I’acidité a travers 1’ordre de la réaction, ainsi
que I’effet de la température grace a I’utilisation de I’équation d’Arrhenius. Ces données sont
fondamentales pour trouver 1’équation globale qui relie la conversion de la dissolution du fer et

le temps de réaction nécessaire.

Donc, dans I’objectif de quantifier I’influence de 1’acidité sur les paramétres trouvés dans le
tableau 4.6, tout d’abord, le logarithme des constantes de vitesse de K et ting Ont été tracés en
fonction de la concentration des ions hydronium (log K vs log [H3O*] et log tina™ vs log [H30*])

afin de trouver le pseudo-ordre de la réaction. A partir des expériences menées a T = 23 °C,
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avec une taille de particules (do) et un taux d’agitation constants, le pseudo-ordre de réaction
(n) par rapport a [H3O"] a été déterminé (Figure 4.16).

(@) log [H,0* (b) log [H,0*

45 g [Hs0"] 00 og [H;0"]
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Figure 4.16. Tracage pour la détermination de I'ordre de la réaction n pour la période de conversion
progressive et pour la période d'induction. (a) K et (b) ting.

La valeur calculée de n pour les périodes de conversion progressive et d'induction pour le fer
ferrique était respectivement de 0,25 et -1,12. La valeur de n pour la période de conversion
progressive était faible, ce qui indique que la réaction n'est pas fortement dépendante de [H3O"]
dans ces conditions. Nolasco et al. (2022) ont observé ce méme comportement dans 1’étape
progressive pour [Hz0*] < 0,0126 mol/L (pH = 1,03) ou n = 0,05. Cependant, pour [HzO"] >
0,0126 mol/L (pH = 0,9), ils ont trouvé n = 1,2, ce qui indique une forte dépendance de la
réaction avec la [H3O*]. Ce changement d'ordre pourrait étre lié au gradient de concentration
créé entre la surface des particules de jarosite et le film fluide en raison de la faible
concentration de H2SO4 et de la consommation élevée et rapide de HzO". L'étape de contrdle

de la vitesse passe de la réaction chimique au transfert de matiere dans le film fluide.

Ensuite, I'énergie d'activation a été déterminée en évaluant la dépendance des constantes de
vitesse du temps d’induction et de I’étape progressive par rapport a la température a l'aide de
I'équation d'Arrhenius. Cependant, dans ce cas, I'équation d'Arrhenius est appliquée en
considérant que le pH varie avec la tempeérature en raison de la variation de la constante
d'ionisation de I'eau. Cela peut étre pris en compte en substituant le rapport K/[H3O0*]" a la

période de conversion progressive (In K/[H3O™]" vs. 1/T).

Ainsi, la pente de la droite (Fig. 4.17) vaut -Eo/R avec Ea = 76,57 et 93,20 kJ/mol pour le fer

et le potassium, respectivement. Le facteur de fréquence (Kpro), qui représente le nombre
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minimum de collisions pour démarrer la réaction chimique, a été déterminée par l'intersection
de la droite avec I'axe des ordonnées In K/[H3z0*]", ce qui donne Kpro = 2,11 x 10° pour le fer et
7,60 x 10™ pour le potassium. Cette tendance montre que la dissolution du fer est moins

énergivore que la dissolution du potassium si toute la courbe de dissolution est considérée.

UT (K)
2,8E-3 3,0E-3 3,2E-3 3,4E-3 3,6E-3

.
e,
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®e,
e

®Fe
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Figure 4.17. Détermination de I'énergie d'activation (E.) a partir de la linéarisation de 1’équation

d'Arrhenius pour I'étape de conversion progressive lors de la dissolution de la K-jarosite.

L'énergie d'activation pour la période d'induction a été déterminée en tracant In (ting
Y[H30*") vs. 1/T (Fig. 4.18). Leurs valeurs étaient supérieures a celles trouvées dans I'étape
de conversion progressive, soit 114,85 et 112,59 pour le fer et le potassium, respectivement.
Cela signifie que le temps d'induction nécessite plus d'énergie pour se produire que la période
de conversion progressive. Cette différence pourrait étre liée a des liaisons plus fortes a la
surface des particules, a la difficulté d'adsorption chimique et a I'établissement ultérieur du front
de réaction des ions H3O" sur les centres actifs a la surface, qui sont tres stables. Pendant la
période d'induction, beaucoup plus de collisions de particules a haute énergie sont nécessaires
a la surface pour rompre la liaison et pour que la progression de la réaction chimique diminue,

réduisant I'énergie d'activation (Hammes, 2012).

Dans ce sens, la période d'induction est plus fortement affectée par I'augmentation de la
température, au point que cette étape cinétique disparait pratiguement a 70 °C (Nolasco, 2022).
Pourtant, les deux étapes dépendent fortement de la température. De plus, la constante
d'Arrhenius pour la décomposition en milieu acide était King = 1,29 x10% pour le fer et 1,43

x10" pour le potassium.
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Figure 4.18. Détermination de I'énergie d'activation (E.) a partir de la linéarisation de 1’équation

d'Arrhenius pour I'étape du temps d'induction lors de la dissolution de K-jarosite.

Le graphique montre que les deux R2? donnent des corrélations acceptables, mais pas
excellentes. En fait, selon Levenspiel (2000), ce type d'arrangement signifie un changement de

mécanisme de réaction pendant la période d'induction lorsque la température change.

Les modeles cinétiques obtenus avec les parametres cinétiques calculés (n, Ea, ko), apres
avoir considéré la combinaison des équations, correspondent au transfert de matiére en phase
liquide, a la réaction chimique et au transfert de matiére en phase solide comme étape de

contréle de la vitesse, respectivement :

1 2/3 _ —Ea +1n (43)
_(1_Xi) _Kpro * exp RT *[HBO ] *tpro

1-(1-X)3 =K =« [H.0F (4.4)
( l) pro * exp *[ 3 ] *tpro

2/3 — —Ea +1n (4-5)
1-3+«(1-X)"+2+(1—=X;) =Kpro * expRT * [ H307]" x ty,

L'équation cinétique suivante a été utilisée pour la dissolution de la K-jarosite en milieu

H2SO4 obtenue a partir des résultats de la période d'induction pour le fer :

114,85
1 1,29 x 10%%e™ "RT  [H;0*] 7112 (4.6)

tind

Les équations cinétiques de I'étape de conversion progressive correspondant a la

décomposition de la K-jarosite en H;O" sont les suivantes :
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76,57
1—-(1-X)**=211x10%" "RT [H30*]°%° x t,,, (4.7)

1/3 g —1557 +10,25 (4.8)
1—(1—X)V3 =211x10%" BT [H;0*]%%5 xt,,,

2/3 g —1837 +10,25 (4.9)
1-3+(1—X)¥3+2+(1—X)) =2,11x10% RT [H30*]%%5 xt,,

Compte tenu du temps nécessaire a la décomposition complete, comme la somme des étapes
cinétiques individuelles (périodes d'induction et de conversion progressive), la nouvelle
expression générale peut étre utilisee pour déterminer le temps nécessaire a une conversion
spécifique de K-jarosite en milieu H2SO4. L’équation générale pour chaque étape de contrdle,
correspondant au transfert de matiere en phase liquide, a la réaction chimique et au transfert de

matiére en phase solide, est respectivement :

1 1—(1—Xge)*/3
tHys0, = 114,85 + ~ 7657
1,29 x 10%6e™ "RT  [Hy0*]"112 2,11 x 10% RT [H50*]025 (4.10)
1 1—(1— Xpe)/3
tH,50, = 114,85 + 7657
1,29 x 1016e™"RT  [Hy0*]~112 2,11 x 10% RT [H50*]025 (4.11)
th,s0, =
1 1-3x(1-X)?*+2x(1-X;)
114,85 + 76,57
1,29 x 10%6e™ " RT  [Hy0*]~112 2,11 x 10% ™ "RT [H,0+]025 (4.12)

Dans la figure 4.19, le modéle cinétique du cceur rétrécissant (équations 4.10, 4.11 et 4.12)
et les données expérimentales sont comparés. Le modéle présente un bon ajustement a des
températures élevées et ambiante a pH 1 et a température ambiante a pH 2, prédisant avec
précision la conversion croissante du fer ferrique et le temps de dissolution de cet elément dans

des conditions de pH et de température spécifiques.

Il'y a plusieurs raisons pour lesquelles il y a des limites a ce modele dans ces conditions. Une
limitation est liée a I’utilisation de H2SOa4 pour libérer H3O*. Contrairement a I’HCI, cet acide
présente un comportement plus faible en raison de sa seconde dissociation. Une autre limitation
est que, dans les conditions étudiées, il y a un changement dans I'étape de contrdle de la
dissolution. Il existe des différences entre les vitesses de dissolution observées dans des
conditions extrémes et intermédiaires, principalement parce que dans des conditions

intermédiaires, le transfert de matiére dans la couche solide résiduelle contréle le procédé.
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Figure 4.19. Comparaison de la prédiction SCKM avec des données expérimentales. a) 23 °C et
pH 2,b) 23°CetpH 1,c) 50 °Cet pH 1, d) 70 °C et pH 1. (Ligne noire — modele ; cercles colorés -

données expérimentales, inclus répétitions).
4.4. Conclusions

La premiére partie de ce chapitre a été consacrée a expliquer le but de cette étude. Ensuite,
la démarche expérimentale utilisée pour répondre aux objectifs établis au début de 1’étude a été
décrite. La K-jarosite a été synthétisée, et plusieurs méthodes analytiques, y compris la
digestion acide analysée sur I'lCP-OES, la microscopie électronique a balayage (MEB),
I'analyse de surface (BET) et la diffraction des rayons X (DRX), ont été utilisées pour vérifier
la phase solide précipitée. Les résultats indiquent que I'échantillon était principalement
constitue de K-jarosite avec une faible teneur en ions hydronium substitués dans le site A. La
vitesse de dissolution de la K-jarosite a ensuite été étudiée jusqu’a atteindre I'état d'équilibre en
milieu acide sulfuriqgue a pH 2 et 1, a température ambiante, et a différents rapports
solide/liquide (0,4 et 1 g/kg). Des expériences supplémentaires ont également été menées a des
températures plus élevées (50 et 70 °C) pour évaluer I'effet de la température sur la cinéetique

de dissolution.

Les résultats ont révelé que, pour les deux valeurs de pH a température ambiante (23 °C), la
concentration initiale n'influencait pas de maniére significative la dissolution de la K-jarosite,

mais plut6t le pH était le facteur principal diminuant le temps nécessaire pour atteindre
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I'équilibre. A pH 2, la dissolution de la K-jarosite n’est pas steechiométrique sur une période de
45 jours jusqu'a I’arrivée a I'équilibre, avec une dissolution sélective de K* par rapport a Fe*
pendant les premiéres heures. Ensuite, la libération de fer ferrique accélere augmentant la
cinétique au cours du temps. A pH 1, la dissolution était compléte, steechiométrique et plus
rapide qu'a pH 2. Ces résultats ont des implications pour la gestion des milieux naturels
contenant de la jarosite, tels que le drainage minier acide ou les sols sulfatés acides. Afin d'éviter
la présence de K-jarosite, il est recommandé de diminuer le pH, alors que pour éviter la
dissolution et retarder la libération d'eléments potentiellement nocifs dans lI'environnement, un
pH et une température ambiante plus élevés permettraient la maintenance de la jarosite sous

forme solide.

A température ambiante et pH 2, seulement les produits aqueux sont libérés lors de la
dissolution. Cependant, a des températures plus élevées (50 et 70 °C), les expériences ont
entrainé la reprécipitation d'une phase solide de fer ferrique sur les surfaces des grains de
jarosite, des pics différents de ceux de la K-jarosite n'ont pas été identifiés, et n'ont pas résorbé
les ions potassium. Ces revétements de surface sont probablement responsables de I'inhibition
de la dissolution ultérieure de la jarosite. D'autres investigations sont nécessaires pour
comprendre I'évolution de ces précipitations dans le temps a des températures plus élevées.

