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RESUME

Les oxydes d'azote (NO et NO,), utilisés lors du retraitement des combustibles nucléaires, peuvent étre
engendrés par voie électrochimique & partir d'acide nitique. Ce proceédé ne produit pas d'effluents
génants et, de ce fait, constitue une altemnative séduisante au procédeé actuel.
Des études de voltampérométrie menées & laide dune électriode de platine en milieu nitique
concentré ont montré l'existence de phénomeénes de réduction entre 0,05 V/ESH et 0,3 V/ESH et entre
0.5 V/ESH et 1 V/ESH. La détermination des mécanismes réactionnels mis en jeu dans le domaine de
potentiel le plus éleve a été effectuée :

- (1) par des méthodes classiques de microélectrolyse,

- (2) par des méthodes de macroélectolyse,

- (3) par rutilisation du couplage spectroscopie - électrochimie.
Il a adinsi été montré que la réduction de l'acide nitique est inttiée par acide nitreux, réduit
électrochimiquement en monoxyde d'azote qui réduit ensuite chimiquement {'acide nitrique. Cette
réaction chimique engendre & nouveau I'acide nitreux ce qui met ainsi en évidence le caractére
autocatalyiique du processus de réduction, L'apparition de dioxyde d'azote dans les produits gazeux
montre qu'une ou plusieurs autres réactions chimiques couplées a la réaction électrochimique de
réduction de l'acide nitreux interviennent.
Tant que la valeur du potentiel de I'électrode de platine est supérieure & 0,8 V/ESH, les seuls produits
de la réduction indirecte de l'acide nitrique sont f'acide nitreux, le monoxyde d'azote et le dioxyde
d'azote. Pour un potentiel délectrode inférieur, le monoxyde d'azote est reduit en protoxyde d'azote
N,O. Le parameétre potentiel joue donc un rdle important vis & vis de la sélectivité du procédé de
production des oxydes d'azote NO et NO,,
Cependant, des électrolyses en mode intensiostatique ont démontré que, gréce au caractere
autocatalyiique du processus réactionnel, la contrainte de potentiel peut étre aisément maitrisée lors

d'une mise en ceuvre de type industriel.



SUMMARY

Gaseous nitrogen oxides (NO and NO,) involved as oxidizing agents in nuclear fuel reprocessing can
be produced by electrochemical reduction of nitric acid. This is an inferesting alternative to the
existing process because no wastes are generated.
Voltammetric studies on a platinum electrode show that two reduction potential regions are observed
in concentrated nitric acid solutions, beetwen 0,05 Vg and 0,3 Vg and beetwen 0,5 Vgye and 1 Vg
The highest potential region reduction mechanism was studied by :

a. classical microelectrolysis methods,

b. macroelectolysis methods

c. infrared spectioscopy coupled o electrochemisty.
It was determined that the origin of nitric acid reduction is the electrochemical reduction of nitrous
acid in nitric oxide which chemically reduces nitric acid. This reaction produces nitrous acid back
which indicate an autocatalytic behaviour of nitric acid reduction mechanism.
Nitrogen dioxide evolution during nitric acid reduction can also be explained by an other chemical
reaction.
If the potential value of platinum electrode is above 0,8 Vg, products of the indirect nitric acid
reduction are nitrous acid, nifrogen oxide and nitrogen dioxide. Below this value nitric oxide can be
reduced in nitrous oxide. Thus the potential value is the most important parameter for the nitrogen
oxides production selectivity
However, owing o the autocatalytic character of the reduction mechanism, potential value can be

controlled during intentiostatic industrial electrolysis.
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NOMENCLATURE

Les unités des différentes grandeurs utilisées sont généralement données en Sl mis & part pour les
concentrations exprimées en mol.L et les pressions exprimées en bar.

Les potentiels sont exprimés par rapport & félectrode de référence normale & hydrogéne (ESH)

Symboles Signification usuelle Dimension
A i, QIrE dE IBIECHOTE .. i m? ou cm?
C oo CONCENTAHON 1vvvever ettt er bbb bbb mol.L”
Coliviiinnonn désigne la réaction chimigue n°1
Coliien désigne la réaction chimique n°1 dans le sens opposé
Cogrrerenrinimrinnsenisin concentration locale de FespECe OX.vuvimiinieenn: mol.L"
COX* ....................... concentration homogéne de fespece Ox au sein de

I SOIUHION 1evevvviv v rreresnseesersn e bbb b mol.L"
Crag rreeirrmranminiinn concentration locale de I'espece Red ..., mol.L"
Crag roverimininisinnnn, concentration homogéne de lespéce Red au sein de

G SOIHON 1vvvvvee et e mol.L’
Chvrrrnreess e vitesse de 1a IUMISIE ... SR .m.s’"
D orrerririirienenns coefficient de QIffUSION .o cm?s!
Diyerrrrrermssniisesonns coefficient de diffusion de esPECE OX...uvrivervrrnririeeneiineinenas cm?s’
DMpagereerererenenrerenenns débit MOl de IESPECE A v e mol.L .
B, POTEMHEL et \Y
E T, désigne la réaction électrochimique n°1
ol désigne la réaction électrochimique n°1 dans le

sens opposé

B i, potentiel standard d'un Couple 1edoX i \

Eap eerrrererenmmmeennnnin potentiel daRANAON......ccoiiir \

Beg oo, pPotentie] A'SAUIDIE i sere s v

Srrirriie e épaisseur de PEICHONME ..o cm

€ i électron

F o nombre de faraday (charge diune mole délections).........ooo... C

[ e intensité du courant SleCHiQUE ... A oumA
Ferreerieeeenesenns ENSIHE B COUIANT vttt er bbb s Am? ou mA.cm?
Ked vemrerennmnninin constante de la loi daction des masses de la reaction C.1........ dépend de la

réaction



Xl

Kicorrion, e constante de vitesse de transfert de charge .....oocvvvinnn v CMLS
K i constante de forCe . EPTOTIRN pererre e eat e
Kan wrevvrereriinerenninnnnen constante de vitesse pour une réaction
ElectoChiMIQUE CNOTIGUE . ...ve ettt esesiesess e ssenes cm.s’”
Ko © s constante de vitesse de la réaction chimique C.1
dans e sens difeCt......ovvimiiiviiiienon, B OO PRUOPPIPN dépend de f'ordre
Koq e sncns constante de vitesse de la réaction chimique C.1
AANS 18 SENS AIECT viiviiiiiriir s er e stra e s e sbbe s dépend de l'ordre
Kegih oorererrenererernnnns constante de vitesse pour une réaction
dlectrochimique cathOdIQUE vvvevrrririverienennes et e aenes cms’!
Frvooree e, épaisseur de la couche mince ...... e e ettt e erres cm
N e, nombre de mole d'une espece.....covvninnns e vorerenns MO
2 TRURORRURURRR nombre d'électrons engagés par molécule oxydée ou réduite
OX vovvveiirniriennineonn composé oxydant
P i, PUISSANCE..1veerenns U Watt
R vt (a). constante des gaz parfaits........ T PITTPTRRITN Vererrees e Jmolt K
(b). réflectivite de la surface de I'électrode
Red v, composé réducteur
T L1 0.0) S T O P PP PP UTTNN T S
L chute ochmique ... e TP \%
Vi e vitesse de balayage du potentiel...... e TN mv.s’
Van revererenseenmnnseen .. vitesse d'une réaction électrochimique anodique......oee.. e mohcm?.s’
Vit eerreretersneeennnnnes vitesse d'une réaction électrochimique cathodique........vve... weemolem?s?
Xevorrenrrenionmnnnneenn .. fraction molaire

Xitroriomranens ceenans distance par rapport au plan de féleciiode i M OU CM



Xl

Symboles grecs Signification usuelle Dimension

Olveerreereerereresernensens (a) coefficient de transfert
(b) processus électrochimique mis en jeu entre 0,05 et

0,3 V/ESH en miilieu nitrique

A s différence

g vrrvermmenersrrrinsineans épaisseur de la couche de diffusion en régime de transport cm
convectif

| T quantité d'espece adsorbée @ la surface de l'électrode mol.cm™?

Verererenrerererererenenenes coefficient d'activite

VE e coefficient d'activité ionique

Yieerrrrrermorimiririnins coefficient d'activité de la solufion

Pereereereereeeeeeaeivens longueur d'onde d'absorction en spectroscopie WV - visible cm’

1 IO surtension par rapport au potentiel d'équilibre (n = E - E¢y)

T)Qeeserereonrereermmenisnens surtension anodique

Tlgrerereerernsonereesesneres surtension cathodique

Voot envee s nombre d'onde d'absorption en speciroscopie infrarouge cm’

[T masse réduite g.mol’!

O oo nombre d'onde d'absomption cm’’

U conductivité Q'cm’!

Indices Signification Abréviations Signification

(o] o O abandon ESH. i, électrode standard

(o lo [T adsorbé & hydrogéne

AN e anodique ECS i rinees électrode au calomel

Cathueecrrcreerenne cathodique saturée

<To I, équilibre

SUM e surface

NOTE

Les réactions chimiques sont désignées par la letire C, les réactions électrochimiques par la letre E. Le signe -
devant f'une ou llautre de ces deux letres signifie que la réaction est considérée dans le sens opposé & son

éctiture initiale. Une liste des réactions chimiques et électrochimiques est présentée en annexe 1.
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Introduction pagse 1

INTRODUCTION

Initialement constitue d'oxyde duranium ou bien d'un melange doxyde duranium et d'oxyde de
plutonium, le combustible nucléaire se dégrade au cours de son séjour dans un réacteur. En effet,
laction des neutrons transforme la mdtiere fissile en atomes Iégers, les produits de fission, et en
atomes lourds, les actinides. La présence de certains de ces éléments peut ralentir la réaction en
chaine et modifier la structure physique du combustible entrainant un risque de fissure de la gaine
dans laquelle il se trouve enfermé. La conjonction de ces différents effets implique de renouveler
périodiquement le combustible afin d'assuier le bon fonctionnement d'un réacteur. A lissue de cetfte
opération, le combustible peut étre soit stocke, soit retraité. L'option choisie par la France est, pour
lessentiel, celle du retraitement. Ceci permet la récupération des éléments encore valorisables,

l'uranium et le plutonium, et une meilleure maitise de la gestion des déchets.

Apres avoir été refroidis pendant plusieurs années dans une piscine de stockage, les barreaux de
combustible usages sont cisaillés. Les trongons ainsi formés sont plongés dans une solution d'acide
nitrique concentré ce qui permet la dissolution de 'uranium, du plutonium et des produits de fission
mais pas celle des trongons de gaine. La solution est soumise & plusieurs cycles d'extraction et de
désextraction constituant le procédé PUREX (Plutonium Uranium Refining by EXtraction). Ce procédé
est basé sur l'extraction du plutonium et de I'uranium dissous dans la solution nitrigue au moyen d'un
extractant compose de phosphate de ti-n-butyle, (TBP), dilué dans un alcane.

L'extraction et la désextraction de luranium est rendue possible en jouant sur les variations du
coefficient de distibution de ce compose avec acidité nitique de la solution aqueuse.

L'extraction du plutonium est réalisée, comme dans le cas de l'uranium, en mettant & profit laptitude
de cet élément & former des complexes organophiles avec le TBP en solution dans un alcane. Cette
propriété dépend de fétat doxydation du piutonium et ceux les plus aptes & lextraction sont, dans
lordre croissant @ V < Il < < VI <IV. Dans le procédé PUREX, le plutonium est extrait sous forme de
Pu(lV) et désextrait sous forme de Pu(lll). Des reactions d'oxydoreduction du plutonium sont donc mises

en jeu dans les différents cycles d'extraction liquide-liquide.

Le plutonium(lll), issu du premier cycle d'extraction, doit étre oxydé sous forme Pu(lV) pour alimenter le
deuxieme cycle dextraction visant a parfaire sa pureté. Dans les principales usines de retraitement
fonctionnant dans le monde, l'oxydation du plutonium (I} en plutonium (IV) est réatisée par barbotage

dun mélange d'oxydes d'azote dans la solution nitique de plutonium. Ces oxydes d'azote sont
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actuellement préparés chimiquement par une 1éaction entre 'acide nitrique et le nitrite de sodium.
Ce procedé presente cependant linconvenient d'engendrer des effluents sodés qui conduisent a
une quantité non negligeable de déchets solides dont le stockage vient gréver de fagon significative

le colt des opérations industrielles de retraitement.

C'est pourquoi il a été envisagé damelicrer cette étape du procédé PUREX. Deux voies ont éte
refenues : la premiere consiste en l'oxydation directe du plutonium (lll) en plutonium (V) par voie

électrochimique, la seconde quant a elle revient a fabriquer les oxydes d'azote par voie chimique

sans produire d'effluent génant. Pour cela, une méthode, utilisant pour réactifs lacide nitrique et un’

composé organique a été etudiée. Les deux nouvelles voies mentionnées ci-dessus présentent
lavantage dutiliser comme réactif chimique lacide nitrique recyclé et ainsi de ne pas produire

deffluent supplémentaire.

Bien que la réduction électrochimique de l'acide nitique ait déja fait lobjet de travaux trés anciens il
n'a jamais été envisagé de reduire ce composé a une échelle industrielie pour produire des oxydes
d'azote. Aussi, des études de faisabilite ont-elles été entreprises et il est apparu nécessaire d'effectuer
un travail de recherche sur les réactions chimiques et électrochimiques mises en jeu. Ce travail fait

l'objet de ce mémoire compose de cing parties.

La premiere parlie rappelle les données de base du procédé et regroupe les premiers ésultats
obtenus lors de travaux précedents sur la reduction quantitative d'acide nitrique en vapeurs nitreuses
a échelle laboratoire. Les contraintes et les objectifs du procede sont ainsi spécifiés, ce qui permet
d'orienter la suite de létude.

la deuxiéme partie est une synthese bibliographique sur le comportement chimique et
électrochimique des composes azotés en milieu nitrique. L'objectif est de caractériser les différents
composés mis en jeu lors de la reduction de lacide nitique et de maditiser les parameétres qui
conditionnent la réduction de lacide nitrique exclusivement en oxydes d'azote.

La troisieme parfie est une description des techniques et des processus experimentaux utilisés pour
aboutir aux résultats obtenus, en parie 4, sur létude électroanalytique de solutions d'acide nitrique
concentrées, et, en partie 5, oU la réduction quantitative de solution nitrique est présentée.

Ces études permettent de proposer un processus réactionnel pour la réduction de l'acide nitrique,
didentifier le 1dle de chaque compose azoté et conduisent G une discussion sur la conception d'un

appareit délectrolyse de taille industrielle.
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1.1 Les ajustages rédox dans les cycles d’extraction

1.1.1 Présentation des cycles d’extraction

A lissue de la dissolution du combustible nucléaire dans une solution nitrique concentrée, I'uranium et
le plutonium sont présents dans des états d'oxydation favorables & leur extraction par le phosphate
de tributyle, (TBP) : furanium se trouve sous forme dion UOQQ’LM et le plutonium sous forme d'ion
Pu‘“’m]. Ces deux especes sont alors extraites & Faide du TBP en solution dans un carbure aliphatique.

Les deux reactions qui se produisent sont les suivantes 1] :

UO,%* + 2NO, + 2TBP < (UO,NO,), 218P) C.1
PU** + 4NO, + 2TBP < (PU(NO;), 2TBP) C.2

L'acidité de la phase aqueuse et le rapport débit de phase aqueuse sur débit de phase organique
sont choisis pour optimiser I'élimination des produits de fission. Ceux-ci restent dans la phase aqueuse
et sont évacués vers un atelier de vitrification ou ils sont conditionnés dans une matrice de vere. La
phase organigue contenant f'uranium et le plutonium est lavée par une phase aqueuse. Ceci permet
déliminer d’éventuelles impuretés résiduelles, notamment les produits de fission, exiraits ou entrainés

par le solvant,

Pour séparer l'uranium et le plutonium, une réduction in-situ du plutonium (V) en plutonium (lll) est
effectuée. Ce dernier, peu extractible dans la phase organique passe alors en phase aqueuse. Cette
étape est appelée partition de l'uranium et du plutonium. A lissue de cette étape, le plutonium se
trouve en solution aqueuse nitrique sous forme dion Pu“(cq], et 'uranium se trouve dans la phase
organique. Les deux phases sont alors séparées et furanium est désextrait dans une solution trés
faiblement acide (0,02 M). Les deux solutions d'uranium et de plutonium subissent alors un ou
plusieurs cycles de purification complémentaires constitués d'étapes d'extraction et de désextraction.
Ceci permet d'éliminer d'une part les produits de fission et le neptunium encore présents et, d'autre

part, d'éventuelles traces d'uranium dans la solution de plutonium, et réciproquement,

Les solutions d'uranium sont acidifiées pour permetire son extraction, et sa désextraction s'effectue &
l'aide de solutions trés peu acides. En fin de purification, on obtient une solution concentrée de nitrate

d'uranyle.

L'extraction du plutonium s'effectue aprés une oxydation du plutonium (lll) en plutonium (IV) & f'aide
d'un barbotage de vapeurs nitreuses. La désextraction du plutonium a lieu selon le principe utilisé
pour la parition U/Pu, par une désextraction réductrice.
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A lissue de ces cycles de purfication, le plufonium (IIl) se frouvant dans la phase agueuse est &
nouveau oxydé en plutonium (V) afin de pouvoir étre conditionné sous forme d'oxyde, PuQ,, aprés

une opération de précipitation de PU(lV) par l'acide oxaligue suivie d'une caicination de l'oxalate.

Cefte rapide description des cycles dextraction du plutonium et de lI'uranium montre que de
nombreux ajustages rédox sont nécessaires lors de la partition uranium-plutonium ainsi que lors de Ia
purification du plutonium. La Figure 1 situe ces différentes opérations d'oxydation et de réduction lors
des cycles d'extraction. Pour certains schémas de procédé, cette figure posséde quelques variantes

notamment en ce qui conceme le nombre de cycles d'extraction et de désextraction.

cycle
purification U

Oxyde
Pu(m)—gPu[N’ - de Pu

solution
de P.F.

k| phase organique

[ ] phase aqueuse

m  Oxydation du Pu(llly en Pu(V)
®  Réduction du PufV) en Pu(ifl)

Figure 1 ; Présentation des ajustages rédox du plutonium lors des cycles dextraction U/Pu/PF

Les différentes méthodes utilisées ou utilisables pour réaliser ces opérations sont présentées ci-aprés.

1.1.2 Réduction du plutonium (IV) en plutonium (lil)

L'étude de la réduction du plutonium (IV} en plutonium (lll) ne constitue pas Fobjectif essentiel de notre
étude, mais il est nécessaire de s'atiarder sur cette étape dans la mesure ou elle intervient juste avant
l'étape d'oxydation du plutonium (lll). En effet, une étude plus approfondie de la réduction du

plutonium renseigne sur la composition des solutions de plutonium devant subir f'oxydation.

Parmi les nombreux réducteurs pouvant réduire le plutonium (V] en plutonium (lll} seuls ceux utilisés
dans les usines de retraitement francaises sont cités. Il s'agit de l'uranium (IV), sous forme de nitrate
uraneux, UNQ,),, ou du nitrate d’hydroxylammonium appelé NHA [1].
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Lors de I'étape de partition uranium / plutonium, lagent réducteur préférentiellement utilisé est
furanium (V). Ce choix permet d'éviter de rajouter un nouvel élément chimique dans l'usine. La

réaction de réduction du plutonium (V) par 'uranium (iV) est rapide et obéit & Féquation suivante :
2PU** + U*T 4+ 2H,0 & 2PU* + UO,*" + 4H* C.3

Le nitrate uraneux (U(IV)) étant légérement extractivle par le TBP, une réaction semblable & C.3 peut
également avorr lieu dans la phase organique. Elle est toutefois environ cent {ois plus lente que dans

la phase aqueuse.

Pour éviter un ajout trop important d'uranium (IV) a la solution de plutonium, it a été envisagé de
produire directement celui-ci en réalisant une réduction électrochimique "in situ" de l'uranium (VI) déja
présent dans la phase organique avec le plutonium (cf 1.1.1). Celte réaction électrochimique a lieu
en phase agueuse, la réduction totale de luranium (Vi) en uranium {lll) résulte d'un déplacement de
r'équilibre UVI) / UVI). Cette opération, testée uniquement a une échelle pilote [2], permet & la fois de
réduire et d'extraire le plutonium. En effet, elle peut étre réalisée soit dans un mélangeur décanteur
[3], soit dans une colonne pulsée [4], le flt et le gamissage de cette demiére jouant le rdle d'anode,

et un cylindre intérieur jouant le éle de cathode.

Lors de I'étape de purification du plutonium, 'agent réducteur employé peut également étre I'U(IV).
Néanmoins, dans certaines usines ce réactif n'est pas utilisé car les cycles de purification sont
justement destinés & éliminer d'éventuelles traces d'uranium présentes dans la solution de plutonium.
Par conséquent, le réducteur préféré est le nitrate d’hydroxylammonium (NHA). La réaction globale de

réduction du plutonium (V) par ce compesé dépend de la quantité relative des deux réactifs.

En effet, si le nitrate dhydroxylammonium se trouve en exces, la réaction de réduction est la

suivantie ;

NH,OH* + Pu*® < PU** +1/2N, + H,O + 2H C.4
Lorsque le plutonium est en excés , la réaction de réduction sécrit :

2NH,OHY + 4Pu*t & 4PU> + N,O + H,O + éH* C.5
Notons que la réduction du plutonium (V) en plutonium (lll) est bien plus lente lorsque lagent
réducteur employé est le nitrate dhydroxylammonium plutdt que Tfuranium (IV). De plus, avec le

nitrate d'hydroxylammonium, cette réaction ne peut avoir lieu dans la phase organique en raison de

finsolubilité de ce compose dans le mélange clcane / TBP.
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Lors de cetffe opération, il est également nécessaire d'ajouter & la solution aqueuse nitrique du nitrate
dhydrazinium N,HsNO,; qui permet & la fols de stabiliser le plutonium (I1l), instable en solution nitrique,
par destruction l'acide nitreux, HNO,. La présence de ce composé (HNO,) dans la solution est une
conséquence des opérations antérieures subles par la solution, Elle peut notamment étre due & la
réduction électrochimique de l'acide nitrique lors de l'opération de réduction de IUVI) en U(IV) ou &
une réaction chimique entre lion hydroxylammonium (N,Hs*) et lacide nitrique, L'acide nitreux peut
également étre issu de la phase organique. En effet, la dissolution du combustible nucléaire ainsi que
I'étape d'oxydation du plutonium {Il) en plutonium {IV) font intervenir facide nitreux (cf 1.2.1) qui est

soluble dans le solvant,

La présence de lacide nitreux est & éviter car ce demier consomme l'uranium (V) ou le nitrate

dhydroxylammonium par les réactions suivantes :

U + 2HNO, & UO,** + 2NO + 2H C.6
HNO, + NH;OH" & N,O + 2H,0 + H* C.7

Ou bien entraine la réoxydation du piutonium (i) selon :
PU" + HNO, + H* < Pu** + NO + H,0 C.8
Le nitrate dhydrazinium permet d'éliminer lacide nitreux par les reactions suivantes :

N2H5NO3 + HN02 = HN3 + 2H20 + HNO3 C. 9
HN; + HNO, & N, + N,O + H,0 C.10

Ces deux réactions ont fieu uniquement en phase aqueuse, mais la quantité d'HNO, exirait par la
phase organique est suffisamment faible pour ne pas interférer sur la désextraction réductrice du

plutonium,

Cette rapide description des opérations de désextraction du plutonium permet donc de metire en
évidence gue la solution aqueuse d'acide nitrigue ne contient pas seulement du plutonium (V) mais

aussi du nifrate d'hydrazinium et, le cas échéant, du nitrate d'hydroxylammonium,

L'uranium (V1) éventuellement engendré par la réaction (C.3) est transféré majoritairement dans la
phase organique. Les éventuelles fraces d'uranium restant dans la phase aqueuse sont &liminées lors

d'une ou plusieurs étapes de purification du plutonium appelées lavages.
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1.2 Oxydation intercycle du plutonium (lll) en plutonium (1V)

La purification du plutonium issu du premier cycle d'extraction nécessite une nouvelle extraction de
celui-ci par le TBP. Il faut ramener ce compose a I'etat d'oxydation (IV) pour lequel son extractibilité
par le TBP est maximale. Il faut également éviter dioxyder le plutonium jusqu'd I'état d'oxydation (Vi).
En effet, le plutonium (V) est difficile & extraire et sa présence dans la phase aqueuse peut entrainer
des pertes de plutonium & I'extraction. Cefte opération d'oxydation ne peut étre effective que si les
reducteurs tels que le nitrate d'hydroxylammonium et le nitrate d'hydrazinium sont préalablement
eliminés de la solution. La destruction de ces deux réducteurs peut s'effectuer par une oxydation en

composés non réactifs avec le plutonium (i),

Ces différentes réactions d'oxydation des ions hydrazinium {N;Hs*), hydroxylammonium (NH,OH*) et
du plutonium (Il peuvent s'effectuer soit directement par oxydation électrochimique, soit
indirectement par oxydation chimique & l'aide d'un composé rajouté a la solution. Les différents

procédés d'oxydation décrits & ce jour sont présentés ci-apres.

1.2.1 Procédé actuel : oxydation indirecte par les vapeurs nitreuses

L'oxydation indirecte du Pu (Il) met en jeu un composé intermédiaire. Celui-ci doit a la fois permettre
Foxydation du plutonium (lll) en plutonium (IV) et f'oxydation des ions NyHs™ et NH,OH™. Par ailleurs, il
est nécessaire gu'une fois l'opération d'oxydation réalisée, cet intermédiaire puisse &ire facilement
éliminé du milieu réactionnel pour ne pas perturber la suite du traitement du plutonium, notamment

la désextraction réductrice.

L'agent oxydant actuellement utilisé dans les usines de retraitement est 'acide nitreux, HNO,. Celui-ci
a été préférentiellement choisi & d'autres produits car il peut étre suffisamment bien éliminé du milieu

réactionnel par dégazage.

Son action sur N2H5+ est totale et rapide. Elle a lieu selon les réactions :
NoHs* + HNO, & HNj + 2H,0O + HT C.9

HN; -+ HNO, & Ny + N,O + H,0 C.10

L'acide nitreux décompose également NH;OH™ selon la réaction :

HNO, + NH;OH™ & NoO + 2H,0 + HY C.7
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Cefte réaction n'est pas aussi raplde que la decomposition de N2H5+ {C.9 et C.10), mais sa vitesse est
suffisante pour que la destruction du NHA soit prafiguement totale en quelques secondes &

température ambiante.

L'oxydation du plutonium (ill) par acide nitreux est une réaction qui s'effectue selon la réaction

suivante étudiée par Duke [5] :
PU* + HNO, + H* & PU*" + NO + H,0 C.8

L'occurrence de cette réaction a été beaucoup controversée car les valeurs des potentiels standard
des couples rédox mis en jeu sont assez proches. En effet, le potentiel du couple Pu**/ PUt est
E°= 0,98 V/ENH alors que pour le couple BENO, / NO on a : E° = 1,004 V/ENH,

La réaction (C.8) est assez complexe et, en milieu nitique, elle met en jeu d'autres composeés

oxygénés de 'azote (NO, / NO, / NO }. Le mécanisme proposé est le sulvant [5]:

HNO, + HNO; < N,O, + H,0 C. 11
PUF + N,O, & PU** + NO +NO; C.12
2NO + HNO; +H,0 < 3HNO, C.13

Le bilan global est une oxydation du plutenium (lll) par 'acide nitrique catalysée par lacide nitreux
2P + HNO, + 2H™ & 2PU*™ + HNO, + H,O C.14

L'apport de lacide nitreux & la solution peut s'effectuer de différentes facons. Dans les premieres
usines de retraiternent UPT et UP2-400, du nitrite de sodium NaNO,, était simplement ajouté au milieu

réactionnel. Sa réaction avec lacide nitrique est suffisante pour produire 'acide nitreux :
HNO; + NaNO, < HNO, + NaNQ; C.15

Toutefois ce procédé n'est pas totalement satisfaisant dans la mesure ol il introduit un ion étranger

Na*, non souhaitable dans le cas d'une purfication.

Une variante "propre" & ce procédé a donc été proposée. L'acide nitreux est produit par la
recombinaison d'oxydes d'azote, NO et NO,, dans le milieu réactionnel, Ce procédé est celui
emplové dans les nouvelles usines de retraitement, UP3 ef UP2-800. Le processus global d'oxydation

des solutions de plutonium, hydrazine et hydroxylamine s'effectue alors en plusieurs étapes.

O La premiére étape consiste & produire un mélange d'oxydes d'azote, NOx, qui n'‘est pas
commercialisé & grande échelle, Cette production de NOx se fait en deux temps. Dans
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un premier temps, une solution d'acide nitreux est préparée suivant différents modes
présentés ultérieurement. Dans un deuxieme temps, I'acide nitreux est dégazé en oxydes

d'azote selon les réactions suivantes .

3HNO, & HNO, +2NO + H,0 C.13
2HNO, & NO + NO, + H,0 C.16

L'étape de dégazage a éte étudiée par Vialard [6). Elle est difficile G metire en oeuvie et

nécessite lemplol de colonnes & gamissage de grande hauteur.

0O La deuxieme étape consiste en I'absorption des vapeurs nitreuses qui se transforment en
acide nifreux dans la solution nilique contenant le plufonium, Thydrazine et

I'hydroxylamine.

Les principales réactions d'absomtion sont :

2NO, + H,0 > HNO;, + HNO, C.17
NO + NO, + H,0 & 2HNO, C. 16

Les études menées par Hugonin et col. {7] ont montré que lorsque le rapport [NOJ/[NO,]
est inférieur & 1/2, c'est la premiere réaction qui prédomine. En revanche lorsque ce
rapport est supérieur & 5 clest la deuxiéme réaction qui prédomine.

Le monoxyde d'azote peut également réagir avec 'acide nitrigue selon :

2NO + HNO; + HoO <= 3HNO, C.13

Mais cette réaction ninfervient pas de fagon quantitative. En effet, elle est lente et est
autocatalysée par facide nitreux qui ne peut exister dans la solution en présence

dhydrazine,

O La troisiéme étape est l'oxydation des ions NoHs*, NH;OH™ et du plutonium (Ill) par facide
nitreux. Les réactions chimigues mises en jeu ont été présentées précédemment
(réactions C. 7, C. 8, C. 9, C. 10).

La qualité requise et la quantité des vapeurs nitreuses & produire ors de la premiere étape sont lides
& laptitude du mélange produit & s'absorber et de sa capacité & oxyder Fensemble des solutés :
hydrazine, hydroxylamine et plutonium, Des études antérieures [8] ont montré quiil est nécessaire que

le rapport NO, / NO soit supérieur & 0,3 pour que le rendement de formation d'HNO, soit égal & 50%
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au moins, ce qui permet une bonne efficacité du processus d'oxydation. Une valeur minimale de 1
du rapport NO, / NO est communément admise afin de limiter les rejets de monoxyde d'azote [14].

Par ailleurs, pour des raisons de cinétique d'absorption, il est souhaitable de disposer d'un mélange
riche en vapeurs nitreuses. Une concentration minimale de 50% en vapeurs nitreuses a été retenue

compte tenu du temps de séjour du gaz dans les colonnes industrielies.

Alnsi, Iestimation du débit molaire de vapeurs nitreuses nécessalre & oxydation du Pu**, de N,Hs* et
de NH,OH™ est :

DMINOx) = 4* DMIN.Hs*) + 2 DM{PU®) + 2* DM(NHA)

La fabrication des vapeurs nitreuses dans les usines actuelles s'inspire du principe utilisé dans les
premigres usines de retraitement pour introduire le réactif HNO, dans la solution nitrique de plutonium
et qui consistait a faire réagir du nitrite de sodium sur de 'acide nitrique pour former 'acide nitreux (cf
réaction C. 15). Mais, dans ce cas, lacide nitreux est préparé & part, ce qui permet de ne pas
introduire les ions Na™ dans le milieu réactionnel. L'acide nitreux est alors dégazé en NOx qui sont

ensuite absorbés dans la solution nitique de plutonium.

Ce procéds est le procédé de génération des vapeurs nitreuses actuellement utilisé dans les usines
de retfraitement, Toutefois, la quantité d'effluents sodés produite est imporante ; elle représente
environ 9000 moles par tonne de combustible traité [9]. Il a par conséquent été envisagé d'oxyder le
plutonium ou de produire les vapeurs nitreuses par des voles différentes qui sont présentées dans les

paragraphes qui suivent,

1.2.2 Procédés de remplacement

Plusieurs méthodes de remplacement ont été imaginées ; elles peuvent étre classées selon deux

types .

1. procédé d'oxydation directe du plutonium par voie électrochimique,

2. procédé d'oxydation indirecte par des vapeurs nitreuses.

1.2.2.1 Oxydation directe

L'oxydation électrochimique directe du plutonium (Ill) en plutonium (V) présente plusieurs avantages :

0 aucun réactif chimique n'est rajouté & la solution. La quantité deffluents engendrée par

cette opération est donc nulle,
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Q lappareillage nécessaire est compact et ses annexes sont relativement simples,
Q le colt du courant électique utilis€ comme agent d'oxydation est relativement faible

devant celui d'éventuels produits chimiques employes pour la méme opération.

Ce procedé d'oxydation directe du plutonium a été envisagé ¢ la fin des années 70 en Allemagne
par KFK pour une mise en osuvre dans f'usine de retraitement de Wackersdorf [10]. Le CEA s'est inspiré
de ces fravaux au début des années 80 pour la conception d'une cellule d'électrolyse d'oxydation du
plutonium & F'Atelier Pilote de Marcoule [11] [12]. Des études sur ce sujet sont actuellement en cours
au CEA-Marcoule dans le cadre de I'élaboration de procédés innovants permetiant daméliorer

cerfaines étapes du procédé PUREX [13].

Les principales réactions d'oxydation mises en jeu & 'anode de I'€lectrolyseur sont les suivantes :

NoHs* = Ny + 8H™ + 4e’ E. 1
NoHs ™ + H,O = N,O + 7HT + ée’ E.2
NH;OH* = VaN,O + 3H" + H,0 + 2¢ E.3
PU* = PUt + & E. 4

Tandis qu'd la cathode, deux réactions de réduction ont lieu :

1. laréduction des protons :
H* + & = % H, E.5

2. laréduction de l'acide nitrique :

HNO; + 2H* + 2e = HNO, + H,0 E. 6

En labsence de separateur entre les deux compartiments (anodique et cathodique) de

I'électrolyseur, if faut également fenir compte de la réaction de réduction du plutonium :

PU*T + & = PU* -E. 4

La réduction de fion N,Hs™ en NH,* non prépondérante n'a pas été mentionnée.

Les travaux de Tachon [12] ont montré que, pour ce procédé, la présence d'un séparateur entre
f'anode et la cathode n'est pas nécessaire. En effet, les produits d'oxydation de I'nydrazine et de
I'hydroxylamine sont électrochimiquement inertes et ne peuvent donc pas réagir & la cathode. De
plus, lacide nitreux formé par la réduction électrochimique des ions nittate peut accélérer le
processus de destruction de Ihydrazine et de Ihydrolylamine dune part, et celui doxydation du
plutonium (I} en plutonium (IV) d'autre part (réactions (C.7), (C.8), (C.9) et (C.10)).
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Pour limiter la réduction parasite, & la cathode, du plutonium (IV) qui vient de se former & I'anode, on

utilise des électrodes dont le rapport surface anodique sur surface cathodique est supérieur & funité,

La sécurité du procédé vis a vis du risque d'explosion di au dégagement d’hydrogéne & la cathode
est assurée soit en diluant celui-ci par un gaz de balayage, soit en priviégiant une autre réaction de
réduction cathodique, notamment la réduction de I'acide nitrigue en acide nitreux [12] selon I
réaction (E. ). Il faut toutefois signaler que d'aprés Vialard [14] cette réaction de production d'acide

nitreux est improbable en présence dhydrazine.

Les principales réactions chimiques parasites qui interviennent sont les réactions de réduction du
plutonium (V) par le nitrate d'hydrazinium et par le nitrate d'hydroxylammonium, Mais dans la mesure
ol ces deux composés sont rapidement oxydés électrochimiquement, ces réactions parasites sont
négligeables. Tachon [12] a mis en évidence que lhydrazine est oxydée avec un rendement
faradique proche de 1. L'oxydation de I'hydroxylamine est plus difficile, mais en présence de

plutonium, un phénomeéne catalytique permet d'obtenir d'excellents rendements faradiques.

La conception de [électiolyseur a été effectuée de fagon & ce que Ihydrazine et Ihydroxylamine
solent oxydées en premier et trés rapidement. En effet, it a été envisagé par Schmieder [15] un
électrolyseur compartimenté en plusieurs étages successifs avec une alimentation en courant
individuelle et indépendante pour chague étage. Ce systéme est avantageux car it permet de
moduler fintensité de chague compartiment en fonction des réactions electrochimiques mises en
jeu. Ainsi, dans les premiers étages une forte densité de courant dienviron 20 mA/cm? destinée &
accélérer les processus de destruction de hydrazine et de I'hydroxylamine est imposée. Lorsque ces
deux composés ont été totalement détruits, une densité de courant plus faible est imposée, environ 5
& 10 mA/cm?, ofin d'oxyder le plutonium (I} en plutonium (V) et non en plutonium (VI). La formation
de plutonium hexavalent peut également étre évitde en chaoisissant un temps de séjour de
l'électrolyte dans [‘électiolyseur court. Mais on peut signaler que, malgré des oxydations & des
densités de courant élevées ( 20 mA/cm?, pendant plusieurs heures) la présence de plutonium (VI) n'a

jamais été observée [12).

La faisabilité du procédé d'oxydation du plutonium (i) par voie électrochimique a été démontrée, De
plus, les rendements faradiques élevés des réactions d'oxydation mises en jeu, notamment pour
roxydation du Pu**, montrent que les performances de ce procédé peuvent étre excellentes.

Toutefois, la mise en oeuvre d'un tel procédé dans une zone "active" d'une usine de retraitement ol

la sécurité est pimordiale nécessite une maitrise totale de son fonctionnement vis & vis

0 des quantités d’hydrogéne dégagées & la cathode,

Q de la connaissance des réactions chimiques et électrochimiques,
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Q de la corosion des électrodes,

0 dudégagement de chaleur.

Ce demier point n‘a pas encore été maiirisé sur un électolyseur de taille industrielle [10], C'est
actuellement le principal handicap de cette méthode.
Par ailleurs, pour une application industrielle, ia géométrie de la celiule doit obéir aux contraintes de

criticité, ce qui ne laisse pas beaucoup de liberté pour sa conception.

1.2.2.2 Procédés d’oxydation indirecte par vapeurs nitreuses

Le principe d'oxydation du plutonium reste, dans ce cas, identique & celul du procédé actuel ; seule
la méthode de fabrication des vapeurs nitreuses différe. Dans un souci de respect de
lenvironnement, les méthodes imaginées, présentées ci-dessous ne font intervenir aucun éactif

minéral qui serait obligatoirement source d'effluents.

1.2.2.2.1 Production de vapeurs nitreuses par réaction du formol sur 'acide nitrique

Les deux réactifs mis en jeu lors de ce procédé sont I'acide nitrique et le formol. L'acide nitrique est
déja présent en grande quaniite dans une usine de retraitement et il est envisageable d'utiliser de
lacide recyclé pour cette opération. Le formol, composé organigue, est facilement destructible. De
plus, les produits de la réaction sont, outre les vapeurs nitreuses, de l'eau et du dioxyde de carbone
aisément évacuables. Ainsi, ce procédé de production de vapeurs nitreuses présente favantage de

ne pas produire d'efftuent génant.

Jusqu'a présent ce procédé na fait lobjet que dune etude bibliographique [16]. Cependant, la
réaction entre le formol et l'acide nitrigue est bien connue car elie est mise en oeuvre dans les usines
de retraiterment lors des opérations de dénitration des solutions de produits de fission.

La réaction globale de production des oxydes d'azote est la suivante ;

2HNO, + HCHO & CO, + NO + NO, +2H,0 C.18

Le mécanisme de cette réaction est assez complexe. Il met en jeu plusieurs réactions intermédiaires

qui sont les suivantes :

HNO; + HNO, & 2NO, + H,0 C.17
NO, + HCHO = NO + HCOOH C.19
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2NO, + HCOOH = 2HNO, + CO, C.20

Selon la concentration en acide nitrique, la réaction (C.21) ci-dessous est déplacée soit dans le sens

de la formation du NO,, soit dans le sens de la formation du NO ;

3 Pour [HNOj] > 8 M
NO + 2HNO; = 3NO, + H,O C. 2]

0 Pour [HNOg] < 2M :
3NO, + H,O = 2HNO; + NO -C. 21

Les différentes réactions chimiques qui sont mises en jeu lors de I'action du formol sur facide nitrique
montrent que ce processus est initié par facide nitreux grace & la réaction -C.17. Comme l'acide
nitreux est Iui-méme un produit de réaction (réaction C.20), on peut dire que la réaction globale
entre I'acide nitrique et le formol est autocatalysée par l'acide nitreux. D'allleurs, l'existence d'une
période d'induction correspondant & la formation dlune quantité suffisante d'acide nitreux a été

observée [16).

Globalement ce procédé parait séduisant, & la fois en ce qui conceme la gestion des réactifs dans
les usines, et au niveau de 'environnement, Néanmoins il faut signaler que pour des raisons de slreté
il faut éviter la présence éventuelle d'acide formique en sortie du réacteur. En effet, celui-ci est

susceptible de réagir de fagon explosive avec f'acide nitrique selon la réaction :

HNO, + HCOOH > HNO, + CO, + HyO C. 22

Par conséguent, la mise en oeuvie de ce procédeé requiert une optimisation rigoureuse du

fonctionnement du réacteur,

1.2.2.2.2 Production_électrochimique de vapeurs nitreuses & parit d'acide nitrique

Le procédé consiste G réduire électrochimiquement f'acide nitrique, composé azoté de degré
d'oxydation (V}], en NO (degré d'oxydation 1l) et en NO, (degré d'oxydation IV). L'avantage de ce
procédé par rapport au précédent est quil nintroduit pas de réactif chimique mais un "réactif*

dlectrique dont le colit est moindre et qui ne produit pas d'effluent supplémentaire & gérer,

Parmi les procédés de remplacement au procédé actuel au nitrite de sodium qui, rappelons le,

sont :
0O l'oxydation électrochimique directe du plutonium (lll),
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Q la génération chimique de vapeurs nitreuses par le formol,

Q la génération électrochimique de NOX,

il a éte propose de developper prioritairement le dermier procédé présenté car il nintervient pas

directement sur les solutions plutoniféres,

Les détails de ce procédé font f'objet d'un chapitre spécifique ci-apres.

1.3 Géneération de vapeurs nitreuses par réduction électrochimique d’acide

nitrique

Les premiéres études destinées & mettre au point ce procédé ont débuté a la fois en France au CEA
[17][18] [19] et au Japon & "JGC corporation” [20]. On note foutefois quelques différences entre ces
deux procédés vis & vis de I'objectif visé, En effet, pour le procédé francgais, les vapeurs nitreuses
produites seraient directement dirigées vers des colonnes d'absorption pour permettre 'oxydation du
plutonium (). La quantité et la composition des gaz produits doivent donc correspondre qux
spécifications requises pour que labsorption de ceux-ci en acide nitreux soit optimale afin de
permetire une oxydation totale du plutonium (lll) en plutonium (V). Ces spécifications ont été

explicitées dans le § 1.2.1, elles peuvent se résumer comme suit ;

1. NOy/NO > 1

2. concentration NOX > 50%

En revanche, selon le procédé japondis, & lissue de leur production, les vapeurs nitreuses sont
stockées pour étre utilisées ultérieurement, Pour que le volume de stockage soit minimal, if faut que le
gaz produit soit tres riche en NOx. Par ailleurs, la température d'ébullition du NO, n'étant que de 21°C
sous la pression atmosphérique, le gaz produit doit étre riche en NO afin d'éviter toute condensation
lors du stockage sous pression. Les vapeurs nitreuses produites selon le procédé doivent donc obéir

aux spécifications suivantes :

Q volume de NOx dilué dans N, égal & 70 %,
Q rapport NO/NOX supérieur & 75%.

Toutefois, les deux procédés envisagés présentent suffisamment de similitudes pour que les résultats

obtenus par les japonais puissent utiement compléter et guider cette étude.
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Par ailleurs, une étude pratiquement similalre, menée en Allemagne par Kreisa [21] et Breldenbach
[26] sur la dénitration des produits de fission provenant du procédé PUREX en réduisant I'acide nitrique

en monoxyde d'azote, NO et en ammoniac, NH,, est également trés riche en enselgnements.

Les chapitres qui suivent proposent une synthése des différentes études menées sur ce procédé en
France et & I'étranger afin de mettie en évidence les paramétres essentiels et de clarifier 'état des

connaissances.