Les taux de dissolution ont été calculés a I'aide de trois modéles différents. Les résultats ont
montré que la température la plus élevée et le pH le plus bas donnaient le taux le plus élevé.
Alors que le DVKM et le NWKM ont fourni un bon apercu de I'effet des variables d'une maniére
facilement représentable, ils n'ont pas fourni d'informations supplémentaires ou une corrélation
générale pour prédire les courbes cinétiques. Le SCKM était mieux adapté pour ajuster les
données a des températures plus élevées et a pH 1, ou la réaction chimique était I'étape de
contréle. A pH 2 et pH 1, & température ambiante (23 °C), le transfert de matiére en phase solide
et liquide, respectivement, a prédominé, ce qui a rendu plus difficile I'ajustement des données,
car le comportement de dissolution a changg, et il est possible que plus d'une étape de contréle

pourrait étre présente pendant le procéde de dissolution.
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Chapitre 5. Résultats expérimentaux de la précipitation de la K-jarosite

5.1. Introduction

Dans le chapitre 2, il a été souligné que les procédés de dissolution et précipitation peuvent
étre utilisés pour etudier I'équilibre des systéemes solide-liquide. Cependant, le procédé de
dissolution est souvent privilégié, car il est plus facile a contrdler. De plus, le temps pour
atteindre I'équilibre n'est pas fortement affectée par le taux de saturation du milieu. En revanche,
I'étude par précipitation se révéle complexe en raison de I'effet du taux de saturation initial sur
le systéme, et méme des changements de ce taux pendant le déroulement du procedé. Cette
complexité est d’autant plus prononcée lorsque différentes étapes et mécanismes de

précipitation sont impliqués.

Dans ce dernier chapitre de la these, le comportement cinétique de la précipitation de la K-
jarosite a été étudié. Bien que la littérature ait déja fourni quelques études, parfois divergentes,
sur la dissolution a température ambiante, les résultats cinétiques de précipitation a température
ambiante demeurent rares, comme c’est rapporté dans le chapitre 3. En effet, la précipitation
des composeés jarosites a été négligée a des températures inférieures a 70 °C, ou les réactions

sont plus lentes.

Ainsi, dans ce chapitre la précipitation de la K-jarosite a été étudiée en suivant la précipitation
du Fe?*, car il est le principal responsable de la formation de la structure des composés jarosites.
Tout d’abord, I’effet de la concentration des réactifs a température ambiante, ainsi que 1’effet
du pH, directement lié & la concentration de ces réactifs dans la phase aqueuse, a été étudié. A
cet effet, les concentrations de réactifs suggérées par Driscoll et Leinze (2005) pour la synthése
de la jarosite a haute température ont été utilisées comme point de départ. L’impact de
I’agitation (200 et 600 rpm) et de 1’ensemencement (sans ensemencement ou avec 5 g de K-
jarosite/kg de solution) ont également été examinés. De plus, I’influence de la température (35,
50 et 70 °C), toujours inférieure aux températures généeralement utilisées dans les expériences
de précipitation menées dans la littérature, a été investiguée. En outre, les solides synthétisés
obtenus aprés la précipitation ont été caractérisés a 1’aide de la diffraction aux rayons X et des

images de microscopie électronique a balayage.

Les principaux objectifs de cette étude cinétique sont de déterminer I’effet des parametres
mentionnés et leur influence sur le solide formé, de découvrir les mécanismes de formation de
la K-jarosite dans ces conditions, et d’utiliser un modéle pour représenter mathématiquement
ces données expérimentales. Tout comme dans le chapitre 4, ces données sont essentielles pour

I'industrie hydrométallurgique, car elles permettent la compréhension de la formation de la
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jarosite dans les procédés industriels se déroulant a des températures plus proches de la
température ambiante. Elles sont également d’une grande pertinence pour les géochimistes, car
elles leur permettent de predire 1’apparition de la jarosite dans la nature. Par ailleurs, ces
résultats sont importants pour 1’utilisation de la précipitation de la jarosite en tant que matériau
piégeant d’autres ions, permettant ainsi de remédier des effluents contaminés par des métaux
lourds, ou comme moyen de récupérer des métaux a forte valeur ajoutée. Ces métaux pourraient

ensuite étre dissous et recupéres dans un environnement mieux contrélé.
5.2. Matériaux et méthodes

5.2.1 Réactifs et solvants

Le sulfate de fer 11l hydraté (Fe2(SO4)3.nH20, pureté 97 %) et I’hydroxyde de potassium
(KOH, pureté > 85%) ont été achetés auprés de Sigma-Aldrich et utilisés pour la synthése de la
K-jarosite. Toutes les expériences ont été menées dans de 1’eau ultrapure (18 MQ/cm). Les
solutions étalon de Fe®" et K* utilisées pour la courbe d’étalonnage de I’ICP ont été achetées
chez Plama CAL SCP Science. Ces solutions présentaient une concentration de 1003 mg/L et
une masse volumique de 1,02 g/mL. La courbe d’étalonnage du soufre a été tracée a 1’aide du
réactif sulfate de potassium (ReagentPlus, pureté > 99 %) acheté chez Sigma-Aldrich. L’acide
nitrique a 30% a été utilisé pour la dilution des solutions dans les analyses ICP, a été acheté

chez Chem-lab.

5.2.2. Le pilote expérimental

Pour suivre la précipitation de la K-jarosite, les expériences ont été réalisées a I’aide d’un
dispositif expérimental concu au LaTEP (Fig. 5.1). Ce dispositif se compose d’un
cryothermostat Lauda Proline RP855 avec un module de contréle Command (C), capable de
fonctionner dans une plage de température allant de -55 a 200 °C. Ce bain thermostaté utilisé
est relié a un bac d’eau, permettant ainsi la circulation de 1’cau et le contréle de la température

dans ce bac.

A P’intérieure du bac d’eau, une grille a été mise en place pour positionner six bouteilles de
maniere a les separer et a les disposer correctement pour 1’agitation. Ces bouteilles de 0,5 L
sont agitées a 1’aide d’un agitateur magnétique numérique a 6 positions de VELP Scientifica,
capable de tourner de 80 a 1500 tours/min, avec des barreaux d’agitation magnétiques en PTFE
(Annexe A.5.1). Le débit d’entrée et de sortie d’eau dans le bac était contr6lé par des vannes

qui ont été installées, afin de maintenir un niveau constant et suffisant d’eau dans le bac.

150



Chapitre 5. Résultats expérimentaux de la précipitation de la K-jarosite
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Figure 5.1. Schéma du dispositif expérimental congu. a) Vue de face : 1. Bain cryothermostat
(Lauda Proline RP855); 2. Bouteilles en verre ; 3. Bac d’eau ; 4. Agitateur multi-positions (VELP

Scientifica); b) Vue supérieure du bac d’eau.

Pendant les expériences, la température a I’intérieur des bouteilles était surveillée a 1’aide
d’un thermometre lors des prélevements. L’erreur de la température variait en fonction de la
température de réglage. Plus la température était élevee, plus la déviation de la température
souhaitée était grande. Cependant, la différence maximale affichée était de £ 0,5 °C. Pour les
tempeératures plus élevées (50 et 70 °C), le bac d’eau a été couvert pour éviter ainsi I’évaporation

de I’eau présente dans le bac, ce qui aurait pu perturber le systéeme.

Des tests préliminaires ont été réalises pour la mise au point de ce dispositif et le protocole a

suivre pendant les manipulations.
5.2.3. Choix des réactifs

Avant le debut des expériences, un raisonnement concernant le choix des réactifs pour 1’étude
des précipitations a été effectué en se basant sur la littérature. Selon celle-ci, pour obtenir la
potassium jarosite, il est nécessaire de disposer de potassium, de fer ferrique et de sulfate en
phase aqueuse, avec un pH d’environ 2. Plusieurs réactifs peuvent étre utilisés pour mettre ces
ions en solution, et ils ont été employés dans différentes méthodes de synthese de la K-jarosite
précédemment décrites dans la littérature. Certaines contraintes ont été imposées pour le choix

de ces réactifs dans cette étude :
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« Les réactifs doivent contenir dans leurs structures exclusivement du Fe3*, K*,
S04% et H'/OH", afin d’éviter I’influence d’autres ions sur la précipitation (par

exemple, il convient d’éviter le FeCls pour éviter les ions CI) ;

» Apreés le mélange des solutions, le pH doit se situer entre pH 1 et 3 pour favoriser

la formation de la K-jarosite plutdt que d’autres phases minérales ;

» Ne pas utiliser des réactifs fournissant les mémes ions afin de prévenir I’effet de
I’ion commun. Par exemple, il convient d’éviter I’usage de K2SO4 si ’on utilise
déja du sulfate de fer (111), pour éviter I’introduction supplémentaire de SO+* en
solution. De plus, le K2SO4 est moins basique que le KOH et pour maintenir le
pH dans la plage souhaitée, 1’ajout d’une autre base serait nécessaire,

introduisant aussi d’autres ions.

Donc, le choix des réactifs s’est porté sur 1’utilisation de Fe2(SO4)3.nH20 et KOH, qui ont

été déja utilisés par d’autres chercheurs, notamment Driscoll et Leinze (2005).

Des solutions monoétalons de Fe®* et K*, ainsi que du solide K,SOa, ont été utilisées pour
tracer les courbes de calibration dans I’ICP-OES (voir annexe A.5.2). Ceci avait pour but de
mesurer les concentrations initiales des réactifs et I’évolution de la concentration de fer ferrique
au cours de la précipitation. Les fractions massiques des éléments Fe®*, K* et SO,% dans les
solides réactifs ont été calculées a partir des courbes d’étalonnage et étaient, respectivement, de
0,199 + 0,003; 0,667 + 0,009 et 0,171 + 0,002. Les écarts sont calculés a partir de la répétition

des mesures pour trois échantillons différents (triplicata).
5.2.4. Choix du protocole de mélange des réactifs

La maniére dont les réactifs sont mélangés peut avoir une influence sur les réactions
chimiques ainsi que sur la cinétique des réactions. Elle peut impacter le taux de collision des
réactifs, ’homogénéité des réactifs dans le milieu réactionnel évitant la formation de zones
présentant des concentrations différentes, ce qui pourrait entrainer des taux de réactions

distincts, ainsi que le transfert de matiére si les réactifs se trouvent dans des phases différentes.

Par conséquent, des tests preliminaires ont été réalisés pour déterminer quel type de protocole
de mélange serait utilisé pour les expériences de précipitation de la K-jarosite. Deux types de

protocoles de mélange de réactifs ont été considérés.
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Le premier est basé sur le type de mélange utilisé lors de 1’étude de la formation des composes
jarosite a température ambiante menée par Kim et al. (2018). Dans ce protocole, tout d’abord,
le KOH était ajouté dans une quantité d’eau, ensuite du sulfate de fer hydraté en phase solide
était incorporé a cette solution basique d’hydroxyde de potassium. La deuxiéme méthode est
basée sur des études de précipitation de minerais sulfatés. Par exemple, lors de 1’étude de
précipitation du sulfate de baryum, Banks et al. (2014) ont préparé deux solutions aqueuses des
réactifs, 1’une contenant du chlorure de baryum et I’autre du sulfate de sodium. Par la suite, ces

solutions sont amenées a la température souhaitée avant d’étre mélangées.

1¢ Type

KOH Fe (SO,)

- (.

2éme Type
3 (s)

Eau + Fe** | SO4*

1" étape 2tme &tape !

Figure 5.2. Types de protocole de mélange des réactifs.

Les différentes concentrations de Fe2(S0a)3.nH20 et KOH ont aussi été sélectionnées en se
basant sur les concentrations utilisées dans la méthode de synthése de Driscoll et Leinze (2005).
Bien que le premier type ait déja été étudié par Kim et al. (2018), le choix s’est porté sur le
deuxiéme type de protocole de mélange. Cela est d0 au fait que, lors des tests préliminaires, la
variation de la quantité de fer précipité entre les deux types de protocole n'a été que de moins
de 5%. De plus, le fait que le deuxieme type ne nécessite pas du changement du sulfate de fer

ferrique en phase solide a phase liquide a été un facteur prépondérant dans notre décision.
5.2.5. Démarche expérimentale

L’approche mise en ceuvre pour conduire les expériences prend en compte les étapes

suivantes ci-dessous (Konigsberger, 2019) :

a) Une bonne agitation permettant le contact entre les deux phases (solide et liquide),
mettant ainsi le solide synthétisé en suspension et assurant 1’homogénéité des

concentrations dans tout le volume de la solution ;
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b) Le contr6le précis de la température est effectué pour limiter les grands changements de
température, car la température est I’un des facteurs ayant le plus d’influence sur la
thermodynamique de 1I’équilibre. Contrairement a la pression qui, pour les équilibres
solide-liquide, a moins d’influence a des valeurs faibles ;

c) La confirmation de I’atteinte de 1I’équilibre entre les phases : pour cela, le suivi des
concentrations jusqu’a un état de quasi-équilibre est nécessaire ;

d) Le filtrage de la phase solide en solution doit comprendre des filtres de petites tailles de
pores, tels que 0,2 um, et doit étre compatible chimiquement avec la solution filtrée ;

e) Cette filtration, ainsi que 1’échantillonnage, doivent étre réalisés a la méme température
d’équilibre, ensuite dilués pour éviter la précipitation du solide lors du refroidissement
a la température ambiante et pendant le stockage avant les analyses de la phase liquide ;

j) Les échantillons doivent étre analysés avec une méthode analytique correspondante aux
éléments choisis et assurant la précision nécessaire pour quantifier ces éléments ;

f) Le solide restant doit étre séparé de la phase liquide, séché et analysé par des méthodes
d’identification des phases solides afin de garantir que la formation d’une autre phase
n’a pas eu lieu pendant la réaction en phase liquide ;

g) Le matériau des bouteilles ne doit pas réagir avec les composants étudiés, évitant ainsi
la contamination de la phase aqueuse ;

h) Une vidange et un nettoyage appropriés des bouteilles doivent étre réalisées entre les

expériences afin d’éviter toute contamination des phases aqueuses.