1.3.1 Bilan des premiéres études effectuées en France

Les études réalisées en Fiance sur la production de vapeurs nifreuses par réduction d'acide nitrique
concernent essentiellement les travaux de thése de Viers [19] ainsi que les stages de Blandeau [22],
Feunten [23] et Audureau [24]. Ces travaux montrent gque, compte fenu des propriétés d’'absorption
des oxydes d'azote en présence d'acide nitique, le procédé compore nécessairement deux

étapes.

0 Lo premiére étape consiste & réduire cathodiquement l'acide nitrigue en acide nitreux
selon la réaction électrochimique :
HNO, + 2H™ + 2" = HNO, + H,0 E.6

O La deuxieme étape consiste & dégazer I'acide nitreux en vapeurs nifreuses par les
réactions :
3HNO, e HNO; + HyO + 2NO -C. 13
HNO, + HNO; < H,0 + 2NO, -C.17

Ces différentes études ont porté a la fois sur I'étape de réduction de 'acide nitrique et sur I'étape de
dégazage de l'acide nitreux. L'objectif était de concevoir & terme un appareil réalisant & la fois

Iélectiolyse et le dégazage.

Les fravaux de Audureau [24] ont moniré que I'étape pénalisante de ce procédé est I'étape de
dégazage qui a par ailleurs été amplement étudiée par Vialard [14]. En effet, les réactions (-C.13) et
(-C.17) sont trés peu ou pas du tout déplacées dans le sens du dégazage. En effet, pour la réaction
(-C.13), Koy = 30 atm? mol? L2 et, pour la réaction -C.17, Keyy = 2 . 10° atm? mol’L2, Par
conséquent, 'opération nécessite un grand nombre d'étage. Aussi, fidée d'un appareil unique a-telle
rapidement été abandonnée dans la mesure ol la géométiie imposée par le dégazage n'était pas

compatible avec celle d'un électrolyseur.
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Le procédé refenu est donc constitué d'un appareil d'électrolyse d'une part, et d'une colonne de
dégazage d'autre part. LU'étape de degazage ayant déja fait fobjet d'études [14], seule I'étape

d'dlectrolyse concerne les fravaux plus récents,

1.3.2 Parametres de conception d’un électrolyseur

Les parameétres intervenant dans la définition d'un électrolyseur sont nombreux et interdépendants.

1.3.2.1 Choix technologiques

Le choix des matériaux d'électrodes nécessite une attention toute particuliere. En effet, le type de
matériau retenu influe, de par ses caractéristiques de tenue & la corosion, sur la durée de vie de
I'électrolyseur ainsi que sur les rendements et la sélectivité de I'électrolyse & travers ses propriétés
catalytiques. Par ailleurs, les propriétés électriques, thermiques et mécaniques conditionnent
respectivement la dissipation d'eénergie par effet Joule, la gestion de la chaleur dégagée et les

techniques de fabrication de l'appareil.

Pour 'anode, siége de la réaction d'oxydation de l'eau en oxygene, le probléme de la cornosion est
particuliérement aigu. Le matériau le plus couramment utilisé est le platine ou un substrat platiné. Une
étude récente sur un échantilonnage des différents matériaux [25] @ montré qu'une DSA
(Dimensionally Stable Anode) présente une surtension oxygene plus faible que le platine, Lutilisation
de ce type d'électrode serait avantageuse dans la mesure ol elie réduirait la tension aux bomes de

I'électolyseur mais la stabilité dans le temps des DSA n'est pas acquise aujourd’hui,

Etant le siége de la réaction principale, des criteres de sélectivité viennent compléter les critéres de
corrosion pour le choix de la cathode. Une synthése bibliographique effectuée par Bisel [25] montre
que, de tous les matériaux testés, le graphite présente les mellleures propriétés catalytiques mais que
sa stabilité en milieu nitrique concentré est médiocre, Par ailleurs, une étude comparative de divers
matériaux envisageables pour la cathode [25] par voltammétrie cyclique a mis en évidence les
caractéristiques également intéressantes des matériaux carbonés (carbone composite, carbone
quasi-diamant, carbone vitreux et carbure de tungstene) & la fois vis & vis de la catalyse et de Ia
sécurité (risque hydrogene). Ces matériaux, reésistants en milieu acide, sont aujourd’hui envisagés pour

la réalisation d’'un électrolyseur.

Par ailleurs, | convient de ne pas négliger le séparateur des compartiments anodique et cathodique.
En effet, sa résistance électrique peut, selon sa valeur, entrainer des échauffements importanis par
effet Joule. Dans le cas qui nous conceme, une membiane échangeuse de cations serait idéale ;

c'est la solution qui a été adoptée par les Japonais [20]. Néanmoins, pour des raisons d'entretien et
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de gestion des électrolytes, une absence de séparateur est aujourd’hui préférée en France maigré
les inconvénients et les confraintes que cela induit au niveau du rendement {possibilités de

recombinaisons intemes) et de la sécurité (hydrogene).

L'absence de séparateur peut en effet entrainer la réoxydation électrochimique & fanode des
composés générés d la cathede. Ces réactions parasites que fon peut assimiler @ un "bouclage
électrochimique" entrainent une diminution du rendement faradique d'électrolyse. Viers [19] a ainsi
observé que le rendement de production de vapeurs nitreuses, compris entre 90 % et 100% lorsque
{'électrolyseur est & compartiments séparés, peut chuter & 30 % en l'absence de séparateur pour un
électiolyseur de méme géométiie. De plus, le principal produit anodique étant loxygene, celul-Ci
peut également étre responsable d'une réaction explosive avec hydrogene si cette espece était
accidentellement produite & la cathode, Une conséquence directe de labsence de séparateur est

donc gu'aucune production d'hydrogéne ne peut étre tolérée.

Néanmoins, la présence d'un séparateur nécessite un ajustage de la pression, du volume et de
facidité de chacun des deux compartiments au cours de électrolyse. En effet, la généiation de
composés gazeux A fanode et a la cathode peut entrainer une différence de pression entre I'anclyte
et le catholyte responsable de I'écoutement de l'un vers autre, Une augmentation de 'acidité de
I'anolyte, due & un déficit hydrique causé par la réaction d'oxydation de l'eau, a été observée par

Viers [19].

1.3.2.2 Conditions opératoires

Les conditions opératoires concermnent principalement la concentration en acide nitrique, la densité
de courant, le débit de I'électrolyte au sein de I'électrolyseur, et la température. Celles-ci doivent étre
choisies de fagon & optimiser le rendement faradique de production des vapeurs nitreuses,
notcmment dans le cas ou 'électolyseur possede un compartiment unique. Elles doivent aqussi
permetire une production exclusive de vapeurs nitreuses, c'est & dire exemptes de gaz indésirables

tels que I'hydrogene, 'oxyde nitreux et lammoniac.

De nombreux auteurs ont signalé limportance de la concentration d'acide nitrique sur la composition
des produits de réaction. lls montrent que les réactions sont orientées vers la production d'acide
nitreux et de vapeurs nitreuses pour Jes milieux concentrés [19] [20] [21] [28]. La concentration limite
dépend du matériau de cathode. De plus, une concentration élevée inhibe la formation
d'hydrogéne.

Les principaux résuliats sont présentés dans le Tableau 1 ci-aprés:



Chapitre 1 : Généralités - position du probléme page 19
Cathode [HNO3] Conditions électriques . | Produits obtenus. Références
platine - <émoll” |- H, : 100% 20
o >6émoll” |- NO : 80 %, NO, : 20 %
grqphh‘e . < 5mol.l" limpose = 500 mA.cm’™ N,O : 100 % 20, 28

>5mMolL" | lmpese = 500 MA.cm™ NO : 80 %, NO, : 20 %
graphite CSN | 3 mol.L™ Ecamose = 0 V/ENH NO : 100% 21
R Ecamoge = 450 MV/ENH  [N,O : 60 %
NO: 10 %
NH,* : 30 %
graphite CSN 3mol.l” Ecathoge = 250 MV/ENH  |NO : 100 % apres phase de |26
L (I = 30 Am?) démarage avec H, et N,O
ﬁrqhe {3* 3mol.L’ Ecatoge = -359 MV/ENH | NO : 60 % N,O : 40 % 26
» > 8mMOlLL” | lmposs= 1600 Alm2 Nox : 100%
tantale - . | < 8 mol.L” limpose = 2750 A/m? H, : quelques % 19
NH,* : quelques mg.L”
N,O . tfraces
NOx
1> 8molLT | lmpess = 2750 Alm?2 H, : < 500 ppm
NCx : 100%

Tableau 1 : Nature des différenis produits de réduction de l'acide nifiique & différentes concentrations
en acide nitrigue, sur plusieurs matériaux de cathode et & plusieurs densités

de courant,

Ce tableau permet de constater que, de maniére générale, une acidité nitique minimale & 8 mol.L™
est suffisante pour obtenir des vapeurs nitreuses exemptes d'hydrogene, Pour cerfains matériqux,
notamment les matériaux carbongs, qui sont préconisés pour I'électrolyse, cette valeur peut étre
diminuée & 5 mol.L. Par mesure de prudence, une acidité supérieure & 6 mol.L est recommandée.
Etant donné gue I'acide présent dans les usines de retraitement est & une concentration de l'ordre de

13 mol.l', le procédé devra étre développé pour des acidités comprises entre 6 et 13 mol.L'.

Par ailleurs Breidenbach {26] a montre qu'en I'absence d'acide nifreux dans la solution, notamment
en début délectrolyse, et cela quelle que soif la concentration en acide nitique, hydrogene est le
principal composé produit. Les composés azotés n‘opporofssenf qu'aprés une phase permettant
Iinitiation d'un phénoméne autocatalytique induit par lacide nitreux. Afin d'éviter les problémes ligs &

cette production dhydrogeéne, it a été envisage d'ajouter de l'acide nitfreux avant I'électrolyse [9].

I convient cependant de remarquer que les conditions d'alimentation des appareils en courant

électrique interviennent frés sensiblement sur les produits obtenus dans la mesure ou ils conditionnent
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le potentiel de la cathode et que les résultats obtenus ne sont pas indépendants du matériau qui
compose celle-cl. Viers [19] propose de travailier & 1500 A/m? lorsque la cathode est en titane,
Cependant, ce parametre n'a pas fait lobjet d'études trés approfondies, et la valeur de la densité de
courant limite permettant une production exclusive de vapeurs nitreuses avec un rendement élevé

n'a pas été determinée.

Par ailleurs, le choix du debit ou de la vitesse de circulation de I'électiolyte a une importance certaine
dans un électrolyseur sans separateur. En effet, Susuki {20} a montré que le rendement augmente
avec la vitesse de circulation de I'électrolyte ce qui n‘est pas le cas pour un appareil & double
compartiments {23]. Ce parameétre devra étre optimisé afin d'éviter que les produits cathodiques ne
solent réoxydés a I'anode. Un autre arfifice hydrodynamique peut cependant étre imaginé pour
diminuer les réactions parasites de "bouclage électrochimique". L'acide nitreux formé & la cathode
peut étre éliminé en effectuant in-situ un bullage gazeux pour éviter qu'il ne se réoxyde & Ianode.
Viers a ainst obtenu un rendement faradique de Fordre de 60 % alors que celui-ci n‘est que de 25 %

lorsque le gaz vecteur balaye uniquement la surface de I'électrolyte,

La température n'a pas dinfluence notable sur la quantité de NOx produite malgré une
augmentation de la vitesse de décomposition de HNO, avec la température seion les réactions C.16
et -C.17. Cependant, il faut signaler que lorsgue la réaction d'oxydation du monoxyde d'azote, NO,
par loxygene a lieu, c'est a dire dans le cas ou I'électrolyseur utilisé est & compartiment unique ou
bien dans le cas ou l'air est choisi comme gaz vecteur, une diminution de la température favorise la
production de NO, [7].

Enfin, le débit et la nature du gaz vecteur, permettant évacuation des gaz produits, influe sur la
composition des NOx obtenus, Un débit frop important entraine une diminution de la teneur en NOx ;
celle en NO, est plus importante lorsque le gaz vecteur est 'air plutdt qu'un gaz neutre tel que l'azote
ou largon. Ceci est di & I'existence d'une réaction d'oxydation de NO par foxygéne de [air selon la
réaction :

NO + 1/20, & NO,. C.23

Ce phénomene est tout & fait favorable aux specifications du procédé ol une pius grande teneur en
NO, dans le mélange de NOx produit est requise. Toutefois, Breidenbach [26] a observé que la teneur
en vapeurs nitreuses est moins importante avec I'air en raison d'une recombinaison partielle du NO,
en acide nitrique :

2NO, + H,O + Y40, < 2HNO,, C.24

Les équations C.23 et C.24 seront & prendre en compte lorsque les gaz produits & la cathode sont
mis en contact avec l'oxygene produit & lanode, ce qui est le cas lorsque lélectiolyseur utilisé ne

possede gu'un unique compartiment,
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1.3.3 Schéma de procédé

Le schéma du procédé frangais a été imaginé par Madic [27). Il est pratiquement identique & celul
proposé par les Japonais [28]. Il est constitué de deux circuits fluides, le clrcult gaz et le circuit liquide.

Un gaz vecteur permet 'évacuation des composés gazeux dans le circuit gaz.

Le cireuit liquide est tout simplement constitué d'une entrée et d'une sortie de I'électrolyseur pour le
procédé japonais. Le circuit liguide du procédé francais comporie en plus une boucle de
recirculation dans I'électrolyseur. Bien entendu, lorsque l'électrolyseur est constitué de deux
compartiments séparés, les circuits liquide et gaz provenant des compartiments anodique et
cathodique sont également séparés. L'alimentation s'effectue par de lacide « fiais » concentré, ce

qui permet de réguler la concentration en acide nitique de I'électrolyseur.

La solution liquide électrolysée est alors dirigée vers une colonne de dégazage pour le procédé
frangais ou vers un simple séparateur gaz liquide pour le procédé japonais. Dans ce cas, I'acide
nitreux encore présent dans la phase liquide est oxydé par de l'air en NO, et en HNO;. Les gaz
produits lors de ces différentes opérations rejoignent alors le circuit gaz issu de I'électrolyseur. La
solution nitrique ésiduelle peut étre concentrée par une distillation. Les schémas de ces deux

procédés sont présentés en annexe 2.

1.4 Conclusion

Les premiers travaux effectués sur le procédé de production de vapeurs nifreuses par réduction
dlectrochimique dacide nitique ont permis de montrer la faisabilité de ce procédé. lis ont
également permis de caractériser les principaux parametres nécessaires G la mise en oeuvie de ce
procédé, |l sagit notamment de la circulation de I'€lectiolyte dans I'électiolyseur dans le cas ou celui-
ci est & compartiment unique, du matériau délectrode, de la densité de courant et de la
concentration en acide nitrigue. || apparait que ces différents parameétres interférent entre eux vis &
vis de la sélectivité et du rendement de production de vapeurs nitreuses (cf Tableau 1), De ce fait, la
conception théorique de Iélectrolyseur est trés difficile et des résultats expérimentaux

supplémentaires sont nécessaires.

Ces expérimentations doivent conduire a la définition d'un couple conditions operatoires-matériau

d'électrode permettant de produire des vapeurs nifreuses pures avec un rendement leve,

Cependant, avant détudier ces parameéires, une connaissance parfaite du comportement chimique
et électrochimique de I'électiolyte est requise. En effet, au cours de lélectrolyse plusieurs réactions

chimiques homogénes et hétérogenes sont mises en jeu :
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O des réactions électrochimiques qul sont en fait des réactions hétérogenes liquide-solide,
O des réactions chimiques homogénes dans la solution entre les différents composés
azotés produits lors de la réduction de lacide nitiique,

QO des réactions chimiques liquide-gaz entre la solution et les composés gazeux.

La plupart des différentes réactions chimiques mises en jeu ont deja éteé présentées, mais une étude
plus approfondie est nécessaire car certaines dentre elles sont favorables au procédé fandis que

certaines autres sont defavorables.



CHAPITRE i

ETUDE DU COMPORTEMENT CHIMIQUE ET
ELECTROCHIMIQUE DES COMPOSES AZOTES
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2.1 Introduction

lors de la mise en oeuvie du procédé de générafion de vapeurs nifreuses par réduction
électrochimique d'acide nitrique, le milieu réactionnel subit dimporantes modifications. En effet,
initialement constitué d'acide nitrique concenire, it s'enrichit en acide nifreux et éventuellement en

oxydes d'azote dissous.

Le diagramme de Latimer [31] représentant les potentiels normaux exprimés en V/ENH des nombreux
couples de composés azotes pouvant étre mis en jeu lors de la réduction de l'acide nitrique met en
évidence leur trés grande inter-réactivité. (Les données numériques sont valables pour pH = 0 et pour
T = 25°C)

+0,695 )
NH, 3,

+1,35 +0,05 +1,3 +0,94

NH,OH -1,87 N +1,77 N,O +1,59 NO++O,99 HNO2+],O7 N,O, +0,8

HNO,

0,23 +2,7 HoN,O, +0,71

+0,387 +0,86

Figure 2 : Diagramme de Latimer des différents composés azotés

Au cours de I'électrolyse de la solution nitrique un grand nombre de réactions chimiques, gu'il est
nécessaire de prendre en compte, se produisent. Elles peuvent engendrer des composés azotés

indésirables, ce qui risque de nuire & la sélectivité et & la streté du procédé.

Le diagramme de Latimer ne fait apparaitre que les composés azotés les plus courants. En effet,
fazote est présent dans un nombre beaucoup plus élevé de composés solides, liquides ou gazeux
dans lesquels son état d'oxydation varie de (i) & (+ V). Ceux-ci sont réperioriés dans le tableau ci-
aprés (Tableau 2), inspiré de latlas d'équiliores electrochimiques de Pourbaix [32]. L'état physique sous
lequel ils sont présentés est celui sous lequel ils se trouvent généralement dans les conditions standard

de température et de pression (T = 25°C et P = 1 atm).
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DEGRE: """~ FORMULE - | DENOMINATION - ETAT PHYSIQUE - .~
D'OXYDATION " { CHIMIQUE - - ) B :

LFV HNO, acide nitrique solution aqueuse
+V - NO, ion nitrate solution agueuse
SV NO,™ ion nifronium solution aqueuse
+V o : N,O¢ hémipentoxyde d'azote | solide
R : (sous forme cristallin]
SV NG, dicxyde d'azote gazeux
T (lquide pour T < 21,4 °C)
+IV i N,O, tétroxyde d'azote gazeux
(lquide pour T < 21.4 °C)
L : N,O4 anhydride azoteux, | gazeux
- ,‘ hémitioxyde dazote
}+lll o HNG, acide nitreux solution aqueuse
+lif - NG, jon nitrite solution aqueuse
+l- NO* fon nitrosonium solution agueuse
+I H,NO,™ jon nitracidium solution aqueuse
. |NO oxyde azotigue gazeux
S - | HaNoOy acide hypoazoteux solution aqueuse
+ A NO jon hypoazotite solution agueuse
”+l‘ ‘ N,O protoxyde d'azote gazeux
0 | 1IN, azote gazeux
-0,33 -V HNj acide azothydiique gazeux
40 NH,OH hydroxylamine solution aqueuse
-4 NH;OH™ jon hydroxylammonium | solution agueuse
-l NH imine gazeux
-l NoH4 hydrazine solution aqueuse
-l NoHs™ ion hydrazinium solution aqueuse
- NH,4 ammoniac gazeux
-l NH,OH ammoniague solution aqueuse
NIl NH,* jon ammonium solution aqueuse

Tableau 2 : Les différents composés azotes

(NB : les composés gazeux pewent égalernent se frouver sous forme dissoute en solution)
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L'étude du comportement chimique des composes azotés caractérisés par les différents états
d'oxydation de l'azote permet de déterminer qualitativement les composés azotés présents dans la
solution nitrique dans les conditions d'acidité et de température utilisées lors de la mise en ceuvre du
procédeé de génération des vapeurs nitreuses. Le comportement électrochimique de ces différents

composés azotés sera étudié dans un deuxieme temps.

2.2 Comportement chimique de |'azote selon son degre d'oxydation

2.2.1 Degré d'oxydation (V)

Les composés azotés de degré d'oxydation (V) sont la molécule non dissociée HNO;, lion nitrate NOy,
lion nitronium NO,™ et le pentoxyde d'azote N,Os. L'acide nitique étant "la matiére premiére” du
procédé il est nécessaile de connditre les propriétés physiques de ce réactif & différentes

concentrations. Celles-ci sont répertoriées en annexe 3.

2.2.1.1 Propriétés chimiques

Les trois formes de 'azote sous l'état d'oxydation (V) sont des formes "dérivées” de l'acide nitrique.

En effet, le pentoxyde d'azote est généralement considéré comme la forme anhydre de HNO,

2HN03 = N2OS + HZO C. 25

Lion nitrate est la base conjuguée de HNO;

HNO, & NO;™ + H* C.26

En solution diluée dans l'eau, cet équilibre est totalement déplacé dans le sens de formation de NO;,
Lorsque la concentration en acide augmente, cet équilibre se déplace vers la gauche, et la
proportion d'acide nitrique non dissociée croft, Les valeurs du degré de dissociation en fonction de la
cencentration en acide nitrigue ont été calculées par Davis et De Bruin [33] et sont récapitulées dans

le Tableau 3,

En milieu trés acide, acide nitrique réagit avec les protons contenus dans la solution pour former lion

nitronium

HNO, + H™ @ NO,* + H,0 C. 27

Cet ion a surtout été mis en évidence par spectioscopie Raman en dissolvant du nitrate de sodium
en milieu sulfurique trés concentre, environ 34 M [34].
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Dans des solutions nitriques de concentrations tres élevées, it a été observé une réaction d'auto-
jonisation de la molécule de HNO;, Cefte réaction est la somme des réactions C.26 et C.27. Elle peut
s'écrire selon :

2HNO; < NO,* + NO; + H,0 C.28

La constante d'équilibre de cette réaction & donnée par Stern et coll [35), elle s'exprime selon :

(xNoa ) (Xwos )(YHzO) (r*)

(XHN03 )2 (YHNOJ )2

825°C, Keas =0,28.10°[36].
La concentration théorique en N02+ dans des solutions nitriques de différentes concentrations a été
calculee & partir de llexpression et de la valeur de Ke,;, des valeurs des coefficients d'activité yunos.

Yoo €t Y ef du coefficient de dissociation de lacide nitrique donnees par Davis et De Bruin [33]

{annexe 3).
Cunos (MOLLY) | .. . HNOs ] NOy .. | NOT
R (non dissocie) . o L E S S
Xnos ol [HNO] Xno3* NOgT ‘ Yoo, [NO,™]
» (mol.L™") (mol.L) o - (moll)
1 0.027 0,027 0,973 0,973 5,22.107 522,107
‘2, , 0,052 0,104 0,948 1,896 6,41.10° 1,28, 107
3. 0086 | 0,258 0.914 2,742 4,18.107 1,25.10°
4 0114 0,456 0,886 3,544 2,1.10° 8,4,10°
5. 0191 0,955 0,809 4,045 8,4,10° 4,2.10°
6 0,252 1,512 0,748 4,488 2,82, 107 1,69 .10
7 0.318 2,226 0,682 4,774 8,52.10° 5,96 .10"
8 0,38 3,04 0,62 4,96 2,29 . 10" 1,83 .10
= 0.441 3,969 0,559 5,031 5.82.10° 5.24.10°
0 0.499 4,99 0,501 5,01 1.4.10° 1.4.10°
1 0,559 6,149 0,441 4,851 3,16.10° 0,035
12 0,619 7,428 0,381 4,572 7,27 .10° 0,087
13 0,679 8,827 0,321 4,173 0,016 0.21

Tableau 3 : Composition d'une solution agueuse nitrique en fonction de sa concentration

Les valeurs obtenues sont présentées dans le Tableau 3 qui permet ainsi de connaiire la composition
en HNO, non dissocié, en NO; et en NO,* d'une solution nitrique en fonction de sa concentration.

Ces valeurs ne sont pas tout & fait exactes pour les solutions de concentration supérieure & 8 mol.L™
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en acide nitrique, car elles ont été calculées en utilisant les valeurs de Xyos. €t de Xyno; données par

Davis et De Bruin [33] qui n'ont pas pris en compte la présence de NO, ™ dans la solution.

2.2.1.2 Stabilite

La décomposition des solutions dacide nifique efudiées n'est pas quantitative sans Fapport
"d'énergies’ externes felles que la lumiere et la chaleur [37]. Les travaux concemant étude de la
décomposition de l'acide nitrique sont assez anciens. Les principales données ne sont donc que des

données qualitatives.

En présence de lumiére, une décomposition entrainant une coloration jaundtre de la solution a été
observée dans des solutions concentrées mais également dans des solutions fitrant seulement 10 %

massique en acide nitrique [38). La réaction de décomposition est la suivante :
4HNO; & 2N,0, + 2H,0 + O, C. 29

Cette réaction est réversible car les produits de décomposition peuvent se recombiner lentement en
absence de lumiere. Selon Mellor [37], cette réaction a lieu en plusieurs étapes mettant en jeu dans
un premier tfemps la production d'acide nitreux et doxygéne et, dans un deuxiéme temps, une
réaction entre Iacide nifreux et lacide nitique qui conduit & la production de tétroxyde d'azote, Cette
décomposition de l'acide nitrique résulte principalement de la decomposition de la vapsur présente
au dessus du liquide. En effet, en présence de lumiere, la réaction C.29 a été obsevée seulement

lorque facide est stocke dans des bouteilles partiellement remplies.

La décomposition de lacide nitrique selon la réaction C.29 a une constante d'équilibre calculée
égale & [39]:

Kego= 8. 10°%atm® mol L*

La décomposition de lacide nitrique par une élévation de la tempéiature seffectue également selon
la réaction C.29 Celle-ci est d'autant plus importante que de faibles quantités d'acide nitreux sont

présentes dans la solution nitiique [37].

2.2.1.3 Préparation industrielle

Lors de la mise en oeuvre industrielle du procedé de genération des vapeurs nitreuses, 'acide nitrique
utilisé sera racide recyclé de lusine de retraitement. En revanche, lors des études fondamentales et
pilotes, l'acide utilisé sera de lacide "neuf"' provenant directement d'un fournisseur. Afin de pouvoir

extrapoler les résultats fondamentaux & une échelle industrielle et d'éviter lapparition de phéncménes
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non prévus, it est nécessaire de connditre les caractéristiques de ces deux types dacide et,

notamment leur composition.

L'acide nitrique recyclé a subl plusleurs étapes de distillation destinées & éliminer les radionucléides
dissous. Des données sur la compostion de cet acide recyclé sont disponibles mais celies-cl ne
concement que la quantité de différents meétaux présents dans la solution, Cependant, on peut
supposer gue cet aclde recyclé contient également des composés azotés tels que N,O, ou HNO,.
En effet, la distillation de l'acide nitique peut entrainer sa décomposition en N,O, selon la réaction

C.29 et ce dermnier peut s'absorber dans la solution pour former HNO, selon ia réaction -C.11

N,O4 + HyO & HNO, + HNO, C. 11

L'acide nitrique "neuf" provenant d'un fournisseur a été fabriqué selon un procédé mettant en jeu des
réactions d'absorption du dioxyde d'azote, NO,, ou du tétroxyde d'azote, N,O,, dans l'eau [40]. Ces
deux composés sont préalablement produits par une combustion catalylique de fammoniac en
monoxyde d'azote, ce dermnier étant ensuite oxydé en dioxyde d'azote par loxygene. La séquence

des réactions mises en jeu est la suivante :

ANH; + 50, & 4NO + 6H,0 C. 30

NO + 1/20, < NO, C.23
et,

2NO, < N,O, C. 31

Dans cerfains procédés, la réaction privilégiée est l'absorption du dioxyde d'azote :
3NO, + HyO & 2HNO, + NO -C. 21

Le monoxyde d'azote résiduel de cette réaction est ensuite oxydé en NO, qui est & nouveau envoyé
Xy 2 Y

dans la colonne d'absorption.
Dans d'autres procédés, la réaction priviégiée est l'absomtion du tétroxyde d'azote :
N204 + ]/202 +HQO = 2HN03 ‘C. 29

Ces différents procédés permettent d'afteindre une solution concentrée & 70 % massique en acide
nitrique.

Il est fort probable que l'acide nitrique fabriqué industriellement contienne des petites quantités de
N,O, ou de HNO,, ainsi que du NO résiduel. En effet, le tétroxyde d'azote peut également s'absorber

dans la solution selon la réaction -C.11 pour former de l'acide nitreux.
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2.2.1.4 Réactions d'oxydo-réduction

Le monoxyde d'azote est un réducteur de l'acide nitique. La réduction peut donner soit de lacide

nitreux suivant la réaction C.13, soit du peroxyde d'azote suivant la réaction C.21

HNO, + 2NO+ H,0 & 3HNO, C.13
2HNO;, + NO & 3NO, + H,0 C. 21

Pascal [41] note que la premiere réaction est observée pour une solution de concentration de HNO,
inférieure & 20% en masse, la deuxieme réaction est observee pour une concentration de HNO;
supérieure & 70% en masse. Pour des concentrations de HNO; intermédiaires, les deux réactions

coexistent,

Ces deux réactions sont des réactions complexes. La premiere dentre elies, la réaction C.13, a fait
lobjet de nomibreux travaux dont les plus importants sont ceux d'Abel et Schmidt [42] [43] [44]. Ces
auteurs ont établi la loi cinétique de cette réaction. Celle-ci fait apparaitre lexistence dun

phénomene d'autocatalyse par facide nitreux :

d[HNO . 4
SEE22l e 1o (71 N0y - K HNOZE
Avo
avec kteqs = 1,6 L2 mol?min’! et Keqs = 46 L>mol™® min”
3
La valeur de sa constante d'équilibre est de : Key3 = __[_Hf\igzz_]___?__ =3,3.10% atm? mol? 12
[H'IINO3 R0

Cette valeur est assez proche de funité, ce qui met en évidence limporance des conditions
opératoires pour déplacer cet équilibre dans un sens plutdét que dans lautre. La réaction inverse &

cette réaction sera étudiée plus en détail au paragraphe (2.2.3.2).

En ce qui conceme la réaction C.21, sa constante déquilibre [39] est relativement faible
Kooy = 5,5. 107 atm?. molZL% Cela montre quelle a plutét lieu dans le sens de labsorption du
dioxyde d'azote dans l'ecau. Cependant, nous verrons au paragraphe (2.2.2.2) gu'une augmentation
de concentration de facide nitique a une influence positive sur le déplacement de cet équilibre
dans le sens de la formation du NO,,

L'expression de la cinétique de la réaction C.21 n'est pas connue. Néanmoins Vialard [8] a constaté

que cette réaction est rapide dans le sens de la formation du dioxyde d'azote.
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2.2.2 Degré d'oxydation (IV)

Les deux composés azotés de degré doxydation (IV) sont le dioxyde dazote, NO,, et sa forme
dimeére, le tétroxyde d'azote N,O,. Dans le domaine compris entre 20 et 50 °C, ces deux composés
sont toujours en équilibre. Clest pourquoi ils seront souvent considérés simultanément. La présence de
ces composés, soit en solution, soit en phase gazeuse, se caractérise par la coloration de la solution.
Celle-ci est dépendante de la température et passe du jaune pdle au roux lorsque la température

augmente,

La température d'ébullition sous une atmosphére du mélange NO,, N,O, est égale & 21,4 °C. Il est

donc nécessaire de considérer ces composés en phase liquide et en phase gazeuse.

2.2.2.1 Etude en phase liquide

En phase liquide, I'azote (IV) prédomine sous la forme N,O, car Péquilitre C.31 est déplacé vers la

droite.
2NO, < Ny,O, C. 31

Les constantes caractéristiques de cette réaction, constante d'équilibre et constantes cinétiques ont

été calculées par Grétzel et col (48] [46] [47] pour T = 25°C ;
Kear= 6.54 . 10°L.mol’
kfea = 4,5.10% Lmolt.s’
Kear = K'ca Keay = 6,88 10°s

N,O, peut se dissocier suivant I'équilitre [48]

N,O, & NO,™ + NO, C.32

Le tétroxyde d'azote, N,O,, se conduit comme un anhydride mixte de lacide nitique et de facide

nifreux. En présence d'eau, i shydrolyse selon la réaction :

N,O, + H,O & HNO, + HNO, -C. 1N
Avec Keqp = 3,33. 10" mollt et kKTcyy =1,7.10"° Lmolt s [42]

Les constantes cinétiques et thermodynamiques de cet équilibre montrent que celui-ci est trés
déplacé dans le sens de I'hydrolyse de N,O,. Ceci indique gu'en phase aqueuse, le tétroxyde d'azote
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ne se trouve pas en concentration significative. Toutefois, sa présence est décelable par la couleur

jaundtre de la solution dans laguelle il se trouve,

2.2.2.2 Etude en phase gazeuse

En phase gazeuse, la constante de 'équilibre de dimeérisation du dioxyde d'azote est faible [39]:
Kesy = PN,O, / PNO,? = 6,84 atm™ {pour T = 25 °C)
Une augmentation de la température favorise la formation de NO,,.

Les composés NO, et N,O, sont responsables de la couleur rousse des mélanges gazeux contenant

des oxydes d'azote,

le dioxyde dazote ou le téfroxyde dazote peuvent sabsorber en solution en réagissant

chimiquement avec le solvant,
3NO, + H,0 < 2HNO; + NO -C. 21

Cette réaction corespond en fait & la dismutation de azote (IV) en azote (V) et en azote (ll). Elle
refiete le bilan global de plusieurs réactions chimiques [49), la premiere d'entre elles comrespondant &

la formation d'acide nitreux ;
2NO, + H,O < HNO; + HNO, C.17

La seconde est la décompesition de lacide nitreux selon fune ou lautre des deux équations
suivantes .
2HNO, < NO, + NO + H,0 C.16
3HNO, < HNO; + 2NO + H,O -C. 13

La constante d'équilibre de la réaction globale -C.21 est utilisée pour le dimensionnement des tours
d'absorption des oxydes d'azote lors de la fabrication industrielle de l'acide nitrique {(cf 2.2.1.3). Elle
s'exprime de fagon simplifiée par :

2

a

o gty = N0

3

Kc_g] = K]. K2 avec . K] =
Ruo, 4,0

K, représente la constante apparente de la réaction. Cette constante dépend également de la

concentration d'acide nitique de la solution. Vialard [49] a rapporte les différentes valeurs de K,
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données dans la bibliographie. Celles-ci ne sont pas connues avec précision. Lors du calcul de la
constante de I'équilibre -C.21, nous avons utllisé la valeur K, qui a été donnée par e plus grand
nombre d'auteurs. Celle-ci est présentée dans le Tableau 4. La valeur de K, a été calculée en utilisant
les valeurs de l'activité de I'acide nitrique et de I'eau données par Davis et De Bruin [33] et rappelées

en annexe 3.

La valeur de K5y constante de l'équilibre -C.21 a éte calculée pour plusieurs concentrations d'acide
nitrique & partir de ces données,

[HNO,] Ky R Kea
(moll™) | (atm® (mol.L™) (mol.L'h.atm?)
2 5,6.10° 10,9 6.1.10°

4 3.2.10° 22,6 7,32.10°

6 5.10° 96,1 4,8.10°

8 56.10° 278,5 1,56, 10°

10 630 624,4 39.10°

12 100 1196, 1,19.10°

Tableau 4 ; Valeurs de K;, K, et de K,y pour différentes concentrations d'acide nitiique & 25°C

La valeur de la concentration d'acide nitigue joue un dle important dans le calecul de la constante
d'équilibre K c,,. D'ailleurs, le calcul de celle-ci & partir des enthalpies libres des différents produits et
réactifs de la réaction -C.21 & 25°C donne une valeur bien différente de celles présentées dans le
Tableau 4.

Ko = 1,81.10° mol.L" atm?

La valeur élevée de cette constante d'équilibre montre que I'équitibre -C.21 est déplacé dans e sens
le Iabsorption de lazote (V). Cependant, Gratzel et col [45] [46) [47] ont mis en évidence par

radiolyse puisée la présence de NO, dissous en solution,

En présence de monoxyde d'azote, le dioxyde d'azote ne s'absorbe plus selon la réaction -C.21, mais
selon la réaction suivante :

NO, + NO +H,0 < 2HNG, -C. 16
La constante d'équilibre ainsi que la loi cinétique de cette réaction, exprimées par rapport a la
conceniration en NO et en NO, et non pas par rapport & leur pression partielle, ont pour valeurs &
25°C [50] {29]):

[HNO, ]2

2 =1, 10’ Lmol?
[NOJ[NOs]

-Cis =
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ot d[NO] _ d{NO,] _

pn o K" .16 [HeO] [NOJ [NOy] - K .16 [HNO,J?

avec K e 1 [H0] = 10°Lmol's' et Keye =951 Lmol' s

Ces valeurs mettent en évidence laptitude que possede le mélange monoxyde d'azote - dioxyde
d'azote & s'‘absorber dans une solution agueuse.
Cette absorption s'effectue en deux étapes, la premiere conduit @ la formation d'hémitrioxyde

d'azote, N,O; et la seconde & la formation d'acide nitreux :

NO + NO, & N,0, C.33
N,O; + HoO & 2HNO, C.34

En présence d'oxygéne, lazote (IV) sous la forme tétroxyde d'azote, N,O,, sabsorbe selon la réaction :

N,O, + 1/20, +HqO & 2HNO, -C. 29

2.2.3 Degré d'oxydation lll

2.2.3.1 Formes prédominantes

les composés azotés de degré dioxydation (lll) peuvent exister sous plusieurs formes ioniques ou
moléculaires : lion nitiite, NO,", lacide nitreux, HNO, , lion nitrosonium , NO¥, lion nitroacidium
H,NO,™, et le trioxyde de diazote, N,Os. Ces différents composés sont liés entre eux par les réactions
chimiques suivantes :

V2N,O3

+

12H,0
NO* + H,O

—
~

En général, le tioxyde de diazote, N,O,, n'exisie pas en concentration significative dans les solutions

NO,” + HY &——=HNO, + H*

H,NO,™*

contenant des composés azotés de degré doxydation (Il). Ce composé joue plutdt le rdle

dintermédiaire dans des réactions chimiques.

La prédominance de l'une ou 'autre des autres formes de lazote a I'état d'oxydation (lll) dépend de
l'acidité de la solution et de la nature du solvant. La Figure 3 représente la fraction molaire en HNO,,

' NO™ et H,NO, ™ présents dans une solution d'acide sulfurique et diacide perchiorique.
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Figure 3 : Fractions molaires de HNO,, H,NO, ™ et NO™ en fonction de la concentration massique
d'acide sulfurique et d'acide perchlorique, d'aprés Bayliss et Watts [51].

Ces différentes valeurs de fraction molaire ont été mesurées par spectroscopie UV-visible et par
spectroscopie Raman par Bayliss et Watts [51]. Ces auteurs ont également obtenu les valeurs des
fractions molaires de NO*, HNO, et H,NO," dans des solutions dacide phosphorique et

chiorhydrigue.,

I} serait intéressant de connditre ces valeurs lorsque le solvant est une solution nitrique. Celles-ci n'ont
pas été déterminées expérimentalement dans la bibliographie et le calcul théorique de ces valeurs

requiert la connaissance des constantes d'équilibre des deux réactions suivantes :

HNO, + H™ & NO™ + H,0 C.35
HNO, + HT < H,NO,* C. 36

La constante de I'équilibre C.36 n'est pas connue et celle de équilibre C.35 dépend de lacide choisi

pour solvant {52}
0 en milieu sulfurique, & 25°C, Keas = 3. 10° mol.L

Q en milieu perchiorique, & 25°C, Kegs = 7,6 . 107 mol™ L

Selon Snider et Johnson [53), le facteur prédominant permettant la conversion de HNO, en NO™ est la
brutale croissance de l'activité des ions H aux alentours de 6 M en milieu sulfurique et de 7 M en

milieu perchiorique.

La valeur de lactivité de H* dans une solution nitrique n'est connue que pour une concentration

inférieure & 7 mol.L' . Celle-ci est représentée sur la Figure 4
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Figure 4 : Activité des ions H™ dans une solution d'acide nitfrique & différentes concentrations,
d'aprés Shmidt [54)

On peut ainsi constater que lactivité des ions H™ crolt rapidement, dun facteur 6, lorsque la
concentration d'acide nitrique est comprise entre 4 mol.L! et 7 moLL! et on peut supposer que cette
activité continue & crolire pour des solutions plus concentrées en acide nitrique. Il est donc possible
quen milieu nitique, azote (lll) se comporte de la méme fagcon guen milieu sulfurique ou
perchlorique. Ceci signifie que, dans des solutions de concentration inférieure & 5 mol.L", celui-ci
prédomine sous la forme HNO,, alors que dans des solutions de concentration supérieure & 8 mol.L™,
celui-ci prédomine sous la forme de lion NO™. Pour des concentrations intermédiaires, les formes
HNO,, NO* et H,NO,™ coexistent.

Il est cependant fort probable que le comportement de fazote (Ill) en milieu nitrique soit bien plus

complexe qu'en milieu sulfurique ou perchiorique a cause des réactions chimiques avec le solvant.

Ces différentes réactions seront présentées au paragraphe 2.2.3.3.

2.2.3.2 Stabilité

Les solutions contenant des composés azotés de degré d'oxydation (lll) sont instables. Cette instabilité

a été étudiée par différents auteurs et plusieurs réactions de décomposition ont été proposées.

Les travaux les plus récenis sont ceux de Bayliss et Watts [51], [55]. Selon ces auteurs, la réaction
globale de décomposition de lazote (lll) est en fait la réaction de décomposition de facide nitreux
en oxydes d'azote :

2HNO, & NO + NO, + H,0 C.16

La loi cinétique de décomposition a été présentée au paragraphe 2.2.2.2,
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Bavyiiss et Watts ont mis en évidence que le maximum dinstabilité des solutions contenant des
composés de degré doxydation (i) intervient lorsque HNO, et NO* se trouvent tous deux en
concentration significative. Ces auteurs ont donné deux schémas réactionnels paralléles conduisant

& la décomposition du mélange NO*/ HNO,.

Schémal : o
HNO, + NO™ & N,O, C. 37
N,O5 <> NO + NO, -C. 33
Schéma 2:
HNO, + H « H,NO,* C. 36
H,NO,* < NO™ + H,0 C. 38

les réactions C.35 et C.37 constifuent les étapes limitantes du processus de décomposition du
mélange NO* / HNO,. L'ion nitrosonium formé par la réaction C.37 rdagit ensuite avec lacide nitreux

selon le schéma 1.

Des travaux antérieurs & ceux de Bavliss et Watts, ne portant que sur la décomposition de lacide
nitreux et ne prenant pas en compte lexistence de lion nitrosonium, ont également conduit & la
définition d'un mécanisme réactionnet de décomposition. Il sagit principalement des travaux d'Abel
et Schmidt [42] [43] [44]

Selon ces auteurs, la principale réaction de décomposition de f'acide nitreux est la suivante :

3HNO, <« HNO; + 2NO+ H,0O -C.13

Elle s'effectue en plusieurs étapes :

2HNO, & N,O, + HyO -C. 34
N,Os < NO + NO, -C. 33
ONO, & N,O, C. 31

N,O, + HO e HNO, + HNO, C. 11

Cette derniére réaction dhydolyse du tétroxyde dazote est létape Imitante du processus de

décompostition de l'acide nifreux.

La cinétique de cette réaction établie par Abel et Schmidt a été présentée au paragraphe 2.2.1.4.
Elle fait apparaitre le dle inhibiteur que joue le monoxyde dazote lors de la réaction de

décomposition de lacide nitreux. Ce phénomene avait daileurs déja été mis en évidence
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expérimentalement en 1919 par Knox ef Reid [54]. En effet, ces auteurs ont observé que la vitesse de
décomposition de lacide nitreux est faible lorsque le NO produit n'est pas éliminé de la solution. I
s'ensuit donc qu'une augmentation ou un rencuvellement de faire d'échange gaz-iguide accentue

le phénoméne de décomposition de lacide nitreux.

2.2.3.3 Interaction avec l'acide nitrique

L'azote (V) peut oxyder fazote () selon l'une ou l'autre des deux réactions suivantes :

HNO, + HNO, < 2NO, + H,0O -C.17
NO™ + NO; < 2NO, C. 39

La valeur de la constante de I'équilibre -C.17 calculée & partir des enthalpies libres de formation de

HNO,, HNO3, NO, et H,O est égale & Key; = 2,25 . 10 atm®mol®L? . Cette valeur, peu favorable &

une oxydation permet de conclure que l'azote (V) peut coexister avec lazote (Ill).

2.2.3.4 Interaction avec |'oxygéne

L'acide nitreux peut étre oxydé par loxygene selon la réaction :

2HNO, + O, & 2HNO; C. 40
Cette réaction est thermodynamiguement tres déplacée dans le sens de la formation de lacide
nitique. En effet, la valeur de la constante de la loi daction de masse calculée & partir des
enthalpies libres standard de formation de HNO,, de O, et de HNO; a pour valeur & 25 °C :

Keso = 3. 10" atm’

Cette réaction peut donc étre & lorigine de la baisse du rendement lorsque le procédé de

génération de vapeurs nitreuses s'effectue dans un électrolyseur & compartiment unique.

2.2.4 Degré d'oxydation ()

Le seul composé azoté de degré d'oxydation (Il) est le monoxyde d'azote NO. Dans les conditions
opératoires du procédé de géneration des vapeurs nifreuses étudié, c'est un composé gazeux,
(pourP =1 atm, Ty, = -151,8 °C).
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2.2.4.1 Comportement du NO en présence d'une phase aqueuse

" En présence d'une solution acide, le monoxyde d'azote peut se solvater. Toutefois la solubilité de

celui-ci est faible.

Dans feau, & 25°C, elie est égale & 2 . 10° mol.L” [57]. En milieu sulfurique 2 M, & 23 °C, la valeur
obtenue par Dutta et Landolt [568] est s = 1,29, 10° mol.L™.

Le monoxyde d'azote solvaté peut réagir avec le péroxyde d'azote solvaté. Cette réaction a été
observee par Gratzel et col. [45] [46] [47).

NO + NO, < N,O, C. 33
La constante déquilibre de cette réaction a été calculée par Treinin et Hanon [59]. Pour
T = 25°C, elle est égale & 5 . 10* Lmol. La cinétique de la réaction de formation de N,Oj est
rapide. La constante de vitesse, déterminée par Grétzel, est & 25°C : k¥ ea3 = 1,1 . 10° L.mofl'.s”
En présence d'eau, on observe un phénomene de dismutation de NO selon la réaction :

ANO + H,0 & N,O + 2HNO, C. 4
Avec, Keqp = 1,9 . 102 atm™ mol’.L? pour T = 25°C,
En milieu acide, la dismutation du monoxyde d'azote s'effectue selon la réaction :

4NO + 2HY < 2NO™ + N,O + H,0 C. 42

La constante d'équilibre, mesurée par Snider et Johnson [53] est élevée Kexp = 2. 10° atm™®  pour

T = 25°C, mais ces auteurs ont constaté une cinétique lente.

Le monoxyde d'azote peut également s'absorber dans des solutions de HNO; selon la réaction déja

mentionnée au paragraphe 2.2.1.4 :
2NO + HNO; + H,O & 3HNO, Ci8

Cette réaction est lente et l'absorption de NO n'est quantitative que pour une température supérieure

& &0°C [4]. Aussi, 'absorption du monoxyde d'azote selon cette réaction est-elle négligeable.
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En revanche, en présence de dioxyde dazote, NO,, labsorption de NO n'est pas négligeable et a

lieu selon la réaction :

NO+ NO, + H,0 & 2HNO, -C.16

Les caractéristigues thermodynamiques et cinétiques de cet équilbre ont été¢ donndes au

paragraphe 2.2.2.2,

2.2.4.2 Comportement du NO en phase gazeuse

Le monoxyde d'azote peut réagir avec le dioxyde d'azote pour former le composé N,Os ¢

NO + NO, ¢ N,O, C. 33

En présence doxygene, le monoxyde dazote est rapidement oxydé en dioxyde d'azote suivant la

réaction :

NO + 1/2 0, < NO, C.23

La constante d'équilibre calculée & partir des enthalpies standard de formation de NO, O, et NO, &
25°C est égale & [39]

Keos = 1,52, 107 atm™®®

Cette réaction qui peut avoir lieu lorsque I'électrolyseur utilisé posseéde un compartiment unique n'est

pas défavorable au procédé de génération des vapeurs nitreuses.

2.2.5 Degrés d'oxydation inférieurs a (ll)

Les composés azotés de degrés d'oxydation inférieurs & (ll) sont des composeés indésirables pour le
procédé car ils nuisent au rendement électrochimique de génération des vapeurs nitreuses d'une

part, et sont & l'origine de réactions chimiques parasites d'autre part.
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2.2,5.1 Degré d'oxydation égal (I)

En solution agqueuse, fazote {l) se trouve sous forme d'acide hypoazoteux, HyN,O,, OU sous sa forme
monomere, HNO. La forme dissociée de cet acide, lion NO', est peu présente en milieu acide &

cause de la réaction entre cet ion et les protons :

NO" + H* & HNO C. 43
L'acide hypoazoteux est oxydé par l'acide nifreux selon la réaction [60]
HNO + HNO, < 2NO + H,O C. 44

Cefte réaction n'est pas défavorable au procédé car elle permet la production de monoxyde
d'azote.

Dans la bibliographie on ne trouve pas de données thermodynamiques ou cinétiques sur les deux
équilibres C.42 et C.43, lacide hypoazoteux étant souvent considéré comme un composé

intermédiaire instable.

En phase gazeuse, lazote () se trouve sous une forme stable le protoxyde dazote, N,O, forme

anhydride de lacide hypoazoteux :
2HNO < N,O + H,O C. 45

Ce gaz est chimiguement inerte vis & vis des autres composes azotés.

2.2,5.2 Degrés d'oxydation inférieurs a ()

Les composés azotés de degré d'oxydation inférieur a {) qui peuvent étre produits lors de la réduction
de l'acide nitique sont présentés ci-dessous.

0O Degre d'oxydation 0 : l'azote diatomique gazeux, N,,

O Degré dioxydation -0,33 : llacide azothydrique,HN,, sous forme gazeuse,

QO Degré doxydation (-1} : tion hydroxylammonium, NH;OH™,

Q Degré dioxydation (-11) : lion hydrazinium, NHs™,

0O Degré dioxydation {-ll) : lion ammonium, NH,™.

Ces composés peuvent étre responsables de 1éactions parasites enfrainant la réduction de l'acide
nitreux en des composés azoté de degré doxydation inférieur & (1} Les différentes réactions possibles

sont présentées ci-apres.
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& Réduction de faclde nitreux par lacide azothydrigue :
HNO, + HN; < N,O + N, + H,O C.10

® Réduction de l'acide nitreux par lion hydroxylammaonium
HNO, + NH;OH" & N,O + 2H,0 + H¥ C.7

La constante d'équilibre montre que cetie réaction est irés déplacée dans le sens de la réduction de
lacide nifreux : Kz, = 10 atm.L.mol”
La loi cinétique de cette réaction a été etablie par Morgan et col [61] et par Pemibridge et col. [62].

Elle s'exprime par la relation suivante ;

diHNO,]

at = -Kkey [HNO2I-[NH20H2+]

avec ke, compris entre 1 et 25 mol.L s,

Cette 1éaction est relativement rapide, elle est donc défavorable pour le procédé.,

® Réduction de lacide nitreux par lion hydrazinium :

2HNO, + NoHg™ < NyO + Ny + 3H,0 + H* C. 46

La cinétique de cette réaction est tres rapide [14].

e Reduction de facide nitreux par fion ammonium :
HNO, + NH," < 1/2N, + NO+ H,O + 3H* C. 47

Cette réaction n'est pas défavorable pour le procédé. La constante d'équiliore calculée & partir des
enthalpies libres de formation est égale & Ke,; = 550 atm®L.mol’. On ne dispose pas de données

cinétiques pour cette réaction.

2.2.6 Conclusion

Ceite étude bibliographique a permis de montrer que les composés azotés qui ont la plus grande
réactivité chimique sont les composés de degré d'oxydation égal ou supérieur & (Il), c'est & dire les
oxydes d'azote, NO, NO, et N,O,, lacide nitreux, HNO,, lion nifrosonium, NO™, et lacide nitique HNO;.
Ce sont les principaux composés mis en jeu lors du procédeé de génération de vapeurs nitreuses par

réduction électrochimique de l'acide nitrique.
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Si lon considere que le dioxyde d'azote, NO,, et le tétroxyde d'azote, N,O,, sont en équilbre, les
phénomeénes chimiques qui se produisent dans la solution nitique au cours de son électolyse

peuvent étre globalement représentés par les quatre réactions chimiques suivantes

Q la réaction de dismutation de l'azote (IV) :

2NO, + H,O & HNO, + HNO, C.17
Q0 la réaction de dismutation de l'azote (i) :

2HNO, & NO, + NO + H,0 C. 16
Q la décomposition de 'acide nitreux :

3HNO, & HNO; + 2NO + H,O -C. 13
Q l'absorption du dioxyde d'azote ;

2NO, + H,0 & 2HNO; + NO -C. 21

Parmi ces différentes réactions on ne compte que deux réactions indépendantes. I} est de ce fait
impossible de prévoir dans quel sens seront déplacées ces réactions uniquement & partir des valeurs
de constantes d'équilibre. Cette difficulté & décrire le systéme est d'autant plus importante que la
cinétique de certaines de ces réactions est trés compilexe {réaction C.13 par exemple),

It faut également signaler que ces réactions peuvent étre des réactions hétérogénes gaz-liquide.

2.3 Etude de la réduction électrochimique de l'acide nitrique

La réduction de l'acide nitrique s'effectue selon un processus relativement complexe. Elle est, de ce
fait, généralement décrite par une réaction électrochimique globale au cours de laquelle l'azote (V)

est réduit jusqu'au degré d'oxydation {lll). Cette réaction globale est la suivante :

HNO; + 2HT + 2" — HNO, + H,0 E. 6

La définition dun mécanisme réactionnel a fait l'objet de nombreuses contioverses dans la
bibliographie. Les divergences d'opinion interviennent en de nombreux points, notamment sur la
nature de lespéce électroactive ou sur f'existence ou non d'étapes d'adsorption des différents réactifs

d la surface de Iélectrode.

Par conséquent, dans la bibliographie, i existe cing mécanismes différents pour expliquer la réaction
globale de réduction de l'acide nitrique en acide nitreux. Les différents mécanismes sont présentés

dans lordre chronologique ol ils ont été proposés.



»

Chapitre 2 : Comporternent chimique et dlectrochimique des composés azotés page 43

2.3.1 Les différents mécanismes de réduction de l'acide nitrique

Le mécanisme le plus ancien est celui proposé par Elingham [61]. Lobjectif de ses travaux était de
comprendre le phénomeéne responsable des réactions altematives de production dhydrogéne et
d'acide nitreux & la cathode lors de I'dlectrolyse de solutions d'acide nitrique. Ses études ont été
effectuées & laide dune cathode en platine immergée dans des solutions nitiques de
concentrations comprises enfre 2 M et 11 M.

L'espéce électro-active initiatrice du processus de réduction est le proton, H*.

Quelle que soit la concentration de la solution, la réduction du proton a toujours lieu. Elle conduit & fa

formation d'hydrogéne adsorbe :

H + € & Hyg E.7

Elle est suivie par I'une ou l'autre des deux réactions suivantes :

O soit par la réaction de réduction de lacide nitrigue :
HNO; + 2H,4 & HNO, + H,O C. 48

O soit par la formation dhydrogene :

2Hoy & Hy C. 49

Selon Elingham, la réaction C.49 n'a pas lieu lorsque Ihydrogéne atomique formé par la réaction E.7

est rapidement consommeé par la réaction C.48.

Plus récemment, Cames [13] a confimé ce mécanisme pour des solutions d'acide nitrique diluées
{0,01 -0, mol.L") lors d'expériences de voltammétrie cyclique sur électrode de platine. | a ainsi é1é
mis en évidence que la réduction de Pacide nitrique intervient dans la zone d'adsomption et de
désorption des protons, c'est & dire entre 0,05 V/ENH et 0,3 V/ENH (cf chapitre 3).

La réduction de lacide nitique suivant ce type de mécanisme est caractérisée par le fait que
léchange électronique s'effeciue enfre un électron provenant de la cathode et une espéece
adsorbée, I'hydrogene afomique, 4 la surface de cette méme cathode. Le phénomeéne d'adsorption
dépend forfement du matériau de la cathode. Par conséguent, la réduction de lacide nifrique ne
peut avoir lieu, selon le mécanisme proposé par Elingham, gque sur un matériau de cathode

possédant des propriétés catalytiques similaires au platine.
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Dans les années 50, au cours de fravaux en milieu nitique concentré avec une cathode en platine,
Vetter [62] a proposé un mécanisme de réduction tres différent de celui dElingham. Selon ce
mécanisme, lespece électro-active n'est plus le proton, mais le dioxyde d'azote NO,, formé par

l'action de l'acide nitreux sur facide nitrigue.

HNO, + HNO; ¢ N,O, + H,O C. 11
N204 <=>2N02 ‘C. 3]
NO, + & & NO, E. 8

Lion nitite ainsi formé réagit avec les protons pour donner l'acide nitreux :

NO, + H™ & HNO, C. 50

la réaction globale est une combinaison linéaire des réactions présentées ci-dessus
{CAT1 + [-C.31) + 2 (E.8) +2.(C.B0Y)} :

HNO, + 2H +2¢" & HNO, + H,0 E.6

Selon Vetter, les deux étapes limitantes sont la réaction de formation du tétroxyde d'azote (C.11) et la

réaction d'échange électronique entre le dioxyde d'azote et la cathode (réaction E.8).

Schmid [63] a proposé un mécanisme de réduction pratiquement similaire & celui de Vetter, Ses
fravaux ont été effectués & laide dune cathode de platine plongeant dans des solutions diacide
nitique de différentes concentrations, Selon ce mécanisme, lespéce électioactive est lion

nitrosonium, NO™, formé par laction des protons sur tacide nifreux :

HNO, + HY & NO™ + H,0 C.35
NO* + € < NO E.9

Puis, le monoxyde d'azote formé réduit chimiquement lacide nitrique selon la réaction :

HNO; + 2NO + H,0 > 3HNO, C.13

La réaction globale est toujours :

HNO; + 2HT + 2e” & HNO, + H,0 E. 6
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Oknin [64] et Alekseeva et col [65] [66] ont proposé un mécanisme de réduction de l'acide nitrique
sensiblement différent de ceux proposés précédemment. Selon ces auteurs, la forme sous
laguelle se trouve lacide nitrigue dans la solution est primordiale. En effet, seules les molécules de
HNO, non dissociées, {notées NO,OH), peuvent étre réduites en HNO,. Il a été mis en évidence que la
vitesse de réduction de lacide nitrique est plus élevée lorsque le degré de dissociation des molécules
de HNO; est faible.

La réduction de l'acide nitrique a lieu en deux étapes. La premiére étape met en jeu des réactions

chimigues dans Ila solution au voisinage de I'électode ;

H* + NO; < NO,OH -C. 26
HNO, + H™ < H,NO,* C. 36
NO,OH + HoNO,* e N,Oy + HyO + HF C. 51

La deuxiéme étape conceme la réaction électrochimique & la surface de I'électrode :
lion nitroacidium, H,NO,", composé intermédiaire, joue le dle despéce électoactive. Il se

décharge & I'électrode pour former une espece adsomée d la surface de la cathode de platine.
g p

HoNO, ™+ € ¢ HoNOpoq E. 10
2 H,;NOjog +N,0, & 4HNO, C.52
HoNOpeg = NO + H,0 C.53

Les étapes lentes de ce mécanisme sont les deux étapes de désormption C.52 et C.53,
Si on se trouve en milieu nitrigue concentré, la réaction C.52 a lieu préférentiellement & la réaction

C.53 car la quantité de N,O, formée par la réaction C.51 est plus imporante.

A la fin des années 70 et au début des années 80, un mécanisme pratiquement similaire & celui
dElingham a été proposé par Van der Plas et al [67] [68] et par Horanyi [69]. Ce processus
réactionnel a été observé dans des solutions d'acide nitrique faiblement concentrées (0,1 M) en
présence dun électrolyte support tel que racide sulfurique ou perchlorique sur une cathode en

platine.,
Deux variantes & ce mécanisme sont proposeées.
O Lo premiére varante est un mécanisme praticuement simildire au mécanisme

dElingham car une des principales étapes fait intervenir hydrogene adsorbé. La

différence avec le mécanisme dElingham est due au fait que 'hydrogéne adsorbé ne
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réagit plus directement sur des molécules d'acide nitique, mais sur des molécules
adsorbées d'acide nitrique.

Le mécanisme propose est le suivant

Dans un premier temps la molécule de HNO; ou les ions nitrate s'adsorbent & la surface

de l'électrode

HNO; & HNOsoq C.54
NO;" < NOj o C. 55

Puis {hydrogéne s'adsorbe & la surface de la cathode :

H* + € < Hag E. 11

La réaction entre les espéces adsorbées est soit la réaction C.56, soit la réaction C.57 ;

HNO3og + 2Hag = Xag + Hag = HNOgoq + H,0 C. 56
NO; oq + 2Hag = Yoq + Hag + H' = HNO,gq + H,O C.57

X et Y représentent des espéces intermédiaires qui n'ont pas été explicitées dans la

bibliographie.

O Laseconde variante du mécanisme proposé par Van der Plas et Horanyi est la suivante
les réactions d'adsorption des molécules dacide nitique ou des ions nitrate sont
inchangées (réactions C.54 et C.58), mais la réaction de transfert de charge se fait

directement avec les espéces adsorbées :

HNOsoq + Hfag + € = Xgg + H oq + € = HNO,oq + H,0O E.12

NOjoq + Hag + € = Yoy + 2H o + 28" = HNO,oq + H,0O E.13

X et Y représentent des espéces intermédiaires.

2.3.2 Importance de l'acide nitreux

Uimportance de l'acide nitreux lors de la réduction de lacide nitrigue intervient & plusieurs niveaux.

D'une part, ce composé joue le réle dinitiateur du processus de réduction de lacide nitrique. Ce éle
se manifeste plus particuliérement pour les mécanismes proposés par Vetter, Schmid et Oknin. En
effet, ce composé est responsable de la présence de l'espéce électro-active du processus de

réduction de l'acide nitique au voisinage de I'électrode :
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- selon le mécanisme de Vetter, HNO, réagit avec facide nitrique pour engendrer le dioxyde d'azote,
NO,, selon la réaction C.11,

- selon le mécanisme de Schmid, c'est la réaction entre lacide nitreux et les protons qui donne
naissance & lion nitrosonium, NO™, selon la réaction C.35,

- selon le mécanisme de Oknin, lion nitroacidium, H,NO,*, ésulte de laction des protons sur Facide

nitreux par la réaction C.36.

Daufre part, ce composé a un dle catalytique sur la réduction de facide nitique. En effet, la

présence dacide nitreux a entraing les observations suivantes:

® |a réduction s'effectue plus facilement [69)],

® |e dégagement d'hydrogene n'apparait plus & la cathode : Elingham [61] mentionne
que la réaction enire l'acide nitrique et lhydrogene adsorbé , réaction C.48, a lieu
préférentiellement & la réaction de production dhydrogéne, réaction C.48, lorsque

Facide nitreux est présent dans la double couche au voisinage de I'électrode.

Ce fait avait déja été souligné lors d'études sur la cormrosion des métaux par lacide nitrique ou la
réaction principale est la réduéﬁon de lacide nitrique en acide nitreux. Mellor [70] rapporte que les
metaux sont attaqués par les solutions nitriques uniguement lorsque celles-ci contiennent des fraces
d'acide nitreux. Cependant il n'a pas été clairement défini de quelle facon lacide nitreux catalyse la

réduction de lacide nitrique.

On peut toutefois rappeler que la réaction de réduction de lacide nitrique par le monoxyde d'azote,
réaction qui intervient dans le mécanisme de réduction de l'acide nitique proposé par Schmid [63],
est une réaction catalysée par facide nitreux. Ce phénomeéne de catalyse apparait dans la définition

de la loi cinétique de cette réaction qui est dans le sens de formation de lacide nitreux (cf 2.2.1.4)
HNO; + 2NO + H,0 < 3HNO, C.13

d[HNO,]

ar = K13 [HNO;].[HNO,]

Cette loi a été établie par Abel et Schmidt [40] [41] [42].

Par ailleurs, on constate que, selon Vetter, Schmid ou Oknin, lors de la réduction de lacide nitrique
'acide nitreux consommé dans la réaction initiatrice est régénéré & la surface de l'électrode par une
étape ultérieure du processus de réduction. En effef, daprés le mécanisme de Vetter, la
consommation d'une mole de HNO, par la réaction C.11 induit la réaction C.50 qui entraine la

production de deux moles de HNO,. Il en est de méme pour le mécanisme de Schmid ol la
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consommation de deux moles de HNO, conduit & la production de trois moles de HNO, ou pour le
meécanisme de Oknin ou frois moles de HNO, entrainent la production de quatre moles de HNO,,.
Selon ces trois mécanismes, il y a donc globalement la formation dune mole de HNO, & la surface

de l'électrode.

2.3.3 Influence de la concentration d' acide nitrique

Les premiéres observations sur linfluence de la concentration de facide nitrique sur sa réduction ont
été effectuées par Faraday {71]. It est apparu guen milieu faiblement concentré, le seul produit de
réduction dégagé & la cathode est I'hydrogene alors quen milieu fotemement concentré, de lacide
nitreux ainsi que du monoxyde d'azote sont produits, Ces observations ont été confimées par
Elingham [61] et les premieres études effectuées sur la production de vapeurs nitreuses par réduction
dacide nitique onf montré quil est nécessaire de travailer avec des sclutions nifriques de
concentration supérieures & 6 M.

Selon Alekseeva et col [65] [66], limportance de la concentration d'acide nifrique sur sa réduction est

lide aux molécules de HNO; non dissociées dont la gquantité augmente avec la concentration.

2.3.4 Conclusion

L'étude des différents mécanismes proposés permet de supposer que l'acide nifrigue ou lion nitrate
sont des composés électro-inactifs. En effet, leur réduction ne seffectue pas directernent par un
échange électronique entre ces composés et I'électrode. Des especes électioactives intermédiaires
interviennent et, par conséguent, les différents mécanismes de réduction proposés mettent en jeu
des réactions électrochimiques couplées & des réactions chimigues antécédentes et consécutives.
La complexité des réactions chimiques entre les composés azotés, (cf paragraphe 2.2) est
cerfainement responsable des désaccords entre les différents auteurs sur la définition d'un unigue

mécanisme de réduction de l'acide nitrigue. On peut distinguer deux catégories de mécanismes.

Pour la premiére catégorie, lespece électroactive est le proton. Il sagit principalement des
mécanismes de Elingham [61] et de Horanyi et col. [69]. D'apres les fravaux de Cames {13], Ia
réduction de l'acide nitrique selon ce type de mécanisme intervient dans un domaine de potentiel
compris entre 0,05 V/ENH et 0,3 V/ENH.

Pour la deuxiéme catégorie, les espéces électroactives sont des composés azotés de degré
d'oxydation inférieur & (V). Il s'agit du mécanisme de Vetter [62] pour lequel Fespece électroactive est
le dioxyde d'azote, NO,, du mécanisme de Schmid [63] avec lion NO™ pour espéce électroactive, et

du mécanisme de Oknin [64] ol lespéce électroactive est lion nitrosonium, HNO, ™.
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2.4 Etude du comportement électrochimique des composés azotés

Afin de mieux comprendre les différents mécanismes de réduction de lacide nitrique, il est
necessaire d'etudier le comporfement électrochimique des especes électroactives mises en jeu
(cf § 2.3.4). Cefte étude doit également concemer les différents composeés azotés présents dans la
solution lors de I'électiolyse. En effet, ceux-ci peuvent subir des reductions ou bien des oxydations
électrochimiques sl n'y a pas de séparateur entre l'anode et la cathode. Certaines de ces réactions
électrochimiques peuvent étre défavorables au procédé. Il s'agit en particulier des réductions
conduisant & la formation de composes azotés de degre d'oxydation inférieur ou égal & (1) ainsi que

des réactions d'oxydation de "bouclage électrochimigue” (cf 1.3.2).

Compte tenu des données présentées au paragraphe 2.2, les étapes potentielles de la réduction et

de l'oxydation des composés azotés mettent en jeu les composés suivants :

V) ——> (V) ——> () —> (i) ——> () —> (0) = (-0.33) ——> () ——> (-ll)}——> (i
HNO, | NO, i HNO, | NO [ HNO i Np i N  INHOH™ | NpHs™ | NH,*
NO,F | NO, | NOF N0

L HNO,™

2.4.1 Degré d'oxydation (V)

Qutre lacide nifrique dont 'étude de la réduction a fait l'objet du paragraphe précédent, I'état
d'oxydation (V) de l'azote compte aussi lion nitrosonium.
La réduction de lion NO,™ est relativernent simple. Elle s'effectue selon la réaction :

NO,” + & — NO, E.15

Cefte réaction a été envisagée par HECKNER [72] dans des solutions d'HCIO, 9 mol.L” contenant
1 mol.l”" de HNO,. Topol et col [73] ont étudié en vollampérométrie cyclique le comportement
électrochimigque de NO,™, Le voltampérogramme obtenu est présenté sur la Figure 5,

Selon ces auteurs, le premier pic de réduction comespond & la réduction de NO,* en NO,, ef le
deuxiéme pic correspond & la réduction de NO™ en NO. Seul un pic d'oxydation apparaft. Il sagit de
loxydation de NO en NO*. Ceci indique que la réaction de réduction de NO,™ est une réaction
iméversible. Cefte inméversibilité est certainement due & absorption du NO, en milieu trés acide selon

la réaction C.58 :

NO, + 2H* & NO,* + NO* + H,0 C.58
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Figure 5 : Vollampérogramme obtenu pour une solution de NO,™ ( H,SO, 18 M + NaNQ; ).
Vitesse de balayage de potentiel = 0,9 V.s™ [73]

Les données sur la réduction de Iion NO,* sont cependant & considérer avec précaution car elles ont
été obtenues pour des solutions acides extrémement concentrées (H,5S0, 18 M) dont les propriétés

physiques (vViscosité, conductivité) sont assez éloignées de celles de solutions nitriques 5-10 mol.L.

2.4.2 Degré d'oxydation (V)

ily a trés peu de données sur le comportement électrochimique de lazote (IV) si ce n'est la réaction
de réduction de NO, en NO,” mentionnée par Vetter dans le mécanisme de réduction de 'acide
nitfique.

Ce mangue de données est probablement di au fait que les composés NO, ou N,O, sont rarement

présents en solution sous forme de gaz dissous, en raison de leur grande réactivité avec leau (cf

2.2.2).

2.4.3 Degré d'oxydation (lil)

Les études sur le comportement électrochimique des composés azotés de degré d'oxydation (i)
concement principalement 'acide nitreux, HNO,, lion nitiite, NO,, ou lion nifrosonium, NO* . La
réduction électrochimique de lion nitroacidium a seulement été évoquée par Oknin [63] et
Alekseeva [64] [65] au cours de leur description d'un mécanisme de reduction de l'acide nitrique (cf
2.3). -

Des voltampérogrammes ont éte tracés par Dutta et Landolt [56) pour des solutions d'acide nitreux

préparées en gjoutant du nitite de sodium & de 'acide sulfurique (cf Figure 6).
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Figure 6 : Voltampérogramme obtenu pour une solution de NaNO, (0,01 mol.L™)
dans H,50, 4 mol.L". v = 1V min™ [54]

La premiere vague de réduction, qui a lieu approximativement au potentiel de 0,7 V/ECS (0,95 V/ESH)
, correspond & la réduction de l'azote (lll) en azote (ll). Cette réduction est constituée de deux étapes.

La premiére est la formation de lion nitrosonium :

HNO, + H™ & NO™ + H,0 C. 35
La deuxieme est la réduction de lion nitrosonium en monoxyde d'azote ;

NO* + e < NO E. 10

Cette réaction de réduction est réversible et la vague d'oxydation cormespondant a lieu au potentiel
de 0,75 V/ECS (1 VIESH).

Selon les conditions d'acidité, a réduction de lazote (Ill) en azote (I} est soit un processus limité par la
diffusion de NO* vers la surface de Iélectrode ([HT] > 6 moI.L"), soff un processus limité par la
réaction chimique de formation de NO™ pour [H'] > 6 mol.L” [58]. Cefte observation confime les

conclusions faites au paragraphe 2.2.3.1 quant d linfluence de l'acidité sur l'équilibre C.35.

Lla deuxiéme et la froisiéme vague de réduction observées sur le vollampérogramme présenté
Figure 6, aux potentiels d'environ 0,4 V/ECS (0,65 V/ESH) et O V/ECS (0,25 VJESH), comespondent & la

réduction de l'azote (I} et de l'azote () et seront étudiées aux paragraphes 2.4.4 et 2.4.5.
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En milieu acide, l'oxydation de l'acide nitreux a lieu au potentiel de 1,25 V/ESH. Selon Dutta et Landoit
[56] et Schmid et Lobeck {74], l'oxydation de l'azote (Hl) conduit degré d'oxydation (IV),

La réaction globale est :

HNO, & H™ + NO, + & E.16

Selon Schmid et Lobeck [74], llespéce électroactive pour cette réaction électrochimique n'est pas

l'acide nitreux, mais le monoxyde d'azote préalablement généré par la réaction :
2HNO, <& NO + NO, + H,O C. 16
Le monoxyde dazote s'oxyde alors en ion nitrosonium qui réagit avec leau pour donner l'acide

nitreux ;
NO o NO* + ¢ -E. 10

NO* + H,0 < HNO, + H¥ -C. 35
La somme des reactions C.16 + (-£.9) + (-C.35) conduit & la réaction globale E.15,
Cependant, on peut émetftre quelques doutes quant & la validité de ce mécanisme, car si lespece
electroactive est le monoxyde d'azote, alors la vague d'oxydation de facide nitreux doit avoir lieu au
potentiel d'oxydation de NO, c'est & dire & 1 V/ESH (cf 2.4.4), et non pas & 1,25 V/ESH.
En milieu faiblement acide ou neutre, oxydation de lazote (lll) s'effectue directement en azote (V).
Dans ces conditions, 'espéce majoritaire est tion nitrite, NO,". Celui-ci s'oxyde en nitrate NO;™ selon I
réaction :

NO, + H,0 & NO; + 2¢ + 2H* .6

Cette réaction met en jeu plusieurs étapes comprenant notamment des étapes d'adsorption des

réactifs & électrode [75].

2.4.4 Degré d'oxydation (1)

Heckner et Schmid [76] ainsi que Dutta et Landolt [56] considerent que loxyde d'azote NO est un
intermédiaire pour la réduction de l'acide nitreux en composés azotés de degré d'oxydation inférieur

& (1),
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En effet, létude vollampérométrique de la réduction de NO donne deux vagues de reduction
coincidant exactement avec les deux dermieres vagues de réduction de HNO, {cf Figure 7). De pilus,
la réduction de HNO, ou plutét de NO™ en NO est réversible (cf 2.4.3).

POTENTIAL (mV vs SCE)

-200 +200 +600
! 1 |

-0.40—

-0.80~

CURRENT DENSITY (mA/cm?)

-1.20—

Figure 7 : Voltampérogramme obtenu pour une solution de H,SO, 4 mol.L" saturée en monoxyde

dazote (réduction uniqguement, v = 1 V/min) [56]
La réduction de NO s'effectue selon la réaction suivante au potentiel 0,4 V/ECS (0,65 V/ESH):
NO + e = NO E.17

Cette réaction est immédiatement suivie de la conversion de NO en HNO & cause de la grande

quantité dions H* présents dans la solution.

NO™ + H" < HNO C. 43
L'acide hypoazoteux se déshydrate ensuite en profoxyde d'azote N,O @

2HNO < N,O + H,0 C. 44
La réduction de l'azote (I} en azote (I) est inéversible.

L'oxydation du monoxyde d'azote a été étudiée par Vialard [47] ainsi que par Dutta et Landolt [56].
Elle a lieu selon I'équation E.10 au potentiel de 1 V/ESH :

NO & NO* + ¢ E. 10
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2.4.5 Degré d'oxydation (1)

Le protoxyde dazote est electrochimiquement inactif [56]. Le seul composé azoté de degré
d'oxydation (l) susceptible d'étre oxydé ou réduit électrochimiquement est donc lacide hypoazoteux
sous sa forme monomere, HNO, ou sous sa forme dimeére, H,N,O,.

La reduction de HNO en milieu sulfurique sur electrode de platine a été étudié par Horanyi [69] et Van

der Plas et Barendrecht [67] [68]. La réaction de réduction est la suivante !
HNO + 2H* + 2¢" < NH,OH E.18

Cette réaction correspond & la troisieme vague de réduction de l'acide nitreux (cf Figure 6).
Il Ny a pas de données dans la bibliographie sur loxydation des composés azotés de degré

d'oxydation égal a {l).

2.4.6 Composés azotés de degrés d'oxydation inférieurs a (1)

La réduction et foxydation de Fazote sous la forme N, est mentionnée par Plieth [29). Les produits en
sont NH; pour la réduction et HNO; pour loxydation. Cependant aucune réaction électrochimique

n'est donnée.

L'acide azothydrique n'est réductible qu'en milieu sulfurique trés concentré (entre 8 et 18 mol.L"].

Cette réduction a €té mise en évidence par Masek [77] et a lieu selon les réactions suivantes :

HN; + H < HoN,™ C. 59
2H N3 T + 26 e NyH, + 2N, E. 19

On peut supposer que cette réaction électrochimique n'aura jamais lieu dans les conditions d'acidité
mises en ceuvre lors du procéde de génération des vapeurs nitreuses.
L'oxydation de cet acide en azote a été mentionnée. Cependant, celle-cl est difficile & réaliser et

requiert une surtension anodique supérieure & 4 V [78].

La réduction de Ihydroxylamine est délicate dans ia mesure ol celle-ci a lieu & un potentiel proche
du potentiel de dégagement de I'hydrogene [29].

Moeller et Heckner [79] ont moniré quen milieu acide (pH <3), fion hydroxylammonium peut
sadsorber a la surface de lélectrode de platine et sa réduction conduit & la formation

d'hydroxylamine et d'hydrogéne atomique :

NH3OH* < NH3;OH" oo C. 60
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NH;OH o + € < NHOH + Heg E. 20

L'hydrogene atomique réduit ensuite 'hydroxylamine en NoH, ¢
NHZOH -+ 2 Hcd = N2H4 -+ HQO C. é]

En milieu sulfurique, sur des électrodes de cuivre et de plomb, Tafel [80] a observé la présence de
NH; lors de la réduction de Ihydroxylamine. Plieth [29] note que toxydation de Ihydroxylamine peut
entrainer la production de N,, de N,O, de NO, et de NC;'.

L'hydrazine est un composé qui soxyde facilement [11]. Les réactions d'oxydation mises en jeu sont
les suivantes :

NoHs™ — N, + 5HT + de E.

NoHs* — NH,* + VN, + H™ + & E.2

Son oxydation a été étudiée par Cames [13].

2.5 Conclusion

Les différents points qui ont été mis en évidence par cette étude bibliographique sont les suivants :
- lors de son électiolyse la solution nitrique est le fieu d'un grand nombre de réactions chimiques
et électrochimiques, ce qui entiaine une grande complexité pour la compréhension des
phénomeéne mis en jeu,
-les différents mécanismes de réduction de lacide nitrique proposés dans la littérature
montrent que la molécule de HNO;y et lion nitrate, NO5', ne sont pas électoactifs, et que leur
réduction intervient de fagon indirecte,
- la valeur de la concentration de la solution nitrique électrolysée a une influence sur la nature
des produits de réduction,

- facide nitreux joue un dle catalytique pour la réduction de facide nitrique.

I @ également été montré que la mise en ceuvre du procédé de génération des vapeurs nitreuses
nsque de se heurter & des problemes de sélectivité. En effet, lazote possede un nombre détats
doxydation élevés et cerfains composés azotés sont électrochimiquement trés réactifs. On a
cependant pu constater que la réduction des composés azotés de degré d'oxydation supérieur & (i)
en composés azotés de degré d'oxydation inférieur & (l) ne seffectue pas directement et quil y a
toujours passage par le composé intermédiaire NO. Pour ne pas produire des composés azotés

indésirables vis & vis de la sélectivité du procédé, it faut éviter de réduire le monoxyde d'azote.
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Des études expérimentales complémentaires sont donc nécessaires pour déterminer le domaine de
potentiel et dintensité pour lesquel la réduction de solution nitique conduit uniguement & la

production de composés azotés de dégré d'oxydation supérieur ou €gal & (1)),
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3.1 Méthodologie

La synthése des principaux résultats obtenus dans la bibliographie a montré que I'étude du procédé
de génération de vapeurs nitreuses par réduction électrochimique d'acide nitique peut se faire selon
deux approches différentes. La premiere approche consiste & étudier la production quantifative de
vapeurs nitreuses, les différents résultals obtenus sur ce sujet jusqu'a présent ont été présentés au
chapitre 1. La deuxiéme approche concerme !'étude fondamentale de la réduction de l'acide
nitique. Les résultats obtenus sur ce théme ont été présentés au chapitre 2. lis proviennent de travaux
anciens et onf souvent été établis dans des solutions diluges. |l sagit plutdt d'études mécanistiques
qui ne sont pas orientées vers la compréhension du processus de réduction électrochimique de
lacide nitrique en vapeurs nitreuses. Par aileurs, malgré la quantité importante de travaux effectués
sur ce sujet, it est difficile de définir quel est le mécanisme exact de la réduction de lacide nitrique en

raison des nombreux désaccords enire les différents auteurs.

Par conséqguent, i convient dapprofondir les études fondamentales sur la réduction de facide
nifique et de les orienter vers la compréhension du processus permettant la production de vapeurs

nifreuses.

Afin de caractériser les différents composés obtenus, ces études fondamentales seront complétées
par des expérmentations conduisant & la production guantifative de vapeurs nitreuses. Cette
méthodologie permetira une prise en compte immeédiate des résultats obtenus ou des problémes

rencontrés dans un cas ou dans l'autre.

Pour atteindre cet objectif, différentes techniques électrochimiques sont Utilisées soit en paraliéle, soit

simulianément. Elles sont présentées dans le paragraphe suivant,

3.2 Techniques utilisées

Parmi les différentes techniques électrochimiques utilisées, on peut distinguer celles ou seules des
grandeurs électriques felles que le potentiel ou lintensité sont mesurées, et celles ou, outre des
grandeurs électriques, des renseignements sur la composition de la solution peuvent étre obtenus.

Dans le premier cas, les réactions électrochimiques se produisent & une électrode de travai,
appelée également électrode indicatrice, de petite taile devant le volume de la solution. Ainsi,
malgré le passage d'un courant, la composition de la solufion nest pas modifiée. Ce type de

technique est généralement appelé microélectrolyse.
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Dans le deuxieme cas, la surface de I'électrode de travail est grande devant le volume de la solution
et, lors du passage du courant, la composition de la solution est modifiée, Les expériences

effectuées dans cette configuration sont dénommées macroélectiolyses.

3.2.1 Présentation des techniques de microélectrolyse utilisées

Les aspects théoriques présentés ci-apres supposent les hypothéses suivantes :
Q l'électrode de travail est plane,
Q le transport des espéces entre le sein de la solution et la suface de I'électrode est
monodirectionnel selon la direction x,
0 le transport des espéces s'effectue par diffusion ou par convection forcée selon les cas,

I'effet de migration est négligé.

3.2.1.1 Suivi d'une réaction électrochimique par I'étude du courant et du potentiel

La valeur de lintensité ou du potentiel de I'électrode indicatrice donne des renseignements sur les

réactions électrochimigues qui se produisent,

En effet, I'établissement d'une surtension & I'électrode indicatrice, c'est & dire d'un écart de potentiel
par rapport au potentiel & courant nul, est le facteur de production des réactions électrochimiques.

La surtension est généralement nommee : n = E - Eq,.

Lorsque la surfension est négative il se produit une réaction de réduction, un flux d'électrons circule de
'électrode vers la solution. Lorsque celle-ci est positive, le transfert électionique a lieu de la solution
vers I'électrode et une réaction d'oxydation a lieu. Par convention, les courants d'oxydation, appelés
courants anodiques, sont positifs et les courants de réduction ou courants cathodiques sont négatifs.

Il faut cependant noter que ces processus n‘ont lieu que pour des valeurs de la surtension bien
définies qui sont liées & la valeur du potentiel standard, E°, des couples redox dont 'un des

composants est présent en solution. Ainsi, la réaction électrochimique de réduction suivante :
Ox + ne’ & Red [ootentiel standard ! E°)

peut thermodynamiquement avoir lieu si la surttension & f'électiode indicatlice est supérieure &

[E° - Eool. Dans ces conditions lespéce réagissante, espéce Ox, est appelée espéce électioactive.

Cependant d'autres facteurs régissent une réaction électrochimique. En effet, celle-ci peut se

décomposer en plusieurs étapes successives !
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Q fransfert de masse des especes électroactives du sein de la solution vers la surface de
I'électrode,

O réaction dadsorption des 1éactifs ou de désomption des produits & la surface de
lélectrode,

0O fransfert électronique.

Des réactions chimiques entre les réactifs ou les produits avec des composeés présents en solution

peuvent également interventr,
Ces différentes étapes sont schématisées sur la figure suivante :

interface

électrode-solution solution

électrode

Transfert de masse
qdsorption

Xsurt ——bl Oxso(
OXqq /

fransfert

électronique
Red :

od g réaction
\ - chimique
Red

surf<____l‘<'ed + § =—— Red
désorption 5o ¢ s

Figure 8 : Les différentes étapes mises en jeu lors d'une réaction electrochimique

La cinétique d'une réaction électrochimique dépend de la vitesse de chacune de ces étapes. Cetie
cinétique est caractérisée par la valeur de lintensité du courant qui circule, En effet, selon la loi de
Faraday, le nombre de moles électrolysées est proportionnel & la quantité d'électricité échangée

entre I'électrode et la solution :

N (moles électrolysees) = SQ(couiomb) Equation 1
nFcoulomb/moles)
et, par dérivation, on a :
aN i
v =—=— Equation 2
eeC TGt TR 4

i ,
et en posant j= KOL‘J A est la surface de [électiode, on a:
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nFVe’?C

Equation 3
A g

j=

Lorsqu'une surtension est imposée & I'électrode indicatrice, it apparait un transfert électronique aux
électrodes qui se manifeste soit par une réaction de réduction, soit par une réaction d'oxydation.
Cette réaction électrochimique crée un appauvissement en espéce électioactive au voisinage de
l'électrode et entralne par la suite tapparition d'un flux de diffusion de cette espece du sein de la

solution vers la surface de l'électrode.

La vitesse de la réaction électrochimique, et par conséquent ia densité de courant échangée, est

proportionnelle & ce fiux diffusionnel selon la relation :

i =nFAD ICox Equation 4
Ox aX
x=0

ou Dg, représente le coefficient de diffusion du composé Ox.
Lorsque lespéce électroactive est adsorbée & la surface de I'électrode, la condition de flux & la
surface de I'électrode est différente. En effet, la réaction électrochimique met en jeu I'électrolyse de

fespece électroactive anvant & la surface de lélectiode par diffusion et électiolyse de lespéce

électroactive adsorbée sur i'élecirode.

L'équation 4 s'explime dalors par ;

i=nFADg, (aca:;x ] - arg; ) Equation 5
x=0

Ou T (f) représente la quantité d'espece électroactive adsorbée & la suface de électrode au

temps 1.
D'autre part, la vitesse globale de la réaction électrochimique s'écrit, lorsque celle-ci est reversible

Veiee = Vitesse de réduction - vitesse d'oxydation

Par convention, I'expression de la vitesse d'une réaction électrochimique obéit a la loi de Van'tHoff,
dou:

Vélee = Veath = Van = Keath Cod0:1) = KanCrea(O.1) Equation 6
Par conséquent, en utilisant les éguations 3 et 6, on a une expression du courant :
i = NFA (Keath Cox(0.1) = KanCroalO:1)) Equation 7

Keain ©F Kon S'expriment en fonction de la suttension ) = E - E°:
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F
Keath =k°exp[—omﬁnj Eguation 8

F
Kan = k°exp{[1 'O‘)HEHJ Equation ¢

k® est la constante de vitesse de transfert de charge

o représente le coefficient de transfert,

Ainsi, le courant circulant dans la solution est fonction du potentiel imposé & l'électiode indicatrice

selon f'expression suivante ;

. F
j=nFAK® {COX(O, 1) exp(-—anﬁnj + CpreglG. 1) exp[(] —a)nRiTnj} Equation 10

Cefte équation caractérise la réaction électiochimique. Celle-ci peut se simplifier dans les conditions

suivantes :

] le transfert électronique est rapide devant la diffusion des espéces. A la surface de
I'électrode la loi de Nernst s'applique :

Cox(0.1) nF
s = expy —{E-E° .
Credq(G1) o RT( ) Equation 11

] la réaction électrochimique est totalement iréversible, seul le terme anodique ou le
terme cathodique doit étre pris en compte,
] le transfert de masse est rapide devant de transfert électronique, il n'y a pas de gradient

de concentration, Coy% 1) = Coy et CreglX 1) = Cpeg.

Dans les autres cas, la concentration en Ox et en Red & la surface de I'électrode peut &ire
déterminée par la résolution des equations de diffusion et de convection (on rappelle que la

migration ionique est négligée) :

dCox (%, 1) aQCOX(x, 1) (BCOX[X, 1) .
—x T =D — A T \% RN
5t x( 2 + Vgol Ew Equation 12
9Creg(X. 1) BQCRed(X' ) (aCRed(X' ) :
=D +V
3t Red[ 32 sol . Equation 13

(V4o Feprésente la vitesse du fiuide au voisinage de la surface de I'électrode)
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En l'absence de convection, on retrouve la seconde lof de Fick .