Par conséquent, et tenant en compte ces précautions nécessaires pour mener cette étude, des
expériences de précipitation ont été réalisées dans différentes conditions opératoires, dans le
but de déterminer les taux de précipitation de la K-jarosite en utilisant le fer comme élément de
suivi au fil du temps. Tout d’abord, les expériences ont été menées a température ambiante (23
°C) avec les rapports de concentration molaire de K/Fe suivants : 1,78 ; 1,55; 1,16 ; 1,11. Ces
rapports de concentration conduisaient a des valeurs de pH de, respectivement, 2,4 ; 2,3 ; 2,0 et
2,0. Les deux solutions (KOH et Fez(SO4)3.nH20) ont été préparées selon la concentration
souhaitée dans le mélange final. Ensuite, ces deux solutions ont eté portees a la température de
réaction souhaitée et une fois que la température a éte atteinte, les deux solutions ont éte
mélangées. Pour chaque expérience a température ambiante, des bouteilles ont été utilisées et
les solutions ont été agitées a 600 tr/min avec des barreaux magnétiques en PTFE. Les réactions
ont été effectuées en duplicata, ce qui a donné trois conditions de réaction pour chaque

lancement d’expérience. Aprés 1’étude de I’effet des concentrations sur la cinétique de

154



Chapitre 5. Résultats expérimentaux de la précipitation de la K-jarosite

précipitation de la K-jarosite, I’effet de I’agitation avec une agitation plus faible (200 rpm) a
été examiné pour deux rapport de concentration molaire initiale de K/Fe (1,55 et 1,11), dans le

but de les comparer aux résultats obtenus a 600 rpm.

Finalement, I’effet de I’ensemencement sur la cinétique de précipitation a également été
étudié en ajoutant 5 g de K-jarosite/kg de solution au début de la réaction de précipitation. Cette
K-jarosite utilisée est la méme que celle synthétisée dans le chapitre 4. La poudre de la K-
jarosite synthétisée a été introduite dans la solution apres une minute de mélange des deux
solutions. Pour cette série d’expériences, la température a été maintenue a 23 £ 0,5 °C, grace

au bain thermostaté relié au bac d’eau.

Des expériences a des températures plus élevées (35, 50 et 70 °C) ont également été menées
afin de déterminer la dépendance avec la température des réactions de précipitation pour les
rapports de K/Fe de 1,55 et 1,11. De plus, dans ces expériences 1’agitation a été maintenue a

une vitesse de 600 tr/min.

Le protocole suivi a été le suivant : une fois la température a €té atteinte et que les deux
solutions sont mélangées, le premier échantillon témoin a été prélevé et considéré comme le
point de départ de la réaction, a 0,01 s. Par la suite, des prélévements de la solution (0,3 mL)
ont été effectués au cours du temps a 1’aide de seringues jetables. La fréquence
d'échantillonnage a été choisie en fonction du comportement de vitesse propre a chaque
expérience. Apres le début de la précipitation, des aliquotes ont d’abord été prélevées a 30
minutes de réaction, suivies de prélevements toutes les 1 ou 2 heures. Dans les jours suivants,
des échantillons ont été prélevés a des intervalles de temps croissants jusqu’a atteindre un état
de quasi-équilibre. Cet état de quasi-équilibre a été déterminé dans le cadre d’un ensemble
d’expériences préliminaires, correspondant a une période de 15 jours. Les échantillons de
suspension de K-jarosite ont été filtrés a 1’aide de filtres-seringues en PTFE de 0,2 um pour
éliminer les résidus solides. Une fois préleves et filtrés, 0,1 g d’échantillon ont été ajoutés a 18
g de HNO3z 2% pour dilution et pour arréter toute réaction pouvant se produire avant 1’analyse
par ICP-OES. Les concentrations rapportées ici sont la moyenne des analyses en triplicata
effectuées par ICP-OES et sont exprimées en mg/kg de solution. L’erreur associée & la mesure
a été calculée par le logiciel et s’est toujours averée inférieure a 1% pour la raie associée a la

mesure.

Chague condition a chaque température a été choisie pour étre reproduite deux fois, et I'écart-

type du taux rapporté indique une bonne reproductibilité des expériences. Les concentrations
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dans les bouteilles n'ont pas été ajustées aprés I'échantillonnage puisque le milieu réactionnel
était continuellement mélangé et la K-jarosite était constamment en suspension dans la solution
; par conséquent, le rapport K-jarosite/eau dans les flacons est resté inchangé au cours de

I'expérience.

Le pH de la solution a été laissé évoluer au cours de I’expérience. Tout au long de
’expérience, le pH était controlé a ’aide de la sonde d’un titrateur analytique TitroLine® 7800,
SI Analytics®. La plage de température d’utilisation de cet appareil s’étend de -5 & 105 °C, et
sa gamme de pH couvre de 0 & 14 avec précision de £ 0,001.

Les analyses DRX ont été réalisées systématiquement aprés chaque expérience de
précipitation. En revanche, les analyses MEB ont été effectuées uniquement pour les
expériences ou la température a varié, pour les deux rapports de concentration molaire K/Fe

(1,55 et 1,11), soit un de total huit expériences.
5.2.6. Caractérisation de la phase aqueuse

Les mesures de la solubilité de la K-jarosite au cours du temps sont établies a partir des
concentrations mesurées de fer dans la solution aqueuse apres le mélange des solutions. Ces
mesures sont réalisées a une température constante pendant une période de 15 jours
d’expérience. Tout comme dans le chapitre précédent, la méthode d’analyse utilisée dans cette
étude est I’ICP-OES, car I’équipement requis est disponible au sein du laboratoire. L’ICP utilisé
est I’équipement Thermoscientific iCAP65000 Duo. Les conditions instrumentales pour I'lCP-
OES étaient les suivantes : puissance RF, 1300 W ; débit de gaz plasma argon de 15 L/min ;

débit de gaz argon du nébuliseur de 0,65 L/min ; débit de gaz argon auxiliaire de 0,5 L/min.

Il est nécessaire de souligner a nouveau que I’intégralité de 1’étude a été menée en utilisant
des concentrations massiques, dans le but d’éviter toute influence de la température ainsi que
les imprécisions liées a I’utilisation de verrerie de laboratoire. Les sources d’erreurs dans cette
étude proviennent alors des erreurs humaines, des erreurs de 1’équipement d’analyse et de la
balance (Denver Instrument, £ 0,1 mg) utilisée pour mesurer les masses. La méthode directe
d’analyse quantitative par ICP implique la préparation d’une série de dilutions d’étalons ayant

des compositions proches de la concentration de 1’analyte (Annexe A.5.2).
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5.2.7. Caractérisation de la K-jarosite précipitée

A la fin de chaque précipitation, la solution a été décantée, et le solide est rincé avec de I'eau
ultrapure. Les solides residuels ont ensuite été séchés a 110 °C pendant 24 h, jusqu'a ce que leur
masse soit constante. Ensuite, le précipité a été broyé, puis tamisé a I’aide de tamis Tyler < 100
pm acheté chez VWR, et les particules de taille inférieure a 100 pm ont été sélectionnées pour
les analyses au MEB et au DRX.

Les précipités de K-jarosite ont été analysés a 1’aide d’un diffractometre a rayons X Bruker
D2 Phaser dans le but de vérifier la formation d’une seule phase solide de K-jarosite. Le
diffractométre fonctionnait avec une source de rayons X Ka en cuivre (A = 1,54184 A), a une
tension de 30 kV et un courant de 10 mA. Les scans ont été effectués de 5 a 90 degrés, avec un
pas de 0,02 degrés, un temps de séjour de 0,2 s et une rotation de I'échantillon a 30 tr/min.
L'identification du minerai a partir des pics de Bragg et la manipulation des spectres de
diffraction a rayon X ont été réalisées grace au logiciel DIFFRAC.EVA.

La largeur a mi-hauteur (FWHM - Full Width at Half Maximum) correspond a la différence
entre les deux valeurs lorsque la variable dépendante est égale a la moitié de sa valeur maximale
(située a mi-chemin entre la ligne de fond et le sommet du pic). La FWHM peut étre calculée a

partir de I’équation 5.1 et est illustrée dans la figure 5.3.

5.1
FWHM =x, — x; 2 f";‘" 6-1)
f(x) 4
FWHM
-—
fn'.ax —— . :
fn'.ax
=+
i i
1 1
X X X

Figure 5.3. Largeur a mi-hauteur (FWHM).

La largeur a mi-hauteur du pic, a été calculée a partir du pic a 17,5° du diffractogramme de
rayon X pour chacun des échantillons analyseés. Ce pic a été choisi car il présente le plus grand

pic sans chevauchement. La taille des cristallites est déterminée par la formule de Scherrer
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(Scherrer, 1918), qui établit une relation entre la largeur des pics de diffraction et la taille des
cristallites (Eq. 5.2).

o k x4 (5.2)
cristallite — cos O X rad (FWHM)

Ou k représente le facteur de forme ayant une valeur de 0,9, A est la longueur d’onde des

rayons X et 8 est I’angle associé au pic étudie.

La morphologie des solides a été examinée au microscope électronique a balayage (MEB) a
I’aide d’un Thermofisher FEG Apreo 2S fonctionnant a 2,0 kV et courant a 6,3 mA. Avant
I'analyse, les échantillons ont été montés sur du ruban de carbone et recouverts d'une couche de
platine de 4 nm pour améliorer leur conductivité. Cette étape permet 1’échantillon de réémettre
les électrons qu’il regoit, lesquels sont ensuite captés par un détecteur dans le but de reconstituer
et améliorer I’imagerie produite par le MEB. Cette analyse permet d’évaluer 1’homogénéité du
solide aprés la précipitation et sa morphologie. De cette maniére, les informations issues de

I’imagerie pourraient expliquer les événements se produisant a la surface du solide.
5.3. Résultats

La concentration initiale des réactifs influence le taux de nucléation, qui correspond a la
formation des petites particules solides (nuclei), qui se développent pour former le précipité
final. Une concentration plus élevée des réactifs entraine une augmentation du nombre de sites

de nucléation et une précipitation plus rapide.
5.3.1. Etapes de précipitation de la K-jarosite

D’aprés les expériences menées dans ce chapitre (Annexe A.5.3), la précipitation de la K-
jarosite dans les conditions d’étude a présenté trois étapes principales pendant le procédé : la

nucléation instantanée, la dissolution et la reprécipitation.

5.3.1.1. Nucléation Instantanée

A partir de I’expérience réalisée en tenant en compte des rapports de mélange utilisés par
Driscoll et Leinze (2005), mais a température ambiante, une formation instantanée d’une phase
solide a été observé, comme illustré dans la figure 5.4. Cette formation instantanée d’une phase
solide se produit lors du mélange entre la solution d’hydroxyde de potassium et sulfate de fer
III. Lorsqu’un échantillon est prélevé aprés le mélange des réactifs, la concentration de fer est

mesurée et une diminution de la quantité de fer dans la phase aqueuse est observée. Cette
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diminution de masse de Fe** en phase liquide est liée a la formation de cette phase solide. La
formation de cette phase est considérée comme une nucléation homogene spontanée avec la
formation des nucleis ce qui indique qu’une forte sursaturation se produit lors du mélange. La
nucléation est un phénomene largement étudié, cependant, la détermination du taux demeure

un défi.

Figure 5.4. Etape de nucléation instantanée.

Malgré I’absence des analyses solides pendant les précipitations, il est possible d’affirmer
que le précipité formé lors du mélange des deux phases aqueuses est une phase solide amorphe,

conformément a la littérature Kim (2018).

5.3.1.2. Dissolution

Aprés la premiére étape de nucléation instantanée, au cours de laquelle une phase solide se

forme par précipitation, la concentration en ions de fer a continué a étre suivie.
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Figure 5.5. Etape de dissolution.
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Il a été observé une légére augmentation de fer dans la phase aqueuse au cours du temps,
comme illustré dans la figure 5.5.