2
IC o (X, 1) 9“Cox(x1) ~ .
o =Dexy 2 Equation 12
2C X, t 32¢ X,
Red(X ) _ Dreg 9" Creglx 1) Equation 13'
ot ax2

Pour étudier un systéme électrochimigue, on peut donc soit mesurer 'évolution de lintensité lorsque le
potentiel est conirdlé, soif linverse, c'est & dire mesurer I'évolution du potentiel lorsque lintensité est

imposée,

Dans le cadre de cette étude nous avons travaillé & potentie! contrdlé. Sauf mention contraire, les

différentes expériences ont éié effectuées en régime de diffusion naturelle, c'est & dire en

I'absence de_convection. Les équations caractéristiques permettant de définir la concentration en

Ox et en Red 4 la surface de I'électrode sont donc les équations 12' et 13°.
Les deux techniques qui ont été utilisées sont la voltampérométriie et la chronoampérométrie. Elles

sont présentées ci-apres.

3.2.1.2 La voltampérométrie ou voltammétrie

Cette technique électrochimique consiste @ mesurer la variation de lintensité lorsque le potentiel de
I'dlectrode de travail varie linéairement enfre deux bomes fixées. La courbe intensité-potentiel
obtenue est appelée voltampérogramme. La morphologie de ces courbes permet de caractériser
les réactions chimiques mises en jeu. En effet, lorsque le balayage de potentiel est effectué de fagon

décroissante & partir du potentiel d'équiliore, il se produit une réaction de réduction :

Ox + ne” @ Red

Lorsque le potentiel diminue, la vitesse de cette 1éaction augmente. Il s'ensuit une croissance de la
valeur absolue du courant de réduction (cf Figure 9-¢). Quand la vitesse de disparition de Ox devient
trop grande, sa concentration & la surface de I'électrode s‘annule. A partir de cet instant, le gradient
de concentration en Ox au voisinage de lélectrode décroit lorsque le potentiel diminue encore
(ct Figure 9-b )} entrainant ainsi une decroissance du flux de diffusion de Ox & la surface de

Iélectrode. Le courant étant proportionnel & ce flux de diffusion, on observe donc une décroissance

du courant,
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a b c

Figure 9 : a : Varigtion du potentiel dans le temps
b : Evolution de la conceniration en Ox au voisinage de 'électrode

c : Allure de la courbe i -E

L'existence d'une réaction électrochimique se matérialise donc sur le voltampérogramme par un
"pic”. Lorsqu'une réaction de réduction se produit, le courant du pic est négatif par convention. Il est

positif lorsgu'une réaction doxydation a lieu.

En régime de diffusion linéaire semi-infinie, I'équation de la vague peut éire obtenue en résolvant
'équation 9 ef les équations de diffusion. Lorsquiaucune simplification ne peut étre effectuée cette
résolution est assez complexe.

Lexpression du courant de pic (extremum de la vague) dépend de la vilesse de la réaction de
fransfert électronique, de sa réversibiité, et également du mode de transport de lespece

électroactive.

Ainsi, lorsque ce transport a lieu uniquement par diffusion, It a été moniré, [81] que pour une réaction
réversible ou inréversible expression du courant de pic est proportionnelle & la conceniration de la
substance électioactive dans la solution et & la racine camrée de la vitesse de balayage de

potentiel :

réaction électrochimique réversible :
b= (2,69 .10% n® A DG, v Co, Equation 14
réaction électrochimique irréversible :

b =(2,99.10% n(ang A Dg " v?Cof Equation 15

Lorsque lespéce électroactive est adsorbée & la surface de Iélecirode, le courant de pic varie
linéairement selon la vitesse de balayage de potentiel et est proportionne! & la quantité d'espace

adsorbée & la surface de I'électrode ;
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réaction électrochimique réversible :

22
F *
=0 AT o, Equation 16

i =
P 4RT

réaction électrochimique irréversible :

_nongF? .

i, = VAT Equation 17
P 2718RT Ox “

Le potentiel auquel cette vague apparalt dépend de la valeur du potentiel standard de la réaction
électrochimique considérée, mais également de la nature du matériau de I'électrode et de son état
de surface, notamment de la présence despéces adsorbées. Cefte technique permet donc de

localiser le potentiel auguel les différentes réactions électrochimiques ont lieu.

Le balayage de potentiel peut étre effectué de fagon altemeée entre deux potentiels choisis. La
technique utilisée sappelle alors la vollampéromeétrie cyclique. Dans ce cas, lorsqu'au balayage aller
il s'est produit la réaction Ox + ne” & Red , c'est & dire pour un balayage décroissant & partir du
potentiel d'équilibre, tors de linversion du sens du balayage du potentiel la seule espece présente au
volsinage de I'électrode est l'espéce Red. Au balayage retour il se produit donc la réaction inverse :

Red < Ox + ne'. Laliure classique d'un voltampérogramme obtenu est représentée sur la Figure 10.

! Red — Ox + ne-

Ox + ner—>Red

Figure 10 : Variation de lintensité du courant en fonction du potentiel

lors d'une voltampérométiie cyclique

La valeur du potentiel et de lintensité de pic de la vague d'oxydation retour dépend de la réversibilité

de la réaction électrochimique étudiée.
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Plusieurs cycles successifs peuvent ainsi &tre effectués et les différences observées sur les
vollampérogrammes d'un cycle & lautre permettent de détecter et de caractériser les éventuelles

étapes intermédiaires & un processus de fransfert électronique.,

Clest donc la méthode la plus appropriée pour I'étude de la réducﬁon de l'acide nitrique qui, d'aprés
la bibliographie, s'effectue selon un meécanisme mettant en jeu plusieurs réactions chimiques
consécutives et antécédentes a I'étape de transfert électronique proprement dite, Pourtant, jusqu'd
présent, celte méthode n'a jamais été utilisée pour cette étude, etf, de ce fait, il n'existe pas dans la

bibliographie de vollampérogramme obtenus pour une solution d'acide nitique concentrée,

3.2.1.3 La voltampéroméirie hydrodynamique

Cette méthode n'a pas été utilisée pour cefte tude. Cependant, les aspects théoriques de celle-ci
sont présentés afin de permettre une meilleure compréhension des phénomenes rencontrés au cours
dexpériences de macrodlectirolyses présentées au paragraphe 3.2.2.3.

Le principe global de cette méthode est identique & celui de la vollampérométrie effectué en
régime de diffusion linéaire semi infinie : I'évolution de lintensité est étudiée lorsque un balayage
linéaire de potentiel & faible vitesse est imposé & Iélectrode indicatrice. La solution au voisinage de
'électrode est agitée grace a la mise en rotation de la tige & lextrémité de laquelle se trouve
I'électrode indicatrice. Ce type d'électrode est appelé électrode tournante & disque. Par ce mode
dagitation le profil de vitesse du flude se frouvant & proximité de l'électrode est parfaitement

déterminé.

Lorsquiune réaction électrochimique a lieu & la suface de P'électrode, par Papplication dune
sutension par rapport au potentiel & courant nul, on suppose qu'il existe une couche de diffusion
constante d'épaisseur §, au voisinage de la surface de lélectiode. A llextérieur de cette couche, la
convection maintient une concentration en espece électroactive homogene et identique & celle du
sein de la solution. A lintérieur de cefte couche, le transfert de masse n'a lieu que par diffusion et
lintensité du courant échangé est donc proportionnelle au flux despece électroactive selon

'équation 4. Cette couche est appelée couche de Nemst ou couche diffusionnelie.

Lintérét de cette méthode provient du fait que si le balayage de potentiel est suffisamment lent, I'état

stationnaire est afteint & chaque instant.

L'allure de la courbe "infensité-potentiel* obfenue lors dune expérience menéde en vollampéromeétrie
hydrodynamique est sensiblement différente des voltampérogrammes obtenus en voltampérométrie
en régime diffusionnel. En effet, l'exisience dune réaction électrochimique se manifeste par

lexistence dune vague ; lorsque la concentration de lespece électroactive & la suface de
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lélectrode s‘annule cette vague ne présente plus un extremum mais un palier (cf Figure 11). Lintensité

mesurée & ce palier est appelée intensité limite.

.1 diffusionnelle
C
o .
' X
a b
Figure 11 a . Allure d'une courbe intensité-potentiel obtenue en voltampérométrie

hydrodynamigue (cas d'une réaction de réduction)
b. Concenfration en espece électroaciive & la surface de 'électrode lorsque
lintensité atteint un palier

L'aliure de cefte courbe peut s'expliquer de la fagon suivante :

la croissance, en valeur absolue, de lintensité, lorsquiune surtension par rapport au potentiel &
courant nul est imposée & I'électiode indicatrice, est due au méme phénomeéne que celui présenté

lors de la description d'un voltampérogramme tracé en régime de diffusion linéaire (cf3.2.1.2).

Lorsque la surtension est suffisamment élevée, la concentration en espece électoactive au voisinage
de I'électrode sannule. Cependant la concentration de cette espéce & lextérieur de la couche
diffusionnelle reste constante grace & la convection forcée. Par conséquent, lorsque la surtension
continue d'augmenter, le flux d'espece électroactive reste constant et, par suite lintensité mesurée

reste constante.

La hauteur de ce palier, appelée intensité limite, est proportionnelle & la vitesse d'agitation de la
solution et & la concentiation en espece électioactive au sein de la solution. Dans le cas ou

lagitation de la solution est réalisée par une électrode & disque tounant, la valeur de lintensité limite

s'exprime par:

im = 062N FADT 0 vy Equation 18



Chapifre 3 : Méthodes utilisées page 67

3.2.1.4 Chronoampérométrie

La seconde technique Utilisde pour compléter les expériences de voltampérométrie est la
chronoampéromeétrie. Cette technique électrochimique consiste & appliquer un échelon de potentiel
a lélectrode indicatiice, cf Figure 12 , et G étudier I'évolution de lintensité dans le temps. Les

conditions de fransfert de masse sont celles de diffusion lineaire.

EA

Eeq
E, |————

Figure 12: Echelon de potentiel entre k¢, et E,

Généralement le potentiel E, comespond au potentiel d'équilibre et le potentiel €, comrespond & un

potentiel ou une réaction électrochimique a lieu.

Si le potentiel E, est choisi de facon & ce que la réaction Ox + ne” & Red se produise, alors, Ia
brusque variation du potentiel de E., a E, enfraine la réduction instantanée de Ox qui se frouve au
voisinage de l'électrode. Ceite réduction met en jeu un courant de forte intensité. La réduction de Ox
entraine un appauvrissement de la concentration de cette espece & la surface de I'électrode (Figure
13-a ). Le gradient de concentration en Ox décroit dans le temps, et, par suite le courant de

réduction décroft (Figure 13-b ).

Figure 13 : a : Evolution de la concentration en Ox a la surface de Iélectrode

b : Evolution de lintensité dans le temps

Lorsque le potentiel E, est choisi de facon & ce que la concentration de Ox & la surface de
I'électrode soit nulle, on peut obtenir facilement 'expression de Pévolution de lintensité du courant.

L'établissement de cette relation découle de la résolution de Iéguation de diffusion de lespéce Ox et
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de Pexpression du courant en fonctlon du flux de Ox vers la surface de lélectrode (équations 4 et 11).

L'équation obtenue appelée équation de Cotirell est

}é *
AFADZ C
i) = ——%yzﬂ Equation 19
T

Cette équation met en évidence que le courant décrolt en 1/1'2 lorsque le potentiel est brutalement

porté & une valeur ol un processus électrochimique a lieu.

Le sens du courant peut étre inversé en imposant un double échelon de potentiet
- dans un premier femps le potentiel est porté de E.q  E,. L'espece Ox se réduit e, a la
surface de l'électiode la seule espece présente est lespéce Red,
- dans un deuxiéme temps le potentiel est porté & une valeur E; choisi dans une zone ol
'espéce Red est oxydable. Il se produit donc la réaction d'oxydation du composé Red et

I'évolution du courant est semblable & celle décrite précédemment,

Cette technique, appelée chronoampéromeétrie a double échelon de potentiel, permet d'étudier le

comportement électrochimique des especes engendrées & I'électrode.

E, O .

Figure 14 a - Double échelon de potentiel
b : Evolution du courant dans le temps lors d'un double
échelon de potentiel

Dans le cadre de cette étude, les valeurs des potentiels E, et E; sont choisis & lissue des observations

effectuées lors des expériences menées pour les solutions nitriques en vollampérométrie cyclique.
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3.2.2 Présentation des techniques de macroélectrolyse utilisées

3.2.2.1 Electrolyse en couche mince

La technique de l'électrolyse en couche mince consiste & emprisonner un frés petit volume de la
solution dans une couche mince conire la suface de électriode. Dans ces conditions, cette surface
est grande devant le volume de la solution et on peut alnst obtenir une électrolyse fotale, Cette
méthode présente en outre lavantage déliminer les phénoménes de convection naturelle dans
I'électrolyte.

Les expériences peuvent étre réalisées en imposant un potentiel constant (andlogue & la
chronoampérométie) ou en imposant un potentiel varant linéairement (analogue & la
voltampérométrie).

Dans le premier cas, si le potentiel imposé est celui ou la réaction Ox + ne” = Red est compléte
{concentration en Ox & la surface de l'électrode nulle), évolution de lintensité du courant est la

suivante ;
i(t) = i(0) exp(-p 1) Equation 20

2
avec p = ﬂ_?_gx_ (I représente I'épaisseur de la couche mince)

Dans le second cas, c'est a dire lors dun balayage de potentiel, Iallure caractéristique dun
vollampérogramme est présenté sur la Figure 15. Le balayage de potentiel doit se faire avec une
vitesse trés lente de facon & ce que foutes les especes présentes dans la couche mince soient

électrolysées.

m
3
|

Figure 15 : Allure d'un voltampeérogramme obtenu en configuration couche mince

Lintensité de pic est proportionnelle & la vitesse de balayage du potentiel. Pour une réaction

dlectrochimique réversible son expression est
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io =Dfi4ll%9—oi s - Equation 21
La comparaison entre la valeur de tintensité de pic dans une configuration type "couche mince" et la
valeur de lintensité de pic dans une configuration classique (équation 14) pour une réaction
électrochimique réversible met en évidence que la voltampérométrie en couche mince est une
I (mince) 3,49 n'2 2
i (micro) A D,

meéthode plus sensible. En effet ona:

PourA = 0,031 cm? Do, = 10%cm?s’, v=0,005V.s’, n=2,0ona:

p(mince) = 1,13 . 10° iy{micro)

L'aire de la partie cathodigue du voltampérogramme est égale & la quanfité d'électricité ayant semvi
a réduire le composé Ox (&, = n F NJ. Toute différence entre laire cathodique et I'aire anodigque
met en évidence lexistence d'un processus complexe et en pariculier dune réaction chimique

couplée,

3.2.2.2 Technique de spectroélectrochimie

Cette technique consiste & coupler une méthode de spectroscopie & une électrolyse réalisée dans
une configuration couche mince. Ceci permet ainsi de suivre les produits détruits ou formés a
différents potentiels.

Dans un milieu aussi complexe que lacide nitrique, cette identification est essentielle pour permettre
la compréhension du processus pemetiant la production de vapeurs nitreuses, En effet, la cinéfique
des éventuelles réactions chimiques mises en jeu dans la solution au voisinage de I'électrode peut
favoriser la formation de cerfains composés qui n'auraient pas été mis en évidence lors des

expériences de vollampéromeétrie et de chronoampéromeétrie,

En ce qui conceme laspect spectroscopie, plusieurs domaines de longueur d'onde variant de
linfrarouge aux rayons X en passant par 'UV-visible peuvent étre utilisés. Mais dans le cadre de notre
éfude ol l'objectif recherché est de caractériser les especes présentes en solution au voisinage de
télectrode ainst que les especes adsorbées sur I'électrode, le domaine le plus approprié est celui de

linfrarouge.

Le couplage de cette technique, développé par Bewick ef coll {82] et Beden et Lamy [83], avec la
volfampéromeétrie en configuration couche mince est appelé la méthode SPAIRS (Single Potential
Alferation Infrared Reflectance Spectroscopy). La réflectivité de la suface de [lélectrode est

enregistrée & intervalles de tfemps réguliers lorsque le potentiel varie linéairement de fagon altemée.
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La vitesse de variation du potentiel doit étre suffisamment lente (environ 1 mV/s) pour que l'obtention
du spectre, qui n'est pas immédiate puisquelle requiert lacquisition de 64 interférogrammes,
s'effectue dans un domaine de potentiel aussi petit que possible,
Les spectres représentant la réflectivité de la surface de lélectiode ne peuvent étre exploités
directement car le rapport signal sur bruit est frop faible. Par conséquent, c'est ia variation relative de
réflectivité obtenue entre le point désiré (temps ou potentiel) et un point de référence qui est prise en
compte. Ceite grandeur représente 'opposé de labsorbance de la solution.
La variation relative de réflectivite est

_‘iRE _ReRy) 2R‘]R ) | Equation 22
R, représente la réflectivité de la surface de I'électrode au temps 1, ou au potentiel E;. Il s'agit de la
réflectivité de référence.
R, représente la réflectivité de la surface de I'électrode au potentiel ou au temps étudié (potentie! E,
ou temps ).
Lorsque la définition de la variation relative de réflectivité est telle que le point de référence se frouve
& un tfemps t, inférieur au temps étudie, temps 1,, la formation d'une espéce entre ces deux instants
au voisinage de I'électrode se tradult par fapparition d'une bande d'absorption orientée vers le bas.
Le choix de la référence permet d'exploiter les résuttats de plusieurs fagons. On peut en effet prendre
pour celle-ci la réflectivité de la surface de électrode lorsqu'aucun courant ne circule ou & un

potentiel bien défini,

La distinction entre la détection d'espéces adsorbées a la surface de 'dlectrode ou d'espéces en
solution s'effectue en faisant varier langle de polarisation de l'onde incidente ; lorsque celle-ci est
polarisée perpendiculairement au plan dincidence, polarsation 's", les especes majoritairement
détectées sont les especes en solution, lorsque fonde incidente est polarisée paraliglement au plan
dincidence, polarisation 'p", les especes détectées sont les espéces adsorbées et les espéces en
solution,

Cette méthode pemmet ainsi d'étudier évolution de linterface électiode-solution & chacune des
différentes "vagues® d'oxydation ou de réduction observées dans lacide nitrique, Les éventuelles
espéces intermédiaires peuvent éire mises en évidence ; on peut déterminer la nature des produits

de réaction et déceler les éventuels phénomeénes d'adsorption,

3.2.2.3 Electrolyses de solutions d'acide nitrique

Les électrolyses de solutions nitriques effectuées dans les condfions d'une macroélectiolyse
permettent & la fois d'étudier lévolution de la densité de courant ou du potentiel de la cathode et
d'analyser les différents composés produits. Le transfert de matiére des espéces vers 'électrode est

assuré par convection et par diffusion.
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Dans un premier temps, ces électrolyses ont été réalisées en mode potentiostatique, c'est & dire a
potentiel imposé. Le choix du potentiel de tfravail résulte des différentes observations effectuées en
voltampérométrie. Les résuitats obtenus dans ces conditions sont complémentaires de ceux obtenus
lors des expériences de spectioélectrochimie.

Lorsque le potentiel d'électrolyse est choisi de fagon & ce que seule la réaction Ox + ne” = Red a
lieu, le rendement en courant de la transformation de Ox en Red est égal & 100 %.

Dans ces condifions, 1a vitesse de disparition de Ox est proportionnelle au courant selon la relation ;
C. (t
i(t) = —nFV[—q—a‘%[—)—J Equation 23

la décroissance de la concentration de Ox dans la celiule entrdine une diminution de fintensité du

courant échangé entre l'électrode et la solution (cf Figure 16).

Eeq E

i <t <1

Figure 16 : Evolution de lintensité au cours d'une électrolyse

La loi de variation de Cq, et de i au cours du temps peut étre établie dans fe cas ol I'électrolyse est
rédlisée & un potentiel ol la réaction électrochimique est limitée par le transfert de matiére, c'est &
dire & un potentiel ol lintensité prend la valeur de lintensité limite, Lorsque la réaction
électrochimique est réversible, la variation de la concentration de Ox au voisinage de 'électrode suit

une loi cinétique du premier ordre (équation 24) [81] (les calculs sont détailiés en annexe 5)

Coxlf) =Cox (Olexp (- DSO—X\//AT] Equation 24
0

La variation de lintensité du courant est ;

i(f) = iQ)exp - Doy Equation 25
Y
A est la surface de 'électrode, V le volume de la solution électrolysée (électiolyte), 8, est I'épaisseur
de la couche diffusionnelle au voisinage de lélectrode et Do, est le coefficient de diffusion de

l'espece OX,
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Les équations 24 et 25 montrent donc quiau cours d'une électrolyse & potentiel contrdlé dans un
domaine ol la réaction est mitée par le fransfert de masse, la concentration d'espéece électroactive

et linfensité du courant décroissent exponentiellement au cours du temps.

Le calcul du nombre apparent délectrons échangeés, et la comparaison avec le nombre réel

d'électrons échangés, permet de mettre en évidence l'existence de réactions chimiques couplées :

Ngpp = 2 = =
%P TEV(Cox(0)=Cop ) FNey (0)=Ngy (1)

Equation 26

La compréhension des phénomenes mis en jeu lors du fonctionnement dun électrolyseur pilote est

effectuée lors d'électolyses en mode intentiostatique.

3.3 Electrodes

3.3.1 Choix du matériau des électrodes

Les différents matériaux de cathode envisageables pour réduire des solutions d'acide nitrique
concentrées ont été cités au chapitre 1. Les matériaux qui présentent & la fois une bonne activité
catalytique, une bonne sélectivité quant & la nature des composés azotés et dont la surtension vis &
vis du dégagement de I'hydrogene est élevée sont les matériaux carbonés tels que les carbones
composites. Cependant, ces différents matériaux n'ont pas fait lobjet de nombreuses études en
électrochimie, et il serait audacieux de se lancer dans une étude mécanistique en ayant pour
inconnues & la fois le comportement électrochimique de I'électrode ‘et celui de la solution.

Les seuls matériaux de cathode qui peuvent étre utilisés pour notre étude et dont le comportement
électrochimique est connu sont donc les métaux nobles, Parmis ceux-ci, il a été choisi de travailler sur
une cathode de platine. Ceci permet ainsi de comparer les résultats obtenus avec ceux présentés

dans la bibliographie.

Dans la mesure ou fancde n'est pas le siege de réactions primordiales lors de la réduction de acide
nitique, le choix du matériau d'anode s'est porté sur un matériau résistant & la corrosion en milieu
acide et ne posant pas de problemes électrochimiques spécifiques. Le platine a donc également

été retenu comme matériau d'anode.
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3.3.2 Traitement de I'électrode de platine

Avant chague expérimentation, Il est nécessaire de s'assurer que I'état de surface de ['électrode de
platine est reproductible. En effet, les réactions électrochimiques meitent en jeu des réactions
hétérogenes liquide-solide telles que les réactions de transfert de charge ou d'adsorption, et celles-ci

dépendent fortement de Ihistorique du matériau de 'électrode.

Dans le cas du plafine, un état de surface reproductible est obtenu aprés une activation
électrochimique en milieu acide sulfurique 0,5 mol.l!. Cette activation consiste & faire varier le
potentiel de lélectiode de fagon altemée entre deux valeurs prédéfinies comespondant au
dégagement de hydrogéne et de loxygene, jusgu'd ce que le voltampérogramme obtenu soit
stable et corresponde au voltampérogramme caractéristique de lacide sulfurique sur platine

présenté sur la Figure 17,

03 1) (mA.cm?)

0.2 1

0,1
E (V/ESH)

t 0.5 0.75 ] 1,25 1.5

Figure 17 : Voltampérogramme obtenu pour H,$0, 0,5 mol.L” sur platine (50 mv/s - 25°C)

Les différents pics qui apparaissent sur ce voltampérogramme correspondent & des processus

d'adsorption et de désorption de l'oxygéne et de Ihydrogéne.

La zone de potentiel comprise entre 0,4 V/ESH et 0,05 V/ESH est généralement appelée la "zone
hydrogéne’, Lors des variations décroissantes du potentiel, le premier pic observé & 0,25 V/ESH

correspond & une premiere étape d'adsomption du proton selon la réaction ;

Pt + H" + ¢ < Pi{Hog) E. 23

Le deuxiéme pic & 0,1 V/ESH corespond & une deuxieme étape d'adsorption selon la réaction :
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Pi(Hoo) + H" + & & Pt (Haed) E. 24

Lors des variations croissantes du potentiel les deux pics observés corespondent & la désorption de
'hydrogéne selon les réactions inverses aux reéactions E.23 et E.24.

L'adsorption et la désomption de loxygéne sur I'électrode de platine ont fieu entre 0,6 V/ESH et
1,4 V/ESH. Le massif observé lors des variations croissantes du potentiel correspond & la formation
d'une couche d'oxyde sur le platine. Celle-ci débute & 0,8 V/ESH et s'effectue en plusieurs étapes. Le
pic observé aux alentours de 0,8 V/ESH lors des variations décroissantes du potentiel corespond & fa

réduction de ceffe couche d'oxyde,

Plusieurs types d'oxydes peuvent ainsi se former & la surface de l'électrode de platine. Lorsque la
borme anodique est inférieure & 1,5 V/ESH, loxyde formé est un oxyde compact, anhydre et
monocouche appelé "PtO". Lorsque la bome anodique est supérieure & 1,5 V/ESH, il se forme un

oxyde poreux , hydraté et se déposant sur des épaisseurs supérieures & la monocouche [84].

La Figure 18 présente l'état de la surface de I'elecrode de platine en fonction du potentiel auquel

lactivation est interrompue en milieu sulfurique,

Pt

données de

Pourbaix Pt PtO2, PtOH PtO;

données de Oxyde « EOxyde B
Farebrother PtO, Pt(OH)z2, PtO2, Pt(OH)4 ;Pt(OH)A, PtO3
analyse c{e . : :
volfammetrie|  PtHaq PPt i platine sous forme oxydée

| i 1 ( T l T 1 ¥ 1 >
0 0.4 0.8 1,2 1,6 2 ¢ (V/ENH)

Figure 18 : Etat de la surface de I'électrode de platine selon la valeur du potentiel auquel 'activation
a été interrompue dans l'acide sulfurique ([H*) = 1 mol.L")[30] [85]

3.4 Dispositifs expérimentaux et conditions opératoires

3.4.1 Méthodes de microélectrolyses (voltampérométrie et chronoampérométrie)

Le montage utilisé lors des études électroanalytiques est représenté sur la figure 1 de I'annexe 4. Clest

un montage classique a trois électrodes.
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L'électrode de travail est un disque de platine de 0,031 cm? de surface géométrique, inséré dans un
cylindre de téflon monté sur une électrode fournante (EDI) de marque Tacussel, Avant chague
expérience, cette électrode subit le préfraiferment électrochimique décrit au paragraphe précédent,

L'électrode auxiliaire est un fil de platine dont la surface est 0,12 cm?, surface supérieure & celle de
télectrode de tfravail afin d'éviter toute limitation par les réactions électrochimiques mises en jeu &

cette électrode.

Le potentiel de la cathode est mesuré par rapport & une électrode de référence au calomel saturé,
Afin d'éviter la contamination de la solution étudiée suite & la diffusion des ions chlorure contenus
dans lélectrode de référence, cette demiére est plongée dans une allonge en verre de type AL120
Tacussel terminée par un fritté. Cette allonge contient une solution d'acide nitrique 1 M ce qui permet
ainsi un bon transport des ions. Par cette méthode, la diffusion des fons chlorure provenant de

I'électrode est négligeable [84].

Le potentiostat est de marque EGG modeéle 263. Le potentiel de la cathode est piloté par un logiciel

développé par EGG (ECHEM) qui permet également facguisition des données.

La concentration dacide nitrique des solutions étudiées doit &tre la plus proche de celle utilisée lors
de la mise en oeuvre du procédeé & I'échelle industrielle. En effet, pour que les résultats obtenus lors
d'études électroanalytiques solent comparables & ceux obtenus au cours délectolyses, il est
primordial que, dans un cas ou dans fautre, les différents composés présents dans la solution
réagissent enftre eux selon des réactions chimiques ayant les mémes caractéristiques
thermodynamiques et cinétiques. La concentration des solutions nitriques utilisée doit donc étre

supérieure & 6 mol.L' afin déviter fout dégagement dthydrogéne (cf chapitre 1).

Par ailleurs, on n'utilise pas d'électrolyte support afin d'éviter des interactions entre celui-ci et la solution
nitrique. En effet, celles-ci sont susceptibles de modifier les équilibres chimiques entre les différents
composés azotés dans la solution. Toutefois, selon la bibliographie, la molécule d'acide nitrique,
HNO,, et lion nitrate, NO3', ne sont jamais les especes électroactives du processus de réduction de
facide nitrique. Le transfert électronique s'effectue entre la cathode et une espéce intermédiaire qui
est dgja présente dans la solution. Selon les auteurs cette espéce est HY, NO*, NO, ou H,NO,* (cf
chapitre 1l) et la migration de celle-cl peut étre assurée par les ions nitrate qui se tfrouvent dans la
solution. Dans ce cas, le transport par migration des espéces vers la surface de 'électrode est négligé

devant le transport par diffusion ou par convection.

Pour des raisons identiques & celles évoquées lors du choix de la concentration, la température doit
atre la méme lors d'électolyses et lors d'éfudes électroanalytiques. La température expérimentaie

généralement employée est de 25°C.
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Avant chaque expérience, loxygene présent dans la solution est éliminé par un bullage d'argon
pendant 15 minutes. La pureté de largon utllisé est de 99,99 % et celul-cl circule préalablement
dans un barboteur confenant une solution d'acide nitique de méme concentration que celle
étudiée. Ceci permet de "saturer" le gaz en composeés azotés gazeux présents sous forme solvatée

en milieu nitique et évite de modifier les éventuels équilibres chimiques existant dans la solution.

3.4.2 Electrolyse en couche mince

La couche mince est réalisée en plaquant, dans la solution électrolytique, un disque de platine inséré
dans un tube de verre contre une face plane en verre (cf annexe 4). L'électrode de référence ainsi
que la contre électrode sont placées a lextérieur de la couche mince, il faut cependant veiller & ce

que la référence soft située le plus prés possible de 'électrode de fravail.

Dans ces conditions il est tres difficile d'obtenir un volume identique pour chaque expérience et le
calcul du volume emprisonné dans la couche mince seffectue & l'aide d'un “raceur. Il s'agit d'un
composé dont le domaine d'électroactivité ne coincide pas avec celui des espaces présentes dans
I'électiolyte et dont la concentration et le comportement électrochimique sont connus. Le volume de
la solution est alors déterminé en mesurant la densité de courant de pic obtenu lors d'une
voltampérométrie par la relation (cf équation 21)

4RTi,

2p2 *
n“F Vchcceur

3.4.3 Méthode de spectroélectrochimie

Le montage utilisé est un montage a frois électrodes. Cependant, en raison de son utilisation, la

géométrie de cette cellule schématisée sur la Figure 19 est particuliere,

Il s'agit d'un tube de verre de 4 cm de diametre au fond duquel est “collé" un disque de CaF, jouant
le r6le de fenétre infrarouge. La solution étudiée est infroduite dans la cellule en quantité suffisante de
facon que les trois électrodes dont la position dans la cellule est décrite ci-apres, solent en contact
avec celle-ci.

L'électrode de travail est un disque de platine soudé & un tube de verre qui peut coulisser & lintérieur

de la cellule. Celle-ci est plaguée contre la fenétre en CaF,.

L'électrode de référence qui, dans ce cas est une électrode & hydrogene Pt/ H,SO,/ H,, est plongée
dans un caplilaire de Luggin en verre. Celui-ci est fixe et son extrémité est située au fond de Ia cellule

a coté de la fenétre en CaF,. Il est rempli par une solution de méme nature que celle étudiée.
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La conire électrode est un fil de platine également placé au fond de la cellule.

e

(LS LL

PO

E

Figure 19 ; Schéma de la cellule ulilisée lors dexpériences de spectroélectrochimie

Cefte cellule est ensuite placée dans un spectrophotometre infrarouge de fagon que le rayon
infrarouge traverse le volume de solution emprisonné entre I€lectrode de travail et la fenétre en CaF,.
"épaisseur de la solution est tres faible, de fordre de quelques microns, afin que le fort coefficient
d'absorption de leau dans linfrarouge ne géne pas frop les mesures. Pour supprimer les interférences
avec le dioxyde de carbone et I'eau contenus dans latmosphere, le vide est effectué sur le parcours

du rayon infrarouge.

Avant chaque expérience, les positions de la cellule et de I'électrode sont réglées de fagon que la

éflectivité de Iélectrode soit maximale.

La partie électrochimique comprend un générateur de tension HI-TEK INSTRUMENT associé & un
potentiostat WENKING PGS LB81. Les resultats sont enregistiés sur une table tragcante XY KIPP and
ZONEN BDQO. L'acquisition de données spectioscopiques est réalisée avec un spectrophotometre
infrarouge & transformée de Fourler de fype BRUKER IFS66V. La souice infiarouge est un "globar

refroidi & lazote liguide.
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La liaison entre le module électrochimique et le module spectroscopique est assurée par un logiciel,
le logiciel OPUS, permettant de plloter & la fols le potentiostat et le spectrophotometie et denregistrer

les spectres acquis.

Pour ces expériences, le choix de la concentration d'acide nitrique utilisée nécessite des études
préalables. En effet, [utiisation d'une fenéire en CaF, exclut la possibilité de travailler avec des
solutions nitriques de concentration aussi élevée que celie utilisée lors d'électrolyses de solutions

nitriques & I'échelle pilote.

Avant chaque expérience, Iélectrode de platine est polie avec du silicate d'alumine. Pour des raisons
pratiques, 1l n'a pas été possible de "neftoyer' celle-ci de fagon électrochimique par des cycles dans
H,SO, (cf paragraphe 3.3.2). Toutefois on a pu constater qu'd fissue dun polissage manuel de
l'électrode, le signal obtenu au cours d'une voltampérométrie cyclique dans H,50, 0,5 mol.L! est
pratiquement identique & celui obtenu avec une électrode nettoyée électrochimiquement.

L'oxygeéne présent dans la solution est éliminé par un bullage d'azote U pendant 15 minutes avant

chaque expérience.

3.4.4 Macroélectrolyses

Lors des expériences de macroélectiolyses, le montage électrique utilisé est 1a aussi un montage &
frois électrodes. Ce montage n'est pas nécessaire dans le cas d'électrolyses en mode intentiostatique
ol seules une cathode et une anode suffisent. Cependant, lélectrode de référence permet
dindiquer quel est le processus mis en jeu & la cathode en donnant {a valeur du potentiel pris par
celle-ci, Ll'ensemble du dispositif utiliseé est présenté en annexe 3. La cathode et fanode sont
identiques. |l s'agit de deux cyclindres de platine de 3 ¢cm de haufeur, 5 cm de diameétre et 0,5 mm
d'épaisseur. lls sont soudés a un fil de platine de 2 mm de diameétre qui permet ainsi leur maintien

dans la celiule et assure la connexion électiique.,

L'électrode de référence est une electrode au calomel saturé (ECS) de marque Tacussel, plongée
dans une allonge en verre terminée par un frifté. Afin d'éviter que les bulles de gaz produites lors de
félectrolyse se déposent sur ce fitté et isolent Iélectrode de référence de la solution, lallonge en
verre est recourbée vers le haut & son extrémité. Celle-ci est remplie d'acide nitrique de méme

conceniration que la solution élecirolysée.

la cathode et l'anode sont placées dans deux compartiments de 250 cm® sépardés par une
membrane échangeuse dions en Nafion. Le schéma de la cellule utilisée est présenté en annexe 4.

Les produits gazeux générés sont évacués de la cellule par un gaz vecteur, de l'azote, circulant au
dessus du catholyte. Ces composés sont envoyés vers un andlyseur de gaz a fravers une ligne

chauffée a 60 °C afin d'éviter toute condensation du NO, (T, = 21,4 °C sous 1 aim). L'analyseur de
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gaz type binos 4 de marque Rosemount permet d'analyser NO, NO, et Ihydrogene. Celui-ci donne la
fraction en pourcentage volumigque gue contlent l'ensemble gaz vecteur + gaz produits de chacun
de ces gaz. Par le biais dune carte électionique d'acquisition, ces valeurs sont reportées et

enregistrées sur un micro-ordinateur,

L'évoiution de la composition de la solution lors de Iélectolyse est contrdlée par des prises
dechantillon liquide & infervalles de temps réguliers. Pour éviter la décomposition de 'acide nitreux
susceptible dintervenir entre le moment ou les échantillons sont prélevés et le moment ol ils sont
dosés, ceux-ci sont dilués trois fois dans de la soude de concentration égale & 10 mol.L". Cette
méthode permet de stabiliser I'échantilon en déplagant I'équiliore HNO; / NO;™ dans le sens de

formation des ions nitrate et 'équilibre HNO, / NO, dans le sens de formation des ions nitrite.

Il faut également signaler que NOgissouss NOagissouss NoQzaissous €1 NoQuaassous PIE€sENts dans I'électrolyte
réagissent avec les lons OH pour conduire & la formation dion nifrite, En effet, les réactions
d'absorption des oxydes d'azote schématisées sur la Figure 19 meftent en évidence que ces

différents composés peuvent se trouver sous forme solvatée en solution.

Absorpfion de NO, »

oz L liquice

2NO, ;:““-_’ 2NO, /—— N,0,

réaction
C31

NO, =2 NO, + HO =2 HNO; + HNO,

Figure 20 - a : Schéma de l'absorption du dioxyde d'azote seul {86]

Absorption de NO et de NO, »

gaz ) liquide
NO i NO
+ &= + & NG
NO, NO,

réaction
C.33

N,Os S N,O; + HO = 2HNO,

Figure 20 - b : Schéma de l'absomption du monoxyde et du dioxyde d'azote [86]
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En phase liquide les réactions de formation du tétroxyde d'azote dune part et du dioxyde d'azote
dautre part sont totalement deplacées dans le sens de formation de ces deux composés
(cf chapitre 3). Par conséquent on peut supposer que, les seuls composeés azotés qul seront présents
dans la solution sont © HNO;, HNO,, N,O, et N,O,. La concentration respective de N,O, et de N,O,
dépend de la proportion en NO et en NO, dans la phase gazeuse située au dessus de l'électrolyte.

En effet, si ces deux composes se trouvent en quantité égale, labsorption de ces deux composés a
lieu conjointement selon la réaction de formation de N,O; {réaction C.33),cf 2.2,2.2, Dans ce cas on

peut supposer que la concentration en N,O, en solution est négligeable,

Lorsque I'échantillon préleve est piégé en milieu aicalin, les acides HNO, et HNO, sont fotalement

neutralisés et le trioxyde d'azote réagt seion la réaction (supposée totale [86)) :
N,O, + 20H = 2NO,™ + H,O C. 62

Une mole dlion nitrite dose correspond donc & une mole de HNO, plus une demi mole de N,O;.
Soit: [NOylose = [HNOalsoution + 2INOlseiion + 2INO,™*Jegiuson

Une mole dion nitrate dosé conespond & une mole d'acide nitrique en solution.

En revanche, si dans la phase gaz le dioxyde d'azote se trouve en plus grande guaniité que le
monoxyde d'azote, alors 'exces de dioxyde d'azote réagit selon la réaction de formation du N,O,

réaction C.31.

En milieu alcalin, outre la réaction C. 62 et les réactions de dissociation de lacide nitrique et de

lacide nitreuy, il se produtt la réaction totale suivante [86]
N,O4 + 20H = NO, + NO;” + H,O C. 63

Une mole d'ion nifrate dose correspond donc & une mole de HNO; plus une mole de N,O,.
Soit [NOj3lgoss = [HNOslsontion + 1/'-2[‘\](32(:'3]]soluﬁon

Une mole dion nitrite dosé cormrespond & une mole de HNO,, une demi mole de N,O, et une mole
de N,O,.
Soit 1 [NOgTaose = [HNOalsaiuson * 2[NOlousion + 2INO2 " Jigiision + V2INOL"* Leoiuson

ou [NO,S*! représente la quantité de NO, ayant réagit selon la réaction C.31,
et [NO,“*] représente la quantité de NO, ayant réagit selon la réaction C.33. On rappelle que lon a
[NO,“*) = [NOJ
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Il est difficile de definir la signification exacte du dosage des ions nitrite et des lons nitrate lorsque le
monoxyde dazote se trouve en exces par rapport au dioxyde dazote. En effet, celui-cl sabsorbe

selon une réaction lente et non totale.

On considerera que la presence de N,O,4 dans la solution a une influence négligeable sur le dosage
de lacide nitrique, ce composé se trouvant en frés large exces dans la solution (concentration

supérieure & 6 mol.L).
L'acidité de I'électrolyte est suivie gréice G des échantillons non piégés dans la soude.

Les méthodes de dosage utilisées par fanalyseur pour doser les composés gazeux ainsi que celles

utilisées pour doser les composes liquides sont décrites au paragraphe 3.7,

Le générateur de courant utilisé est un potentiostat de type 50 A - 20 V. Il est piloté par le biais d'une
IMT 101 en utilisant le logiciel Voltamaster 2 gui permet également lacquisition des données.

L'ensemble potentiostat, IMT et logiciel est de marque Tacussel.

La concentration d'acide nitique des solutions électiolysées est comprise entre 6 mol.L" et 10 molLL.
Le refroidissement des deux compartiments s'effectue par la circulation d'un mélange eau-éthyléne
glycol dans la double enveloppe des compartiments anodique et cathodique. Celui-ci est
nécessaire pour évacuer les calories engendrées par la chute ohmique dans la celule. La

température d'électiolyse est comprise entre 25 et 40 °C.

Avant chague expérience, l'oxygéne présent dans la solution est éliminé par un bullage dazote U. Les
électrodes subissent également un préfraiterment. Mais, pour des raisons pratiques il n'est pas possible
de leur faire subir un prétraifement électrochimique. Aussi celles-ci sont-elles décapées par des

vapeurs d'acide sulfurigue concentré,

3.5 Analyse chimique des composés azotés

Les principaux composés azotés mis en jeu lors de I'électolyse de lacide nitrique ont été présentés
au chapitre Il. Cenains d'entre eux se tiouvent sous forme agqueuse, certains autres sous forme
gazeuse. Les différents moyens d'analyse Uiilisés, que ce soit en phase gazeuse ou en phase

agqueuse, sont présentés ci-apres.
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3.5.1 Analyse en phase aqueuse

L'analyse des composés présents dans la phase agueuse est effectuée lors des expériences de

macroglectrolyse.

Bien gue les échantilons alent été préalablement dilués trois fois dans de la scude 10 M

(paragraphe 3.4.4) le dosage des différents composés azotés est trés délicat. En effet, la présence

des ions nitfrate en trés grande quantité interfere sur de nombreuses mesures. Les composés dosés

sont les ions nitrate, les ions nitrite.

Les échantillons qui n'ont pas été piégés dans la soude permetient de doser les ions H.

3.5.1.1 Dosage des ions nitrate

La méthode de dosage employée utilise la propriété des ions nitrate & absorber les rayons UV &

301 nm. Le coefficient diextinction molaire est égal & 0.625 m*.mol™;

Afin d'éliminer les ions nitrite qui absorbent dans un domaine de longueur donde assez proche de

celui des ions nitrate, I'échantilon dosé est dilué trois fois dans de lacide sulfamique qui permet de

détruire les ions nitrite selon a réaction :

NH,HSO; + NO, = HSO, + N, + H,0 C. b4

3.5.1.2 Dosage des jons nitrite

Deux méthodes de dosage des ions nitrite ont été utilisées selon la concentration des échantillons &

doser,
Q

Lorsque la concentration des ions nitrite dans 'échantillon est supérieure & 10° molL’, la
méthode Utilisée est le dosage direct par spectroscopie UV - visible & 354 nm. A cefte
longueur donde, le coefficient dextinction molaire des ions nitrite est égal &
2,42 m?mol’. Il faut signaler que celui-ci a été obtenu avec des solutions étalon
contenant des ions nitrate. Afin de ne pas étre trop géné par la présence des ions

nitrate, on dilue préalablement deux fois les échantillons dans NaOH 5 M.

Lorsque la concentration des ions nitite est comprise entre 10°mol.L? et 10° mol.L™! le
dosage se fait par la méthode de Griess, Cette méthode consiste & doser par
spectroscopie UV - visible & 504 nm le composé engendré par la réaction des lons nitrite
sur le réactif de Griess composé dun mélange dio—naphtylamine et d'acide sulfanilique.

Cette méthode utilise la propriété que possede l'acide nifreux & réagir sur un mélange
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dacide sulfaniique et do-naphtylamine pour donner un colorant azoigue rouge,
NH,C,gHNoCHiSO5', avec e = 530 nm. Le coefficient d'extinction a pour valeur 4282
m? mol”.
Les réactions mises en jeu sont les suivantes :
HNO, + NHoC4H HSO;3 & NyOHC H,HSO, C. 65
NyOHCH4HSO;5 + NHyChoHyy e NH,CoHaNoCoHio HSO5 C. 66

Le dosage s'effectue selon le mode opératoire suivant

Une solution d'a-naphtylamine est préparée en dissolvant 0,1 g dans 20 mlL deau
chaude. La solution est ensuite complétée & 200 mL par de lacide acétique 30%
volumigue.

Une solution d'acide sulfaniique est préparée en dissolvant 0,5 g dans 150 mL d'acide
acétique 30 % volumique.

Ces deux solutions sont mélangees juste avant le dosage et 1 mlL d'échantillon est

ajouté & 10 mL du réactif.

3.5.2 Analyse en phase gazeuse

Les composés gazeux produits lors d'électiolyses de solutions d'acide nitrique sont dosés par un
analyseur de gaz de margque Rosemount. Celui-ci permet de doser thydrogéne, le monoxyde

d'azote, le dioxyde d'azote et le tétroxyde d'azote.

L'hydrogene est dosé par conductivité themmique.

Le dosage du monoxyde d'azote s'effectue par labsorption d'une radiation infrarouge correspondant
au nombre d'onde spécifique de NO. Cette radiation IR entraine un échauffement des molécules de
NO et, par suite, une augmentation de la pression dans la celiule de mesure. Le gaz comprimeé est
alors évacué vers une chambre d'expansion. La valeur du débit de gaz circulant entre la cellule de
mesure et la chambre d'expansion est proportionnelle & la concentration de NO dans le gaz étudié.
Ce débit est mesuré par un détecteur micro-débit constitué de deux résistances placées dans un

pont de Wheastone.

Lle dosage du dioxyde d'azote seffectue selon le méme principe que le dosage du monoxyde
d'azote. Mais dans ce cas la radiation qui permet échauffemnent des molécules de NO, se trouve
dans e domaine UV visible & une longueur d'onde spécifique d'absorption du NO,, Cefte méthode
permet également de doser le t#étroxyde d'azote, N,O4 mais ne permet pas de faire de distinction

entre NO, et N,O,.
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3.5.3 Analyse par spectroscopie infrarouge

Il sagit de la méthode d'analyse utilisée lors des expériences utilisant le couplage électrochimie -
spectroscopie infrarouge. Cette méthode est mise en oeuvre en phase aqueuse (cf 3.4.3) mais il est

probable que les composés analysés sont des composés gazeux directement générés & la cathode.

Les nombres d'onde dabsorption dans linfrarouge des principaux composes azotés susceptibles
d'étre mis en jeu lors de la réduction de I'acide nitrique sont présentés dans le Tableau 5. Ces valeurs,
issues de la bibliographie, ont éte obtenues & 25 °C & partir de gaz purs pour les composés N,O, NO,
NO, et N,O,, de vapeurs pour HNO; et HNO, et de composés solides pour NOy™ et pour NO,',

On peut qinsi constater qu'une grande partie des bandes d'absorption des composés azotés risque
d'étre masquée par la bande d'absorption de l'eau, large bande centiée & 1640 cm™'. Clest le cas
notamment du dioxyde dazote NO, dont la bande principale se trouve & 1620 cm’'. Par
conséquent, les spectres doivent étre réalisés pour des solutions d'acide nitique préparées avec de
l'eau (H,O) déminéralisée mais également pour des solutions préparées avec de eau deutérée
(D,0). En effet, la bande d'absorption du D,O est décalée par rapport & celle de H,O.

Dans le cas d'une molécule diatomique, le nombre df'onde d'absomtion IR se calcule par

o= /k_ Equation 27
2ncyp

ol g est le nombre d'onde

¢, la vitesse de la lumiére,

A 1 ] 1 i
L. la masse reduite, (—=—+——), m, et m, sont les masses molaires des deux

Homy My
atomes de la molécule considérée)

K, la constante de force entre les deux atomes

Le nombre donde dabsomtion IR de la molécule de D,O se déduit donc du nombre donde

d'absorption de H,O. On peut également déterminer de la méme fagon le nombre donde du

composé OHD, susceptible d'éfre présent dans la solution HNO; + D,O.

Op0  [HHo of Oomp _ [Hho
OH,0 o ¥e) OH,0 Howp

On obtient donc :

G = 1140 cm™ ef G oyp = 1426 cm’!
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Composé | Nombre d'onde (cm™)| Observations
HNO, 870,885,895
1326 déformation des licisons O-H
1780-1680 élongation H-N  (entidine  des
>2980 remontées de la ligne de base)
NO, 1350
1375 obtenue & partr de NaNO; solide
N,O, 1260 plus forte bande
1745 plus forte bande
2980 observable en labsence de HNO;,
3160
NO, 1625 plus forte bande
1660-1650 élongation des fiaisons O=N
2250-2190
2940-2840
HNO, 800-1000
1260-1292 déformation des liaisons O-H
NO, 1270 obtenue & partir de NaNO, solide
NO 1875 plus forte bande
1908
1925-1830 structure de NO
1950-1800
N,O 2240 plus forte bande

Tableau 5 : Nombre d'onde d'absorption des bandes IR des différents composés azotés [87] [88]
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4.1 Comportement électrochimique de I'acide nitrique

Afin de déterminer le comporiement électrochimique de l'acide nitique, des voltampérogrammes
ont été tracés pour des solutions nitiques entre les potentiels cormespondant aux dégagements de
I'hydrogéne et de loxygene. Plusieurs concentrations d'acide nitique ont été étudiées. Cela a permis
de mettre en évidence le rdle important de ce paramétre sur les processus mis en jeu. De ce fait, la
description des voltampérogrammes est effectuée parallélement & une étude de linfluence de la

concentration d'acide nitrique.

4.1.1 Description des voltampérogrammes obtenus

Des voltampérogrammes obtenus pour des solutions nitriques de différentes concentrations sont
représentés sur les figures 21.a, 21.b,et 21.C. Dans chague cas, il sagit du premier cycle. Celui-ci a
été obtenu selon la procédure décrite au paragraphe 3.3.2.
Trois domaines de concentration d'acide nitique ont été définis :

1. [HNO,] < 5,8 mol.L”

2. 5,8 moll" < [HNO,] < 7 mol.L”

3. [HNOs] > 7 mol.L

Les phénomeénes observés évoluent de fagon continue d'un domaine & f'autre et les limites de ces

domaines sont relativement arbitraires.,

03 1] (MA/CTT?)
02 1
0l -

0
01§
02 I
034
04 -
05 -

~—=H,50, 0,5 mol.L™
0,6 - —_— N
HNO; 1 mol.L

Figure 21-a : Voltampérogramme type obtenu pour la premiére gamme de concentration
[HNO,] = 1 moll’, v=50mvV.s’, T = 23°C
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i m2
0.4 ) (mA/em?)
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0,2 4
E (V/ESH)

1.4 1.6

0,4 -

-0,6 1

-0,8 4

-1 A

-1,2

Figure 21-b : Voltampeérogramme type obtenu pour la deuxieme gamme de concentration
[HNO;] = 6,3 molL, v =50mV.s’, T = 23°C

B,
10091 (mA/cm?2)
E (V/ESH)
[t 1,2 1.4 1.6
-100 A

200770ne @
-300 -
-400 -
-500 -

zone B
-600 -

-700 -

Figure 21-c : Voltampérogramme fype obtenu pour la troisitme gamme de concentration
[HNO;] = 8 moll!, v =50mv.s’, T = 23°C

Les voltampérogrammes obtenus pour des solutions appartenant au premier domaine de
concentration dacide nitrique différent de ceux observés en milieu sulfurique 0,5 M principalement
dans la zone dadsorption et de désorption des protons, c'est & dire entre 0,05 V/ESH et 0,3 V/ESH. La
densité de courant des pics de réduction obsernvés lors des variations décroissantes du potentiel est

plus élevée, en valeur absolue, en milieu nitrique qu'en milieu sulfurique.
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Lors des variations croissanfes du potfentiel, la densité de courant reste [egerement négative,
indiguant ainsi gu'un phénomene de réduction a foujours lieu. Par la suite, les processus

électrochimigues mis en jeu en milileu nitrigue dans cetfte zone de potentiel seront dénommés

DIocessus o,

On observe également quelques différences par rapport au voltampérogramme fracé en milieu
suifurique dans le domaine de potentiel d'adsorption et de désorption de l'oxygene. En effet, le
plateau conespondant A Fadsorption de loxygene, ou 4 foxydation du platine, débute & un potentiel
plus anodicue et la densité de courant correspondante est pius élevée en milieu nitrigue gu'en
milieu sulfurique. En revanche, le pic de désorption de 'oxygene, ou de réduction de l'oxyde de
platine, a une densité de courant plus faible en milieu nitrigue auen milieu sulfurique. Par la suite, les

phénomenes mis en jeu dans la zone oxygene seront dénommés processus B.

Lorsgue la concentration dacide nitrigue augmente, mais reste inférieure & 5,8 mol.L"!, on observe,
dans le domaine de potentiel du processus o, une augmentation, en valeur dbsolue, des densités
de courant observées lors des variations décroissantes du potentie! (cf Figure 22). Lors des variations
croissantes de potentiel, la densité de courant reste négative et croit également, en valeur absolue,
avec la concentration d'acide niftique.

Dans le domadine de potentiel du processus B, on constate une #rés légere augmentation de la
densité de courant du plateau d'oxydation du platine et une diminution de la densité de courant de

la vague conespondant a Ia réduction de cet oxyde.

j (mA/cm?
0.4 J(majem?)
- /gi
1.2 1.4 1,6
E (V/ESH)
HNO3 1 mollL
HNO3 3 mol.L™
HNO3; 4 mol.L”

Figure 22 : Influence de la concentration de HNO; ([HNOs] < 5 mol.L"), v = 50 mV.s™, T = 23°C

{premier cycle)

Pour une concentration en acide nitique supérieure & 5,8 mol.L!, c'est & dire dans le dewdiéme
domaine de concentration, les phénomenes liés au processus o sont toujours observés et la densité

de courant varie avec la concentration dacide nitrique de la méme fagon gue précédemment, En
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revanche, le processus B est forfement modifié car plusieurs vagues de réduction et d'oxydation se
substituent & la seule vague de réduction & 0,85 V/ESH et au plateau d'oxydation entre 1,2 V/ESH et
1,4 V/ESH.

Les différentes vagues du processus B (cf Figure 21-b} ainsi que les conditions dans lesquelles elles

sont observées sont récapitulées dans le tableau sulvant :

Conditions d'observations Potentiel (V/ESH)
vague B, E décroissant 0,85
vague B, E décroissant 0.6
vague B, E croissant 0,8-0,9
vague By E croissant 1
vague Bs E croissant 1,25

Tableau é: Présentation des différentes réactions électrochimiques mises en jeu

entre 0,5 V/ESH et 1,3 V/ESH avec [HNO,}  [5,8 molLl”, 7 mol.L"]

La densité de courant des différentes vagues d'oxydation et de réduction augmente forfement, en
valeur absolue, avec la concentration d'acide nitrique. On a par ailleurs remarqué quil est difficile
d'obtenir des valeurs repetables pour les densités de courant des vagues By, By, Bs ef Bs. La Figure 23
représente les variations de la densité de courant de ces différentes vagues en fonction de la

concentration de 'acide nitrigue. Les variations de la vague B, mal définle, n'a pas été représentée.

'| -
j {mA/cm?}

Bs

0.5 4

/ / [HNO3} (mol, L)

0.5 A

1.5 A B2

Figure 23 : Influence de la concentration de HNO, sur la densité de courant des processus observes
dans la zone B ([HNO,] € [5.8 molL', 7 molL)). T=23°C, v = 50 mV.s"
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Pour une concentration d'acide nitique supérieure & 7 mol.L”, le processus B ne présente, lors des
variations décroissantes du potentiel, gu'une seule vague comprise entre 0,85 V/ESH et 0,4 V/ESH et
qui de plus est mal définie. Lors des variations croissantes du potentiel, les vagues B, et By sont

observées,

Lo densité de courant de ces différentes vagues est 1000 fois supérieure aux densités de courant

atteintes dans une solution d'acide nitique de concentration égale & 6,3 mol.L™ (cf Figure 21-b).

A pariir dune concentration d'acide nifique supérieure & 8 mol.L', on obseve la formation de
microbulles & la surface de l'électrode lors des variations du potentiel, Ceilles-ci diminuent la surface
réelle de Iélectrode et entrainent un "nivellement" du signal gui n'évolue plus lorsque la concentration

d'acide nitrique croit,

4.1.2 Discussion

Les voltampérogrammes obtenus relatifs aux solutions nitriques ont permis de mettre en évidence
lexistence de deux domaines de potentiel dans lesquels des phénomeénes de réduction sont
obsenvés :

1, entre 0,05 V/ESH et 0,3 V/ESH (processus o)

2. entre 0.5 V/ESH et 1.3 V/ESH (processus f).

L'étude du processus o a déjd fait l'objet de nombreux travaux et it a été établi qu'il correspond & la

réduction de l'acide nitrigue selon le mécanisme d'Ellingham [61],{13].

Ce mécanisme de réduction déja présenté au chapitre 2 est rappelé ci-dessous. Dans un premier
temps, les protons réagissent électrochimiquement et conduisent & la formation dhydrogéne

adsorbé & la suface de 'électrode de platine :

H + & Hag E12
Dés lors, deux réactions chimigques concurentes ont lieu ;
'une conduit & la production d'acide nitreux :

HNO; + 2H,y < HNO, + H,O C.48
f'autre engendre de I'hydrogéne gazeux:

2Hoq & H, C.49
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Cecl permet donc de comprendre pourquoi la présence dacide nitique affecte forlement le
processus d'adsorption des protons. La consommation dhydrogene adsorbé par la réaction C.48
expligue la disparition des pics de désorption de ihydrogene lors des variations positives du potentiel.

Par la suite, I'étude du processus o n'est pas développée et seul le processus B, peu étudié jusqu'a

présent, est approfondi.

La nature du processus B dépend de la concentration d'acide nitique et il existe un domaine de
concentration d'acide nitrique limite en ce qui concermne lallure du processus f. La frontiere se situe

aux alentours de 5,8 - 6 mol.L” pour une vitesse de balayage de potentiel égale & 50 mV.s™.

En dessous de cefte concentration, le processus 8 ne présente qu'une vague de réduction et un
plateau d'oxydation., I sagit vicisemblablement des vagues cormespondant & la réaction d'oxydation
de la surface du platine (O(Pt)) et & la réaction de réduction de cefte surface oxydée (R(FO)).
Cependant, lorsque la concentiation d'acide nittique augmente, la densité de courant de la vague
de réduction diminue alors que la vague doxydation augmente. Cefte vague d'oxydation
correspond sans doute & deux réactions électrochimiques d'oxydation compétitives : loxydation du
platine (O(Pt)), et une oxydation dun autre composé. Il nlest pas possible, ¢ prion, didentifier ce
composé ni sa nature physique (espece adsorbée ou en solution} mais la quantité de ce dernier au

voisinage de I'électrode augmente avec la concentration diacide nitrique.

Au dessus de la concentration limite, faugmentation de la densité de courant du plateau d'oxydation
confime cefte hypothese. les différentes vagues de réduction observées correspondent

probablement ¢ différentes étapes de réduction de ce composé.

La croissance de la vague B, avec la concentration de HNO, et pour une concentration supérieure a
la concentration limite correspond & la superposition de deux réactions de réduction. La réduction de
l'oxyde de platine, R(PIO) et une autre réaction R(1) de réduction d'une espece dont la concentration

au voisinage de I'électrode augmente avec celle de 'acide nitrique.

L'allure non classique des voltampérogrammes pour une solution nitique de concentration supérieure
& la concentration limite montre que les phénomeénes observés lors du processus B sont relativement
complexes. I nest donc pas possidle de caractériser simplement les différentes réactions

glectrochimiques mises en jeu.

Les vagues de réduction et d'oxydation observées sur les voltamperogrammes relatifs au milieu
nitique se déroulent & des potentiels ou factivité électrochimique de I'électiode de platine est
importante et une étude préalable sur linfluence de I'état de la surface de 'électiode de platine sur

les phénomenes observés s'avere nécessaire,
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4.2 Influence de I'état de la surface de I'électrode de platine

Pour chacune des expétiences décrites ci-apres, le prétraiterment de l'électiode a lieu selon le mode
opératoire suivant ;
- activation de Iélectrode de travail dans H,80, 0,5 mol.L”,
- anét de l'activation & un potentie! Eq, et
- maintien de I'electrode dans la solution sulfurique au potentiel e pendant un temps
t = 1 minute,
- ringage de l'électrode & leau distiiée en vérifiant que la surface de l'électrode est
toujours recouverte dune goutte de liguide dont le réle est de maintenir la surface de
platine & akri de Iair,
- immersion de lélectrode dans la solution d'étude préalablement désaérée et en

surpression d'argon.

La valeur du potentiel E,.s; conditionne état de la surface de I'électrode de platine pour l'expérience

(cf paragraphe 4.3.2).

4.2.1 Etude en I'absence de polarisation

Lorsque l'électrode de platine est plongée dans la solution nitfigue, on constate une évolution de la
valeur du potentiel dabandon pris par I'électrode.

Cette évolution est fonction de Iétat de la surface de l'électrode, oxydée ou non, mais aussi de la
concentration de l'acide nitrigue dans la solution. On peut ainsi distinguer d'une part, le cas ol la
surface n'est pas oxydée ou a été oxydée en milieu sulfurique a un potentiel inférieur & 1,7 V/ESH et

d'autre part, le cas ol la surface a été oxydée & un potentie! supérieur & 1,7 V/ESH,

4.2,1.1 E,.a en milieu sulfurique < 1,7 V/ESH

Dés que lélectrode est plongée dans la solution nitrigue, le potentiel d'abandon croft & partir dune
valeur initiale généralement comprise entre 0,94 V/ESH et 1,05 V/ESH jusqu'd une valeur finale
comprise entre 1,1 V/ESH et 1,2 V/ESH. La valeur du potentiel inifial est assez approximative car, dans
certaines conditions, la croissance est si rapide que la mesure de ce potentiel n'a pu étre effectuée
avec précision.

L'allure de la variation du potentiel de I'électrode plongée dans la solution nifrique en fonction du

temps est représentée sur la Figure 24.
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Dans certains cas, la croissance du potentiel n'est pas immédiate et celui-ci prend pendant un
certain temps une valeur stable (Figure 24-q). Cette phase d'apparente stabllité du potentiel
dabandon peut étre considérée comme un temps dinduction. Cependant, ce temps d'induction
n'est pas observé pour toutes les expériences et aucune conclusion n'a pu étre déduite quant & sa
durée en fonction de divers parametres.

En plus de l'existence dune phase dinduction dans certaines conditions, la croissance du potentiel
de I'dlectiode a lieu en deux phases. Au cours de la premiére phase, la croissance est rapide et
quasiment linéaire en fonction du temps puis, lors de la deuxiéme phase, la croissance du potentiel

se ralentit, Cette deuxierne phase est observée aux alentours du potentiet final,

IREIN 119
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116
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Figure 24 : Evolution du potentiel d'abandon de I'électrode de platine au contact d'une solution

nitrique (T = 23 °C) ; (@ : existence d'un temps dinduction ; b : croissance iImmédiate du potentie])

La vitesse de croissance du potentiel, lorsque I'électrode est plongée dans la solution, est difficile &
mesurer car elle n'est pas répétable dune expérience & lautre. Généralement, la valeur finale est

atteinte au bout d'une durée dimmersion de I'électiode égale & 2 minuies.

Lorsque la valeur du potentlel pris par Pélectrode est stable, on constate quune agitation de Ia
solution au voisinage de lélectrode entraine une décroissance du potentiel jusqu'd la valeur de

1 V/ESH.
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4.2,1.2 E.ne en milieu sulfurique > 1,7 V/ESH

Dans ce cas, lorsque I'électrode est plongée dans la solution nitique, le potentiel dabandon décroit
& partir dune valeur dépendante du potentiel auquel a été formeé loxyde, jusqu'd une valeur stable
comprise entre 1,15 et 1, 25 V/ESH.

L'évolution du potentiel se déroule en deux phases. Pendant la premiere phase, la décroissance du
potentiel d'abandon est trés rapide, tandis que pendant la seconde phase, c'est & dire au voisinage
du potentiel final, la décroissance est lente.

1341 & sy

1,26

1,24 ]

1,221

Figure 25 : Evolution du potentiel d'albbandon pris par I'électrode de platine en milieu nitrique lorsque
celle-ci a été oxydée & un potentiel trés anodique (T = 23°C).

Lorsque le potentiel dabandon s'est stabilisé, apres 2 minutes dimmersion de I'électrode dans la
solution nitrique, on constate qu'une agitation de la solution au voisinage de I'électrode N'affecte pas

la valeur du potentiel d'abandon.,

4.2.1.3 Discussion

La variation du potentiel dabandon pris par 'dlectrode montre qu'une réaction d'oxvdoréduction se

produit lorsque 'électrode est plonaée dans la solution nitrique. Cette réaction d'oxydoréduction est

en réalité la somme de deux demi-réactions électrochimiques et le potentiel d'abandon pris par
I'électrode est un potentiel mixte.

La réaction d'oxydoréduction observée peut comespondre & une réaction entre deux especes en
solution, catalysée par le platine, Les seules especes susceptibles détre présentes dans la solution
sont des composés azotés tels que HNO,, NO, NO,, en plus de HNO,. La présence de ces composeés
résulte de ‘“fhistorique” de la solution, c'est & dire de son mode de préparation et de la facon dont
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celle-ci a été stockée (cf paragraphes 2.2.1.2 et 2.2.1.3), Cependant, la quantité de ces différents
composés dans la solution est trés faible,

En effet, le dosage de lacide nitreux présent dans des solutions nitriques de diverses concentrations a
été effectué selon la méthode de Griess présentée au chapitre 3 et il apparait que la concentration
d'acide nitreux présent dans la solution nitrique a une valeur inférieure & la limite de détection qui se
trouve aux alentours de 10° mol.L™,

On suppose cependant que , en faison de son mode de fabrication utilisé dans lindustiie (cf 2.2.1.3),
les solutions nitriques contiennent de l'acide nitreux en tres faible quantité.

Le calcut de la pression partielle de NO et de NO, au dessus de la solution a été effectué & partir des
constantes themodynamigues des réactions de dismutation du dioxyde d'azote et de dismutation
de lacide nitreux (réactions C.16 et C.17 présentées au chapitre 2). La concentration d'acide nitreux
a été supposee constante quelle que soit la concentration d'acide nitrique et pour les calculs, deux
valeurs de concentration dacide nifreux ont été  utilisées [HNO,] = 10° moll’ et
[HNO,] = 10® mol.L™.

Les valeurs obtenues pour différentes concentrations d'acide nitrique sont présentées dans le
Tableau 7. Les résultats obtenus sont trés approximatifs dans la mesure ol dune part, la
concentration en acide nitreux est trés incerfaine et n'est probablement pas constante pour
différentes concentrations en acide nitique et, dfautre part, faspect cinétique des différentes

réactions n'a pas été pris en compte.

[HNO,] = 4 mol.L” [HNO,] = 6 mol.L” [HNO;] = 8 mol.L"
[HNO,] {mol.L™) 10° 107 10° 107 10° 107
P(NO) {atrm) 2,8107 | 2810 | 23107 | 2,3.10" | 1,907 [1,9.107
P(NO,) (atm) 3.10° 3.107 3,7.10° 3,7.107 3.9.10° | 3,9.107

Tableau 7 : Concentration des différents composés azotés présents dans la solution nitrique

Bien gque les valeurs présentées dans ce tableau ne constituent que des ordres de grandeur, il
apparait que la teneur en NO, NO, et HNO, dans une solution nitrique de concentration moyenne

égale & 6 mol.L”! est négligeable.

'évolution du potentiel correspond @ une réaction d'oxydoréduction entre électrode de platine et
une espéce en solution qui, daprés les conclusions présentées ci-dessus, ne peut étre que lacide

nitrigue.

Le Tableau 8 présente les valeurs des différents couples redox du platine et de l'acide nitrique pour
une concentration en acide nitique égale & & mol.L. Ces valeurs ont été calculées & parfir des
potentiels des différents couples rédox donnés par Pourbaix. Les hypothéses suivantes ont été

refenues :
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-[H¥] = [HNO;),

- HNOQ; et HNO, se trouvent sous forme moléculaire,
- [HNO,] = 10 mol.L™, PNO) = 2,3 . 107 atm, PNO,) = 3,7 . 10 atm

- la température est de 25°C.

Ces valeurs montrent que, mis & part sous sa forme d'oxyde PtO,, le platine, sous nimporte quelle

autre état physique, est thermodynamiguement oxydable par lacide nitrique.

~ Couples redox du platine PtO,/PTO; PH/PE PtO/PIO, PI/PIO " PET/PIO,
E° (V/ESH) 2,04 1,12 1,09 1,03 0,92
Couples redox des especes H,O/O, HNOy/HNO, | HNO4/NO - | HNO4/NO,
en solution- : : k k ‘ .
E°(V/ESH) 1,26 1,19 1,17 1,16

Tableau 8 : Valeurs des potentiels standard des différents couples redox du platine et de 'acide

nitique pour [HNO;] = 6 mol.L”

L'état physique du platine dépend de la valeur du potentiel Eqqe (Cf paragraphe 4.2.1). Alnsi, lorsque
Faet< 1.7 V/ESH, lacide nitrique est réductible par le platine. Il n'est pas possible de prévoir quels sont
les produits de réduction pami les composés HNO,, NO, NO,, N,O ou N,. La Figure 26 permet de
comprendre la croissance du potentiel d'abandon lorsque 'dlectrode est plongée dans la solution
nitrique (transition entre la Figure 26-a et la Figure 26-b). A titre d'exemple, sur ceffe figure, les couples
mis en jeu sont les couples Pi/PIO et HNO,/HNQ;. La valeur finale du potentiel d'abandon correspond

& un potentiel mixte électrode de platine - solution nitrique.

A Ai

Pt PO

o
Y
o

a b

Figure 26 : Schéma des courbes infensité-potentiel pour linterface platine / solution électrolytique
a. électrode de platine plongée dans une solution ne contenant pas de HNO,

b. électrode de platine plongée dans une solution contenant HNO,



Chapitre 4 : Ftude expérimentale du comportement élecirochimique de racide nitrique page 98

Ces différentes observations montrent donc que si l'expérience n'a pas lieu immédiatemment aprés

limmersion de l'électrode de platine dans la solution nitrique, alors électiode se trouve sous une

forme oxydée.,

Lorsque Eq,er st supérieur & 1,7 V/ESH, la surface de platine est sous la forme oxydée PtO;. Cet état
de surface est instaple dans Peau (cf Figure 27 ). Par conséquent, des que le potentiel de I'électrode
n'est plus imposé, la réduction du PtO; par feau a lieu. Cette réaction continue & se produire iorsque
I'électrode est plongée dans la solution nitique, ce qui entraine une décroissance du potentiel,

La valeur finale du potentiel dabandon qui est un potentiet mixte entre les couples PO, / PIO; et

H,O / O, est schématisée sur la Figure 28 .

21
E (V / ESH) PtO,
2 PO, Q
1,6 —— E° (PIO/PIO,)
| N B E° (OyHO)
12— ettt
H,O0
0.8
0.4
0

0 2 4 6 8 10 1 14
(H) (mol.L')

Figure 27 : Diagramme potentiel - [H¥] des couples PtO, / PtO, et H,O / O,

Y

Figure 28 : Schéma de la réaction spontanee de réduction du PO, par feau.
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4.2.2 Influence de [I'état de surface de lI'électrode sur la morphologie des

voltampérogrammes

Les résultats obtenus au paragraphe précédent montrent que 'étude de Iétat de la surface de
ldlectrode n'est complete que si les parametres suivants sont étudiés :
-influence de la valeur du potentiel auquel lélectrode est maintenue lors du
prétraiterment en milieu sulfurique,

- Influence de la durée dimmersion de l'électrode dans la solution.

Les voltampérogrammes sont effectués en faisant varier le potentiel de fagon décroissante & partic
de la valeur du potentiel dabandon. Cefte méthode permet de ne pas modifier I'état de la surface
de rélectrode en loxydant ou en la réduisant. Les résuitats présentés concernent des observations
effectuées uniguement sur le premier cycle des voltamperogrammes obtenus en milieu nitrique. En
effet, on ne peut tirer aucune conclusion des cycles suivants dans la mesure ou les éventuels oxydes
présents & la surface de électrode ont été réduits lors des variations décroissantes du potentiel et ol
de nouveaux oxydes ont été formeés au cours des variations croissantes pour un potentiel supérieur &
0.8 V/ESH

Les expériences ont été¢ menées pour des solutions nifiques de concentration comprise entre
5,8 mol.L! et 7 mol.L" pour les raisons énoncées au paragraphe 4.1.2.

La présence dhydrogéne adsorbé sur félectrode de platine n'a entraing aucune pertuibation
particuliére des vollampérogrammes. Par conséquent, les résuliats présentés ci-aprés ne concermnent

que linfluence de la présence ou non d'un oxyde sur félectrode de platine.

4.2.2,1 Influence de la présence d'un oxyde sur I'électrode

Les résultats présentés au paragraphe 4.2.1.1 montrent que 'électrode est toujours recouverte d'un
oxyde lorsquelie est plongée en milieu nitique, & condition d'avolr ét¢ immergée pendant un temps
supérieur @ 2 minutes. Lors des expériences présentées ci-apres, le balayage de potentiel est

effectué aprés une durée dimmersion dans la solution nitrique constante égale & 3 minutes.

Les voltampérogrammes tracés pour les solutions d'acide nitrique de concentration comprise entre

5,8et 7 molLl' et présentés au paragraphe précédent, mettent en évidence que les différentes
vagues de réduction du processus B apparaissent & des potentiels proches du potentiel de réduction

de loxyde de platine, De ce faif, il est souvent difficile de définir si ces vagues représentent la

réduction de l'oxyde de platine ou la réduction de facide nitrique.
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Il est cependant possible de différencier les vagues observées en maintenant I€lectrode de platine &
des potentiels différents dans la solution suifurique et en comparant les voltampérogrammes tracés

dans la solution nitrique.

Ainsi, lorsque I'électrode est recouverfe d'un oxyde formé dans des conditions de polarisation trés
anodique, le voltampérogramme fracé dans la solution nitrique possede un seul pic de réduction (cf
Figure 29). Il sagit du pic de réduction de loxyde de platine dénommé R(PtO). Le potentiel de cette
vague est inférieur au potentiel "habituel’ de réduction de l'oxyde de platine en milieu sulfurique qui
se situe généralement aux alentours de 0,8 V/ESH. Ce phénomene expliqué par Farebrother [85] est
dl au fait que la réduction d'un oxyde forme & des potentiels trés anodiques nécessite plus d'énergie

que la réduction de l'oxyde de platine forme & un potentiel inférieur & 1,7 V/ESH,

0.2 7] {mA/cm?)

0.1 1 /\
E (V/ESH)

@ 0.2 . . . . 1.4
-0.1 4

R(P1O)

0.4 A

-0.5 -

Figure 29 : Voltampérogramme d'une solution de HNO; obtenu & l'aide dune électrode de platine
[HNO,] = 6,5 mol.L", v = 50 mV.s, T = 23 °C, (premier cycle), électrode de platine préalablement
maintenue & 2 V/ESH pendant 5 minutes en milieu sulfurique

Conformément aux conclusions de Farebrother [85], la valeur du potentiel de réduction de loxyde de
platine dans facide nitigue augmente lorsque le potentiel augque!l celui-ci a éte formé dans la
solution sulfurique décrait, Lorsque I'electrode est recouverte d'un oxyde formé & un potentiel inférieur
& 1,7 V/ESH, la vague R(PIO) présente deux épaulements, tun situé aux alentours de 0,9 V/ESH, lautre
aux alentours de 0,6 V/ESH (cf Figure 30). La densité de courant de ces deux épaulements augmente
lorsque l'oxyde de platine est formé & des potentiels de moins en moins anodiques. On peut
supposer que ceux-ci correspondent & la premiere et & la deuxiéme vague de réduction observées

pour lacide nitrique, c'est & dire aux vagues B, et B,.
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Figure 30 : Voltammogramme d'une solution de HNO; obtenu & laide d'une électrode de platine
[HNO;} = 6,5 moll?,v=50mvs’, T= 23°C, [ premier cycle), électrode de platine préalablement

maintenue & 1,5 V/ESH pendant 5 minutes en milieu sulfurique

Lorsque l'oxyde de platine est formé en milieu sulfurique & un potentiel inférieur a 1 V/ESH, it est difficile
de distinguer la vague de réduction R(PtO) sur les voltampérogrammes. Celle-ci est probablement

masquée par la vague B, ou confondue avec la vague B,.
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Figure 31 : Voltammogramme d'une solution de HNO; obtenu & faide d'une élecirode de platine
[HNO,] = 6,5 moll", v =50 mV.s', T = 23°C, [oremier cycle), électiode de platine préalablement

maintenue a 1 V/ESH pendant 5 minutes en milieu sulfurique

Les valeurs du potentiel auxquelles les vagues R(PtO), B, et B, sont observées en milieu nitique

6 mol.L sont récapitulées dans le Tableau 9. Les densités de courant de ces différentes vagues sont
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données a fitre indicatif car celles-cl ne sont pas rigoureusement répétables d'une expérience &

I'autre.

Il appardit donc que dans la zone de potentiel 1 V/ESH- 0.5 V/ESH, les voltampérogrammes obtenus
en milieu nitrique présentent, lors des variations décroissantes du potentiel, trois vagues de réduction.
Deux dentre-elles correspondent & la réduction d'especes présentes dans la solution nitigue, la
troisieme correspond & la réduction de foxyde de platine.

La position de la vague R(PO), d'une part, et la densité de courant de B, et de B, dautre part
dépendent fortement de I'état de Ia surface de I'dlectrode de platine. En particulier la présence d'un
oxyde sur I'électrode de platine formé & un potentiel trés anodique, supérieur a 1,5 V/ESH, inhibe
totalement la réduction de l'acide nitdique puisque, dans ces conditions, les vagues B, et B,

n'apparaissent plus sur les vottampérogrammes.

Lorsque loxyde est formé par une oxydation électrochimique suite & un maintien & un potentiel
inférieur & 1 V/ESH en milieu sulfurique, ou par une oxydation chimique par l'acide nitrique, les vagues

R(PtO) et B, sont confondues et les densités de courant des vagues B, et B, restent stables.

7 Emnaintien . Vague R{PtO} . Vague B, Vague B,
~ (V/ESH) -
Potentiel Densité de Potentiel Densité de Potentiel Densite de
courant courant courant

(V/ESH) (MA/cm2) (V/ESH) (MmA/cm?) (V/ESH) (MmA/cm?)

2 0,65 -0,5 -~ -- .- --

1,7 0,7 -0,4 - - -- --

1.5 0.75 -0.4 - -- -- --

1.3 0.78 -0.4 0.88 -0,156 0.6 -0.2

1 0.8 -0,35 0.9 -0,2 0.6 -1,12

0,9 0.8 0.9 -0,25 0.6 -1,3

0,7 0.9 -0.24 0.6 -1.43

Tableau 9 : Valeurs des potentiels des vagues RPIO), B, et B, [HNO;] = 6,5 mol.l”, en fonction de la
valeur du potentiel auquel I'électrode de travail a été préatablement maintenue en milieu sulfurique
T=23°C
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4.2.2.2 Influence de la durée d’immersion de I'électrode dans la solution nitrique

Linfluence de la durée dimmersion dans la solution nitique a été étudiée uniquement avec une
dlectrode n'ayant pas été préalablement oxydée électrochimiquement dans la solution sulfurique.,
Avant chague expérience, I'électrode est prétraitée selon la procédure décrite au paragraphe 4.1
avec Eqer = 0,5 V/ESH et t46 = 5 minutes. Dans ces conditions, I'électrode n'est pas recouverte

d'oxyde.

Par ailleurs, linfluence de la durée dimmersion de Iélectrode n'a pas été étudiée lorsque celle-ci est
recouverte d'un oxyde formé & un potentiel supérieur & 1 V/ESH dans la mesure ol un phénomeéne

inhibiteur de la réduction de I'acide nitrique intervient,

Les densités de courant des vagues de réduction B, et B, en fonction de la durée dimmersion sont
reportées sur la figure ci-dessous. La valeur de la densité de courant de la vague B, est assez

approximative car celle-ci est mal définie et subit linfluence de la vague B,.

On observe que la densité de courant des vagues B, et B, augmente en valeur absolue avec la

durée d'immersion de l'électrode,

Suite aux conclusions mentionnées au paragraphe 4.2.1.3, on pourait supposer gue 'augmentation
de la densité de courant de la vague B, correspond & laugmentation de la quantité d'oxyde de
platine @ la suface de I'électrode lorsque lélectiode se trouve au confact de la solution nifrique.
Cependant l'existence et la croissance de la vague B, met en évidence que la réduction d'un autre

composé intervient.
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Figure 32 : Influence de la durée dimmersion de I'électrode de platine dans la solution nitrique sur ia

densité de courant des vagues B, et B,. Solution [HNO;] = 6,5 molL’, v =50mvs’, T=23°C
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Afin de déterminer si ce compose se trouve adsorbé & la surface de I'électrode ou tout simplement

dans la solution au voisinage de I'électrode, il a été procédé a lexpérience suivante :

- prétraitement de I'électrode en milieu sulfurique (cf §4.2), puis amét au potentiel
Earet = 0,5 V/ESH pendant t,e = 5 minutes,
- immersion de 'électrode dans la solution nitfique pendant 3 minutes,

- agitation de la solution au voisinage de l'électrode.

Immeédiatement aprés l'agitation, un voltampérogramme est tracé et la densité de courant des
vagues B, et B, a forement diminué (cf Figure 33). Le composé reduit lors de la vague B, se trouve

donc dans la solution au voisinage de l'électrode et non adsorbé a la surface de celle-ci.

Sa présence au voisinage de I'électrode affecte également la vague B, qui correspond donc bien &
la superposition de deux réactions électrochimiques : ila réduction de lfoxyde de platine et Ia
réduction d'un composé présent en solution.,

0.4 - I (mA/em?)

0.2 - /\
"//E (V/ESH)

0 =

Q 0:2 /cm-*-—"tm”‘-** — 1.2 1.4 1.6
0.2 4 ,/
/ ,,/\

0.4 - 7

-0.6 y

7 / kS oo e sans agitation
e ¥ Y / —-avec agitation

Figure 33 : Variation de la densité de courant des vagues de reduction apres une agitation de la
solution au voisinage de 'électrode, [HNO,] = 6,6 mol.L”, v = 50 mV.s”, T = 23°C

4.2.3 Conclusion

Pour la réduction de f'acide nitrique, le caractere inhibiteur attribué & lfoxyde de platine formeé a un
potentiel supérieur & 1,5 V/ESH, est en réalité lié¢ a l'absence de lespéce catalytique au voisinage de
[électrode. En effet, celte espece n'a pas été formée car l'acide nitrique n'est pas réductible par
l'oxyde de platine formé & un potentie! si anodique { cf 4.2.1.2).

Cette espéce est probablement un composé azoté de degré dioxydation inférieur a V. Il peut sagir

de I'un ou lautre des différents composés présentés dans le Tableau 8.
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Par la suite, les différentes expériences de vollammeétiie sont menées selon la procédure rappelée ci-
dessous :
- activation de I'électrode de travail dans H,S0, 0,5 mol.L™,
- arét de l'activation au potentiel Eqe = 0,5 V/ESH,
-maintien de lélectrode dans la solution sulfurique & ce potentiel pendant
3 minutes,
- ringage de lélectrode & l'eau distilée en veérifiant que la surface de Iélectiode est
toujours recouverte dune goutte de liquide dont le rdle est de maintenir la surface de
platine & I'abri de [air,
- immersion de I'électrode dans la solution d'étude préalablement désaérée et en

surpression d'argon pendant 3 minutes,

Dans ces conditions, [électrode est toujours recouverte dun _oxyde formé par la réaction

d'oxydation chimique du platine par l'acide nitrique (cf 4.2.1.3) et lors de la variation du potentiel, la
réduction de cet oxyde a lieu au potentiel de la vague §,.

4.3 Influence de la vitesse de balayage de potentiel et de l'agitation de lIa
solution

4.3.1 Influence de la vitesse de balayage de potentiel

Pour les différentes vagues mises en jeu lors du processus [3, faugmentation de la vitesse de

balayage provogue une diminution des densités de courant. En revanche, la variation du potentiel
en fonction de ce parametre est difficiie & quantifier car les différentes vagues s'étendent sur un

grand domaine de potentiel (cf Figure 34).

0.4 7] (mA/cm?)
0.2 - /’
E (V/ESH)
0 : T T v

. s 1 1,2
_0’2 N
-0.4 1  _v=130mVs

v =60 mV/s

-0,6 |
-0,8 -

Figure 34 : Influence de la vitesse de balayage sur la momhologie des voltammogrammes, (premier
cycle), [HNOs] = 6,3 molL?, T = 23°C
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La décroissance de la densite de courant n'est pas identique pour chacune des vagues. La variation
de la densite de courant de pic des vagues 8, B.. B, et B, en fonction de la vitesse de balayage de
potentiel est représentée sur la Figure 35. Lorsque les pics B, et B, sont mal définis, notamment aux
faibles vitesses de balayage pour le premier, et aux vitesses de balayage élevées pour le second, les
densités de courant ont été mesurées aux potentiels respectifs de 0,85 V/ESH et 1,25 V/ESH. La

variation du pic 8, mal defini quelle que soit la vitesse de balayage, n'a pu étre étudiée.

Au deld d'une zone limite de vitesse de balayage, les vagues B, et B, ne sont plus observables. L'allure
du voltammogramme obtenu est similaire & celui relatif & une solution nitrique de concentration
inférieure & la concentration limite ; dans le domaine de potentiel compris entre 0,5 V/ESH et
1.3 V/ESH, seuls une vague de réduction & 0,8 V/ESH et un plateau d'oxydation situé aux alentours de
1,2 V/ESH sont observés. Le sens de variation de la densité de courant de ces deux vagues est
inversé : celle-ci crolt en fonction de la vitesse de balayage et cefte croissance est linéaire pour la

vague de réduction.

v (mV/s)

=

280

-1.5 4
2 - d
/
251 '
d i)
-3 o

Figure 35 : Variation de la densité de courant des différentes vagues en fonction de la vitesse de
balayage de potentiel, [HNO,] = 6,3 moll’, T = 23°C

La zone limite croft avec la concentration d'acide nitrique. Cette croissance est représentée sur la
Figure 36 qui met en évidence le couplage entfre les paramétres concentiation limite d'acide nitrique

et vitesse de balayage.
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Figure 36 : Vitesse de balayage limite en fonction de la concentration d'acide nitrique, T = 23°C

4.3.2 Influence de I'agitation de la solution

L'agitation de la solution est réalisée par la mise en mouvement de l'électrode & disque tournant et

on observe que lagitation de la solution enfraine une diminution de la densité de courant des

différentes vagues de réduction et dioxydation, Cette diminution est particuliérement marquée pour

les vagues B,, B, et B, (cf Figure 37).
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Figure 37 : Influence de lagitation de la solution sur la densité de courant des vagues B,, B,, B, des

voltampérogrammes, (premier cycle), [HNO;} = 8 mol.l, v =50 mV.s?, T=23C

Lorsque l'agitation est supérieure & une cerfaine valeur, dénommeée agitation limite, les vagues B, et

B, disparaissent. L'allure du voltammogramme est alors identique & celle obtenue dans une solution
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d'acide nitrique de concentration inférieure & la concentration limite. La valeur de Fagitation limite

dépend de la concentration d'acide nitrique de la solution.

4.3.3 Discussion

Les influences de lagitation de la solution et de la variation de la vitesse de balayage sur les
voltampérogrammes tracés en milieu nitrique ne sont pas en accord avec le comportement habituel
obtenu dans le cas dune étape de transfert de masse et d'une étape de transfert électronique.
Théoriquement, une agitation de g solution doit entrainer une augmentation de la densité de
courant des différentes vagues de réduction et d'oxydation observées, En effet, lagitation ameéliore le
renouvellement & la surface de lélectrode des espéces électroactives consommeéss lors de la
réaction électrochimique.