5.3.1.3. Repreécipitation

La dissolution de cette phase solide se poursuit jusqu’a un moment ou la reprécipitation de
fer reprend. Cette diminution de la concentration en fer dans la phase aqueuse s’accélére a
nouveau apres cette période de dissolution. Cependant, lorsque 1’équilibre thermodynamique
se rapproche, la cinétique de précipitation ralentit. Pendant cette réaction, il y a un changement
de couleur, passant d’un rouge vers le marron jusqu’a une couleur jaune foncé (Figure 5.6). Ce
ralentissement et I’approche a 1’équilibre sont également provoqués par la libération des ions
H* lors de la précipitation de la K-jarosite, déplacant le pH pour une plage moins favorable pour

la formation de ce solide.

Figure 5.6. Etape de reprécipitation.

Comme évoqué dans le chapitre 2, la précipitation de la K-jarosite dans ces conditions de
forte sursaturation semble suivre la régle d’Ostwald. Ostwald a formulé ses observations a partir
d’observations macroscopiques, affirmant que le systéme ne passe pas directement a la phase
la plus stable, mais traverse des étapes intermédiaires dont 1’énergie libre est plus proche de
I’état initial (Yamashita et al., 2017). Cela implique une transformation générale a partir de
deux mécanismes de contrdle compétitif, ou les phases peuvent nucléer et croitre. Ensuite,
survient une étape ou une phase métastable se dissout tandis qu’une phase stable continue de
croitre. Le début de cette deuxieme étape se produit seulement lorsque la valeur du taux de
sursaturation diminue en dessous d’un par rapport a la phase métastable, ce qui arréte la
formation de cette phase et déclenche la dissolution. Le taux de croissance de la phase
métastable a des faibles taux de sursaturation tend vers zéro et favorise la formation de la phase
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stable. Donc, il est requis une sursaturation considérable pour que la reégle d’Ostwald soit

applicable.

Ce méme comportement a été observé et mis en évidence par Blesa et Matijevic (1989) pour
la précipitation de la goethite. Tout d’abord, le fer ferrique en phase aqueuse précipite par
nucléation d’une phase solide amorphe, qui est la phase moins stable car 1’énergie interfaciale
requise est moins stricte. Cette phase agit comme un réservoir qui libére lentement les ions Fe3*
dans ’eau ou maintient la concentration de Fe®*,q constante. Ensuite, cette phase se transforme

progressivement en une phase goethite stable et cristalline.
5.3.2. Effet du rapport de concentration initiale

Tout d’abord, I’effet du rapport molaire de concentration initiale de [KOH/ Fe2(SOa4)3] a été
étudié en utilisant la quantité précédemment utilisée (5,6 g KOH/ 17,2 g Fe2(SO4)3 /100 g d’eau)
tel qu’indiqué par Driscoll et Leinze (2005), ce qui a conduit aux comportements rapportés dans
la section précédente. Lors de la correction basée sur les mesures de concentration obtenues par
ICP-OES et apres transformant en base molaire, le rapport K/Fe est de 1,55. Dans ce type de
mélange, I’augmentation de la quantité d’hydroxyde de potassium dans le mélange provoque
une hausse du pH du mélange. Contrairement, une diminution du rapport signifie soit une
augmentation de la concentration d’hydroxyde de potassium, soit une augmentation de la
quantité de sulfate de fer (IIT). L’effet du rapport de concentration initiale a été étudié pour
d’autres valeurs de rapport : une valeur plus élevée 1,78 (6,45 g KOH/ 17,2 g Fe2(SO4)3 /100 g
d’eau) ; et des valeurs plus faibles 1,16 (5,6 g KOH/ 23 g Fe2(S04)3 /100 g d’eau) et 1,11 (4 g
KOHY/ 17,2 g Fe2(S04)3 /100 g d’eau).

La figure 5.7 présente les courbes de précipitation pour chacun de ces rapports a température
ambiante (23 °C). Il est possible d’observer que 1’augmentation du rapport molaire K/Fe
entraine des vitesses de réaction plus rapides pour atteindre 1’équilibre. Ce rapport influe
également sur la quantité de fer précipité apres 15 jours, en raison de la libération d’acidité et
de la diminution du pH au cours de la réaction, ce qui ralentit le taux de réaction. Si les rapport
1,16 et 1,11, qui sont plus proches I’un de I’autre, initient la précipitation avec des niveaux de
pH presque identiques, d’environ 2, la quantité de fer a la fin est aussi quasiment la méme. En
effet, 70% du fer présent en phase aqueuse avant le mélange a précipité aprés 15 jours
d’expérience. Cette quantité a augmenté a 86% et 93%, lorsque le rapport a été augmenté a 1,55
et 1,78, respectivement. Cette augmentation des rapports est accompagnee de 1’augmentation
du pH initiale a 2,3 et 2,4, respectivement.
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Figure 5.7. Effet du rapport de concentration initiale (K/Fe) sur les courbes de précipitation a

température ambiante.

Lorsqu’on se focalise sur les premieres huit heures de la figure 5.7, la figure 5.8 est obtenue.
Cette figure met en évidence que I’augmentation du rapport molaire (K/Fe) entraine une

augmentation de la quantité de solide nuclée instantanément lors du mélange des réactifs.
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Figure 5.8. Effet du rapport de concentration initiale (K/Fe) focalisé sur les premiéres heures dans les

courbes de précipitation a température ambiante.

Cette formation est liée a la sursaturation du systéme, et il est attendu que plus I’indice de
sursaturation est élevé, plus la quantité de nuclei augmente. Il est également remarquable que

’augmentation du rapport réduit le temps de dissolution avant la reprécipitation de Fe*" aqueux.
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Pour les niveaux inférieurs du rapport de concentration molaire initiale, le temps de dissolution
dure plus de 6 heures de réaction, tandis que pour les niveaux supérieurs, le temps de dissolution

diminue a 4 heures.
5.3.2.1. Effet du rapport de concentration initiale sur la cristallinité

De méme que pour la quantité de fer précipitée aprés 15 jours et la vitesse de précipitation,
les données de diffraction des rayons X (DRX) révelent que le rapport entre la quantité de
potassium et de fer influence aussi la taille des cristallites. Les valeurs FWHM du pic a 17,5°
pour ces échantillons sont affichées dans le tableau 5.1. Les valeurs FWHM des échantillons
ont diminué avec I’augmentation de la quantit¢ de KOH, indiquant que les échantillons sont
devenus plus cristallins ou que leur taille a augmenté. Les rapports les plus élevés (1,78 et 1,55),
bien que variant Iégérement selon 1’écart, se situent principalement autour de 60 nm, tandis que

les rapports les plus bas varient autour de 40 nm.

Tableau 5.1. Effet des concentrations initiales dans la cristallinité.

Rapp. (K/Fe) Température  Agitation Taille de
Pp. (°C) (rpm) Ensemencé FWHM* Cristallite (hm) *
1,78 0,1460 + 0,0194 58,07 + 7,72
1,55 0,1343 + 0,0126 62,84 + 5,90
23 600 NON
1,16 0,2116 + 0,0243 39,97 + 4,58
1,11 0,1887 £ 0,0351 4440+ 7,13

* Valeurs avec I’écart-type pour les expériences répétées.

Les cristallites sont calculées a partir d’une distribution de tailles, car ils ne possédent pas
tous les mémes tailles, et un grain de poudre peut étre constitue de plusieurs cristallites. Donc,
cette formule de Scherrer est principalement utilisée a des fins de comparaison qualitative.
Néanmoins, cette analyse qualitative démontre que 1’augmentation du pH au début de

I’expérience améliore la cristallinité et augment la taille moyenne des cristallites.

Les valeurs FWHM se rapprochent des dimensions des cristallites et de la cristallinité des

minéraux ferriques tels que la goethite, I’nématite et la magnétite. L’échantillon synthétisé avec

163



Chapitre 5. Résultats expérimentaux de la précipitation de la K-jarosite

le rapport proposé par Driscoll et Leinze (2005), présentait apres 15 jours une valeur moyenne
de FWHM de 0,1343 £ 0,0126. Un autre chercheur, Kim (2018), a étudié 1’évolution des solides
au cours du temps pendant la précipitation de la K-jarosite en utilisant la méme conditions
initiale (température ambiante et Rapp. K/Fe 1,55) que celle étudiée dans cette recherche. A

titre de comparaison, il a obtenu un FWHM pour la jarosite égal a 0,139 apres 20 jours.
5.3.3. Effet de I’agitation

L’effet du rapport de concentration initiale montre une croissance plus proche entre les
rapports 1,78 et 1,55, ainsi qu’entre les rapports 1,16 et 1,11. De cette facon, pour 1’étude des
autres variables de contréle du procédé, les rapports 1,55 et 1,11 ont été choisis pour la

continuation de cette recherche.

Pour I’étude de I’effet de I’agitation, une agitation plus faible de 200 rpm a été choisie pour
la comparaison avec les résultats obtenus a 600 rpm a température ambiante (23 °C). Ces

résultats sont affichés dans la figure 5.9.
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Figure 5.9. Effet de I’agitation sur les courbes de précipitation a température ambiante.

Il est observable une légére augmentation du taux de précipitation avec 1’agitation,
principalement pour le rapport a un niveau plus élevé (1,55). Cette augmentation pourrait étre
liée a une plus grande quantité de collisions entre les molécules, étant donné que ce rapport
présente davantage plus de nucleis disponibles au début de la réaction. De plus, il est notable

qu’apres 15 jours d’expérience, la quantité de fer précipitée est similaire pour chaque rapport,
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quelle que soit 1’agitation utilisée. Ce comportement est attendu, car I’agitation ne doit pas

modifier I’équilibre, mais plutdt agir sur la cinétique.
5.3.3.1. Effet de ['agitation sur la cristallinité

A partir des données de DRX obtenues, les valeurs FWHM du pic a 17,5° pour les
échantillons provenant des expériences avec une agitation plus faible ont été calculées et sont
affichées dans le tableau 5.2. Les valeurs FWHM des échantillons, pour les rapports plus élevés
et plus bas, diminuent avec I’augmentation de 1’agitation. Ces résultats sont plus prononcés
pour le rapport de concentration plus élevé (1,55), tandis que pour le rapport plus bas,
I’augmentation est dans 1’écart standard entre les deux vitesses d’agitation. Ces résultats
confirment les courbes de précipitation présentées précédemment, montrant que 1’effet de
I’agitation est moins prononcé par rapport a I’effet de 1’augmentation du rapport de

concentration entre I’hydroxyde de potassium et le sulfate de fer III.

Tableau 5.2. Effet de la vitesse d’agitation sur la cristallinité.

Rapp. (K/Fe) Teme)érature Agitation ’ _Tail_le de
(°C) (rpm) Ensemenceé FWHM* Cristallite (nm)*
600 0,1343£0,0126 62,84 £ 5,90
1,55
200 0,1720 £ 0,0037 48,83 + 1,08
23 NON
600 0,1887+0,0351  44,40+7,13
1,11
200 0,2033+0,0045  41,34+0,91

* Valeurs avec 1’écart-type pour les expériences répétées.

A partir des valeurs FWHM, les tailles des cristallites ont été calculées, révélant que
I’augmentation de 1’agitation a entraine des distributions de tailles plus grandes pour les deux

rapports de concentration initiale.
5.3.4. Effet de ’ensemencement

A partir des résultats de 1’agitation, la courbe de précipitation tracée a rapport molaire K/Fe
de 1,55 et agitation a 600 rpm et a température ambiante (23 °C), qui subit plus I’effet de
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I’agitation, a été choisie pour vérifier I’existence d’un possible effet de I’ensemencement sur la

cinétique de précipitation.

Une quantité de 5 g de K-jarosite/kg de solution a été ajoutée juste apres le mélange des
réactifs. Le résultat affiché dans la figure 5.10 montre qu’il n’y a pas d’effet significative ni sur
la cinétique et ni sur la quantité de Fer ** aqueux qui précipite au cours de la réaction. D’un
cOté, ce résultat est attendu parce que I’ensemencement n’agit pas sur 1’équilibre d’un systéeme.
Il est seulement capable d’accélérer le procédé. D’un autre coté, cette accélération n’a pas été
observée. Il est possible que lors du mélange des réactifs, la formation instantanée des nuclei

permette déja la disponibilité d’une surface solide suffisante pour la croissance des cristaux.
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Figure 5.10. Effet de ’ensemencement sur les courbes de précipitation a température ambiante.
5.3.4.1. Effet de I’ensemencement sur la cristallinité

A partir des DRX obtenus, les valeurs FWHM du pic a 17,5° pour les échantillons des
expériences avec ensemencement de 5 g de K-jarosite/kg de solution ont été calculées et
rapportées dans le tableau 5.3. Les valeurs FWHM des échantillons ont 1égérement augmenté
avec I’ensemencement, tandis que les tailles des cristallites ont diminué légerement avec
I’ensemencement. Ce résultat montre que 1’ensemencement n’a pas eu beaucoup d’influence
sur le solide obtenu a la fin des expériences. Il était méme remarqué que la taille de cristallite a

diminué avec 1’effet de I’ensemencement.
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Tableau 5.3. Effet de ’ensemencement sur la cristallinité.