En milieu nitrique, leffet inverse étant obsernvé, les espéces électroactives sont donc éloignées du

voisinage de I'électrode lorsque la solution est agitée. Ceci met ainsi en évidence que les especes

électroactives sont présentes en moins grande quantité au sein de la solution.
Cette conclusion peut étre illustrée par I'hypothese suivante : les especes électroactives sont
engendrées au voisinage de l'électrode par une réaction chimique, successive & une premiére

réaction électrochimique (cf Figure 38). Le schéma réactionnel est le suivant :

- réaction électrochimique initiale : X+ne Y Q)

- réaction chimique successive : Y+SeX (b)

- réaction de réduction de X': X +nje ey (@)
voisinage électrode solution

Figure 38 : Existence d'une réaction chimique successive & une réaction électrochimique

(mécanisme ECE)

Ce schéma n'est probablement qu'un schéma simplifié du processus réel mis en jeu. Il est en effet

possible que la réaction chimigue (b) engendre non seulement l'espéce X' mais également d'autres
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espéces électroactives ou que plusieurs réactions électrochimiques ou chimiques successives solent

mises en jeu.

Le schéma réactionnel présenté sur la Figure 38 monire que le processus est initié par la réduction de
lespéce X présente dans la solution nitrique. L'espece S, également présente dans la solution nitrique,

joue le 16le de réactif pour a réaction (o).

La varation des densités de courant des différentes vagues lors d'une variation de la vitesse de
balayage confirme cetfte hypothese.

la densité de courant étant propottionnelle & la concentration de lespéce électroactive
{cf chapilre 3) en milieu nitfique, une augmentation de la vitesse de balayage entrdine une
diminution apparente de la concentration despece élecioactive.

Si la cinétique de la réaction (b) est relativement simple, la concentration de X' au voisinage de
I'électrode est une fonction croissante du temps. Par conséquent, lorsque la vitesse augmente, la

durée de l'expérience diminue et la concentration de X' au voisinage de Iélectrode est plus faible.

vitesse de balayage

durée expérience

densité de courant

[X] (voisinage électrode)

M\

Tableau 10 : Variation des densités de courant de pic et de la concentiation en espéce électioactive

lors d'une augmentation de la vitesse de balayage du potentiel

Lorsque la vitesse de balayage du potentiel de Iélectiode est trop élevée, la concentration de X au
voisinage de l'électrode est négligeable. Ceci se manifeste d'une part par une dispaiition des vagues
de réduction correspondant aux réactions B, et B, ef, d'autre part, par linversion de la variation en

fonction de la vitesse de balayage de la vague de réduction B, et de la vague d'oxydation B,.

La densité de courant de la vague B, est une fonction linéaire de la vitesse de balayage lorsque
celle-ci est supérieure @ la vitesse de balayage limite. Cefte variation est caractéristique de la
réduction d'une espece adsorbée. Il sagit probablement de a réduction de loxyde de platine R(PO).
La densité de courant de la vague d'oxydation B, croft certainement linéairement en fonction de la
vitesse de balayage de potentiel. Néanmoins, ceci n'a pu éire mis en évidence car cette vague est
mal définie, (il sagit plutdt dun plateau), et il est difficie de mesurer exactement la densité de

courant de pic.

Ces observations montrent que la vague de réduction de lespéce X est peu visible sur les

voltampérogrammes. La concentiation de cefte espece dans la solution est donc
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vigisemblablement trés faible, Cette hypothése est confirmée par lapparente stabliité des densités
de courant pour une agitation de la solution supérieure & lagitation limite, Par conséquent, il est trés

difficile de localiser le potentiel auquel l'espece X est réduite.

Ainsi, les phénoménes observés lors du processus 3 pour des concentrations d'acide nitique
supérieures & la concentration limite sont essentlellement liés & l'existence de la réaction chimique
couplée (b) et en pariculier & la présence de lespece X au voisinage de lélectrode. Le
comportement similaire des vagues B, B., B, et B, vis & vis de la vifesse de balayage, de lagitation de
la solution et de la concentration en acide nitique montre que la concentration des espéces

électroactives responsables de ces vagues est proportionnelie & la concentration de X,

Des études complémentaires sont nécessaires pour établir les relations qui existent entre ces
différentes vagues de réduction et dioxydation et pour caractériser les espéces électroactives

effectivement mises en jeu.

4.4 Etude de cycles successifs de balayage de potentiel

4.4.1 Résultats expérimentaux

La stabilité des cycles successifs de balayage de potentiel dépend de la concentration d'acide
nitique et pour les solutions de concentration inférieure & la concentration limite, I'allure des

voltampérogrammes n'est pas neftement modifiée d'un cycle & l'autre,

Lorsque la concentration d'acide nitique augmente et se situe aux alentours de 5,5 mol.l! une
légeére croissance de la densité de courant des vagues mises en jeu lors du processus [3 est observée
entre plusieurs cycles successifs. On observe en effet une falble croissance de la vague B, et des
vagues 8§, et B,. Au bout d'un certain nombre de cycles, un léger épaulement apparait au potentiel
de la vague B, ainsi qu'au potentiel de la vague B,. Les vagues B, et B, se dessinent de plus en plus

neffement lorsque des cycles continuent & éire effectués avec la méme solution.
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Figure 39 : Voltammogrammes successifs effectués pour [HNO,] 5,5 mol.L', v = 50 mV.s™, T = 23°C

Le nombre de cycles nécessaires pour observer I'apparition des vagues B, et B; diminue lorsque la
concentration d'acide nifique augmente. Ainsi, d partir dune certaine concentration proche de la
concentration limite, on peut voir appardiire la vague B, et la vague B; au deuxieme cycle alors que

celles-ci n'étaient pas visibles lors du premier cycle .

La Figure 40 présentée ci-apres montre bien I'évolution de ces deux vagues dinsi que de ia vague Bs

entre deux cycles.

0.3 74 (mA/cm?)

0.2 -

E (V/ESH)

-0.,3 1

-0.4

-0,5 -

Figure 40.a : Voltampérogrammes successifs pour une solution [HNO,] = 6 mol.L™, v = 50 mV.s™

(premier et deuxieme cycle), T = 23°C
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Figure 40.b : Voltampérogrammes successifs pour une solution [HNO;] = 6 mol.L", v = 50 mV.s’!

{troisieme et quatieme cycle), T = 23°C

Ce phénomene s'accentue forfement pour une concentration d'acide nitrique supérieure &
7 mol.L", et on peut méme observer une augmentation de la densité de courant d'un facteur 100

entre le premier et le deuxieme cycle (cf Figure 41),

100 +

[ (mA/cm?)

—— 1% cycle

2eme

~-100 +
cycle

-150 -

-200 7

-250 - - - . -

Figure 41 : Croissance de la densité de courant enfre le premier cycle et le deuxieme cycle pour
une solution [HNO;] = 7 mol.L! , v = 50 mV.s', T = 23°C

Lorsque la densité de courant est frop importante, des bulles de goz apparaissent & la surface de
l'électrode et il apparcit un phénomeéne de « saturation » de I'élecirode déjd mis en évidence lors
de I'étude de voltampérogrammes tracés pour des solutions nitriques de concentration supérieure &

8 mol.”". Par la suite, les cycles successifs effectués sont apparamment stables. Pour la méme
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raison on n'observe pratiquement pas de modification dun cycle & lautre pour des

voltampérogrammes tracés pour des solutions de HNO, de concentration supérieure & 8 mol.L!

Ces différentes courbes (cf § 4.1 et § 4.3) mettent en évidence que les densités de courant des
vagues B,, B, et B, varient beaucoup plus rapidement que les densités de courant des autres vagues

en fonction du nombre de cycles.

4.4.1 Conclusion

Les phénomenes constatés lorsque plusieurs cycles de potentiel sont effectués en milieu nitique sont
comparables & ceux observés lorsque la concentration d'acide nitique augmente ou Ioréque la
vitesse de balayage de potentiel diminue (cf §4.1 et 4.3). Cette observation montre que la solution
au voisinage de I'dlectrode s'enrichit en especes electroactives d'un cycle & lautre, Limportance de
lespéce X', engendrée par une réaction chimique couplée dont lexistence a été mise en évidence
lots des paragraphes précédents pemmet d'expliquer ce phénomene.

En effet, la concentration de X' dépend de lavancement de Ia réaction chimique couplée :
Y+SeX {b)

Ce degré davancement est fonction de la durée de l'expérience, et tant que celle-ci est trop courte,
les vagues B, et B, n‘apparaissent pas sur les voltampérogrammes.

La durée nécessaire pour que favancement de la réaction (b) soit suffisant est fonction de la
concentration d'acide nitrique. Elle est équivalente & plusieurs cycles ou & un seul cycle lorsque la
solution posséde une concentration d'acide nitique supérieure a 6 molLl? pour une vitesse de
balayage égale & 50 mV.s'. Cette influence de la concentration montre que la vitesse de la

réaction {b) augmente avec la concentration d'acide nitrique.

4.5 Etudes chronoampérométriques

4.5.1 Observations dans le cas d'une microélectrolyse classique

La chronoampéroméirie consiste & étudier 'évolution de lintensité du courant lorsque le potentiel de
la cathode est maintenu & une valeur fixe, Pour cette étude, le potentiel est brutalement porté d'une
valeur égale au potentiel d'abandon & une valeur ou une réaction électrochimique se produit.

les différentes valeurs de potentiel choisies résultent des observations effectuées en
voltampéromeétiie. Elles sont généralement comprises entre le potentiel d'abandon et 0,5 V/ESH. En

effet, dans ce domaine de potentiel, quelle que soit la concentration d'acide nitfigue, des processus
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de transferts électroniques responsables des vagues B, B, et B, ont lieu, quil s'agisse de la réduction
de l'oxyde de plating, R(PtO}, ou de la réduction des especes X ou X' (cf § 4.3 et 4.4).

Par conséquent, lorsque le potentiel est brutalement amené & une valeur inférieure au potentiel
d'abandon, lexistence dun transfert électronique se traduit par la brusque apparition d'un courant de
réduction (cf Figure 42).

La solution n'étant pas agitée, la concentration d'espéce électroactive au voisinage de I'électrode ou
adsorbée & sa surface diminue. Il en résulte une décroissance au cours du temps, en valeur absolue,
de la densité de courant échangée (cf paragraphe 3.2.1.4, figure 13). Afin de simpilifier la
présentation des phénomeénes observés, cette phase de décroissance a été dénommeée "premiére
phase".

Lorsqu'au voisinage de l'électrode la concentration en espece électroactive s'annule, le courant se

stabilise & une valeur résiduelle pratiquement nulle. 1f s'agit de la "deuxiéme phase'.
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Figure 42 : Agrandissement de la Figure 43, chronoampérogramme tracé pour HNO, 6,3 mol.L"},
T = 23°C, (premieres secondes)

50 Jdjmaem)

Figure 43 : Chronoampérogramme obtenu pour HNO; 6,3 mol.L™, E = 0,8 V/ESH, T = 23°C



Chapitre 4 : Efude expérimentale du comportement élecirochimique de facide nifrique page 115

Ces deux premieres phases, representées sur la Figure 42 comrespondent & lallure classique dun

chronoampeérogramme.

La durée de la deuxiéme phase est quasi infinie pour des solutions d'acide nitrique de concentration
inférieure a la concentration limite. En revanche, celle-ci a une valeur finie pour les solutions de
concentration supérieure & la concentration limite et une troisieme phase corespondant &
lapparition d'un courant de réduction apparait.

A lissue de la troisiéme phase, le courant prend une valeur pratiqguement stable trés élevée en valeur

absolue, gui correspond & 'a quatrieme phase (cf Figure 43).

La Figure 42 représente un agrandissement de la Figure 43 pour les deux premiéres secondes de la

chronoampéromeétrie,

La durée de la deuxieme phase dépend de ia concentration en acide nitrique et de la valeur du
potentiel. La variation de cefte durée en fonction du potentie! imposé & électrode est représentée
qualitativerment sur la Figure 44,

Aucune corrélation n'a pu étre établie enire le potentiel imposé et la valeur de la densité de courant
afteinte lors de la quatrieme phase. De plus, celle-ci n'est pas épétable pour deux expériences
identiques (cf Figure 45).
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Figure 44 : Variation de la durée de la deuxieme phase en fonction du potentiel,
[HNO;] = 6,3 mol.L!, T = 23°C

Une augmentation de la concentration d'acide nitique entraine une augmentation, en valeur

absolue, de la valeur de la densité de courant. Celle-ci afteint cependant une valeur limite, voisine
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de 300 mA/cm?2, en raison de phénomenes de “saturation” causés par la présence de microbulles de
gaz & la surface de électrode (cf § 4.1).

Lorsque la durée de texpérience est suffisamment longue, on observe des oscillations iméguliéres de
la densité de courant autour d'une valeur moyenne légérement décroissante en valeur absolue
( cf Figure 45). La valeur de la densité de courant lors de la quatrieme phase dépend probablement

de la convection naturelie mal maitrisée dans les expériences.
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Figure 45 : Chronoampérométries effectuées & 0,77 V/ESH pour HNO; 5,9 mol.L'. T = 23°C (Les

expériences 1 et 2 ont éfé réallsées dans des conditions apparernment identiques)

Une agitation de la solution par la mise en mouvement de I'électrode & disque toumnant au cours de
la quatriéme phase entraine une disparition totale du courant de réduction. Lorsque agitation cesse,

la densité de courant croft & nouveau en valeur absolue (cf Figure 45),
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Figure 46 : Effet de lagitation sur la quatieéme phase d'un chronoampérogramme tracé pour HNO; =
6,5 molL”, E = 0,8 V/ESH, T = 23°C
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4.5.2 Discussion

Les cbservations des études de chronoampérométrie rejoignent les résultats de voltampérométrie
quant & rexistence d'une concentration limite d'acide nitrique. Au dessus de cette concentration, les
chronoampérogrammes obtenus n'ont pas une allure classique : la deuxieme phase, pendant
laquelle la densité de courant résiduelle est pratiquement nulle, a une durée finie et est suivie d'une
troisiéme phase ol un nouveau courant de réduction apparait,

La durée de la deuxieme phase est suffisamment courte (cf Figure 44) pour que la densité de
courant due & lapport par diffusion ou par convection des especes électroactives du sein de la
solution vers la surface de I'dlectiode soit négligeable devant la densité de courant atteinte lors de la
troisiéme phase. Par conséguent, cette densité de courant correspond & la réduction dune espece
qui se trouve présente au voisinage de I'€lectrode uniquement & lissue des phases 1 et 2.

Cette observation confirme 'hypothése faite aux paragraphes 4.3 et 4.4 concemant texistence d'une
réaction chimique couplée & une réaction électrochimique entre 0,5 V/ESH et 1 V/ESH se produisant
lors de la phase 1.

Le Tableau 11 montire que l'existence de la réaction electrochimique responsable de la vague B, lors
de la phase 1 est la condition nécessaire pour que la troisiéme phase d'évolution de la densité du
courant soit observée sur les chronoampérogrammes tracés pour le milieu nitique.

Cette troisitme phase matéralise lexistence de la réaction chimique couplée et confime

'hypothése que la réaction chimique est couplée & la réaction électrochimique qui se produit lors de

la vague B,.
[ANO3] < Cyrre [ANOsl > Crre
E<Egp - 0,8 V/ESH < E < Eg  BE< Q8 V/ESH -
Réactions élgofrqchi.miques R(PTO) R(PO), B, R(PTO), B, B,
lors de la phose] .
Observation 37 phase . non oui oui

Tableau 11 : Conditions de potentiel et de concentration pour lesquelles la troisiéme phase est

observée

Le mécanisme réactionnel qui a lieu en milieu nitrique lorsque le potentiel est brutalement porté & un

potentiel auquel la réaction électrochimique (a) se produit est donc le suivant

L'espéce X présente au voisinage immédiat de I'électrode est réduite selon ;

X+ne oY {Q)

Paraliélement & cette réaction, foxygéne adsorbe & la surface de Iélectrode est également réduit ¢
PtO + 2H" + 26 o Pt + H,0 E. 25
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Sous linfluence de ces deux reactions électrochimiques, la concentration de X au voisinage de
Iélectrode et de O adsorbé décroit et entralne une diminution du courant de réduction. La densité
de courant échangée lors de ces deux réactions électrochimiques se matéralise sur le
chronoampérogramme par la phase 1.

Lorsque la concentration de X et de Oggone €5t trés falble, le courant de réduction est pratiquement

nul. i s'agit de la phase 2.

Consécutivement a la réaction (a), le composé Y réagit selon la réaction (b) pour engendrer une

espece électroactive X'

Y+SeX (b)

La durée de la deuxieme phase, pendant laquelle aucune réaction électrochimique ne se produit,
corespond au temps nécessaire pour que le dégré davancement de cette réaction soit suffisant.
Lorsque la quantité de X' produite est suffisante, il se produit la réaction (c) responsable de la

croissance, en valeur absolue, de lintensité lors de la troisieme phase :

X +n/e Y (@)

Un tel mécanisme réactionnel ne peut cependant pas expliquer la forte croissance, en valeur
absolue, lors de la troisiéme phase ni la densité de courant trés importante et quasiment stable
afteinte iors de la quatriéme phase. Seul un phénoméne catalytique, dont fexistence a déja été

envisagée au paragraphe 4.4 peut étre & l'origine de ces observations.

La réaction chimigue couplée est donc viaisemblablement une réaction catalytique et les espéces X
et X dune part et Y ef ¥ d'autre part sont identiques. On peut donc présumer qu'd lissue de la

deuxieme phase, le processus réactionnel est le suivant :

X+ne oY (Q)

Y+ S e X (o)

Ce systéme de réactions comespond en fait & la réduction indirecte de S par le compose Y.

Une trés Iégére agitation de la solution au voisinage de I'électrode entraine une disparition du courant
de réduction, que ce soit lors de la troisieme phase, ou lors de la quatieme phase (cf Figure 46). Ce
comporfement, en désaccord avec le comportement classique, déj& observé lors d'expériences de
voltampérométrie cyclique, est attibué & I'éloignement de lespéce électroactive du voisinage de

fiélectrode lorsque ia solution est agitée.
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Les conclusions précédentes ayant mis en évidence que cette espece électroactive est le composé
X, il apparait donc quil se frouve en plus grande quantité au voisinage de 'électrode gu'au sein de la
solution, Ceci permet donc de conclure que la stoechiométrie de la réaction (b) est supérieure & 1

en ce qui conceme la production de X et le bilan des réactions (a) + (b} est :
S+ n e kX (avec k > 1)

La concentration de X au voisinage de Iélectrode ne cesse donc daugmenter lorsque le systéme de
réaction (a) + (b) est amorcé. Ceci permet dexpliquer la forte croissance de la densité de courant
lors de la troiséme phase.

Les différents facteurs susceptibles de limiter cette densité de courant sont la cinétique des réactions

(a) et (b} et la concentration de S au voisinage de Iélectrode.

Le tableau suivant représente le nombre de coulombs échangeés entre I'électrode et la solution a
différents stades dune chronoampérométrie effectuée pour HNO; 6,3 mol.L (cf Figure 43). Cette
quantité de coulombs est convertie en nombre de moles. Les calculs ont été effectuds avec des

valeurs de n, égales & 1ou 2.

Fin de la phase:

Normbre délectrons 1 2
Coulomb 9,3.10°C 0,014C 0,04 C 20,066 C

Nombre de moles

9,6.10" [48.10" |1,5.107 |73.10% |41.107 |21.107 {68.107 {3.4.107

électrolysées -+

Tableau 12 : Quantité d'électricité échangée a différents stades de la chronocampérométiie

On peut supposer que, lors des phases 3 et 4, l'espece électiolysée est I'acide nitrique car il s'agit de
la seule espéce présente dans la solution en aussi grande quantité, La solution étudiée contient en
effet

- 0,36 mole d'acide nitrique (60 cm®, 6 mol.L! dHNO;),

-au plus 6 . 10® mole dacide nifreux si f'on suppose la concentration d'acide nitreux égale &
10 mol.L! (cf paragraphe 4.2).

Par conséquent, on peut en déduire que lacide nitrique est réduit indirecterment lors du systéme

catalytique {(a) + ().

La quairiéme phase correspond & une phase stationnaire ol s'équilibrent les différents processus mis
en jeu, c'est & dire la réaction électrochimique (a), la réaction chimique (b), le transport dHNO; du

sein de la solution vers la surface de électrode et le fransport de X du voisinage de Iélectrode vers le
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sein de la solufion. Les légéres "oscillations" ainsi gue la non répétabiiité de la densité de courant lors
de la quatrieme phase sont certainement dues & la difficulté de maditriser la convection naturelle

dans ce systéme,

La deuxiéme phase, au cours de laguelle le courant échangé est pratiquement nul, est assimilable &
un temps dinduction du processus catalytique composé des réactions (a) et (o).

La durée du temps dinduction dépend de la concentration d'acide nitique et de la valeur du
potentiel imposé (cf Figure 44). On constate notamment une augmentation de sa durée lorsque le
potentiel est porté & une valeur & laquelle la reaction B, a également lieu. Ceci peut s'expliguer par le
fait que, dans ce cas, le composé Y est & la fois engage dans la réaction chimique (b) et dans la

réaction électrochimique (¢) :

Y+ne o2 ' (©)

La durée de la deuxieme phase caractérise la cinetique de la réaction (b) : plus la réaction (b) est
rapide, plus le temps nécessaire pour gue le degré d'avancement de cette réaction soit suffisant est
court, Par conséguent, si l'on suppose que la cinétique de la réaction chimigue (o) obéit & une loi
simple de type v = k [B]" [S} avec «, B >0, la variation de la durde de la deuxiéme phase,
représentée sur la Figure 44, est due & la présence, en plus ou moins grande quantité, de Y au

voisinage de lélectrode. Ceife quantité dépend de la cinétique respective des réactions (a), (b) et

().

Le tableau suivant représente de fagon schématique la variation de la cinétique des réactions (a), ()

et (c} et permet de caractériser I'étape conditionnant le temps dinduction en fonction du potentiel.

0.6 V/ENH 0.8 V/ENH Eao
aqugrmentation constante diminution variation de 1,
frés rapide frés rapide augmentation vitesse de (q)
diminution constante augmentation vitesse de (b)
aqugmentation nulle nulle vitesse de (c)
vitesse respective de lo | cinétique dela | vifesse de formation de  |6iape limitante
réaction (b) devantia i réaction (b) ' Y par la réaction (a)
vitesse de la réaction (] :

Tableau 13 : Etape limitante en fonction du potentiel
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4.6 Etudes de macroélectrolyse avec une cellule de type "couche mince"

L'objectif des expériences de macroélectiolyse présentées ci-aprés est de confirmer les conclusions
précédentes quant a lexistence dune réaction chimique couplée et catalytique lors du processus B
mis en jeu en milieu nifrigue. De plus, lors des expériences menées en configuration "couche mince®,
la convection naturelle, susceptible de jouer un rdle important sur les phénomenes électrochimiques

observés (cf 4.6.2), est éliminee.

La cellule utilisée pour ces expériences est celle décrite au chapitre 3.

Sauf mention contfraire, préalablement & chaque expérience, l'électrode subit un prétraitement
identique & celui présenté § 4.2.3 mis & part que, pour des raisons techniques dues & la durée de la
réalisation de la couche mince, l'électrode est immergée dans la solution pendant une durée

comprise entre § et 10 minutes avant que le potentiel ne soit imposé.

On peut supposer que les conséquences de cette medification du prétraitement de Iélectrode sont
négligeables dans la mesure ou le systéme électrode de platine - solution nitrique est équilibré apres

une durée dimmersion de l'électrode égale G 2 minutes {cf § 4.2.1.2).

4.6.1 Expériences de voltampérométrie

Ces expériences ont été effectuées pour des solutions nitriques de différentes concentrations.
Cependant, il apparait de fortes perfurbations sur tes volfampérogrammes tracés pour des solutions
nitiques de concentration supérieure & 4 mol.L! (cf Figure 47 et Figure 48). Ces perturbations ont été
atiribuées & la formation de microbulles de gaz lors des variations décroissantes du potentiel. La
présence de ces bulles de gaz est & éviter car elles peuvent “casser’ la couche mince en créant une

légére surpression dans le volume de liquide emprisonne.

Bien qu'aucune donnée quantitative ne puisse étre tirde des voltampérogiammes présentés sur les
Figure 47 et Figure 48, on peut cependant remarquer que plusieurs vagues de réduction et
d'oxydation sont observées entre 0,5 V/ESH et 1,3 V/ESH.

Ainsi, lors des variations décroissantes du potentiel, on distingue une premiere vague de réduction
assez large et comprise entre 1 V/ESH et 0,8 V/ESH. II s'agit probablement de la vague B,. Cette
vague est suivie d'un épaulement et on peut supposer quil s'agit d'une esquisse de la vague B,.

Lors des variations croissantes du potentiel, la densité de courant reste 1égerement négative et on

observe la vague de réduction B, entre 0,9 V/ESH et 1V/ESH. Cefte vague est suivie des vagues
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d'oxydation B,, et B,. On remarque que la densité de courant de la vague B, est supérieure & celle de

la vague B, , ce qui n'est pas le cas en voltampérométrie classique.

Ti(mA/cm?)

E (V/ESH)
1.2 1.4 1.6

2.5 J

Figure 47 : Vollampérogramme obtenu dans le cas d'une configuration *couche mince"
[HNO,] = 5 molL, v =5mV.s', T = 23°C

0.4 - j{mA/cm 2}

0.2 4
BA /b
o , . E (V/ESH)

T T T

1.2 1.4 1.6

-0.2 -

0.4 A

-0.6 A

-0.8 -

Figure 48 : Voltampérogramme obtenu en configuration couche mince , [HNO;] = 4 mol.L”,
v=5mV.s, T =23C

Afin déliminer les inferactions liées & la présence de bulles de gaz sur lélectrode, les

voltampérométries ont été effectuées pour des solutions de concentration inférieure & 4 mol.L”,
On constate que, lorsque la concentration d'acide nitrique de la solution étudiée devient plus faible, il

est nécessaire de dminuer la vitesse de balayage de potentiel pour pouvoir observer les différentes

vagues du processus .
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Figure 49 : Voltampérogramme obtenu en configuration couche mince

[HNOs] = 2molLl’, v =1mV.s", T = 23°C

Cependant, lorsque la vitesse de balayage est trop faible, des phénoménes supplémentaires sont

observés : les vagues B, et B, semblent confondues et les densités de courant de ces deux vagues et

de B, oscillent. Ces oscillations s'accentuent lorsque la vitesse de balayage diminue (cf Figure 50 et

Figure 51).

Par ailleurs on constate gue les vagues doxydation, (vagues B, et B,) disparaissent lorsque la vitesse

de balayage de potentiel diminue,

.

s}

J{mA/em?)

0.5 0.6 0.7 0.8 0.9 /\

1

-2.5 4

-7.5 4

-10

E {V/ESH)

Figure 50 : Voltampérogramme obtenu en configuration couche mince ,

[HNO;] = 2,5 molL”, v = 0,5 mV.s”
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.5 4jimA/cm?)
0.5 0.6 0,7 0.8 0.9 1
0 " e —— .
E (V/ESH)
2.5 4 }
.5
7.5 4

Figure 51: Volfampérogramme obtenu en configuration couche mince ,
[HNO4] = 2,5 molL!, v = 0,1 mV.s', T = 23°C

4.6.2 Expériences de chronoampérométrie

Les expériences de chronocampérométrie ont uniquement été 1éalisées dans le domaine de potentiel
dans lequel le processus B est observé. Le but de ces expériences était d'approfondir les résultats

observés précédemment ainsi que ceux obfenus lors des chronoampérométries réalisées en
configuration classique (cf §4.5), notamment en ce qui conceme la quatrieme phase d'évolution de
lintensité en l'absence de toute convection naturelle,

L'étude de la premiére et de la deuxiéme phase d'évolution de la densité de courant ne présentant
pas dintérét particulier dans le cas dune cellule de type couche mince, les chronoampéromeétries
n'ont pas été réalisées selon la méme procédure que celle décrite au pragraphe précédent, En
effet, au lieu de porter brutalement le potentiel d'une valeur d'équiliore & une valeur ol un processus
électrochimique a lieu, nous avons fait varier linéairement celui-ci de la valeur d'éqguilibre jusqu'd la
valeur désirée pour la chronoampérométrie (cf Figure 52). La vitesse de variation linéaire est égale &

Tmv.s’

le temps initial mentionné sur la Figure 52 corespond au temps & partir duguel le potentiel est
stabilisé & une valeur fixe, Seule 'évolution de lintensité & partlr du temps Initial est prise en compte
par la suite, Pour les raisons évoquées au paragraphe précedent les solutions étudiées sont des

solutions de concentration égale & 2,5 mol.L”,
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Y

Figure 52 ; Evolution du potentiel lors d'une chronoampéromeétrie effectuée dans une cellule type

‘couche mince"

Quelle que soit la valeur du potentiel pris par la cathode, la valeur de la densité du courant reste
pratiquement stable au cours du temps (cf Figure 53). Pour cerfaines valeurs du potentiel, des

oscillations régulieres sont observees autour de cette valeur stable (Figure 54).

0 1 2 3 4 5 6 7
0 )

4 t (min)
-2 I
-4
_6 7
.8 A

Tj (mA/em2)

Figure 53 : Chronoampérogramme obtenu pour une solution d'acide nitrique 2,5 mol.L™, avec une
cellule de type couche mince (E = 0,9 V/ESH)

0 0 1 2 3 4 5 6 7 8 2 10 N 12 13 {{min)

j (mAar?)

Figure 54 : Chronoampérogramme obtenu pour une solution d'acide nitrique 2,5 mol.L”', avec une
cellule de type couche mince (E = 0,75 V/ESH)
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4.6.3 Discussion

Les différentes courbes présentees ci-dessus ne peuvent étre exploitées de fagon quantitative car le
volume de la couche mince n'est pas connu. Il aurait en effet fallu ajouter une quantité connue de

"fraceur & la solution qui soit electroactif uniquement entre 0,3 et 0,4 V/ESH (cf chapitre 3),

Cependant, maigré leur aspect qualitatif, ces expériences menées en configuration couche mince
confirment la complexité du mécanisme du processus B mis en jeu en milieu nitrique entre 0,5 V/ESH

et 1,3 V/ESH. En effet, lintérét de la couche mince réside dans le fait que la totalité des espéces
dlectroactives présentes dans la solution sont électrolysées que ce soit lors  dlune
chronoompéroméfrie‘ ou lors d'une voltampérométrie. Par conséguent, l'allure des courbes obtenues
lors des différentes expériences menées en configuration couche mince confime que les réactions

électrochimigques mises en jeu ne sont pas simples.

D'une part, l'existence d'une vague de réduction lors des variations croissantes du potentiel pour
E > 0,7 V/ESH met en é&vidence que, pour ce potentiel une espece réductible est & nouveau
présente au voisinage de Iélectrode, D'autre part, la diminution trés lente de la densité de courant
lorsque le potentiel est fixé & une valeur donnée permet de supposer que fespéce réductible est sans

cesse régénérée au voisinage de I'électrode.

Les phénoménes observes lors des expériences menées en configuration couche mince permettent
de confirmer que le mécanisme de réduction de tacide nitrique établi aux paragraphes précédents.
Celui-ci est composé d'une réaction électrochimique couplée a une réaction chimique catalytique
suivie d'une réaction électrochimique.

Ainsi, lors des variations décroissantes du potentiel on peut supposer que la densité de courant de
réduction observée est due a la réduction de lespéce X :

X+ ne &Y ()

L'espece X est régénérée 4 la surface de électiode par la réaction chimique de réduction de facide
nitique :

Y + HNO; & X ()
L'ensemble des réactions (a) + (b) est responsable de la quasi-stabilité de la densité de courant

lorsque le potentiel prend une valeur fixe. On peut cependant supposer qu'un autre phénomeéne, est

' D'aprés Bard [81], lorsquun échelon de potentiel est imposé dans une zone ol la réaction
O + ne” < R est tres rapide (concentiation en O & la surface de I'électrode nulle), I'électrolyse est
compléte & 99% en moins de 0,1 seconde (épaisseur de la couche mince = 10° cm,

Do =5.10%cm?™).
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mis en jeu car le courant de réduction est toujours obsenvé et ne semble tendre vers une valeur nulle
que trés lentement (cf Figure 53 et Figure 54). Or l'espece HNO; qui limite le processus (a) + (b) ne se

trouve pas en concentration infinie {HNO,} = 2,5 moI.L“).

Ce phénomene, déja observe lors d'experiences meneées en chronoamperométrie classique (cf 4.6),
n'est donc pas & aftribuer G la convection naturelle. || peut étre dl & une légere diffusion de HNO;
provenant de la solution située a lextérieur de la couche mince. Une autre réaction chimique,
meftant notamment le composé Y en jeu, peut également &tre responsable de ce nouvel apport en
HNO;.

Lorsque le potentiel continue & décroitre, fespéce Y est & son tour réductible :

Y+ne e’ (c)

et, on peut supposer que les oscillations observées sur les voltampérogrammes pour de tres faibles
vitesses de balayage ou sur les chronoampérogrammes, traduisent la compétition entre ia cinétique
des réactions () et (c).

Lorsque le potentiel est suffisamment faible, la cinétique de la réaction (¢} est rapide et a totalité de

Y est réduit en Z,

Lors des variations croissantes du potentiel, dés que le composé Y n'est plus réductible, on observe
une nouvelle vague de réduction. Celle-ci est probablement due au systeme autocatalytique
constitué des réactions (@) + (o). On peut cependant sinterroger sur la raison de la présence de X au
voisinage de I'électrode : soit ce compose provient de la solution situee & l'extérieur de la couche
mince suite & un phénomene de diffusion, soit ce composé a été engendré par une réaction

chimique.

La vague d'oxydation observée aux alentours de 1,1 V/ESH peut étre due & loxydation de X ou de V.
La disparition de cefte vague d'oxydation pour de tres faibles vitesses de balayage n'a pu étre

interprétée.

Par ailleurs, I'observation des différentes vagues du processus B pour des solutions de concentration

de HNO, égale & 2,5 mol.L! infime Fhypothése selon laquelle le processus catalytique constitué des
réactions (a) + (0) a lieu uniquement pour des concentrations d'acide nitique supérieures & la
concentfration limite. On peut seulement en déduite que les densités de courant atteintes sont
beaucoup plus faibles, en valeur absolue, pour des solutions de concentiation d'acide nitrique
inférieure & la concentration fimite. Les différentes vagues mises en jeu sont observées lors des
expériences menées en couche mince en raison de la plus forfe sensibilité de cefte méthode
(cf § 3.2.2.1).
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4.7 Caractérisation des composés mis en jeu lors de la réduction de l'acide

nitrique

4.7.1 ldentification de l'espece initiatrice

Les résultats présentés précédemment ont mis en évidence que le processus de réduction indirecte
de lacide nitrique est initie par la réduction d'une espéce déjd présente dans la solution nitrigue.
Celle-ci, dénommée X, est ensuite régénérée par une réaction chimique entre son produit de
réduction et lacide nitrique. Par conséquent, le réle de cete espéce, assimilable a un catalyseur de
la réduction de l'acide nitrique, est frés important. Clest pourquoi son identification est nécessaire pour

approfondir la compréhension du mécanisme de réduction de 'acide nitrique.
A ce stade de I'étude, guelques informations sur la nature de l'espéce X ont déja été obtenues :

1. lespéce X se trouve en trés faible quantité dans la solution nitrique. En effet, lorsque a
vitesse de balayage de potentie! est trop rapide, linfluence de la réaction chimique
catalytique est négligeable et aucune vague susceptible de corespondre a la

réduction de l'espece X n'est observée sur les voltampérogrammes (cf 4.3.3).

2, lespece X est probablement un produit de la réduction de lacide nitrique par le
platine sous forme Pt, PO, PE* (cf 4.2.1.3 et 4.2.3).

3. en milieu nitrique, X est réductible & un potentiel inférieur & 1 V/ESH. Cetfe observation
ne permet pas cependant de conclure que, dans un milieu autre que lacide
nitrique, la vague de réduction de X débute & 1 V/ESH. En effet, lexistence d'une
réaction chimique couplée peut affecter la vateur du potentiel auguel cette espéce
est reductible [89].

4. il est fort peu probable que X soit l'acide nitrique ou lion nitrate. Les observations
effectuées au paragraphe 4.1 ont en effet mis en évidence que les densités de
courant afteintes ne sont pas proporionnelles & la concentration d'acide nitrique.

Afin didentifier X, I'étude de linfluence de I'ajout de différents composés & la solution nitrique sur le
comportement électrochimique de lacide nitrique a été entreprise. Les expériences ont éte réalisees
en voltampérométrie cyclique dans les conditions dune microélectrolyse classique et les
voltampérogrammes obtenus ont été comparés aux voltampérogrammes obtenus pour une solution

d'acide nitrigue "pure”.
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Le choix des composés A ajouter & la solution nitfique a été effectué suite aux informations sur la

nature de X présentées ci-dessus. Il s'agit :

Q des ions nitrate, NO,', afin de confirmer leur électro-inactivité dans le domaine de

potentiel du processus 3,

0O desions HY,

QO de lacide nitreux, HNO,, éventuel produit de la réduction de lacide nitique par le

platine,

Q du monoxyde d'azote, NO, pour les mémes raisons gue l'acide nitreuy,

0 de lacide sulfamigque, agent anti-nitreux.

Linfluence de l'ajout de dioxyde d'azote, NO,, ou bien de sa forme dimere, N,O,, & la solution nitrique
n'a pu étre étudiée en raison des difficultes rencontrées pour manipuler ce gaz (T, = 21,4 °C pour
P= 1 aim). De plus, Il est fort probable quen milieu aqueux ce composé se transforme

instantanément en HNO, et HNO, selon les réactions C.17 ou C.21 étudiées au paragraphe 2.2.2.2

2NO, + H,0 < HNO, + HNO, c7
3NO, + H,0 & 2HNO, + NO -C.21

Les résultats présentés dans le Tableau 14 n'ont gu'un aspect qualitatif dans la mesure ol, d'une part,
il est difficiie dobtenir des résultats répétables et, d'autre part, les composés HNO, et NO sont
relativement instables en milieu nitrique (existence de réactions chimiques).

Bien que lexistence réelle dune concentration limite d'acide nitrique cit été infimée lors des
expériences effectuées en configuration "couche mince®, cette notion a cependant été conservée
lors de ces études qui sont réalisées dans des conditions de voltampérométrie classique. Ainsi, les
différents composés ont été gjoutés a des solutions de concentration inférieure et supérieure & la

concentration limite.

Afin de ne pas modifier la concentration de HNO; et de H™ de la solution étudiée, ces composés ont

été ajoutés en tres petite quantité (1 miL maximum dans une solution de 60 ml).
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Composé ajouté Observations pour [HNO;] < Gy, Observations pour [HNO;] > Cyir,

NO; (NaNO; - Aucune modification Aucune medification

dilué dans teau)

H¥ (H,S0, 18 M) Diminution de la valeur de la Forte augmentation de la densité de
- concentration limite courant des vagues B,, B,, B, ef B,.

I\YJOZ'[NQNO2 : Diminution de la valeur de Ia Forte augmentation de la densité de

dilué dons feau).y concentiation limite. Apparition des courant des vagues 8, B,, B, et B,.

vagues B,, B,. B, et B,.

Nb (gaz) Diminution de la valeur de la Forfe augmentation de la densité de
: concentration limite, Apparition des courant des vagues f3,, B,, B, et B..
vagues B, B, B, et Bs.
Acide ’ aucune modification Disparition des vagues B,, et B,.
sulfamique - Voltampérogramme analogue &

celui obtenu dans une solution
nitique de concentration inférieure &

la concentration limite.

Tableau 14 : Influence de f'ajout de différents composés sur le comportement électrochimique de

l'acide nitrique

La disparition totale des vagues B, et B,, lors de lgjout d'acide sulfamique, met en évidence que
l'espéce X initiatice du processus de réduction a été consommeée par lacide sulfamique. Ce

composé est généralement utilisé en tant gu'agent anti nitreux car la réaction C.43 est totale :

NH,HSO, + HNO, = H,580, + N, +H,0 C.64

Cette observation associée 4 la forfe croissance des densités de courant lors de {'gjout dacide nitreux

& la solution nitrique permet de conclure que le composé X est lacide nitreux.

Par ailleurs, i est fort probable que 'augmentation des densités de courant des vagues B, B, B, et B,
lorsque un barbotage de NO est effectué dans la solution nitrique fraduise la formation d'acide nitreux

dans la solution nitrique suite & la réaction ;
HNO, + 2NO + H,0O < 3HNO, C.13
Ce composé peut se trouver sous forme non dissociée, HNO,, ou sous forme dissociée, NO¥, lion

nitrosonium. La forme, NO,', ion nitrite, n'a pas été mentionnde car elle se trouve en quantité

négligeable en milieu acide,
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Linfluence positive de l'ajout dions H* & la solution nitique d'une part, et lapparente existence dune
concentration limite en acide nitdique dont la valeur diminue lors diajout de H* diautre part,
permettent de supposer gue c'est sous la forme NO™ que 'acide nitreux Initie et catalyse la réduction
indirecte de I'acide nitrique. En effet, la réaction chimique (C.34) engendrant lion nifrosonium est trés
sensible & une augmentation de la concentration en H™ (cf §2.2.3.1).

HNO, + H* <& NO™ + H,0 C.34

Il & notamment été montré [49], en milieu sulfurique et perchlorique, que pour une acldité supérieure
& 6- 7 M, lacide nitreux se trouve majoritairement sous forme dion NO™. L'extrapolation de ces
résultats & une solution nitrique permettrait de comprendre que le processus catalytique de réduction
indirecte de acide nitrique n'est pas obsevé pour des solutions nitriques de concentration inférieure &

5 mol.L™" quelle que soit la vitesse de balayage car lion NO* est présent en #rés faible quantité,

Néanmoins, les résuitats obsevés en configuration couche mince ne sont pas en accord avec cetffe
conclusion car les vagues caracterstiques du processus de réduction de lacide nitique sont

obsenvées dans des solutions de concentration trés inférieure a 6 mol.L™.

Il est par conséquent difficile de définir sous quelle forme lacide nitreux initie la réduction de Facide

nifrique. I est possible que ce soit & la fois sous la forme HNO, et NO*.

4.7.2 Etude du comportement électrochimique de ['acide nitreux

Le comportement électrochimique de lacide nitreux a déja fait lobjet de nombreuses études

(cf chapitre 3) et seuls les phénomeénes mis en jeu dans le domaine de potentiel compris entre

0,5 V/ESH et 1,3 V/ESH sont relatés ici {domaine de potentiel du processus B).

Les solutions d'acide nitreux sont préparées & partir de la dissolution de NaNO, dans une solution
d'acide sulfurique 6 mol.l'. Cette solution ainsi préparge est relativement instable car un
dégagement de vapeurs rousses, probablement un mélange doxydes d'azote, est obsernvé. Par

conséquent les résulfats présentés ci-apres n'ont qu'un caractére qualiratif,

Avant chaque voltampérométrie, 'dlectrode subit le préfraitement décrit au paragraphe 4.2.3, et le
balayage de potentiel est effectué de fagon décroissante & partir du potentiel dabandon.
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Figure 55 : Voltampérogramme fracé pour une solution dHNO,
{ NaNO, dans H,50, 3 M} v = 80 mV.s', T = 23°C

Lidentification des différents composés mis en jeu lors de ces vagues d'oxydation et de réduction n'a

pas été effectuée lors de cette étude car les données de la bibliographie sont nombreusss, Selon

Dutta et Landolt [56] et Heckner et Schmid [76] ces vagues sont attribuées aux réactions suivantes :

Les vagues R(1) et O(1) sont associées et comespondent & la réaction électrochimique réversible :
NO™ + & & NO E. 10

Lion NO™ a été préalablement engendré par la réaction (C.35).

La vague R(2) corespond & la réaction inéversible de réduction de NO en N,O. Cette réaction est

composée de plusieurs étapes :

NO + ¢ = NO’ E.17
NO + HTe HNO C.43
2HNO & N,O + H,0 C.45

La vague O(2) corespond & l'oxydation de l'acide nitreux en acide nitrique :

HNO, + HyO & HNO; + 2H™ + 2¢ -E.6
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On constate quune distinction est effectuée entre le comporiement électrochimique de laclde

nitreux et celui de lion nitrosonium. Deux hypotheses peuvent expliquer ces données

bibliographiques:

1. la premiere est que la solution contient & la fols I'acide nitreux sous forme HNO, et lion
nitrosonium, NO™,

2. la seconde est que le comportement électiochimique de HNO, et de NO™ est
identique. Par consequent, la vague R(1) corespond également & la réduction de
l'acide nitreux (réaction HNO, + H™ + & & NO + H,0) et la vague O(2) corespond

également & foxydation de lion NO™ ( réaction NO™ + 2H,0 < HNO; + 2&" +3H™).

Il convient donc de compléter ces donnees bibliographiques pour mieux définir les analogies entre le

comportement électrochimique de HNO, et de NO™,

Pour celd, des vollampérogrammes ont été tracés pour des solutions de différentes acidités. La
synthése des différents résultats obtenus ainsi que les conclusions qui ont été déduites sont préseniées

dans le Tableau 15.

Acidité dela [Hl<tm .. TM<[HTI<5M 5M<[HT<10M 10 M<[HT
solution =~ ‘ ‘ ’ ; R '
Nature des espéces NO," majoritaire, HNO, coexistence : NO™
présentes en solufion | HNO, mincritaire HNO,, NO*
(cf chap 3}
Vague R(1) non observée esquisse bien définie
Vague R(2) non obsenvée large pallier entre bien définie
0,6 V/ESH et 0,3
V/ESH
Vague O(1) non obsenvée observée, de mieux en mieux définie lorsque [H™] augmente
Vague O{2) bien définie esquisse, de moins
en moins bien
définie lorsque H*
augmente

Tableau 15 : Evolution des différentes vagues d'oxydation et de réduction observées dans des

solutions de NaNO, préparées dans H,SO, en fonction de [H¥]

Les résultats présentés dans le Tableau 15 mettent en évidence que la réduction et 'oxydation de
I'azote (Ill) est plus ou moins aisée selon la forme sous laquelle ce composé se trouve. Ainsi, c'est sous
la forme dion NO™ quil est plus facilement réductible et c'est sous la forme d'acide nitreux, HNO, ou

dion NO, quiil est plus facilement oxydable.
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Le potentiel des différentes vagues de réduction et d'oxydation observées pour les solutions d'acide

nitreux coincide avec les vagues observées en milieu nitrique.,

Ceftte observation confirme Ihypothése proposée au paragraphe précédent selon laquelle f'espéce
initiafrice du processus de réduction de lacide nitique est un composé azoté de degré
d'oxydation () réduit lors de la vague B,. On peut supposer que, pour des solutions de concentration
supérieure & la concentration limite, ce composé est lion nitrosonium, NO™, et pour des solutions de

concentration inférieure & la concentration limite, il sagit de lacide nitreux, HNO,.

Le fait que lion NO™ soit plus facile & réduire que la molécule de NO, explique lapparente existence
d'une concentration limite. Cetfte concentration limite n'est pas liée & la concentration de HNO; mais
& celle de H. Lorsque lacidité de la solution n'est pas suffisamment élevée, lazote () se trouve
majoritairement sous forme de HNO, non détectable par voltampérométiie classique. En revanche
lorsque l'acidité de la solution augmente, la proportion d'azote (i) se trouvant sous la forme dion NO*
augmente, la réduction de l'espece initiatrice est plus facile et, par conséquent, les densités: de
courant de réduction atfteintes sont plus élevées. De plus, || est fort probable que dautres
phénomenes liés  linfluence de lacidité ou de la concentration d'acide nitrique jouent un rdle sur la

cinétique des réactions chimiques.

Par ailleurs, on peut supposer que la vague d'oxydation B, observée en milieu nitique cormespond &

l'oxydation de l'acide nitreux.

4.7.3 Identification des produits de réduction de Vacide nitrique par

spectroélectrochimie

Lidentification des composés produits au voisinage de I'dlectrode au cours dun balayage de
potentiel ne peut étre effectuée par une méthode électrochimigue classique.,

La deuxiéme méthode d'analyse utilisée est la spectioscopie infrarouge couplée & I'électrochimie.
Les aspects théoriques de cette technique de spectioélecirochimie ont été présentés au chapitre 3.

La cellule utiisée est une cellule de fype "couche mince’, la concentration de la solution d'acide
nifique ufiisée pour ces expérmentations est choisie égale & 2,5 molL', concentration opfimale
pemetiant une bonne observation des phénomeénes de réduction intervenant dans le domaine de
potentiel compris entre 0,5 V/ESH et 1,3 V/ESH et pour laguelle la production de composés gazeux &
la surface de l'électrode n'est pas trop génante. Les solutions nitriques étudiées ont été préparées
avec de leau (H,0) déminéraliseée mais également avec de leau deutérée (D,0) pour les raisons

évoquées au paragraphe 3.5.3.



Chapitre 4 : Fiude expérimentals du comporntement élecirochimique de laclde nitrique page 135

Pour des raisons pratiques, i| n'a pas eté possible de prétraiter électrode de fagon électrochimique
(cf 4.2.3). Cependant, avant chaque experence un polissage manuel a été effectué avec du
siicate d'alumine. On a constaté, qua lissue de ce polissage le signal obtenu lors d'une
voltampérométrie cyclique effectuée en milleu sulfurique 0,5 mol.l', est relativement proche du

signal obtenu lorsque I'électrode de platine est prétfraitée électrochimiquement.

Avant chaque expérience, électrode est plongée pendant 30 minutes dans la solution. Cette durée
correspond au femps nécessaire pour ajuster la position de la cellule et de I'électrode de fagon & ce

que la réflectivité de cette demiére soit maximale.

4,7.3.1 Résultats obtenus par la méthode SPAIRS (variation linéaire du potentiel)

Les expériences ont été effectuées en faisant décrofire linéairement le potentiel & partir du potentiel
d'abandon et en enregistrant & intervalle de temps reguliers la réflectivité de la surface de 'électrode.
Les résultats de votampéromeétrie cyclique montrent que les vagues B, et B, observées en milieu
nitique lors des variations décroissantes du potentiel sont assez proches lune de lautre. Pour
distinguer la nature des especes produites & l'une ou l'autre des vagues de réduction, lenregistrement
de la réflectivité de la surface de Iélectrode doit avoir lieu & des potentiels trés rapprochés,
L'obtention dun spectre nécessite lacquisiion de 128 interférogrammes. Elle est de ce fait
relativement longue, Par conséquent, afin de réduire 'écarnt de potentiel entre deux spectres, les

vitesses de balayage de potentie! frés faibles ont été utilisées (0,5 mV.s” et 0,1 mV.s™).

La Figure 56 présente les variations relatives de réfiectivité’ de Iélectiode enregisirées dans une
solution d'acide nitique diluée dans H,O lorsgu'un balayage de potentiel est effectué & la vitesse de
0,5 mV.s’. Les réflectivités ont été enregistrées toutes les 100 secondes, c'est & dire & des intervalles
de potentiel de 50 mV,

Sur la Figure 56.q, la réflectivité prise en référence est celle obtenue lorsqu'aucun courant ne fraverse
télectrode, lorsque le potentie! de I'électiode est égal au potentiel d'abandon.

Sur la Figure 56.b, la référence est pour chaque spectre, lavant derniére réflectivité de la surface
enregistrée, c'est a dire celle obtenue 100 secondes plus t&t, Ces deux représentations permettent
ainsi de mieux évaluer la formation et la dispartion des différentes especes a la surface de

'électrode en fonction du potentiel.

'La variation relative de réflectivité, ou AR/R est égale & (cf § 3.2.2.1) :

AR _Rgy= Re,

- S ou Rg représente la réflectivité de référence enregistrée & un potentiel E;,
E

1

et Re, représente la réflectivité enregistrée au potentiel etudié, E,.
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Figure 56.a : AR/R obtenu pour HNO; 2,5 mol.L™ (solvant H,O), T = 23°C

polarisation P ; Vegiayage = 0.5 mv.s' ; iéférence prise pour E = Eqnandon
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Figure 56.b : AR/R obtenu pour HNO, 2,5 mol.L™ (solvant H,Q), T=23°C

polarisation P ; Vigigyage = 0.5 mv.s' ; la réflectivité précédente est prise pour référence
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Lorsque le potentiel varie de fagon décroissante & partir du potentiel d'abandon, ce n'est que pour
un potentiel inférieur & 0,9 V/ESH que des modifications de la réflectivité de la surface de lélectiode

sont observées.

Ces modifications sont "brutales” entre 0,9 V/ESH et 0,75 V/ESH car le signal est fortement perturbé par
rapport au signat de référence, Ce phénomeéne traduit une variation tres imporiante de la réflectivité
de la surface de I'électrode et a été attribué & la présence de microbulles de gaz sur la surface de
Iélectrode. On peut supposer que ces microbulles résultent de la génération électrochimique de
composés gazeux car cette brutale modification de la réflectivité de la surface de lélectiode
intervient exactement au potentiel ou la densité de courant croit en valeur absolue. Par conséquent,

dans cefte zone de potentiel, les AR/R sont difficlement exploitables.

On remarque cependant que les perturbations des AR/R se manifestent notamment par fapparition
de deux bandes d'absorption dirigées vers le bas & 1640 cm’, et & 2740 cm™'. Ces deux bandes sont
larges et mal définies. La premiere coincide avec le nombre d'onde de la molkécule dH,O. En

revanche il n'a pas été possible didentifier la seconde,

Pour un potentiel inférieur & 0,75 V/ESH, l'allure des AR/R est beaucoup moins perturbée, Ceci met en
évidence que la réflectivité de la surface est proche de la réflectvité initiale et indique que les
microbulles ont disparu de la surface de l'électrode. Ces composés gazeux se sont dissous dans la

solution ou ont été consommeés chimiguement ou électrochimiquement.

A ce potentiel, on observe lappartion dune bande d'absorption bien définie & 2240 cm’
caractérstique de la présence de N,O & la surface de lélectiode. Celui-ci est formé
approximativement entre 0,8 V/ESH et 0,65 V/ESH. Lorsque le potentiel continue & décroltre, la
quantité de N,O présente au voisinage de ['électrode diminue faiblement, On observe en effet une

tres légere inversion de l'ofientation de la bande d'absorption de ce composé sur la Figure 56.0.

Lorsque le sens de balayage du potentiel est inverse, clest & dire lorsque le potentiel varie de fagon
croissante, N,O reste toujours présent au voisinage de 'électrode et, entre 0,75 V/ESH et 1 V/ESH, les
AR/R présentent des fortes perurbations. Celles-ci sont probalement liées & la formation de
microbulies & la surface de I'électrode, phénomene déjd observé dans ce domaine de potentiel lors

des variations décroissantes du potentiel.

Pour un potentiel supérieur & 1,1 V/ESH, aucune nouvelle bande dabsorption n'est obsernvée sur les
AR/R bien que les voltampérogrammes présentent une vague doxydation dans cefte zone de

potentiel.
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Les Figure 57.a et Figure 57.b représentent les varations relatives des réflectivités obtenues lors d'une
expérience rédlisée dans des conditions identiques & celle présentée précédemment

(v =0,5mV.s"), mis & part que la solution dacide nitique étudiée est préparée dans du D,O.

Dés que le potentiel décrolt & parir du potentiel d'abandon, les fortes perturbations des AR/R
apparaissent & nouveau entre 0,95 V/ESH et §,7 V/ESH. Maigre celles-cl, plusieurs bandes d'absorption

sont observées,

Les bandes d'absorption & 1090 cm™, 1210 cm™ et 1480 ¢m™! n'ont pu étre attibuées. Il peut s'agir

de combinaisons entre les différents atormes mis en jeu (D, H, O et N),

La bande & 1620 cm’ est la bande d'absorption caractéristique du NO,. Cette bande_ appardit entre
0,9 V/ESH ET 0,8 V/ESH.

On observe également un épaulement & 1750 cm’. Ce nombre donde cormespond au nombre
d'onde d'absorption du tétroxyde d'azote, N,O,. Cependant aucune conclusion ne peut étre déduite

d'une bande si faible.

La bande & 1865 cm’™ témoigne de la présence de NO au voisinage de 'électrode entre 0,9 et
0,8 V/ESH.

Ces différentes bandes d'absorption disparaissent lorsque le potentiel est inférieur & 0,7 V, et & partir

de ce potentiel, la bande caractéristique du N,O est obsenvée.

Lorsque les variations du potentiel ont lieu de fagon croissante, N,O reste toujours présent au
voisinage de la surface de I'électrode. Entre 0,75 V/ESH et 1 V/ESH, les AR/R présentent & nouveau de
fortes perturbations indiquant la présence de bulles de gaz au voisinage de I'électiode, Les bandes
d'absorption caractéristiques de NO, NO,, ainsi que "'épaulement" & 1780 cm’ correspondant au

nombre d'onde du N,O,4 sont observées.

Ces différentes bandes d'absorption disparaissent lorsque le potentiel est supérieur & 1 V/ESH, et on
peut supposer que ces especes ont été consommeées soit électrochimiquement soit chimiquement,

Aucune bande d'absorption caractéristique n'est observée pour un potentiel supérieur & 1 V/ESH,

Les intensités des différentes bandes dabsorption présentées sur les AR/R ne permettent pas de
conclure guant & la quantité respective de NO,, NO et N,O présents au voisinage de I'électrode, I
n'est en effet pas possible de comparer les intensités des bandes d'absorption corespondant & des

composés différents.
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Figure 57.b : AR/R obtenu pour HNO, 2,5 mol.L” (solvant D,O), T = 23°C

polarisation P ; Vegayage = 0.5 mv.s' ; la réflectivité précédente est prise pour référerice
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Afin de mieux clbserver l'apparition et la disparition des différents composés azotés a la surface de

I'électrode, lintensité de chagque pic a été mesurée selon ia méthode présentée sur la Figure 58.

absorbance (%)

T T T I K
1000 1250 1500 1750 2000 2250 2500
wavenumber (cm™)

Figure 58 : Calcul de la densité optique d'une bande

La mesure a été effectuée pour les pics caractéristigues de NO, NO, et N,O pour une série de AR/R
obtenus lors des variations décroissantes du potenfiel et calculés par rapport & la référence prise au
potentiel d'abandon (cf.a). Les intensités ainsi olotenues sont proportionnelies & la guantité de NO,
NO, et N,O acecumulés au voisinage de I'électrode au cours du baiayage de potentiel. Les intensités

réduites définies par iy = % sont reportées sur la Figure 59,
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Figure 59 : Quantités normées de NO, NO, et N,O accumulées au voisinage de 'électrode lors d'un

balayage décroissant du potentiel
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Aucune différence n'a été observee entre les reflectivités obtenues lorsque le rayon infrarouge est
polarisé perpendiculairement ou paralielement au plan dincidence. Ceci indique que les espéces
détectées se trouvent uniguement dans la solution au voisinage de l'électrode et non adsorbées sur
Iélectrode (cf 3.1.2.2.1). Toutefols, les conditions expérmentales utilisées ne permettent pas une
conclusion catégorique. |l est en effet probable que les bandes d'absorption des composés NO, NO,
et N,O soient trop intenses et masquent les bandes plus faibles des éventuels composés adsorbés.
Pour éviter ce phénomene, les efudes deviaient étre effectuées avec des solutions nitriques diluées
(environ 0,1 mol.L‘l). Cependant, pour cette concentration , l'existence du processus de réduction de
l'acide nitrique dans le domaine de potentiel compris enire 0,5 V/ESH et 1 V/ESH n'est pas certaine, ef,
sil a lieu, | est fort probable que celui-ci ne soit observable que pour de trés faibles vitesses de

balayage de potentiel (< 0,1 mV.s™).

4.7.3.2 Résultats obtenus pour un potentiel fixé égal a 0,9 V/ESH

Les résultats obtenus en électrochimie classique lors d'expériences de chronoampérométrie ont mis
en évidence que lorsque le potentiel reste fixé & une valeur inférieure au potentiel d'abandon, la
densité de courant reste négative indiquant gu'une réaction électrochimique de réduction se produit,
Afin de déterminer quels sont les composés produits, cette expérence a été renouvelée en
enregistrant & intervalles de temps réguliers la réflectivité de la surface de 'électrode. Nous avons fait
varier le potentiel de facon décroissante & partir du potentiel dabandon jusgu'd la valeur de
0,9 V/ESH & laquelle il a été maintenu. Les AR/R obtenus pour différents temps aprés que I'électrode
ait afteint le potentiel de 0,9 V/ESH, et présentés sur la Figure 60 ont été calculés par rapport & la

réflectivité de la surface lorsque le potentiel de la cathode est égal au potentiel d'abbandon.

Les bandes d'absorption caractéristiques de NO, (& 1620 cm’') et de NO & (1865 cm’) sont
observées. Afin d'étudier 'accumulation de NO et de NO, au voisinage de Iélectrode, les valeurs des
infensités des bandes d'absorption de ces deux composés ont été mesurées selon la méthode

présentée sur la Figure 58,

Les valeurs reportées sur la Figure 61 représentent 'accumulation au cours du temps de NO et de
NO, & la surface de I'électrode lorsque le potentiel est fixé & 0,9 V/ESH. Cette accumulation a été
traduite en terme de pourcentage par rapport @ la quantité initiale au voisinage de I'électrode de
chacun de ces deux composés. On rappelle en effet que lorsque E = 0,9 V/ESH, NO et NO, ont déja

été produit au voisinage de l'électrode lors de la variation décroissante du potentiel.
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Figure 60 : AR/R obtenu dans HNO, 2,5 mol.L™ (solvant D,O), E = 0,9 V/ESH,

référence : réflectivité de la surface obtenue & 0,9 V/ESH, T = 23°C
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Figure 61 : Accumulation de NO et de NO, au voisinage de Iélectrode, [HNO,] = 2,5 mol.L"

E = 0,9 V/ESH
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4.7.3.3 Discussion

Les résultats obtenus lors des expériences de spectioélectrochimie mettent en évidence la
production des composes NO et NO, entre 1 V/ESH et 0,75 V/ESH et la production du composé N,O
entre 0,75 V/ESH et 0,6 V/ESH. L'observation de microbulles de gaz entrainant des fortes perturbations
de la réflectivité de la surface de l'électrode entre 0,9 V/ESH et 0,75 V/ESH montre que les composés

NO et NO, produits se trouvent probablement sous forme gazeuse.

Selon les résultats obtenus au paragraphe précédent, lespéce électioactive initiatrice du processus
de réduction en milieu nitrique est fazote (Ill) sous la forme d'acide nitreux, HNO, ou dion nitrosonium,
NO™,

L'apparition de NO & la surface de l'électrode permet de supposer qu'en milieu nitrique, la réduction
de lazote () est identique & celle observée en milieu sulfurique (cf 4.7.2). Selon l'acidité de la

solution, il s'agit des réactions :

HNO, + H* + & & NO + H,0O E. 21
ou
NO* + & < NO E. 10

La production de NO, au voisinage de lélectiode peut s'expliquer par la réduction de lien nitronium,

NO,* mentionnée par Topo! [73):

NO,"™ + & & NO, E.Q
Il est cependant fort peu probable que dans les conditions d'acidité étudiées (2.5 M), cette réaction
soit réellement celle qui condult & la production de dioxyde dazote. En effet, la quantité dion
nitronium dans la selution nitrigue est non négligeable uniguement pour une concentration supérieure

& 8 mol.L” (cf chapitre 3).

Par conséquent, on peut supposer que le dioxyde d'azote est formé par une réaction chimique

consécutive & la réaction électrochimique de réduction de lacide nitreux en monoxyde d'azote. |
D'aprés les précédents ésultats (cf 4.3 et 4.4), il existe, en milieu nitrique, une réaction chimique
consécutive & la réduction de lacide nitreux. Cette réaction consiste en la réduction indirecte de
Pacide nitrique par le produit de réduction de l'acide nitreux et régénére lacide nitreux avec une

stoechiométiie supérieure & 1.

On peut donc supposer que cette réaction est la réaction C.13, réaction de réduction de 'acide

nitrique par le monoxyde d'azote :
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HNO, + 2NO + H,0 < 3HNO, c.3

U'ensemble des deux réactions E.10 ( NOT + & < NO) et C.13 cormespond ainsi au processus
catalyvtique de réduction indirecte de facide nitrique. Ces différentes conclusions sonf en accord

avec le mécanisme de la réduction de I'acide nitrique proposé par Schmid [63)(cf chapitre 3).

Deux réactions chimiques entre les différents composés azotés peuvent conduire & la production du

dioxyde d'azote, Il sagit des réactions suivantes :

HNO; + HNO, & 2NO, + H,0 -C.17
2HNO, + NO & 3NO, + H,0 C.21

Les résultats expérimentaux ne permettent pas de définir laquelle des deux réactions présentées ci-
dessus est & lorigine de I'apparition du dioxyde d'azote, Cependant, les données de la bibliographie
cf 2.2.1.4 et 2.2.2.2), monirent que le dioxyde d'azote est formé par la réaction C. 21, réaction
rapide [8], plutdt que par la réaction -C.17 dont Iéquilibre est déplacé dans le sens de 'absorption du

dioxyde d'azote.

La disparition du monoxyde d'azote et fapparition du protoxyde d'azote au voisinage de 'électrode
pour un potentiel inférieur & 0,75 V/ESH ainsi que les données concermant le comportement
électrochimique de l'acide nitreux (cf 4.7.2) permet de supposer que la réaction électrochimique

sulvante s'est produite .
2NO + 2H" + 2¢ & N,O + H,0 E. 22°

La réduction électrochimique de NO, n'ayant jamais été mentionnée dans la bibliographie, c'est
viaisemblablement une réaction chimique qui est responsable de la disparition de NO, du voisinage
de Iélectrode, Cette réaction peut étre la réaction (C.17). Cependant il a été montré (cf 2.2.2.2)
qu'en présence de monoxyde d'azote, le dioxyde dazote NO, sabsorbe plutdt selon la réaction
(-C.164).

NO, + NO + H,O < 2HNO, -C.16

Cette réaction est thermodynamiguement déplacée dans le sens de fabsorption des oxydes d'azote

et la cinéfique d'absorption est rapide (cf 2.2.2.2).

Cette réaction est en fait la somme de plusieurs réactions :
NO + & & NO

NO™ + H¥ & HNO

2HNO & N,O + H,O
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L'existence de cette réaction montre donc que le composé NO disparalt du voisinage de Iélectrode
suite & une réaction eélectrochimique et & une réaction chimique (-C.16). La présence du N,O au
voisinage de I'électrode lorsque le sens de balayage du potentiel est inversé met en évidence que

ce composég est chimiquement et électrochimiquement inerte.

Lapparition de NO et de NO, entre 0,7 V/ESH et 1 V/ESH lors des variations croissantes du potentiel

s'explique par la combinaison des réactions électrochimiques et chimiques :

HNO, + H™ + € & NO + H,0 E. 21
HNQ; + 2NO + H,0 & 3HNO, C.13
2HNO; + NO & 3NO, + H,0 C. 21

Pour un potentiel supérieur & 1 V/ESH, les composés NO et NO, disparaissent du voisinage de
I'électrode. Leur disparition peut étre attribuée & foxydation électrochimique de ces deux composés,

‘oxydation qui pourait infervenir ors des vagues 5, ou B, .

Il a notamment été montré (§ 4.7.2 et figure 55) que le monoxyde dazote s'oxyde & 1,1 V/ESH,

potentiel ou la vague B, est observeée selon la réaction -£.10 :

NO < NO™ + & -E. 10

On rappelle cependant que l'oxydation électrochimique de NO, n'a jamais été mentionnée dans la
bibliographie. Par conséquent, la disparition de ce composé du voisinage de [électrode fait
cenainement suite & labsorption de celui-cl dans la solution selon la réaction -C.16 ou .17 ¢

NO + NO, + H,0 & 2HNO, -C. 16
2NO, + H,0 & HNO, + HNO, C.17

Les différentes réactions mises en jeu mettent en évidence la production de HNO, au voisinage de
I'électrode. Cependant, celui-ci n'a pas été obsenvé lors des expériences de spectioscopie,

4.7 RESUME - SYNTHESE

Les résultats obtenus précédemment ont permis de proposer un mécanisme réactionne! pour les
phénomenes observés en milieu nifrique entre 0,5 V/ESH et 1,3 V/ESH,

La réduction de l'acide nitrique est initiée par la réduction de lazote sous Iétat d'oxydation (lli). Pour
une acidité de la solution inférieure & 6 M, lespéce initiatrice est lacide nitreux, HNO,. Pour une
acidité de la solution supérieure & 6 M, les espéces initiatrices sont l'acide nitreux et lion nifrosonium,
NO™.
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La présence de azote sous I'état d'oxydation (1) dans la solution au voisinage de iélectrode fait suite
a une réaction d'oxydoréduction entre lacide nitique et I'électrode de platine : la surface de platine
est oxydée en PiO, PtO, ou PtO;, et faclde nitdque est réduit en NO,, HNO, ou NO (cf § 4.2). Il n'est
pas possible de déterminer lequel de ces trols composés est effectiverment produit au voisinage de
Iélectrode mais sl s'agit du composé NO ou du composé NO, ou d'un mélange des deux, ceux-ci

réagissent avec la solution pour conduire & la formation d'acide nitreux selon les réactions :

NO seul :

2NO + HNO; + H,O < 3HNO, C.13
NO, seul

2NO, + H,O < HNO; + HNO, cC.17

melange de NO et de NO, :
NO + NOj + HoO e 2HNO, -C. 16

Puis, si lacidité de la solution est suffisante, alors facide nitreux réagit avec les protons selon la
réaction C.35 : HNO, + H* & NO* + H,0 C. 35

La quantité d'azote (lll) présente au voisinage de Iélectrode dépend du nombre d'atome de platine
et la difficulté rencontrée pour obtenir des concentrations d'acide nitreux ou de NO identiques pour
chaque expérience se fraduit par lobtention de voltampérogrammes et de chronoampérogrammes

non répétables,

Les observations expérimentales effectuées pour le milieu nitique et les conclusions qui en ont été
déduites sont présentées dans les tableaux présentés ci-apres. Parmi les différents composés azotés
engendrés lors du processus de réduction, la présence de dicxyde d'azote n'a pu étre expliquée &
partir des résultats expérimentaux et il a été fait appel aux données de la littérature notamment en ce

qui concerne la rapidité de la réaction C. 21 [8] :
2HNO; + NO < 3NO, + H,0O C. 2]

Le dioxyde d'azote est a tout instant en équilibre avec sa forme dimére, N,Q,, par conséguent les

conclusions relatives au composé NO, sont aussi valables pour le composé N,Oy.
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- E compris entre 1 V/ESH et 0,8 V/ESH

Observations expéiimentales Mécanisme réactionnel
Voltampérométrie cycliaue : [H*] > 6 M JSuperposifion  de  deux réactions

- observation dune vague de réduction lors des variations
décroissantes du potentiel, la vague B,

- observation d'une vague de réduction lors des variations croissantes
du potentiel, la vague B,

- pour une vitesse de balayage < v, dminution de la densite de
courant de B, et B, lors dune augmentation de la vitesse de
balayage,

- pour une vitesse de balayage > v, varation linéaire de B, avec la
vitesse de balayage,

- diminution de la densité de courant de B, et B, lors dune agitation,
de la solufion

- croissance de la densité de courant dun cycle a fautre.

Chronoampérométrie : [H*] > 6 M

- existence d'une froisieme phase de croissance de la densité de
courant en valeur absolue,

Electrochimie couche mince : [H'] < 6 M

- existence d'une vague de réduction lors des variations croissantes du
potentiel lors d'une voltampérométrie,

- existence dun courant de réduction quasiment stable lors dune
chronoampéroméirie,

Spectroélectrochimie : [H] < 6 M

- apparifion de NO, et de NO au voisinage de I'électrode

Etude du comportement électrochimigue de HNG, :

- la premiére vague de réduction de HNO, a lieu au méme potentie!
que celui de la vague B..

Alout de NaNG, :
- croissance de la densité de courant des vagues B, et B,

Alout de H* :

solution inifiale [H*] < 6 M

- croissance de la densité de courant de la vague B,
appatition de la vague B, en voltampérométiie cyclique.
solution initiale [H™] > & M

- croissance de la densité de courant de B, ef B,.

électrochimiques :

la réduction de 'oxyde de platine :
PIO + 2H™ + 2¢" & Pt + H,0

la réduction de l'azote (i) :

-pour[H] < 6 M

HNO, + H™ + & @ NO + H,0  E21
-pour [H] > 6 M

HNO, + H* < NO* + H,0O C.35
NO* + & = NO E.10

Cette réaction _électrochimique est |

suivie  d'une réaction _chimique
catahiigue :

HNO, + 2NO + H,0 < 3HNO, C.13

et de la_réaction de formation de

NO,:

2HNO; + NO & 3NO, + H,0  C.21
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- E compris entre 0,8 V/ESH et 0,5 V/ESH

Observations expérimentales Meécanisme réactionnel

Voltampérométrie cyclique : [H*] > 6 M Deux réactions électrochimiques se

- observation d'une vague de réduction lors des varatfions | produisent :
décroissantes du potentiel, la vague B,
- diminution de la densité de courant de B, lors d'une augmentation de | - lareduction de 'azote (1):

la vitesse de balayage , 2NO + 2H" +2e = N,0O E.22

- croissance de la densité de courant de B, d'un cycle & lautre.

Chronoampérométiie : [H*] > 6 M -la réaction de réduction de

- augmentation du temps dinduction préliminaire & la troisiéme phase l'azote Ill) :

de croissance, en valeur absolue, de la densité de courant lorsque le | (éaction E.10 ou E.21)
potentiel imposé diminue. -pour [H'] < 6 M

Electrochimie couche mince : [H*) < 6 M HNO, + H* + e ® NO + H,O  E.21

- existence dun courant de réduction quasiment stable lors dlune | - PoUr [H'] > 6 M

chronoampérométiie. HNO, + H™ & NO™ + H,0 C.35
Spectroélectrochimie : [H'] < 6 M NO* + & = NO ENO
- disparifion de NO, et de NO au voisinage de 'électiode et apparition

de N,O. suivie des réactions chimiques C.13
Etude du comportement électiochimigue dHNQ, etC.21:

- la deuxiéme vague de réduction dHNO; a lieu au méme potentiel | HNO; + 2NO + H,0 & 3HNO, C.13

que lavague B, 2HNO; + NO & 3NO, + H,O  C.21
Ajout de NaNQ, :

- croissance de la densité de courant de la vague B, I y a une compéiiion entre les
Alout de H” : réactions E.22, C.13 et C.21.

solution initiale [H*] < 6 M Lorsque le potentiel est suffisamment
-apparifion de la vague B, en voltampérométrie cyclique. faible, la totalité du monoxyde d'azote
solution initiale [H ] > 6 M réagit selon la réaction E.22 et la
- croissance de la densité de courant de B,. réaction catalytique de régénération

d'azote Il (réaction C.13) n'a plus lieu.

Lorsque la concentration des solutés NO et NO, dépasse la solubilité limite, it y a désorption de ces
deux composés selon les réactions C.16 et C,17:

NO + NO, + H,O < 2HNO, C.146

2NO, + H,C < HNO, + HNO, C.7

On peut supposer que ces deux réactions sont responsables de la disparition du monoxyde et du
dioxyde d'azote du voisinage de l'électiode pour un potentiel inférieur & 0,75 V/ESH lors des

expériences menées en spectroélectrochimie.
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- E compris entre 1 V/ESH et 1,3 V/ESH (oxydation)

Observations expérnmentales

Mécanisme réactionnel

Voltampérométrie cycligue : (H'] < 6 M

- obsevation d'un plateau d'oxydation enfre 1,1 V/ESH et 1,3 V/ESH.

Voltampérométrie cyclique : [H] > 6 M

- observation de deux vagues d'oxydation, la vague B, & 1,1 V/ESH et
la vague B, & 1,25 V/ESH. La vague B, est mal définie,

- pour une vitesse de balayage < v;m, diminution de la densité de
courant de B, lors dune augmentation de la vitesse de balayage .

- pour une vitesse de balayage > vy, augmeniation de B, avec la
vitesse de balayage.

- diminufion de la densité de courant de B, lors dune agitation de la
solution,

- croissance de la densité de courant de B, d'un cycle @ l'autre.

Electrochimie couche mince : [H"] < 6 M

- la vague B, esf bien définie, alors que la vague B, est mal définie.

Spectroélectrochimie : [HT] < 6 M

- disparition des composés NO et NO, du voisinage de télectrode
formés entre 0,8 V/ESH et 1 V/ESH lors des variafions croissantes du
potentiel,

Etude du comportement électiochimigue d'HNO, :

- foxydation de la molécule de HNO, et de lion nifite a fieu &
1,25 V/ESH.

-la vague doxydation & 1,1 V/ESH corespond & l'oxydation du
monoxyde d'azote formé lors de la réduction de facide nitreux.

Ajout de NaNO, :

- croissance de la densité de courant de la vague ..

VAGUE B

oxydation du monoxyde d'azote :
NO @ NO* + ¢

ou

NO + H,O & HNO, + H* + &

{on peut supposer que Ceffe vague
est mal définle car elle apparait & un
de au
processus catalytique de réduction
de Iazote (), NO* ou HNO, .mis en

potentiel  proche celul

Jeu en milieu nifrique).

VAGUE B,

superposition  de  deux  réactions
électrochimiques :
loxydation du platine :

Pt + H,0 & PO + 2H* + 2¢

I'oxydation de P'azote lil:

HNO, + H,0 & HNOz+ 2H™ + 2¢

Les différents processus réactionnel mis en jeu sont récapitulés sur le voltampérogramme présenté sur

lat figure 62 obtenu dans une solution d'acide nitique de concentration égale & 6,3 mol.L.
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NO 2 NO* + &
NO* + & > NO
2NO+ HNO; + H,O > 3HNO, HNO, & HNO, + 2H* + 2¢’
0.4 -
T 02
G Y E (V/ENH)
E O 1 1 1 ; 1 L 1 3
= 1,2 1,4 1.6
02
.0,4
0.6 1 HNO, + H* 3 NO* +H,0
08 NO* + & = NO
2NO + HNO, + H,0 = 3HNQ,
1 ‘ NO + 2HNO; & 3NO, + H,0
2NO + 2H* + 2¢° > N,O + H,0
.],2 R
HNO; 6,3 mol.it, v = 50 mV.s™

Figure 62 : Récapitulatif des mécanismes réactionnels mis en jeu en milieu nitique
enire 0, 5 V/ESH et 1,4 V/ESH
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5.1 INTRODUCTION

L'objet de ce chapilte est d'étudier [électiolyse de solutions nitriques. Ces expérimentations
permettent de compléter les résultats présentés au chapitre 4 et notamment d'étudier la composition
chimique finale des produits gazeux obtenus lorsque des parametres tels que f'agitation de la

solution, le transfert liquide-gaz et les réactions chimiques dans la phase gazeuse interviennent,

Parallélement & ces mesures chimiques, I'évolution de la densité de courant lors d'électrolyses en
mode potentiostatique, ou du potentiel pris par la cathode lors d'électrolyses en mode

infentiostatique, sont mesurées et permettent de mieux caractériser le processus cathodique.

Ces différentes expérimentations permettent deffectuer des propositions afin de guider le choix d'un

procédeé d'électrolyse d'acide nifrique conceniré en vue de produire les oxydes d'azote NO et NO,,

5.2 Electrolyses en mode potentiostatique

5.2.1 Méthode d'interpretation des résultats

5.2.1.1 Evolution de I'électrolyte

Les électrolyses ont été réalisées pour des solutions d'acide nitrique de concentration égale &
9 mol.L”. Des prises d'échantillons & intervalles de temps régulier permettent de suivre 'évolution de la
concentration de H*, de NO; et de NO, dans Iélectolyte. Les mesures de ces différentes
concentrations sont données avec une précision de 2 %. De ce fait, la varation du nombre de moles

dHNQO; au cours de Iélectolyse est donnée avec une précision de 30%'.

'Soit une solution d'acide nitrique, avec [HNG;]° = 9 mol.L" Vaecroyte = 0,25 L sOIf Nyyyes” = 2,25 mal
au bout de 3 heures d'électiolyse & 5 A, le calcul théorique de la variation de concentration d'acide
nitique donne : dnyes = 0,28 Mol,; soit [HNO;,)' = 7,88 mol.L”

Le dosage de cette méme solution en début d'électrolyse conduit &

[HNO;° =9 x£0,18 mol.L soit, Nunos® = 2,25 + 0,045 mol

Le dosage de la solution en fin d'électrolyse conduit &

[HNO,) = 7,88 + 0,16 mol.L™! soif, Ninos® = 1,97 + 0,04 mol

soit dnpnes = 0,28 = 0,085 mol ; terreur sur la variation du nombre de moles de HNO; est donc

de + 30 %.
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Par conséquent, les calculs quantitatifs faisant intervenir ia variations du nombre de moles de HNO,
lors de Pélectrolyse ne pouront étre effectués. En parficulier e nombre apparent d'électrons

échangés (cf 3.2.2.3) ne sera pas calculé.

5.2.1.2 Evolution de la phase gazeuse

Les composés gazeux produits sont évacués a llaide d'un gaz vecteur, N,, vers un analyseur de gaz
permettant le dosage de NO et de NO, (cf chapitre 3). Cet analyseur indique le pourcentage & un
instant " de fun et lautre de ces deux composés présents dans le gaz.

Afin de permettre des calculs de rendement, it est nécessaire de convertir ces valeurs en litres ou en
nombre de moles produites. Un débitmétre mesure le débit de gaz en sortie de I'électrolyseur.
Cependant, il est trés difficile d'assurer une étanchéité parfaite de la cellule et la valeur indiquée par

ce débitmétre ne peut étre prise pour effectuer un calcul quantitatif rigoureux.

Par conséguent la conversion des "pourcents' en litres ou en moles est effectuée par la méthode

suivante :

Ona
Q Qo

NO = —'N_O"— O/ON02 = —2

o+, Siho, + S,

%NO, & %NO, . Q

SOit 1 Qo = o2 Quo, = o2,
(%NO ~ 1) {%BNO, - 1)

On a par ailleurs  yex = Q no + Qies

La guantité de NO ou de NO, produite depuis le début de lexpérience est connue en calculant le

1
teme : [Qno, df
0

Cetfte méthode de calcul ne peut sappliquer que si NO et NO, sont les seuls composes produits au
cours de l'électrolyse. Les résultats obtenus lors d'expériences de spectroglectrochimie (§ 4.7.3)
montrent que ceci est valable lorsque le potentiel de la cathode est supérieur & 0,8 V/ESH, Pour des

valeurs de potentiel inférieures, la conversion des "pourcents” en litres ne peut étre effectuée.
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5.2.1.3 Réactions mises en jeu

Linterprétation des résultats obtenus lors d'électrolyses en mode potentiostatique ou en mode
intentiostatique requiert la connaissance des grandes lignes du processus électrochimique mis en jeu.

Pour effectuer un calcul du rendement de électrolyse, 1 est en effet nécessaire de connaitre :

1. la nature de l'espece électroactive,
2. le nombre d'électrons échangés,

3. la cinétique des éventuelles réactions chimiques couplées.

Les conclusions du chapitre précédent montrent que la réduction de facide nitique a lieu de fagon
indirecte et met en jeu plusieurs réactions chimiques. Dans la mesure oU parmi les différentes
réactions chimiques possibles entre les composés azotés, seules deux dentre elles sont
indépendantes (cf chapitre 2), la réduction de lacide nitrique peut étre représentée par plusieurs
systémes d'équations. Par la suite, seulement deux sysiemes d'équations soni considérés, Le premier
a été défini & lissue des résultats présentés au chapitre 4, le second est celui communément utilisé

dans la bibliographie.

Premier systéme Second systeme
2 HNO, + H' + & & NO + H,0) E. 9 [HNO; + 2HY + 2e < HNO, + H,0 E. 6
HNO; + 2NO + H,O < 3HNO, C.13 2HNO,; < NO + NO, + H,O C.16
NO + 2HNO, < 3NO, + H,O C. 2] 3HNO, & 2NO + HNO,; + H,O -C. 13

Tableau 16 : Mécanismes réactionnels mis en jeu lors de [électolyse de solutions nitriques

La réaction £.9' ne représente pas exactement les phénomeénes mis en jeu. En effet, celle-ci est le

bilan des réactions :

HNO, + H* & NO™ + H,0O C. 34
NO* + & oNO E.Q

Par souci de simplification, c'est la réaction E.9' qui est considérée par la suite plutdt que la somme

des réactions C.34 + E.9.

Le premier systéme traduit exactement les phénomenes mis en jeu : la réduction de 'acide nitrique @
lieu de facon indirecte et est initiée par la réduction glectrochimique de facide nitreux, le monoxyde
d'azote est directement produit & I'électrode, et le dioxyde d'azote, NO,, est produit par une réaction

chimique.
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Le second systeme ne refléte pas les phénomenes mis en jeu. En effet, it ne met pas en évidence
que lacide nitigue n'est pas électroactif, ni que lacide nitreux joue un rdle initiateur et catalytique. De
plus, selon cette représentation, les composés NO et NO, sont issus de la décomposition de l'acide

nitreux,

Uinterprétation des résultats obtenus en utilisant le premier systéme de réaction nécessite la
connadissance de la cinétique des différentes réactions mises en jeu. Or ce point n'a pas pu éire
approfondi en raison de laspect qualitatif des résuttats obtenus en microélectrolyse (cf chapitre 4).
De plus, la ésolution mathématique du probleme est assez complexe puisquil sagit d'un systéme
d'éguation aux dérivées partielles d'ordre 2 non linéaire (cf annexe 8). Par conséquent, les résulfats
seront interprétés en utilisant le second systéme d'équations qui a lavantage de présenter les résulfats

de fagon globale et ne nécessite pas de caiculs frop complexes.

I est difficile de donner la véritable expression du rendement faradique en utilisant 'un ou f'autre des
deux mécanismes réactionnels présentés dans le tableau 16. Par conséquent deux définitions

approximatives de ce rendement ont été utilisées.

La premiére expression suppose que la fotalité des NOx produites provient du dégazage de facide

nitreux. Le rendement faradique s'exprime selon la formulation suivante

2F (Minon * Mo + Mo, )
Q

p:

ol Nunoz = NoMbre de moles d'HNO, formées & un instant 1,
Nno = Nombre de moles de NO formées & un instant 1,
Nno2 = NomMbre de moles de NO, formées & un instant t,

Q : quantité d'électiicité échangée & un instant t,

La seconde définition du rendement faradique a été définie par Viers [19], et suppose que 'acide
nitreux, le dioxyde d'azote et le monoxyde d'azote sont tous trois produits par la réduction directe de

lacide nitrique :

F ( 2 Nnoo + 3 Mo jnNOQ)
Q

p:
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5.2.2 Mesures chimiques

5.2.2.1 Evolution de I'électrolyte

Parmis les différentes observations effectuées lors de I'électrolyse de solutions nitriques, il est important
de mentionner celles concemant févolution de la couleur de la solution. En effet, celle-ci incolore au
départ devient jaune en début délectrolyse puis verte par la suite. Ces différentes teintes peuvent
étre atiribuées & la présence de N,O, (couleur jaune) et de N,O, (couleur bleue) dans la solution.,

L'analyse de la composition de Iélectrolyte montre que celui-ci s'enrichi en acide nitreux. Tant que la
concentiation de ce composé dans la solution reste inférieure G une valeur approximative de
0.4 mol.Ll", la variation de concentration est linéaire dans le termnps. Puis, au deld d'une concentration
égale & 0,5 mol.L"? la vitesse de formation de acide nitreux se ralentit et sa concentration semble se

stabiliser aux alentours de 0,5 - 0,6 mol.L” (cf figure 63).

Ceite valeur limite cormespond probablement & la concentration maximale d'acide nitreux en
solution. En effet, ce composé est instable, (cf § 2.2.3.2), et peut se décomposer en NO et en NO,

selon l'une ou lautre des deux réactions suivantes :

2HNO, <= NO + NO, + H,O C. 16
3HNO, < HNO,; + 2NO + H,O C.13
0.6 1 HNO,] (mol.L) o o o
a a i A
A A A
0,5 a
A
A x x x
o A x x
0.4 - N x =
A
x . -
0.3 - ) y .
o x o .
e
0.2 - x x .
2 . . «E = 1.1 ViESH
a . . x € = 0,95 V/ESH
N . e 4 € =0,85V/ESH
014 a - Qg =0,55V/ESH
x L]
[=] L ]
x *
2 e’ t (secondes)
0.0 m ( . ; — . ; . - )
0 2000 4000 6000 8000 10000 12000 14000 16000 18000

Figure 63 . Evolution de la concentration en acide nitreux lors d'électrolyses en mode potentiostatique
[HNO 3l = @ MOLL, Vegnonte = 250 ML, Seectoges = 60 cmM2, T = 40 °C
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5.2.2.2 Evolution de la phase gazeuse

Lors d'électiolyses effectuées & un potentiel supérieur & 0,85 V/ESH aucun dégagement gazeux n'est
observé directement sur la surface de la cathode. Ceci permet de supposer que le débit gazeux
mesuré en sortie, cf figure 64, résulte probablement du dégazage d'un composé présent dans la

solution.

En revanche, lorsque le potentiel imposé est inférieur & 0,85 V/ESH, des bulles de gaz incolores
apparaissent & la surface de Iélectrode. Celies-ci, minimes en début d'électiolyse, sintensifient dans

le temps. Paraliélement on observe une brutale augmentation du débit de gaz produits (cf figure 64).