Taille de
Cristallite (nm)*

Température  Agitation

Rapp. (K/Fe) °C) (rom)

Ensemencé FWHM*

NON 0,1343 £ 0,0126 62,84 £ 5,90
1,55 23 600

Oul 0,1568 + 0,0052 53,57+ 1,78

* Valeurs avec I’écart-type pour les expériences répétées.

5.3.5. Effet de la température

Le dernier effet étudié est celui de la température, en considérant les rapports molaires de
concentration initiale de K/Fe de 1,55 et 1,11. Pour chacun de ces rapports, les températures
choisies ont été 23, 35, 50 et 70 °C. La figure 5.11 montre que I’augmentation de la température
augment le taux de précipitation du fer ** aqueux. Pour le rapport K/Fe 1,55, cette élévation de
la température accroit aussi la quantité de fer précipité aprés 15 jours, passant de 86% a 91%,
98% et 99%, respectivement pour chaque température. Les courbes montrant un comportement

similaire pour le rapport 1,11 se trouvent en annexe A.5.3.
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Figure 5.11. Effet de la température sur les courbes de précipitation a rapport molaire K/Fe de 1,55.

La figure 5.12 est focalisée sur les quatre premieres heures de la figure 5.11, permettant

d’observer les quatre premieres heures des courbes de précipitation pour chaque température.
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Figure 5.12. Effet de la température focalisé sur les premieres heures dans les courbes de précipitation
a rapport molaire K/Fe de 1,55.

Dans cette figure, il est possible d’observer la réduction du temps de dissolution (Etape 1)
de 4 heures a 23 °C a 2 heures, 0,5 heure et quasiment instantané a 35, 50 et 70 °C,
respectivement. Selon Blesa et Matijevic (1989), I’utilisation des températures plus élevées
combinées a un milieu acide conduit a une formation plus rapide des phases cristallines sans la
formation d’étapes intermédiaires. Les procédés qui se produisent a des températures élevées
sont menées a des bas indices de sursaturation, créant des conditions similaires a celles de solide
amorphe, mais sans la formation de la phase amorphe elle-méme. Il est important de noter qu’a
une température de 70 °C, plus de 90% du fer aqueux est précipité au bout de 4 heures, tandis
qu’a température ambiante (23 °C), ou méme a 35 °C, la quantité de fer précipité est inférieure
a 40%.

5.3.5.1. Effet de la température sur la cristallinité

Les diffractogrammes affichés dans la figure 5.13.a pour le rapport de concentration initiale
de 1,11 et dans la figure 5.13.b pour le rapport de concentration initiale de 1,55 ont montré que
les pics deviennent plus intenses a mesure que la température de précipitation augmente. Cette

tendance est plus prononcée lorsque le rapport de concentration initiale est plus élevé (1,55).
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Figure 5.13. Comparaison des diffractogrammes pour les expériences a différentes températures et
différents rapport K/Fe : (a) 1,11 et (b) 1,55.

Les valeurs FWHM du pic a 17,5° pour les échantillons obtenus a travers les expériences
avec la variation de la température ont été calculées a partir des diffractogrammes de la figure
5.13 et sont affichées dans le tableau 5.4. Les valeurs FWHM des échantillons ont diminué avec
I’augmentation de la température de 23 a 35, 50 et 70 °C pour les deux rapports de concentration
initiale. Néanmoins, ces résultats sont plus prononcés pour le rapport de concentration plus
élevé (1,55), ou les valeurs varient de 0,1343 + 0,0126 4 23 °C a 0,0955 + 0,0057 & 70 °C, tandis
que pour le rapport plus faible (1,11), elles varient de 0,1887 + 0,0351 a 0,1321 + 0,0059. Ces
résultats confirment les courbes de précipitation précédemment montrées, démontrant que
I’augmentation de la température a un effet plus prononcé sur I’augmentations des pics, et cet

effet est encore amplifié en conjonction avec I’augmentation du rapport de la concentration.
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Tableau 5.4. Effet de la température sur la cristallinité

Rapp. (K/Fe)

Température Agitation

Taille de

(°C) (rpm) Ensemencé FWHM* Cristallite (nm)*

23 0,1343 £ 0,0126 62,84 + 5,90

35 0,1134 £ 0,0042 74,09 £ 2,74
1,55

50 0,1043 £ 0,0025 80,55+ 1,90

70 0,0955 + 0,0057 88,12+ 5,31

600 NON

23 0,1887 + 0,0351 44,40 £7,13

35 0,1519 + 0,0089 55,37 + 3,23
1,11

50 0,1404 + 0,0035 59,82+ 1,48

70 0,1321 + 0,0059 63,62 + 2,86

* Valeurs avec 1’écart-type pour les expériences répétées.

Ces valeurs vont influencer les tailles de la distribution des cristallites. Pour un rapport de

1,55, elles varient de 62,84 + 5,90 nm & 88,12 + 5,31 nm avec I’augmentation de la température

de 23 a 70 °C. Pour cette méme augmentation de température mais avec un rapport de

concentration initiale plus faible, les distributions de la taille des cristallites vont de 44,40 +

7,13 nm a 63,62 + 2,86 nm.

La taille finale des particules dépend du nombre de nuclei formés et de la quantité de matiére

incorporée pendant la croissance de la particule. La formation de nuclei réduit la sursaturation

dans la solution, et le nombre de noyaux formés semble étre lié a la solubilité/degré de

sursaturation. Plus petites sont ces deux valeurs, plus faibles est la quantité de nuclei formés.
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5.3.5.2. Effet de la température sur la morphologie des cristaux

Les figures 5.14 et 5.15 présentent les images MEB des cristaux obtenus aprés 15 jours de
précipitation. Un échantillon pour chaque condition de rapport molaire et température a été
choisi pour I’analyse MEB. La figure 5.14 illustre les changements des cristaux pour un rapport
molaire de 1,11 lorsque la température varie de 23 °C a 70 °C, tandis que la figure 5.15 illustre
les changements des cristaux pour un rapport molaire de 1,55 lorsque la température varie aussi
de 23 °C a 70 °C. Les images affichées sont prises au méme emplacement des échantillons,
mais a différents niveaux d’agrandissement : 1000x, 5000x, 10000x et 50000x.

Les images MEB de la figure 5.14 montrent que les particules ont une forme irréguliere
(forme anédrique) et que la majorité des grains présents ont des tailles variées. L’image MEB
a 23 °C de magnitude 10000x, montre un grain de forme sphérique d’une taille de 10 um et une
surface a la morphologie rugueuse. Lorsque la magnification augmente a 50000x, il est possible
d’observer que ce grain est formé de plusieurs petits grains de taille nanométrique. Ce méme
comportement a été constaté pour les échantillons précipités a 35 et 50 °C. Il est observé peut
étre une légere augmentation des tailles des particules. Cette tendance est également reflétée
dans 1’augmentation de la distribution des cristallites trouvé par DRX entre 23°C et ces deux
températures. Cependant, I’image MEB a 70 °C est surprenante car elle révéle I’apparition
d’une nouvelle morphologie des solides, sous forme d’aiguilles, totalement différente des
formes obtenues a des températures plus basses. Afin de confirmer que la condition de 70°C a
engendré ces nouvelles formes de K-jarosite, un autre échantillon issu d’une deuxiéme
expérience de précipitation de la jarosite a 70 °C a été analysé par MEB, et sa morphologie était
similaire a celle observée dans I’échantillon précédent. Cette image est affichée en annexe
A.5.4. Pour rappel, les DRX de I’échantillon synthétisé a 70 °C avec un rapport molaire 1,11
avait révéle des pics caractéristiques de la K-jarosite. Cependant, comme observé dans ’article
de Wang (2020), les particules de goethite présentent une morphologie sous forme d’aiguilles
et ces caractéristiques ressemblent également aux descriptions précédentes de la
schwertmannite [FesOs(OH)s(SO4)] (Wang, 2007) ou de la métavoltine trouvée par Bigham et
al. (2010). C’est pour cela que nos résultats sur la possible existence d’une autre phase solide

sont inconcluants a 70 °C.

Les images MEB de la figure 5.15 montrent également que les particules ont une forme
irreguliere (forme anédrique) et que la majorité des grains ont des tailles variées. Dans I’image

MEB a 23 °C de magnitude de 20000x, il n’a pas été observé de grains de forme sphérique
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comme ceux obtenus avec un rapport molaire de 1,11. Les grains n’ont pas de forme bien
définie, mais ils sont constitués par de grumeaux globuleux ayant des tailles plus petites que les
grains sphériques obtenus avec un rapport molaire plus faible. La morphologie de la surface des

grains est également rugueuse.

Lorsque la magnification augmente a 50000x, il est possible d’observer que le grain est plus
lisse, mais il est également formé par plusieurs petits grains de taille nanométrique. Ce méme
comportement a été remarqué aussi pour les échantillons précipités a 35 °C. Des que la
température de précipitation augmente a 50 °C, une agglomération des grains commence a
apparaitre, avec une tendance a la sphéricité. Dans I’image MEB a 70 °C, des agglomérats plus
petits mais constitués de particules individuelles plus grandes sont observés. Ces particules
individuelles présentent des surfaces beaucoup plus lisses, mais des trous ont été remarqués,
révélant la porosité de ces particules. Des particules similaires ont été observées dans le chapitre
4 avant la dissolution de la K-jarosite synthétisée et étaient en accord avec les solides obtenus
par Smith et al. (2006). En revanche, Welch et al. (2008), en utilisant un échantillon naturel,
ont observé une forme relativement euhédrique pour la K-jarosite. La forme euhédrale est liée
a une forte cristallinité, comme 1’ont montré les études de Gasharova et al. (2005) et de Qian et
al. (2019). Mais cette forme n’a pas été observée dans la précipitation a partir de fortes
sursaturations comme montré dans cette étude ou pour Kim (2018).
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Chapitre 5. Résultats expérimentaux de la précipitation de la K-jarosite

5.3.6. Cinétique de précipitation

Ainsi, tout comme I’a fait Dutrizac (1996), la méthode DVKM a été utilisée. Les constantes
de taux initiales ont été dérivées a partir des courbes de précipitation en ajustant les données
initiales a une équation de polynéme de deuxiéme ordre et en calculant la pente en considérant

le début de la courbe comme le temps zéro.
% Fer precipité = a +bt +ct?
K = b,lorsquet = 0 (5.3)
logr = log K

Le tableau 5.5 montre les résultats obtenus a partir des courbes de régression. A température
constante, les taux de précipitation les plus élevés pour la K-jarosite ont été obtenus lorsque le
rapport K/Fe était le plus grand, et par conséquente le pH initial. La température la plus élevée
donne aussi le taux de précipitation le plus grand, ce qui est conforme aux attentes montrées

précédemment.

Tableau 5.5 Taux initiaux de la précipitation de la K-jarosite utilisant la méthode cinétique de la dérivée
(DVKM)

Rapport K/Fe Température (°C) Agitation (rpm) Ensemencement log r?
1,78 23 600 NON 0,58 + 0,06
1,55 23 200 NON 0,28 £ 0,02
1,55 23 600 NON 0,35+ 0,06
1,55 23 600 Ooul 0,44 £ 0,01
1,55 35 600 NON 0,86 + 0,06
1,55 50 600 NON 1,32 + 0,00
1,55 70 600 NON 1,80 + 0,00
1,16 23 600 NON -0,39 £ 0,04
1,11 23 200 NON -0,38 £ 0,01
1,11 23 600 NON -0,39 £ 0,04
1,11 35 600 NON -0,26 £+ 0,02
1,11 50 600 NON 0,30 £ 0,02
1,11 70 600 NON 0,93 +0,02

2 Valeurs avec I’écart-type pour les expériences répétées.

Ce résultat est illustré sur la figure 5.16. Lorsque le rapport K/Fe est plus élevé et que la
concentration d'acidité diminue au début de I’expérience, I’impact sur la vitesse de précipitation

est plus important.
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Figure 5.16. Graphique tracé pour déterminer le pseudo-ordre de réaction (n) selon le rapport de

concentration initiale K/Fe a température ambiante.

Par conséquent, les taux de précipitation de Fe*" augmentent avec I’augmentation du pH
présent au début de la réaction. La régression linéaire des données tracées dans la figure 5.16 a
température ambiante (23 °C), augmentant le rapport, donne le taux exprimé dans 1’équation
54:

logr = —0,66 + 5,05 * log (K/Fe)
r = 107%6¢ x (K/Fe)>°> (5.4)

Aux deux rapports molaires de K/Fe (Annexe A.5.5), la température a joué un role trés
important dans I'augmentation des taux de précipitation de la troisieme étape du mécanisme de
précipitation de la K-jarosite. Le tableau 5.6 affiche les valeurs du logarithme népérien des taux

de preécipitation.

Tableau 5.6. Constantes des taux de précipitation en fonction de la température de réaction.

Inr
Température (°C) K/Fe=155 K/Fe=1,11
23 0,52 -0,99
35 1,87 -0,37
50 3,03 0,96
70 4,16 2,51

Pour le rapport 1,55, I’ordre de grandeur augmente entre 23 et 70 °C, a chaque fois d’un

ordre de grandeur supérieur (de 0,52 a 1,87, 3,03, et 4,16, au fur et a mesure que la température
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augmentait de 23 a 35, 50 et 70 °C, respectivement). Pour le rapport 1,11, 1’ordre de grandeur
augmente 0,6 entre 23 et 35 °C (de -0,99 a -0,37), puis plus d’un ordre entre 35 et 50 °C (de -
0,37 a2 0,96) et entre 50 et 70 °C (de 0,96 a 2,51). L'équation d'Arrhenius (2.12) a éte utilisee

pour tracer les données (Fig. 5.17) et calculer I'énergie d'activation pour les deux rapports.

@ Rapport K/Fe 1,55

1 ’l m Rapport K/Fe 1,11
...‘. o

Inr

0,0028 0,0029 0,003 0,0031 0,0032® 1:6033 0,0034
1 R

-2
UT (K

Figure 5.17. Linéarisation de 1’équation d'Arrhenius tracée pour déterminer I'énergie d'activation

de la précipitation a partir du tableau 5.6.

L'énergie d'activation trouvée était de 64,8 et 64,5 kJ/mol pour le rapport de 1,55 et 1,11,
respectivement. Une énergie d'activation élevée, comme dans ce cas, est liee a une forte
dépendance de la réaction aux conditions de température. De plus, la quasi-égalité entre les
deux rapports montre que le mécanisme de réaction est le méme, peu importe le rapport molaire
utilisé.

Selon Dutrizac (1996), un certain nombre d'études menées préecédemment ont également
amené a des énergies d'activation apparentes pour la précipitation de composés de type jarosite.
Il existe des divergences entre les études en raison des différentes conditions expérimentales
utilisées et de la gamme étroite de températures étudiees, généralement au-dessus de 70 °C. Les
énergies d'activation apparentes pour la cristallisation de la jarosite sont relativement élevées et

la plupart des valeurs rapportées se situent entre 70 et 106 kJ/mol.

Les valeurs obtenues dans la présente étude sont inférieures a celles obtenues précédemment.
Ces valeurs sont plus petites parce que cette etude a pris en compte seulement la troisieme partie
de la précipitation. De plus, les autres études ont utilisé des niveaux de sursaturation plus bas

gue ceux utilisés dans la présente étude. En outre, les autres auteurs ont étudié la gamme de
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température au-dessus de 70 °C, tandis que dans cette thése les résultats ont été obtenus a partir
des données entre 23 °C et 70 °C. C’est pourquoi les valeurs obtenues dans cette étude

constituent une contribution a ’avancement de la recherche sur la précipitation de la jarosite.
5.4. Conclusion

Ce chapitre a été consacré a 1’étude de la cinétique de précipitation de la K-jarosite. Le but
et ladémarche expérimentale utilisée afin d’obtenir les courbes de précipitation ont été abordés.
Des différentes réactions de précipitation de la K-jarosite ont été réalisées, et les méthodes
analytiques MEB et DRX ont été employées pour caractériser les solides obtenus aprés 15 jours
de réaction. Les résultats obtenus confirment la difficulté de prédire les taux de cristallisation

des solides de composition complexe et d’évaluer les étapes qualitatives de ces systémes.

Malgré les efforts déployés pour parvenir a une description quantitative, seule une
description semi-quantitative est possible pour la séquence de phénomeénes que les solides
subissent pendant la précipitation. En revanche, les expériences ont fourni une base adéquate
pour le développement d’une procédure expérimentale visant a suivre la composition pendant
la précipitation et a évaluer la structure et la morphologie des solides produits a la fin de I’étude.
Les résultats des expériences ont été utiles pour comprendre que la précipitation de la K-jarosite
avec des forts niveaux de sursaturation se déroule en plusieurs étapes, avec une phase de
transformation a partir d’intermédiaires transitoires avant que la phase solide stable se forme.
En général, ces solides ne se forment pas directement en raison de la réorganisation de la
structure cristalline a partir des ions aqueux jusqu’a la formation de la K-jarosite. Il se forment
plutdt a travers un mécanisme de précipitation-dissolution-recristallisation. Cette séquence de
formation des phases est liée a la diminution de la solubilité (ou a I’augmentation de la stabilité),
comme attendu a partir des principes cinétiques et des considérations de 1’énergie de surface de
Gibbs. La précipitation de la K-jarosite dans cette étude s’est déroulée ainsi en trois étapes :
une précipitation instantanée, suivie d’une phase de dissolution et d’une reprécipitation a partir
de la libération de fer dans la solution. Il est important de remarquer que 1’augmentation de la

température réduit notamment 1’étape de dissolution.

Les résultats obtenus montrent que la troisiéme étape de la réaction de précipitation dure plus
longtemps par rapport aux deux premieres etapes. Ainsi, elle a été choisie pour étre étudiée afin
de comparer les taux de précipitation des cristaux entre les différentes conditions
expérimentales. La premiere étude des parameétres a porté sur I’augmentation du rapport de la

concentration initiale de (K/Fe). Il a été démontré que, pour la précipitation de la K-jarosite aux
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niveaux de sursaturation utilisés et & température ambiante, I’augmentation du rapport K/Fe, et
qui augmente le pH initial de la réaction, a entrainé une augmentation des taux de précipitation.
En outre, I’augmentation du rapport a également augmenté la quantité de fer précipité

instantanément dans la premiére étape de la réaction de précipitation.

Les effets de I’agitation et de I’ensemencement ont aussi €té étudiés. Les résultats montrent
que ces facteurs n’ont pas d’effet significative sur la quantité de fer précipité a la fin des
réactions. La cinétique n’a pas non plus été fortement influencée. Cependant, en ce qui concerne
’agitation, les effets sur la cinétique ont été plus remarqués pour le rapport de concentration
initiale de 1,55 que pour celui a 1,11. L’ensemencement joue un rdle trés léger sur la
précipitation a un rapport de 1,55, avec une augmentation du taux initial de précipitation. Ce
taux diminue cependant au long des 15 jours, et la quantité de fer en phase liquide a la fin de

I’expérience est presque la méme que dans I’expérience sans ensemencement.

L’effet de la température, similairement aux résultats de dissolution, joue un réle
préponderant dans 1’augmentation des taux cinétiques. Ce parameétre modifie également la
solubilité du fer ferrique a la fin des 15 jours de réaction. Il influence les étapes de la
précipitation de telle maniére que, pour le rapport 1,55, au fur et a mesure que la température
augmente (de 23 a 70 °C), I’étape 2 concernant la dissolution disparait presque entierement,
laissant uniquement les étapes de précipitation instantanée et la poursuite de la précipitation.
L’énergie d’activation de la troisiéme étape de précipitation, calculée a partir de 1’équation
d’ Arrhenius, pour les deux rapports de concentration, ont été d’environ 65 kJ/mol. Cela indique
que, quel que soit le rapport dans la réaction lors de la troisieme étape, le mécanisme de

précipitation reste le méme.

Les analyses des solides par diffraction des rayons X et par microscopie électronique a
balayage ont confirmé les résultats obtenus en suivant la concentration de fer présente dans la
phase liquide. Les données obtenues par MEB et DRX ont corroboré les informations selon
lesquelles le rapport de la concentration initiale, ainsi que 1’augmentation de la température,
augmentent la cristallinité des solides obtenus a la fin des expériences. Ces observations sont
également ratifiées par les images MEB obtenues : pour un rapport 1,55, la forme de la jarosite
précipitée se rapproche des résultats de la jarosite obtenue a des températures supérieures a 95
°C, présentant des surfaces plus lisses et sphériques. Parallelement, les images MEB pour un
rapport 1,11 et une température de 70 °C ont montré des morphologies différentes de celles
obtenues précédemment avec un format d’aiguilles. En revanche, les données DRX n’ont pas

montré de diffractogramme présentant des pics différents de ceux de la K-jarosite.
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L’amélioration des procédés industriels hydrométallurgiques pour la récupération des
minerais critiques est de grande importance pour réussir la transition énergétique et réduire le
réchauffement climatique. Dans le cadre du procédé de biolixiviation du cobalt, minerai critique
important pour I’industrie francgaise, a partir de la pyrite cobaltifére, I’apparition d’un minéral
secondaire connu sous le nom de jarosite perturbe le procédé et peut réduire le rendement de
récupération du métal cible. Comprendre comment la jarosite se forme et/ou disparait dans des
environnements acides et a des températures basses ou modérées demeure un défi pour la
communauté scientifique en raison de la structure complexe de ce minerai et des difficultés a
atteindre 1’équilibre lors des procédés de dissolution et de précipitation. Si la compréhension
de ces phénomenes est déja complexe, 1’obtention de données correctes s’avere encore plus
difficile, étant donné que les données existantes sont rares et/ou divergents, en fonction des

conditions expérimentales.

Dans ce contexte, cette thése a eu pour objectif d’améliorer la connaissance et la
compréhension des phénomenes liés a la K-jarosite et d’obtenir des données cinétiques
permettant de prédire I’apparition ou la disparition de la jarosite dans des conditions acides et
a des températures basses a modérées. Ces données sont précieuses pour étre utilisées dans le
domaine de la géochimie environnementale ainsi que dans les procédés hydrométallurgiques.
Ce manuscrit a été constitué de cing chapitres qui mettent en lumiere les sujets étudiés et

développés au cours de ces trois années de travail :

Le premier chapitre a concerné la présentation du contexte de la these dans le but de
contextualiser 1’un des principaux défis du XXI° siecle, a savoir, la transition énergétique, et la
nécessité d’améliorer la prospection des métaux critiques. Parmi ces métaux essentiels au
développement de I’industrie francaise, le cobalt, souvent positionné dans un réle secondaire et
jamais comme protagoniste, a connu une augmentation significative de son exploitation gréace
a des nouveaux types de roches et/ou des nouveaux procédés. La récupération du cobalt a partir
de la pyrite cobaltifere a travers la biolixiviation dans des réacteurs déja utilisés dans 1’industrie
présente un défi : la formation de la K-jarosite qui précipite le Fe3* et entrave la poursuite du
procédé. Neanmoins, les données thermodynamiques et cinétiques relatives a la dissolution ou
a la précipitation de la K-jarosite sont soit inexistantes, soit rares, soit divergentes. Cela a

conduit aux études présentées dans les chapitres suivants.

Le deuxieme chapitre a été consacré a 1’étude des bases theoriques concernant les equilibres
entre phases solides et liquides. Le raisonnement mathématique de la thermodynamique de

I’équilibre solide-liquide et I’importance des mod¢les de coefficient d’activité pour décrire ces
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équilibres ont été présentés. Les procédés de dissolution et précipitation, ainsi que les
paramétres influencant ces procédés, ont été abordés. La cinétique et ses modeles
mathématiques, 1’impact du transfert de matiére et les mécanismes de précipitation ont été
évoques. Il a été souligné que la représentation mathématique de la cinétique est extrémement

complexe et nécessite des études supplémentaires.

Finalement, dans le troisieme chapitre, la K-jarosite, le solide d’intérét a étudier, a été
présenté. L avancée des découvertes scientifiques concernant les composes jarosites au long de
I’histoire sont décrites. Ce chapitre a permis de recueillir les données publiées au cours des
derniéres années concernant la dissolution et la précipitation de la K-jarosite, mettant en
évidence les lacunes a combler dans la compréhension de ce solide. En ce qui concerne la
dissolution, de nombreuses études ont été recensées, cependant le probleme réside dans le fait
que ces données cinétiques et thermodynamiques sont principalement disponibles pour des
conditions de forte acidité (pH < 1) et de températures plus élevées (> 50 °C). Les données a
des températures ambiantes (~ 23 °C) et des acidités plus modeérées (pH ~ 2) sont plut6t rares
et divergentes. D’un autre part, la précipitation de ce minerai est relativement bien décrite, mais
seulement a des températures élevées. Cette limitation s’explique par le choix fréquent des
conditions expérimentales extrémes visant a mieux controler la réaction et a atteindre
rapidement 1’équilibre. Le manque de données a température ambiante est particuliérement
notable. Ce diagnostic a motivé les études des chapitres 4 et 5, axées sur 1’étude cinétique et
’acquisition de nouvelles données dans des conditions plus proches du procédé d’intérét mené

dans I’industrie.

Le chapitre 4 a présenté les résultats expérimentaux obtenus de I’étude de la dissolution de
la K-jarosite a basses et moyennes températures. Avant les expériences de dissolutions, la K-
jarosite a été synthétisée et caracterisée. Les résultats ont indique que I'échantillon était
principalement constitué de K-jarosite avec une faible teneur en ions hydronium substitués dans
le site A. La vitesse de dissolution de la K-jarosite a ensuite été étudiée jusqu’a atteindre 1'état
d'équilibre en milieu acide sulfurique a pH 2 et 1, a tempeérature ambiante (23 °C), et a différents
rapports solide/liquide (0,4 et 1 g/kg). Des expeériences supplémentaires ont egalement été
menées a des températures plus élevées (50 et 70 °C) pour évaluer I'effet de la température sur
la cinétique de dissolution. Les résultats ont montré que, pour les deux valeurs de pH a
température ambiante, la concentration initiale de solide dans le liquide n'influence pas de
maniere significative la dissolution de la K-jarosite. En revanche, le pH était le facteur qui a le

plus influencé, diminuant le temps nécessaire pour atteindre I'équilibre. A pH 2, la dissolution
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de la K-jarosite n’est pas steechiométrique, tandis qu’a pH 1, la dissolution était complete,
steechiométrique et plus rapide qu'a pH 2. A pH 2 et & des températures plus élevées (50 et 70
°C), les expériences ont entrainé la reprécipitation d'une phase solide de fer ferrique qui n'ont
pas été identifiées dans ce travail et n'ont pas résorbé les ions potassium. Cependant, les
simulations réalisées avec PHREEQC corroborent avec I’information selon laquelle
I’augmentation de la température augmente les indices de saturations de la goethite et de
I’hématite, et par conséquent, la possibilité de formation d’une nouvelle phase. Il serait
intéressant d’étudier cette formation a un pH intermédiaire, autour de 2, et a haute température.
Les taux de dissolution ont été calculés a l'aide de trois modeles différents, DVKM, NWKM et
SCKM. Les résultats ont montré que la température la plus élevée et le pH le plus bas donnaient
le taux cinétique le plus élevé. Alors que le DVKM et le NWKM ont fourni un bon apercu de
I'effet des variables d'une maniere facilement représentable, ils n'ont pas fourni d'informations
supplémentaires ou une corrélation générale pour prédire les courbes cinétiques. Le SCKM était
mieux adapté pour ajuster les données a des températures plus élevées (50 et 70 °C) et a pH 1,
ol la réaction chimique était I'étape de contréle. A pH 2 et pH 1 et & température ambiante, le
transfert de matiere a dominé, ce qui rend plus difficile I'ajustement des données car plus d'une

étape de contrdle pourrait étre présente pendant le procédé de dissolution.

Le chapitre 5 a présenté les résultats expérimentaux obtenus dans le cadre de 1’étude de la
précipitation de la K-jarosite a basses et moyennes températures. Des courbes de précipitation
ont été obtenues, et les solides ont été caractérisés a 1’aide des méthodes analytiques MEB et
DRX. La précipitation s’est déroulée en trois étapes : une précipitation instantanée, suivie d’une
phase de dissolution et d’une reprécipitation a partir de la libération de fer dans la solution. Les
résultats obtenus ont montré que la troisieme étape de la réaction de précipitation est la plus
importante car elle dure plus longtemps par rapport aux deux premieres étapes. Ainsi, cette
étape a été choisie pour étre étudiée dans le but de comparer les taux de précipitation des
cristaux lorsque les conditions expérimentales étaient différentes. L’étude du rapport de la
concentration initiale de K/Fe a montré qu’aux niveaux de sursaturation utilisés, I’augmentation
du pH initial a entrainé une augmentation des taux de précipitation a temperature ambiante. En
outre, ’augmentation du rapport a ¢également augmenté la quantité de fer précipité
instantanément dans la premiére étape de la réaction de précipitation. Les effets de 1’agitation
et de ’ensemencement ont aussi été étudiés et ont montré que ces facteurs n’ont pas d’effet sur
la quantité de fer précipité a la fin des réactions. La cinétique n’a pas non plus été fortement

influencée. L’effet de la température a joué un réle trés important dans 1’augmentation des taux
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cinétiques observeés, en modifiant également la solubilité du fer ferrique a la fin de la réaction.
Il est important de remarquer que 1’augmentation de la température supprime la phase de
dissolution. L’énergie d’activation de la troisiéme étape de précipitation pour les deux rapports
de concentration, ont été égales a environ 65 kJ/mol, indiquant que le rapport n’a pas
d’influence sur le mécanisme de la réaction lors de la troisiéme étape. L’analyse DRX a
confirmé que le rapport de la concentration initiale, ainsi que 1’augmentation de la température,
augmentent la cristallinité des solides obtenus aprés la réaction de précipitation. Ces
observations sont également montrées par les images MEB obtenues, ou pour un rapport 1,55
et a 70 °C, la morphologie de la jarosite précipitée semble plus proche des jarosites précipitées
a des températures supérieures a 95 °C, présentant des surfaces plus lisses et sphériques.
Cependant, les images MEB pour un rapport K/Fe 1,11 et une température de 70 °C ont montré
de morphologies semblables a celles trouvées pour la métavoltine et/ou schwertmannite. Bien
que les résultats de la DRX n’aient pas montré de diffractogramme présentant des pics
différents de ceux de la K-jarosite, il est possible que les pics d’un autre minéral soient cachés

dans le bruit de fond de I’équipement.

Les informations et les données cinétiques obtenues dans cette these ont été de grande
relevance. Elles ont permis a la fois de confirmer les données d€ja présentes dans la littérature,
de corriger et éclaircir les informations divergentes, et d’obtenir de nouvelles données qui
n’existaient pas auparavant. De plus, elles ont permis d’expliquer les mécanismes des procédés
étudiés. Ces données sont utiles pour améliorer la compréhension des phénomeénes déployés ici

et ouvrent des nombreuses perspectives pour des études futures.
Ce travail de thése permet d’envisager plusieurs perspectives a cette étude :

Pour poursuivre I’étude de la précipitation, il est nécessaire de recourir a 1’imagerie, tout au
long de la réaction de précipitation, afin de mieux comprendre les étapes de cristallisation de
ce minerai. De plus, I’utilisation de niveaux de sursaturation plus faibles pour se rapprocher des
conditions des reacteurs des procédés hydrométallurgiques et environnementaux est
intéressante, méme si cela rallonge considérablement le temps nécessaire pour atteindre
I’équilibre. D’une autre part, étant donné le contexte des réacteurs industriels, une étude
permettant de controler le pH tout au long de la réaction est également nécessaire. De plus, il
est essentiel d’étudier comment I’utilisation de différents réactifs pour la réaction de la
précipitation peut influencer la cinétique de précipitation, ainsi que I’impact de ces réactifs sur
les caractéristiques des solides synthétisés a la fin du procédé. La prise en compte de I’ajout des

différents types de microorganismes semble aussi étre nécessaire et une perspective
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envisageable pour étudier leur influence sur 1’équilibre et cinétique de précipitation dans des

réacteurs de biolixiviation.

Des études complémentaires de dissolution sont également nécessaires. Il est impératif
d’explorer les informations découvertes dans cette recherche concernant la reprécipitation des
ions de fer a des températures plus élevées, lorsque des pH modérés (autour de 2) sont utilisés
dans la dissolution. De plus, I’utilisation de méthodes d’analyse plus robustes pour les solides
que celles employées dans cette these semble également recommandée afin d’identifier la
formation d’autres phases que la K-jarosite, telles que la MET ou la MEB couplée avec EDS.
En outre, il serait essentiel d’étudier I’'impact de différentes méthodologies de synthése et des
conditions expérimentales de précipitation de la jarosite sur la cinétique de dissolution et les
caractéristiques des solides obtenus pendant et & la fin du procédé. Etant donné que ces
variations des paramétres entrainent des différences de cristallinité, celles-ci peuvent influencer

la libération des ions et méme la solubilité lors de 1’utilisation de pH modérés.

Les diverses perspectives expérimentales, vu que la cinétique et la thermodynamique sont
basés dans la recherche empirique, permettront, grace aux données qui seront collectées, une
meilleure maitrise des systémes contenant des composés de type jarosite, que ce soit dans un
contexte environnemental ou industriel. Ces perspectives ouvriront également la voie a
I’amélioration des modeles mathématiques visant a prédire 1’apparition ou la disparition de ce

minéral.
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Annexe — Chapitre 4

A.4.1. Dosage du KOH

La synthese de la K-jarosite a été réalisée avec un exces de KOH, car la pureté du KOH doit

étre prise en compte. Malgré cette nécessité, le fournisseur du KOH informe que la pureté était

supérieure a 85%. Afin de déterminer la pureté réelle du KOH, un titreur automatique a été

utilisé pour doser le produit. Une masse de 2,04 g de KOH a été mesurée et dissoute dans

100,04g d’eau ultrapure. Ensuite, une quantité de 5,21 g de cette solution a été dos¢ par une

solution normadose de HCI 0,1 mol/L.

Les fractions massiques théorique et expérimentale de KOH peuvent étre calculées a 1’aide

des équations suivantes :

Mgon
Xin(KOH) = —mKOH -
eau

Cuct * Veq * MMgon

Mgch

Xexp(KOH) =

Ensuite, la pureté peut étre calculé par 1’équation :

Xexp(KOH)

—x 100
Xen(KOH)

Pureté (%) KOH =

4500 14
4000 12

N
o
o
o

1500 %t
1000
500

Conductivité (us/cm2)

o N OB~ OO ©
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\Volume d'acide versé (mL)
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(A.4.3)

pH

e Conductivité
® pH

Figure A.4.1. Dosage de la pureté de KOH solide.

Le volume équivalent est repéré lorsque la valeur de dérivée du pH est la plus élevée ou la

conductivité la plus faible. Ici, dpH/dV est maximum pour V= 16,2 mL et la conductivité est
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minimum pour V=16,15 mL. Néanmoins, la valeur 16,2 mL est conservee car c'est le volume

pour lequel les deux critéres sont le plus satisfaisants.

Une pureté de 87,33% de KOH a été trouvée. De cette fagon, la quantité en masse de KOH

a été corrigé a 6,44 g de KOH/100 mL d’eau ultrapure pour la synthése de la K-jarosite.

A4.2.BET

20 T T

—&— Echan
-m— Echanz2

Quantity adserbed (cm’ig STP)

0 0.2 0.4 0,6 0,8 1
Relative pressure CP.I'P‘U}

Figure A.4.2. Quantité de N, adsorbée versus la pression relative.

Afin de calculer la surface BET, I’analyse a été réalisée dans I’intervalle de I’axe x de 0,04 a

0,1 pour I’échantillon 1.

A partir de ce graphique, la pente et I’intersection utilisées pour calculer la surface BET ont

été linéarisées a partir de I’équation A.4.4, obtenant le graphique A.4.3.

¥y =48136x + 97.989
RT— 1
6000

5000
4000

3000

Q(cm3/G STP)

2000

1000

o 0.02 0.04 0.06 0.08 0.1 0.12
P/P*

Figure A.4.3. Calcul de la pente et de I’interception en utilisant 1’équation A.4.4 de 1’échantillon 1.
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1 c—-1 P 1 (A.4.4)
= +

1 (A.4.5)
B pente + intersection

Um

La surface spécifique en m?/g est alors donnée par 1’équation A.4.6. :

Um X Ny X s (A.4.6)
Sper = T

Ou v, est le volume de gaz absorbé dans ma monocouche, Na est la constante d’ Avogadro,
s et la surface de coupe spécifique de la molécule du gaz absorbé, V est le volume du gaz

adsorbé.

Le valeur BET pour I’échantillon 1 était 2,0 m2/g. Cette valeur est proche des valeurs trouvées

dans la bibliographique (Tableau A.4.1).

Tableau A.4.1. Valeurs de surface BET de la jarosite disponibles dans la littérature.

Auteurs BET (m2/g)
Gasharova et al. (2005) 1,3
Smith et al. (2006) 1,4
Welch et al. (2008) 2,0
Elwood-Madden et al. (2012) 2,2
Zahrai et al. (2013) 2,6
Kendall et al. (2013) 2,2
Dixon et al. (2015) 1,491
Legett IV et al. (2018) 1,419
Qian et al. (2019) 7,38
Trueman et al. (2020) 13,6

A.4.3. ICP-OES

La méthode directe d’analyse quantitative par I’ICP implique la préparation d’une série de
dilutions d’étalons de compositions proches de la concentration de 1’analyte. Des solutions
¢étalon de fer et de potassium ont été utilisées, et deux courbes d’étalonnages ont été tracées a
partir de la gamme d’étalonnage suivante : 0; 0,5; 1,0; 2,5;5,0; 10,0; 20,0; 30,0 ; 40,0;

50,0 ; 100,0 ppm (mg d’¢élément/kg de solution). Pour cela, une solution mere de 100 ppm a été
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préparée dans une solution 2 % de HNOs. Deux courbes ont été tracés séparément, avec des
monoétalons, pour éviter toute interférence entre les éléments présents dans la solution. L’ICP-
OES utilis¢ dans cette étude permet de choisir manuellement 1’unité de concentration a utiliser
dans les analyses. Ainsi, I’unité choisi était mg/kg. Les concentrations affichées sur les étalons
industriels fournissent les valeurs de masse volumique. La masse volumique a été utilisée pour
obtenir la concentration de la solution en masse d’élément par masse de solution. Ensuite, cette
solution a été diluée pour préparer les autres étalons a des concentration plus faibles. L’acide
nitrique a été choisi pour éviter des réactions secondaires avec les éléments en solution.
Finalement, les chromatogrammes d’intensité sont obtenus, et leurs surfaces des pics finissent

par étre tracées sur un graphique en fonction de la concentration.

Avant de procéder aux analyses, une étude simple a été menée pour choisir les longueurs
d’onde (raies) les plus appropriées parmi celles disponibles dans le logiciel ITEVA pour suivre
les éléments. Le fer et le potassium présentent plusieurs longueurs d’onde associées a leurs
excitations. Pour le fer, les longueurs d’onde, classées par ordre décroissant d’intensité relative,
sont les suivantes : 259,9 ; 238,2 ; 239,5; 240,5 ; 259,8 ; 261,2 ; 234,4 ; 233,3 ; 274,9 ; 271,4;
273,1; 218,7 et 322,8. Tandis que pour le potassium, les raies sont les suivantes, toujours par
ordre décroissant d’intensité relative : 766,5 ; 404,4 ; 769,9 et 404,7. Une fois les courbes
d’étalonnages tracées a 1’aide du logiciel, plusieurs échantillons avec des concentrations
connues ont été analysés pour évaluer la différence entre la concentration attendue de
I’échantillon et la concentration mesurée par 1’équipement. Le choix des raies a été effectué
prenant en compte deux facteurs : le coefficient de corrélation R2 obtenu pour chaque courbe et
I’homogénéité de I’erreur calculée entre la concentration attendue et la concentration mesurée,
sur I’ensemble de la gamme de la courbe. Donc, les raies choisies pour suivre les éléments

étaient la raie 273 nm et 769,8 nm pour le fer et le potassium, respectivement.

Les courbes d’étalonnage tracées a I’aide de I’ICP et utilisées dans les expériences de

dissolution sont affichées dans la figure A.4.4.
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Figure A.4.4. Courbes d’étalonnage des expériences de dissolution pour (a) le fer et (b) le potassium.

Ces courbes ont été tracées avec des étalons a des concentrations (mg/kg) de 0 ;

05:1,0;

2,5;5,0; 10,0; 20,0; 30,0; 40,0; 50,0; 100,0. Le signal de réponse en fonction de la

concentration S(RI) peut étre calculé a partir de I’équation A.4.7 :
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S(RI) = Ag + (A1 * C) + (A * C?¥) (A.4.7)

Ou AO est le coefficient de décalage, Al est le coefficient de gain, A2 est le coefficient

d’ouverture et n est I’exposant qui produit le meilleur ajustement des points a la courbe.
D’autres paramétres sont donnés dans la figure de la courbe d’étalonnage :

Le R est le coefficient de corrélation (mesure la dépendance générale entre le S(RI) et les

concentrations).

SEE (Standard error of estimation) montre a quel point les points de données sont proches
de la courbe calculée. 1l est donné par la racine carrée de la somme des différences au carré

divisée par le degré de liberté et rapportée dans des unités de concentration.

LDM (Limite de Détection d’une Méthode) est la concentration la plus faible pour laquelle

une concentration différente de zéro peut étre rapportée avec confiance.

LQM (Limite de Quantification d’une Méthode) est la concentration la plus faible qui peut

étre rapportée de maniéere adéquate.

Ces valeurs de LDM et LQM peuvent étre calculées a partir des équations A.4.8 et A.4.9

suivantes :
stdErreur (A.4.8)
LDM = 30 X —
Aq
stdErreur 4,
LDM = 10,0 X — (A4.9)
1

Ou stdErreur est I’erreur standard d’estimation du signal de fond. C’est I’erreur standard du
bruit présent dans le signal de fond pour le plus faible étalon dans la calibration et est représenté

par I’équation A.4.4

stdErreur = (A.4.10)

Jirese e )+

Ou T est le signal moyen de fond pour le blanc ou la plus petite concentration standard dans

la calibration, | est le signal moyen du pic pour 1’étalon interne, R est le détecteur du bruit de
fond, Nr est le nombre de NDROs, K est le nombre d’électrons/count pour I’iCAP, E est le

temps d’exposition en secondes, Np et le nombre intégré de pixels pour I’analyte, m est le
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coefficient de recalcul de la pente ou normalisation des coefficients en cas de la normalisation

Qc, n est le nombre de repétitions.

A.4.4. Pilote expérimentale

La figure A.4.5 montre le schéma du fonctionnement du réacteur utilisé :

y/ F11
— i
Va4
(Tc2Y
N/ VB%
z EAU
)
I ¢

Figure A.4.5. Schéma du réacteur.

Ou Fllest le débitmetre a flotteur (40-400L/h), TIC1est la température du réacteur, TIC2est la
température interne groupe thermorégulateur (0 a 150 °C), V1 est la vanne de vidange du
réacteur chimique, V3 est la vanne de vidange du groupe thermorégulateur, V4 est la vanne
d’isolement sur circuit eau condenseur, V5 est la vanne réglage du débit d’eau condenseur, V8
est la vanne de sélection pour la circulation d’eau de refroidissement du serpentin du groupe

thermorégulateur, V10 est la vanne de soutirage du distillat.
A.4.5. Données expérimentales traités avec les modéles DVKM, NWKM et SCKM

Les données expérimentales obtenues dans cette étude sont traitées et présentes dans les

graphiques suivants :
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A.4.6. DRX des expériences a 23 et 70 °C.
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Figure A.4.17. DRX de la K-jarosite synthétisee et utilisée pour la dissolution.
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Figure A.4.18. DRX de la K-jarosite dissoute a pH 2 et 70°C.
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A.5.1. Pilote expérimentale de la précipitation

Figure A.5.1. (a) Bain thermostaté Lauda, (b) Bac d’eau, agitateur multiposte et bouteilles utilisées
pour les réactions de précipitations.

A5.2. ICP-OES

De la méme facon que dans 1’étalonnage de I’annexe A.4.3 pour le suivi de fer, une solution
étalon de fer a été utilisée. Une nouvelle courbe d’étalonnage a été tracée en utilisant la gamme
d’étalonnage suivante : 0; 1,0 ; 5,0 ; 10,0 ; 20,0 ; 30,0 ; 40,0 ; 50,0 ; 60,0 ; 70,0 ; 80,0 ; 90,0 ;
100,0 ; 150,0 ; 200,0 ppm (mg d’élément/kg de solution). Une solution mére de 200 ppm a été
préparée dans une solution a 2 % de HNOs. La raie choisie pour le suivi du fer était la raie 273,1
nm pour le fer, la méme que pour le suivi de la dissolution La courbes d’étalonnage tracee pour

le fer est présentée ci-dessous.

rParamé[ra; = Sy Ly Fa W T A
B8 Géneral Etalons 2 Courbe ] Cies | Bl Subarray
Diate de [Etal: 18/06/2011 12:33:05 VLT G2 ey Prandération
Date : 18/06/2011 12:34:27 Lineaire & 1/Conc .
Détails:
500008 A0 [Ecart Origine):  3.855567
A1 [Pente]: 175.460447
45000 A2 [Courbure]: 0.000000
n [Exposant]: 1.000000
40000 Corrélation: 0.939972
Erreur Std de l'Est: 1,240720
35000 LD: 0025858
LOM: 0086194
30000
Statut: 0K,
&£ 25000
o
20000 Coef. Pente: 1.000000
Tintensité: 0.000000
15000 [] Couplage Raie
10000 Limite:s d'E dition: [IHaut
Lok [ LomM Baz
S000
0 Curseur
u] 20 40 [=1] 80 100 120 140 180 180 200 220 240 260 [SIRI
Concentration Conc:

Figure A.5.2. Courbe d’étalonnage des expériences de précipitation pour le fer.

245



Annexe — Chapitre 5

A.5.3. Données cinétiques de précipitation
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Figure A.5.3. Réactions de précipitation a rapport K/Fe 1,78, 23 °C et 600 rpm. (a) données
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Figure A.5.4. Réactions de précipitation a rapport K/Fe 1,55, 23 °C et 600 rpm. (a) données

expérimentales et (b) ajustement a 1’équation de second ordre.
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Figure A.5.5. Réactions de précipitation a rapport K/Fe 1,16, 23 °C et 600 rpm. (a) données
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Figure A.5.6. Réactions de précipitation a rapport K/Fe 1,11, 23 °C et 600 rpm. (a) données

expérimentales et (b) ajustement a 1’équation de second ordre.
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Figure A.5.7. Réactions de précipitation a rapport K/Fe 1,55, 23 °C et 200 rpm. (a) données

expérimentales et (b) ajustement a 1’équation de second ordre.
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Figure A.5.8. Réactions de précipitation a rapport K/Fe 1,11, 23 °C et 200 rpm. (a) données

expérimentales et (b) ajustement a 1’équation de second ordre.
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Figure A.5.9. Réactions de précipitation a rapport K/Fe 1,55, 23 °C, 600 rpm avec ensemencement. (a)

données expérimentales et (b) ajustement a 1’équation de second ordre.
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Figure A.5.10. Réactions de précipitation a rapport K/Fe 1,55, 35 °C et 600 rpm. (a) données

expérimentales et (b) ajustement a 1’équation de second ordre.
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Figure A.5.11. Réactions de précipitation a rapport K/Fe 1,55, 50 °C et 600 rpm. (a) données
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Figure A.5.12. Réactions de précipitation a rapport K/Fe 1,55, 70 °C et 600 rpm. (a) données

expérimentales et (b) ajustement a 1’équation de second ordre.
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Figure A.5.13. Réactions de précipitation a rapport K/Fe 1,11, 35 °C et 600 rpm. (a) données

expérimentales et (b) ajustement a 1’équation de second ordre.

256



Annexe — Chapitre 5

100,0
80,0 é é ﬁ
N
2 60,0 i
o
s .
5 g ® Expérience 1
;\Ic': 40,0 5 ® Expérience 2
¢
20,0
0,0
0 60 120 180 240 300 360
Temps (h)
100,0
(b) - 2
y =-0,02x% + 2,03x + 26,81
RE=097 ..........
2 A&
2 60,0 y =-0,02x2 + 1,92x + 25,80
S o R?=0,98
5 o ® Expérience 1
L 400 @ & o ExO6ri
=S & Xpérience 2
&
20,0
0,0
0 20 40 60 80
Temps (h)

Figure A.5.14. Réactions de précipitation a rapport K/Fe 1,11, 50 °C et 600 rpm. (a) données

expérimentales et (b) ajustement a 1’équation de second ordre.
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Figure A.5.15. Réactions de précipitation a rapport K/Fe 1,11, 70 °C et 600 rpm. (a) données
expérimentales et (b) ajustement a 1’équation de second ordre.
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A.5.4. Images MEB a 70 °C et rapport K/Fe 1,11

e H mag & | W
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Figure A.5.16. Image MEB de I’expérience 2 a rapport K/Fe 1,11 et 70 °C. Agrandissement de (a) 5000x
et (b) 10000x.
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