12 5 débit (Un)
Iy AA a
10 A"AA . AAAAAAAAAAAA as,, .
s
A
4 e P
8 AAA ....,0 . ey e
a
AA ‘. ¢
6 a . - ° o
. OO ° 06 0 o
a c°°%% _o ° 4 °°°o°°o° aE = 0,95 V/ESH
: ° ° ° - € = 0,65 V/ESH
‘ AA 0" =] °E=O‘65V/'ESH
¢ °° ¢E =0,55V/ESH
! . 4= 0,25 V/ESH
2 o o
ad ‘.° oo
* o e -
a o* Q4 O e e -
eI 00 o Lo-==ZElIll - . lsscondes)
0 - RN PRI bt LY PFT Y UPPPPTESTE IS LT LLLE LLL L L I
0 1000 2000 3000 4600 5000 4000

Figure 64 : Evolution du débit de gaz produits au cours d'électrolyses effectuées & différents potentiels
[HNO3 )i = @ MolL”, Veatnoyte = 250 ML, Sgecrones = 60 CmM?2, T = 40 °C

Lorsgue le potentiel imposé est inférieur & 0,85 V/ESH, le débit de gaz produits reste pratiquement

constant, il s'etablit une sorte de "régime stationnaire” déja observe lors de précédents travaux [19].

Pendant la phase préliminaire @ ce "regime stafionnaire”, on constate quelques fluctuations du
rapport de NO, sur NO produits. Lorsque le "régime stationnaire” est afteint on constate que, quelle
que soit la valeur du potentiel imposé, ce rapport décroit dans le temps. De plus, celui-ci diminue
avec la valeur du potentiel imposé. It est supéreur & 1 seulement en début d'électrolyse (lors des
2000 premigres secondes de l'électiolyse) ou pour un potentiel d'électiolyse supérieur & 1 V/ESH. La
valeur de ce apport n'est pas donnée en début d'expérience car les pourcentages mesurés sont

inférieurs & lemeur danalyse.
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Figure 65 : Evolution du rapport NO,/NO en fonction de la valeur du potentiel imposé, T = 43 °C

5.2.2.3 Discussion

Il est assez délicat de donner une interprétation & ces différentes obsevations dans la mesure ol les
réactions chimiques et électrochimiques ont lieu simultanément et oU leur cinétique respective n'est
pas connue.

On peut cependant supposer, en sappuyant sur les réactions mises en jeu lors du premier
mécanisme réactionnel présenté dans le tableau 16, quil se produit les phénomeénes suivants !

en début d'électrolyse, le monoxyde d'azote formé a la cathode réagit avec de 'acide nitrique pour
former de t'acide nitreux selon la réaction C.13 (2NO + HNO; + H,O < 3HNO,) ou du dioxyde d'azote
selon la réaction C.21 (NO + 2HNO; < 3NO, + H,O). Tant que la solution n'est pas saturée en acide
nitreux, ces deux réactions sont déplacées dans le sens de la formation de l'acide nitreux. Une autre
réaction chimique intervient également, it sagit de fabsorption conjointe du monoxyde d'azote et du
dioxyde d'azote selon la réaction C.16 (NO +NO, +H,0 < 2 HNO,).

Lorsque la solution est saturée en HNO,, labsorpiion des composés gazeux dans la solution est faible
et l'on peut alors observer laugmentation du débit de gaz produits. Le "pseudo” régime stationnaire
atteint corespond & une sorte d'équiliore entre ces différentes réactions d'absomtion et de désorption
et la consommation de HNO, par réduction électrochimique (réaction E.9). Le régime stationnaire est
afteint au bout dun temps plus court lorsque la réaction E.9' est rapide, c'est & dire pour une
surtension cathodique élevée. |l faut cependant noter que si celle-ci est trop dlevée et que le
potentiel de la cathode est inférieur & 0,8 V/ESH, ie monoxyde d'azote peut se réduire en protoxyde
dazote N,O, Indésirable pour le procédé (cf § 4.7.3). Diaileurs il est fort probable que la forte
augmentation du débit gazeux observée pour des potentiels inférieurs & 0,85 V/ESH (cf figure 64) est
due a la formation de N,O a la cathode dont les capacités a s'absorber dans [a solution nitrique sont

beaucoup plus faibles que celles de NO (cf § 2.2.5.1).
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La présence en plus grande quantité de dioxyde d'azote que de monoxyde d'azote dans les produits
gazeux lorsque la réaction E.9' est lente, c'est & dire pour un potentiet élevé (1,1 V/ESH - cf figure 65),
met en évidence que la réaction C.21 est probablement pius rapide que la réaction C.13. Cette
différence de cinétique entre ces deux réactions sestompe lorsque le potentiel est plus faible. En
effet, lacide nitreux formé par la réaction C.13 est alors immédiatement consommé
électrochimiquement, E.9', créant ainsi un déplacement de I'équilibre C.13 dans le sens de formation
de lacide nitreux. Ceci entraine une augmentation de la proportion de monoxyde d'azote réagissant

selon la réaction C,13 et donc une diminution de la quantité de NO, formé par la réaction C.21.

5.2.3 Mesures électriques

Au cours de 'électrolyse & potentiel imposé, la densité de courant augmente rapidement, en valeur
absclue, en début délectrolyse puis prend une valeur constante pendant une durée au moins

superieure a 5 heures.

Cette valeur est d'autant plus élevée, en valeur absolue, que le potentiel imposé est faible.

Potentiel imposé Densité -~ de  courant

(VIESH) mesurée (mA.cm?)

1.1 30

0,95 62,5

0,85 117

0,65 147

0,65 192

0,25 238

Tableau 17 : Vateurs de la densité de courant en fonction du potentiel imposé,
[HNO,] = 9 molL!, T = 40°C

En raison de la mauvaise précision du dosage de la variation du nombre de moles de HNO, au cours

de Iélectiolyse, le nombre d'électrons apparents échangés n'a pu étre calculé,

Pour un potentiel supérieur & 0,85 V/ESH, on peut calculer le rendement de Iélectiolyse car il est
raisonnable de supposer que la phase gazeuse contient uniquement les composes NO et NO, en
plus de 'azote vecteur dont le débit reste constant.

En labsence de réaction chimique couplée, celui-ci devrait étre pratiquement égal @ 100 %.

Les valeurs du rendement faradique sont présentées dans le tableau 18,
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= 0,85 V/ESH E = 0,95 V/ESH E=1,1 V/ESH
2000 s 0,:70% |py:70% |p;1:83% |p,:85% |p1:81% |po:86%
3000 s : p1:75% |py:75% |p1:89% |p,:88% |p1:86% |pp:83%
4000 s - 0181 % |p,:82% |p1:76% lpyi76% |p1:73% |py:71%
5000 s 01:81% |ps:79% |p1:725% |p,:74% |p1:79% |p,:78%

Tableau 18 : Rendement faradique de I€lectrolyse & différent potentiel (p, est le rendernent calculé

par la méthode proposée par Viers, p, est le rendernent calculé por lautre méthode (cf 5.2.1.3))

On constate peu de différences entre les valeurs obtenues par fune ou l'auire des deux méthodes
présentées. La valeur moyenne du rendement d'électrolyse se situe aux alentours de 80 %. Cette
faible valeur, pour une électrolyse en mode potentiostatique, confime l'existence de réactions
chimiques couplées et notamment de réactions de recombinaison du dioxyde d'azote en acide
nitrique qui seraient :

2NO, + H,O < HNO; + HNO, ca7

3NO, + H,0O < NO + 2HNO; C. 21

5.3 Etude en mode intentiostatique

Les différentes expériences présentées ci-dessous ont &té réalisées avec la méme vitesse d'agitation.

La valeur du potentie! pris par la cathode dépend de la concentration d'acide nitrique et on peut
distinguer une concentration limite en dessous de laquelle le potentiel de la cathode reste toujours
inférieur & 0,05 V/ESH lorsque lon fait circuler une densité de courant méme frés faible

i=1 mA.cmz]. La valeur de cette concentration fimite se situe aux alentours de 7 mol.L™.

Au dessus de cette concentration limite, lorsque la densité de courant imposée est faible (1 mA.cm'Q)
le potentiel de la cathode prend pendant quelques secondes une valeur comprise entre 0 et

0,5 V/ESH puis prend une vateur comprise enfre 1,1 et 1,12 V/ESH (cf figure 66).

La durée pendant laquelle le potentiel reste entre 0 et 0,05 V/ESH augmente avec la valeur absolue
de la densité de courant imposé. Cette durée est assimilable & une phase dinitiation et, on peut
supposer que pendant celle-ci, de tacide nitreux est formé au voisinage de élecirode. Le “sauf* du
potentiel de la cathode intervient lorsque la concentration en acide nitreux est suffisante. A cet instant
la réduction électrochimique de ce composé a lieu. Elle est suivie de la réaction chimique couplée

catalytique régénérant lacide nifreux (cf tableau 16 - systéme 1),
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Le mécanisme réactionnel se produisant lors de la phase dinitiation est probablement celui proposé

par Elingham et rappelé ci-dessous ;

H* + e Hag E.7
HNO; + Hog e HNO, + H,0 C.48
QHQd (=] H2 C.49

L'augmentation de la durée du temps dinitiation lorsgue la densité de courant augmente en valeur
absolue, cf figure 66, est certainement due & lexistence de la réaction électrochimique de
production de Ihydrogéne. En effet, ce dégagement gazeux & Iélectiode accélére [a

décomposition de lacide nitreux présent au voisinage de l'électrode en gaz NO et NO,.

1.2 - E (V/ESH)
;If (‘7 ...............................
144 ; (’—’_—“"’“
0.8 4 ——j= ).} mA.cm?
: e——uf = 2mA.cm?
ceer [ = 4,5 mAcCm?
———f = 8 mA.cm?

0.6 1

0.4 A1

..................................... —': J t {secondes)

0 10 20 30 40 50 60 70 80 90

Figure 66 : Evolution du potentiel de la cathode pour differentes valeurs de densite de courant,
[HNO;] = 9 molLl’, T=40°C

Par conséquent, pour que le potentiel de la cathode reste compiis dans la zone de production
exclusive doxydes d'azote, it est nécessaire d'augmenter progressivement, en valeur absolue, a

densité de courant imposee.

Cette phase dinitiation peut également étre effectuée "chimiquement' en ajoutant préalablement

la solution du nitiite de sodium, NaNO,.

La valeur du potentiel dépend de la valeur de lintensité finale et de la concentration en acide

nitique (cf tableau 19).
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j(MA.cm-2) |[HNO,] = 6 molL’ |[HNO,] = 6 mol.L’ +[[HNO;] = 9 mol.L”
NaNO, 0,001 mol.L™

0,83 0,053 1.1 -
1,7 0,055 - -
8,3 - 1.01 -
17 - 0.96 -
33 - 0,89 1,08
67 - 0.79 1,045
53 - -0,06 -
100 - - 1,02
130 - - 0,815
160 - - 0,61

Tableau 19 : Valeur du potentiel de la cathode & différentes intensités (en V/ESH)

Le potentiel de la cathode reste stable pendant plusieurs heures. Ceci signifie que la concentration
de lespéce électioactive reste pratiquement constante au cours de l'électrolyse. | a par ailleurs été
montré que l'espece électroactive n'est pas facide nitrique, HNO;, mais est lacide nitreux HNO,. Par
conséquent les électiolyses en mode intentiostatique sont indirectement assimilables & des
électrolyses en mode potfentiostatique. On peut donc relier la quantité de NOx produite et le rapport
NO,/NO en fonction de lintensité imposée de méme que fon a relié ces grandeurs au potentiel
(cf §5.2.2,2), Cependant, ces résultats ont été obtenus pour une géométrie délectrolyseur, une
agitation de la solution et une concentration en acide nitique données et ne peuvent pas étre

numériguement extrapolés & tous les types dappareis.

5.4 Propositions pour la conception d'un électrolyseur industriel

A partir des différents résuliats obtenus, il n'est pas possible de dimensionner exactement un
électrolyseur de taille industrielle car la valeur de la densité de courant opératoire optimale pour Ia
réduction de lacide nitrique en oxydes d'azote n'a pu étre déterminée. Néanmoins, cette étude
permet de donner quelques réponses aux différentes questions que on peut se poser sur la
conception du procédé. Ces réponses ne s'appliquent gue pour un électrolyseur dont la cathode est
en platine. La transposition & un autre matériau de cathode requiert des études fondamentales afin
de déterminer la zone de potentiel dans laquelle lacide nitrique se réduit et la nature du processus
réactionnel mis en jeu.

On rappelle par aileurs que lesquisse d'une installation de production d'oxydes d'azote a été

proposée en 1991 par Madic [27]. Celle-ci, dmensionnée pour une densité de courant opératoire
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égale & 1500 A.m? et un débit doxyde dazote égal & 502,5 mol.h’, est constituée diun ensemble

de cellules d'électolyses & compartiment unique de fome cylindique.
Le débit de production doxydes d'azote specifié en sortie de Iappareil d'électrolyse dépend du flux
de plutonium & traiter par jour et les schémas d'usine étant assez évolutifs, il est nécessaire de prévoir
un procédé capable de produire entre 300 et 500 mol.h™ dioxydes d'azote.
Pour les différentes propositions présentées ci-dessous on suppose gue le mécanisme global de a
réduction de lacide nitrique est constitué d'une premiére étape conduisant & Ia production d'acide
nitreux :

HNO; + 2HT + 2& & HNO, + H,0 E.6

suivi d'une deuxiéme étape de dégazage de facide nitreux en oxydes dazote :

2HNO, < NO + NO, + H,0 C.16
3HNO, < 2NO + HNO; + H,O -C. 13

On suppose que 'étape de dégazage, non abordée dans ce rapport, a un rendement de 100 %.

Peut-on effectuer des électrolyses en mode intentiostatique ?

Il a été montré que, pour ce procede, la nature des composés engendrés dépend de la valeur du
potentiel de la cathode : notamment si celui-ci est inférieur & 0,8 V/ESH, N,O peut &tre produit, ou sl
est inférieur & 0 V/ESH de I'hydrogene peut étre produit, Il convient donc de sinterroger sur la possibilité
de concevoir un procédé de production doxydes d'azote sélectif et assurant une sécurité optimale
vis & vis du dégagement hydrogene et qui soit opéré en mode intentiostatique comme lexigent en

général les conditions industrielles.

Les électiolyses réalisées en discontinu ont montré que le potentiel de la cathode reste stable lorsque
un courant est imposé aux électrodes plongées dans une solution nitique de conceniration
supérieure & 7 mol.L”!. Cette stabilité du potentiel a été attibuée & la présence dacide nifreux dans

la solution, et & l'existence d'un processus catalytique de réduction,

Ceci montre donc gu'en milieu nitique les électiolyses en mode intentiostatique corespondent
indirectement & des électiolyses en mode potentiostatique, i suffit de déterminer la valeur de
lintensité pour laguelle le potentiel de la cathode se trouve dans la zone de production exclusive

d'oxydes d'azote.



Chapifre § : Electrolyses de solufions nifriques page 163

Quelle est la valeur optimale de /g densité de courant opératoire ?

La valeur optimale de la densité de courant opératoire dépend de la géométre, de I'hydraulique de
la cellule d'électrolyse et de la nature de I€lectrolyte, notamment de la concentration de HNO, et de
la concentration de HNO,. Par conséquent, it est nécessaire d'effectuer des essais préliminaires sur la
cellule délectrolyse utilisée afin de déterminer la densité de courant pour laguelle le potentiel de la
cathode est compris entre 0,8 V/ESH et 1 V/ESH,

La densité de courant optimale obtenue pour la cellule délectrolyse utilisee lors des expériences
présentées au paragraphe 5.3.1 est égale & 1300 A.m?” pour des conditions d'agitation données. Les
différents calculs présentés par la suite sont effectués avec cette valeur qui est assez proche de celle

recommandée par Viers [19] pour une cathode en titane.

Faut-il choisir un électrolyseur d compartiments séparés ?

Les résultats présentés précédemment ne permettent pas de conclure sur ce point dans la mesure
ou il na pas été étudié linfluence des réactions d'oxydation anodigue et des réactions d'oxydation
par l'oxygéne des différents composés produits & la cathode. Néanmoins, au vu du grand nombre
de réactions chimiques en solution, il est conseillé deffectuer, dans un premier temps, des essais
avec un électolyseur & compartiments séparés avant de passer dans un deuxieme tfemps & un
électrolyseur & compartiments unique. Ceci permet de quantifier limportance des réactions parasites
d'oxydation anodique et d'oxydation par l'oxygéne sur le rendement de production des oxydes

d'azote.

Est-on géné par la présence de composés gazeux dans lélecirolvie ?

A lanode on observe le dégagement d'oxygéne par la réaction

HO & %0, + 2H™ + 2¢

I nNa pas été obsevé de dégagement gazeux directement & la cathode lors d'électrolyses
effectuées a des potentiels supérieurs & 0,85 V/ESH. En revanche, en dessous de ce potentiel un fort
dégagement gazeux apparait,

Ces dégagements gazeux peuvent étre génants pour plusieurs raisons :

Q s créent une chute ohmique trés importante en certains points de Pélectrolyseur
abaissant la valeur du rendement faradique,
Q dans le cas ou lélectolyseur retenu est & compartiments séparés, | apparait une

différence de pression entre les deux compartiments pouvant entrainer des “fuites" &



Chapifre 5 : Electrolyses de solufions nifriques page 164

travers le séparateur si celui-ci est un diaphragmme poreux. On peut cependant éviter
cet inconvénient en utilisant comme separateur une membrane dont la résistance & la

pression peut aller jusgu'a 3 bars.

Quelle doit éire la géométrie de 'électrolyseur ?

La dimension de fappareil d'électiolyse, et en particulier la surface fotale de la cathode, est fonction
du débit d'oxydes d'azote souhaité en sortie, de la densité de courant opératoire et du nombre
d'électrons échangés. En prenant les valeurs de 1300 A.m? pour la densité de courant opératoire, de
300 mol.h™, pour le débit d'oxydes d'azote aftendu en sortie et en supposant que le rendement de
I'électrolyse est égal & 80 % (cas d'un électolyseur & compartiments séparés), la suface de la

cathode a pour valeur :

NFN 2 x96484x 300

= — = 15,4m2
i1 1300 % 0,8 x 3600

ong, A=

Par la suite cette valeur est arondie & 16 m2, L'intensité du courant total est donc de 20800 A.

Pour que ensemble délectolyse soit le plus compact possible on peut envisager un appareil
délectiolyse constitué d'un regroupement de cellules unitaires. Madic [27] a ainsi proposé un
électrolyseur constitué de faisceaux de cellules cylindriques. Dans le cas ou I'électrolyseur choisi est &
compartiments separés, la geométre la plus simple est un ensemble de celiules planes de type "filtre
presse" (figure 67). De plus, outre sa compacité, un appareil d'électiolyse constitué de celiules
unitaires présente également lavantage d'étre modulable en fonction du débit d'oxydes d'azote
requis en sortie. It suffit alors de définir les conditions de fonctionnement, notamment la densité de
courant opératoire et hydrodynamique, pour une cellule et lextrapolation & une taille industrielle est

simplement réalisée en multipliant le nombre de cellules.

Par exemple, si on suppose gue chague celiule unitaire est constituée de deux électrodes planes de
0.2 m? de surface (hauteur 0,5 m, largeur 0,4 my), séparée par une membrane en Nafion, alors le

débit de NOx requis en sortie nécessite I'utilisation de 80 celiules fonctionnant en paraliéle.

Le choix dun électolyseur de type électiode volumique n'est pas, a prior, 4 retenir. En effet, le
paramétre "potentiel’ est primordial pour la sélectivité du procédé de production dioxydes d'azote
et, dans ce type dapparell, il est tres difficile d'assurer un potentiel homogene en tout point de la

cathode.
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Par ailleurs, pour optimiser la réduction autocataiytique de l'acide nitrique, il est intéressant d'utiliser un
réacteur & recyclage (cf figure 67) afin de renvoyer une partie de la solution sortant chargée en
acide nitreux et en oxydes dazote dissous & l'entrée de Iélectiolyseur. Ceci présente en plus
lavantage d'assurer constamment la présence d'acide nitreux dans Iélectrolyte et évite ainst que le

potentiel de la cathode "chute" & une valeur proche du potentiel de dégagement de thydrogeéne.

HNO, cellules
> I d'élecirolyse
HNO; Y YVYY
HNO,

HNO,
\ \AA HNO,

-l
-t

débit de recirculation

16

Figure 67 : Schéma de fappareil d'électrolyse (cas de celiules planes type 'filtre presse”)

Quelle est la puissance électrique requise pour produire 300 mol.h”’ de vapeurs nitreuses ?

La puissance nécessaire dépend de la densité de courant opératoire, donc de la géométiie de
lélectiolyseur, et de la distance entre la cathode et lanode, Cette puissance a cependant été
calculée pour lexemple précédent, c'est a dire pour un électrolyseur de fype 'filtre-presse" constitué
d'un ensemble de 80 cellules unitaires ayant pour électiode des plagues de 0,2 m? séparées par une
membrane en Nafion et fonctionnant & une densité de courant égale & 1300 A.m?,

On suppose par ailleurs que la distance inter-électrode est de 5 cm.

La tension délectiolyse se calcule de la maniere suivante (cf figure 68) :
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ancde membrane cathode

potentiel reversible a Tanode Eq,

surtension d'activation & l'anode 1,

chute ohmique dans lanolyte

chute ohmigque dans la membrane

chute ohmique dans le catholyte

surtension d'activation & la cathode 1
potentiel réversivle & la cathode Eq,

225¢cm o 0,05¢cm:;
—— :

5cm

Weeeeeeaann

AT

Figure 68 : Décomposition de la tension d'électrolyse

Les chutes ohmiques anodique et cathodique sont négligées car les électrodes de platine sont trés

conductrices. On a donc :

U

oU Ugpm 1€

Q

= Eoq - Eoc + Na + h]cl + Uognm

présente la chute ohmigue dans lanolyte, le catholyte et la membrane.

Calcul de la chute ohmique dans 'électrolyte
Pour une concentration en acide nitrique égale @ 9 mol.l”, la chute ohmique dans

fanolyte et dans le catholyte est .
e
U = =
ohm{an) ohm{cath) " S

Qu e représente I'épaisseur de électrolyte en cm, S, sa suface en cm?, y la
conductivité de la solution en ohm™cm’” (cf annexe 3) et i la valeur du courant circulant
dans la cellule en Ampere.

2,5
Uohm(cn) = Uohm(ccfh) = mXOQéO =038V

Calcul de la chute ohmique dans la membrane

La conductivité dune membrane en Nafion de type 450 a été mesurée en milieu
nitique 6 M par Logette [90] et est égale & 0,97 ohm'em™. Si fon suppose que cette
valeur est pratiguement la méme en milieu nitique 9 M, la chute ohmique dans la

membrane est : (Iépaisseur de lo membrane est égale ¢ 0,05 cm)
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0,05
U onrimenoy = mx 260 = 0,007V

- (Eae + Mg} COMespond au potentiel de la réaction d'oxydation de leau en oxygene.
Cette valeur a été mesurée sur platine en milieu sulfurique 2 M et est égale & 2,3 V/ESH.

- (Eee + M) cOmespond au potentiel ou le mécanisme de réduction de facide nitrique
intervient ; La valeur choisie est 0,815 V/ESH. I sagit du potentiel mesuré lors des

électrolyses effectuées en mode intentiostatique & 1300 Am™? (cf 5.3.1 ).

La tension d'électrolyse dans chague cellule unitaire est donc égale & U = 2,32V
La puissance totale nécessaire pour produire 300 mol.h! d'oxydes d'azote est donc .
P=2,32x20800 = 48,3 kW

5.5 Conclusion

Ces différentes propositions mettent donc en évidence que la réalisation d'un procédé de production
de vapeurs nitreuses par voie électrochimique fonctionnant en mode intentiostatique est possible. En
effet, grace au caractére autocatalytique de la réduction de [acide nitique, le potentiel de la
cathode peut rester compris dans un domaine ol seule la production exclusive de vapeurs nitreuses
a lieu. La densité de courant opératoire et 'hydrodynamique optimales dépendent de la géométrie
de l'électrolyseur. Il n'est donc pas possible de dimensionner o priori une cellule d'électrolyse et des
essais préliminaires sont nécessaires pour déterminer les conditions opératoires de fonctionnement du

procede.
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La production d'oxydes d'azote par réduction électrochimique d'acide nitrique sur une électrode de
platine a lieu dans deux domaines de potentiel : entre 0,05 V/ESH et 0,3 V/ESH et entre 0,5 V/ESH et
1 V/ESH. En voltampérométiie cyclique, les phénomeénes de réduction apparaissant dans le domaine
de potentiel le plus faible sont observeés quelle que soit la concentration de la solution nitrique étudiée
alors que des conditions expérimentales parficulicres sont requises pour observer la réduction de
lacide nitique dans le domaine de potentiel le plus élevé. De ce fait, au cours de la plupart des
études antérieures seuls les phénomenes de réduction intervenant entre 0,05 et 0,3 V/ESH onf été
considérés, Afin de compléter les connaissances, les phénomenes electrochimiques intervenant dans

le domaine de potentiel le plus éleve ont été abordés dans cette étude.

Dans un premier temps, les conditions expérmentales adéquates pour que ces phénomenes
puissent étre observeés ont été définies. Elles dépendent principalement de la présence ou non
dacide nitreux dans la solution nitrique, de la concentration d'acide nitrique et de I'état de la surface

de I'électrode,

L'acide nitreux joue le rdle dinitiateur du processus de réduction. Lorsque l'acidité de la solution est
inférieure a 6 M, ce compose se frouve majoritairement sous sa forme moléculaire et la réduction de
celui-ci n'engendre qu'un faible signal électrique qui n'est détectable qu'en configuration couche
mince, méthode beaucoup plus sensible quune méthode de microélectrolyse classique. Lorsque
l'acidité de la solution est supérieure & 6 M, une partie de f'acide nitreux se trouve sous forme ionique,
fion nitrosonium NO¥, dont la réduction fournit un signal électrique détectable par les méthodes de
microélectiolyse classique. Ceci met donc en évidence que les phénomenes de réduction mis en
jeu entre 0,5 V/ESH et 1 V/ESH peuvent étre observés en voltampéromeétrie cyclique uniquement

lorsque la solution nitrigue est suffisamment concentrée.

Le rdle du parametre concentration de la solution nitrique ne se bome pas seulement & assurer une
gquantité minimum dions H* dans la solution électrolysée. En effet, la présence dacide nitreux dans
une solution nitrique résulte du mode de fabrication industrielle de lacide nitrique qui a lieu par
absorption d'oxydes d'azote dans l'eau et, par conséquent, if est fort probable que la quantité d'acide

nitreux se trouvant dans la solution augmente avec la concentration d'acide nitrique.

Une autre source est également ¢ lorigine de la presence d'acide nitreux dans la solution nitrique. [l
s'agit d'une réaction d'oxydoréduction entre I'électrode de platine et 'acide nitrique qui engendre au
voisinage de I'électiode de acide nifreux. Ceite réaction d'oxydoreduction n'existe que si la surface

n'est pas recouverte dun oxyde formé & un potentiel tres anodique (> 1,5 V/ESH).

En voltampéromeétiie cyclique, les phénomenes électrochimiques mis en jeu entre 0,5 et 1 V/ESH

peuvent donc étre observés dans une solution nitrique de concentration supérieure a 6 mol.L™t sur
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une électiode de platine dont la surface n'a pas été préalablement oxydée. Grace & la définition de
ces conditions operatoires idédales, un mécanisme réactionnel a pu étre proposé dans un deuxiéme

temps.

Lacide nitreux, espéce initiatice du processus de réduction se éduit en monoxyde dazote, NO,
lequel réduit alors chimiquement l'acide nitrique. Le produit de cette réaction doxydoréduction est
lacide nitreux. Enfre 0,5 V/ESH et 1 V/ESH, la réduction de lacide nitique a donc lieu de fagon
indirecte et est régie par une réaction electrochimique suivie dune réaction chimigue couplée
catalytique. Le bilan giobal de ces deux réactions est la réduction de tacide nitique en acide nitreux.
I n'est cependant pas souhaitable dutiliser cette représentation qui masque le rdle de facide nitreux

et ne met pas en évidence la production de monoxyde d'azote & la cathode.

la présence de NO, détectée au voisinage de [Iélectrode par les expérences de
spectroélectrochimie et observée dans les produits gazeux lors d'électrolyses quantitatives de solution
nitique, montre qu'une autre réaction chimique est couplée au processus électrochimique. Cette
réaction chimique n'a pas pu étre identifiée expérimentalement et il est fort probable quil y ait non
pas une seule mais plusieurs autres réactions chimiques couplées au processus cataivtique de
réduction indirecte de lacide nitique. Cet enchevétrement de réactions chimiques et

électrochimiques rend la compréhension du mécanisme réactionnel trés complexe.

Lorsque te potentiel pris par la cathode est inférieur & 0,8 V/ESH, la production du protoxyde diazote,
N,O, due a la réduction électrochimique du monoxyde d'azote, est observée & la cathode, Pour
éviter la présence de composés parasites lors de la production doxydes d'azote par réduction
dacide nitrique, 1l est donc souhaitable que le potentiel de la cathode soit toujours supérieur &
0,8 V/ESH.

Grace au caractere catalytiqgue du processus indirect de réduction de facide nitrique, cette
condition peut étre réalisée lors d'une électrolyse en mode infensiostatique. Pour cela, it convient
d'assurer, notamment par une boucle de recirculation de 'électrolyte, une concentration minimale
en acide nitrique et en acide nitreux au voisinage de Iélectrode. La densité de courant opératoire se
situe aux alentours de 1300 A.m?. Elle dépend cependant de la géométrie et de hydraulique de la

celiule d'électrolyse et des essais préalables sont nécessaires pour ajuster cette valeur,

Néanmoins, un dimensionnement optimal de apparell d'électrolyse requiert la connaissance des lois
cinétiques régissant 'ensemble des reactions électrochimiques et chimigues mises en jeu. Or, en
raison de la complexité de ces différentes réactions en milieu nitrique, aucune loi cinétique n'a pu

éte déterminée par les éiudes expérimentales.
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Aussi deux directions sont envisageables pour aboulir & Ia conception d'un procédé industriel de
génération des vapeurs nitreuses.

Lla premiere est de définir au mieux, en utilisant les résultats présentés dans cette étude, un
électrolyseur et doptimiser son fonctionnement par une série d'essais. Dans ces conditions, lappareil
est considéré comme une "boite noire" ou la réduction de llacide nitrique a lieu selon une réaction
cormrespondant au bilan global de I'ensemble des réactions chimiques et électrochimiques mises en
jeu réellement. Cette fagon de proceder risque détre longue, de ne pas conduire 4 la meileure
définition de lapparell d'électrolyse et de masquer certains phénomenes importants entrainant

lincompréhension d'éventuelles dérives de fonctionnement.

La deuxiéme consiste & s'aider de f'outil modélisation qui permet de mettre en évidence limportance
relative d'une réaction par rapport a une autre. Des valeurs approximatives peuvent éire, dans un
premier femps, utilisées pour les réactions dont les constantes cinétiques ne sont pas données dans la
bibliographie, ces valeurs pouvant étre, dans un deuxieme temps, affinées par des résuitats obtenus

lors d'expérimentations menées en paraiiéle.
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ANNEXE 1
Liste des réactions chimiques
UO,2* + 2NO, + 2TBP & (UO,(NO,), 2TBP) C.1
PU**+ 4ANO," + 2TBP & (Pu(NO,), 2T8P) C.2
2PU*t + UM + 2H,0 = 2PU* + U0, + 4H* C.3
NH,OH + Pu‘* < PU*™ +1/2N, + H,0O + 2H* C.4
2NH,OH + 4Pu** & 4PU** + N,O + H,O + 6HT C.5
U*" + 2HNO, < UO,?" + 2NO + 2H" C.6
HNO, + NH;OH" & N,O + 2H,0 + H" C.7
PU** + HNO, + H' & PU*T + NO + H,0 C.8
NoHs* + HNO, < HNO, + 2H,0 + H* C.9
HN,; + HNO, & N, + N,O + H,0 C.10
HNO, + HNO; & N,O, + H,0 C. 1
PU** + N,O, < Pu** + NO +NO;’ C.12
2NO + HNO; +H,0 < 3HNO, C.13
2PU** + HNO; + 2HY & 2Pu** + HNO, + H,0 C.14
HNO, + NaNO, < HNO, + NaNO, C.15
2HNO, < NO + NO, + H,0 C. 16
2NO, + H,O < HNO; + HNO, C.17
2HNO, + HCHO & CO, + NO + NO, +2H,0 C.18
NO, + HCHO = NO + HCOOH C.19
2NO, + HCOOH = 2HNO, + CO, C. 20
NO + 2HNO,; = 3NO, + H,0 C. 21
HNO, + HCOOH < HNO, + CO, + H,0 C.22
NO + 1/20, & NO,. C.23
2NO, + H,O + 20, & 2HNO;. C.24
2HNO, < NyOs + H,0 C.25
HNO; < NO;” + H C. 26
HNO, + H* & NO,* + H,0 C. 27
2HNO, < NO,™ + NO, ™ + H,0 C.28
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4HNO; & 2N,0, + 2H,0 + O, C.29
4NH; + 50, < 4NO + 6H,0 C. 30
2NO, < N,O, C. 31
N,O, < NO,* + NO, C.32
NO + NO, < N,O, C.33
N,O; + H,0 < 2HNO, C.34
HNO, + H* < NO* + H,0 C. 35
HNO, + H™ < H,NO,* C. 36
HNO, + NO* < N,0, C.37
H,NO,™ < NO* + H20 C. 38
NO* + NO; < 2NO, C. 39
2HNO, + O, < 2HNO, C. 40
4NO + H,0 = N,O + 2HNO, C. 41
ANO + 2H" < 2NO+ + N,O + H,0 C. 42
NO + H* < HNO C. 43
HNO + HNO, < 2NO + H,0 C. 44
2HNO < N,O + H,0 C. 45
2HNO, + NoHs* < N,O + N, + 3H,0 + H* C. 46
HNO, + NH," < 1/2N, + NO+ H,0 + 3H* C. 47
HNO; + 2H oq & HNO, + H,0 C. 48
2H oq < H, C. 49
NO, + H < HNO, C. 50
NO,OH + H,NO,* < N,O, + H,0 + H* C. 51
2 H,NO, o4 +N,0, & 4HNO, C. 52
H,NO, og = NO + H,0 C. 53
HNO, < HNO; o4 , N C. 54
NO, & NO3 og C.55
HNO; oy +Hog = X + Hog = HNO, o + H,0 C. 56
NO; oy + Hog = Y + Hog + H" = HNO,q + H,0 C. 57
NO, + 2H* & NO,™ + NO™ + H,0 C. 58
HN, + H™ < HN,* C. 59
NH,OH* < NH,OH™ o C. 60
NH,OH + 2 H g & N,H, + H,0 C. 61
N,O, + 20H ¢ NO, + NO,” + H,0 C. 62
N,O; + 20H & 2NO,” + H,O C. 63
NH,HSO; + NO,” = HSO, + N, + H,0 C. 64



Annexe 1 :Liste des réactions chimiques ef électrochimiques page 173

Liste des réactions électrochimiques

NoHs" = N, + 5HT + 4 ¢ E. 1
NoHs™ = NH,™ + 2N, + H" + ¢ E.2
NH,OH* = 1/2N,0 + 3H" + 2H,0 + 2 ¢’ E.3
PUY = PUtt + e E. 4
H" + & = % H, E.5
HNO, + 2H™ + 2 & = HNO, + H,0 E. 6
H" + & o Hgg E. 8
NO, + " < NO, E.9
NO* + & < NO E.10
H,NO,*+ & < H,NO,qq E. 1
H* + & < Hyg E. 12
HNO, + H  + & = X' + H" + & = HNO, oq + H,0O E.13
NO, oq + H  + € = Y + 2H, + 2 € = HNO, oq + H,O E. 14
NO,™ + & — NO, E.15
HNO, & H + NO, + & E.16
NO + e = NO’ E. 17
HNO + 2H™ + 2 e < NH,OH E. 18
2H,N;T + 2 & < NoH, + 2N, E.19
NH,OH" oy + € = NH,OH + Hoq E. 20
HNO, + H* + & < NO + H,0 E. 21
2NO + 2H* + 2e” & N,O +H,0 E. 22
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Schéma des procédeés actuellement utilisés pour la génération de

vapeurs nitreuses par réduction électrochimique d'acide nitrique
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ANNEXE 3

Propriétés physiques de ['acide nitrique

DENSITE [?1]:

[HNO,] (mol.L)
2,6 56 9.2 14,4
T=15C 1,0865 1,1838 1,2836 1,3984
T=20°C 1,0842 118 1,2783 1,3913
T=25°C 1.0818 11763 1,2732 1.3841
T=40°C 1,0739 11645 1,257

CONDUCTIVITE [911:

La conductivité de solutions d'acide nitrique de différentes concentrations & 25 °C est représeniée

sur la figure ci dessous.

0o % ohmcm’

0.8 -
0.7
0.6 1
0.5 -
0.4 -
03 -
0.2 4,
0.1 - ap
0 T T T T 1
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VISCOSITE [19]:

La valeur de la viscosité de solutions d'aclde nitrique en fonction de leur concenfration est

reportée dans le tableau ci-dessous. Ces valeurs sont valables pour une température de 25 °C.,

[HNO;] [0.99 [201 [281 [374 486 [567 [7.26 |89 11,92

(molLr")
v |0,0091 [0,0095 {0,0099 |0,0104 [0,0112 |[0,0119 [0,0133 [0,0149 [0,0176

(poise)

VALEURS DES COEFFICIENTS D'ACTIVITE DES DIFFERENTS CONSTITUANTS D'UNE SOLUTION NITRIQUE A
DIFFERENTES CONCENTRATIONS (d'apres Davis et De Bruin [31]) @ (oour T = 25 °C)

v, représente le coefficient dactivité de la solution,
¥ est le coefficient diactivité ionique ; ¥ = YH™) YINO;)

v représente le coefficient d'acitivité de l'acide nifique non dissocié

[HNOSQ A ¥ Y degré de] Qo
(mol.L) dissociation
0 1 1 1 1 1
0.1 0.793 0.796 1.031 0.996 0.99755
1 0.746 0.766 1.36 0.973 0.9697
2 . 0.869 0.906 1.84 0.948 0.9298
3 1.056 1.149 2.49 0.914 0.877
4 1.315 1.52 3.35 0.866 0.816
5 1.625 2.01 4.49 0.809 0.752
6 1.97 2.63 5.99 0.748 0.688
7 2.36 3.46 7.96 0.682 0.624
8 2.78 4.49 10.54 0.62 0.563
9 3.24 579 13.9 0.559 0.502
10 3.75 7.48 18.3 0.501 0.444
11 4.3 9.75 23.6 0.441 0.395
12 4.95 13 30.8 0.381 0.339
13 5,69 17.7 40 0.321 0.286
14 6.57 25.3 53 0.26 0.235
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SCHEMA DE LA CELLULE UTILISEE LORS DES EXPERIENCES DE MICROELECTROLYSE
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gaz vecteur Ar
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électrolyte (V = 60 mL)

double enveloppe

8-9 liquide thermostaté

~lor oL
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SCHEMA DE LA CELLULE UTILISEE LORS DES EXPERIENCES DE MACROELECTROLYSE
EN CONFIGURATION « COUCHE-MINCE »

Electrade de
travail

2
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Electrode de ‘
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de vere
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ANNEXE 5

Ftude approfondie des réactions électrochimiques et chimiques

mises en jeu dans une solution nifrique entre 0,8 V/ESH et 1 V/ESH

Lorsqu'une électrolyse est effectuée dans une solution nitique en mode potentfiosiatique avec E
compris enfre 0,8 V/ESH ef 1 V/ESH, la production d'acide nifreux ef d'oxydes d'azote a lieu selon les

réactions :

HNO, + H* + & < NO + H,0O E. 21
2NO + HNO; + HyO & 3HNO, C.13
2HNO, + NO & 3NO, + H,0 C. 21

On rappelle que, lorsque facidité de la solution est supérieure & 6 mol.L’, la réaction E. 21 est en
réaiité la somme des réactions C. 35 et E. 10 :

HNO, + H™ < NO™ + H,0 C.35

NO* + e & NO E. 10

Cependant, par souci de simplification, c'est la réaction électrochimique E. 21 qui sera considérée
par la suite. Bien que cela ne soit pas exact, on suppose également que HNO, est fotalement

dissocié et que [H'] = [NO;].

Aucune donnée sur la cinétique de la réaction C.21 n'ayant été trouvée dans la litérature, cefte
réaction a été considérée commeé éiant la somme des réactions -C.16 et -C.17 .

NO + NO, + H,O < 2HNO, -C. 16

HNO, + HNO; & 2NO, + H,0 -C. 17

Les valeurs des constantes cinétiques et thermodynamiques des réactions £.21, C.13, -C.16 et -C.17

sont présentées dans le tableau ci-apres
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Réaction Loi cinétique k* K ref

E.2] non connue

c3 410,027 mol®s’ | 0,77 U'mol®s" | [40][41]
AN, _ k&3 [HNOZ)H INO3 1-k &3 [FNO, ]
. 2

dt Pro [42]

-C. 9, L. PRy 10 ] T -1
CT6 T dNO2l 100,12 ke NOJING,) 51Lmol's’ | 107 Lmol s |[48)[29)

dt

0,054 'mol’s’ [1,7.10% Lmol T s
1

-C. 17 * FINO3]-kC
Qﬂ\%= Yo7 HNO,JHY INO3 1=k ¢y 7 [NO, 12

Les expressions des vitesses des réactions chimiques C.13, -C.16 et -C.17 sont parfois données en

fonction des pressions partielles de NO et de NO, au dessus de la solution liquide, et parfois en

fonction de la concentration de ces deux composés dans la solution.

Afin dhomogénéiser les différentes équations, les lois cinétigues sont, par la suite, exprimées: par

rapport aux concentrations. Pour cela, Plieth [29] a ulilisé le coefficient d'absorption Bunsen du
[NOIRT

monoxyde d'azote, Byo = —— . pour T=25°C, Byo = 0,045 atm™ mol.L"!
NO

Au cours de ['électrolyse, on suppose que la convection maintient une concentration uniforme au
sein de la solution et quil existe, au voisinage de I'électiode, une couche stagnante de diffusion
d'épaisseur d,. L'épaisseur de cette couche de diffusion est généralement de lordre de quelgues

microns.

Par souci de simplification on suppose que la réaction électrochimique est rapide pour les conditions

électrigues (potentiel ou intensité) choisies.

La déscription mathématique du systeme de réactions chimiques et électrochimigues mises en jeu
dépend des cinétiques respectives des réactions E.21, C.13 ,-C.16 et -C.17. Deux cas sont alors
envisageables : - dans le premier cas, les reactions chimiques coupiées sont lentes devant ia
réaction électrochimique E.21,
- dans le deuxieme cas, les réactions chimigues couplées sont rapides devant la
réaction eléctrochimique.
Les réactions mises en jeu dans fun ou fautre des deux cas sont présentées ci-apres.
Cependant, celles-ci ne peuvent pas étre exploitées dans la mesure ol la cinétique de la réaction

E.21 ,n'est pas connue.
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Premier cas : les réactions chimiques couplées sont suffisamment lentes devant la réaction

électrochimique E.21.

Dans ce cas, on peut supposer que ces réactions ont lieu & l'extérieur de la couche de diffusion.,
Lorsqu'une surfension est imposeée & la cathode, le flux de HNO, du sein de la solution vers la surface

de électrode est obtenu en résolvant f'équation de Fick

A[HNO,] _ 32 [HNO,]

Si la valeur du pofentiel imposé est telle que la réaction électrochimique de réduction de facide
nitreux, réaction E.21, est frés rapide, alors le gradient de concentration en HNO, & lintérieur de la

AHNO, Jix.4

51 =0, la concentration en HNO, & la suface de I'électrode

couche limite est constant :

est nulle : [HNO,]; = 0 et pour x = 8, [HNO,] = [HNO,]"

Le profil de concentration en HNO, dans la double couche de diffusion est donc

{HNO;] «
d

HNO,] = (pour 0 < x < &)

Onadonc:

5 3IHNO,)) _ Dhno, [HNO,)
HNO9o 3% 50

La valeur du courant est ; {un éleciron est échangeé par mole de HNO, réduite)

: A[HNO Do, [HNO, T
| = FADHNOQ[ [ ax 2]):' 250

Par cilleurs, la vitesse de disparition de HNO, du sein de la solution est liée au courant échangé enire
I'électrode et la solution par la loi de Faraday :

_i__ ~d[HNO,]

FV dt
dou:

Do, A
IINO,) _ Droa o
at Y

La cinéfique de disparition de HNO, par la réaction électrochimique E.10 obéit donc & une loi

Duno, A

cinétigue du premier ordre. Si on pose py = "
0

,ona.

[HNO,] = [HNO,J° exp (-pqf)
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Le systéme de réactions peut donc s'écrire :

d[HNO,]

dt

B2no [HNO, |*
[NOJ?R?T12

=—-Po [HNO2]+( kE.w[HNOz][H*][NO{] -Kcis

+2X (= kI 36 [HNO, ) +k )4 INOJINO, ) +%(— f617HNO JHTINO3 ]+ ke 7 INO, )

B0 [HNO,)*

d[NO] _ 2
- [NOJ?R?T?

= po[HNozl—g( £15HNO JH* INO3 ] K3 ] +(kZc6[HNO, * kg6 INOJINO )

22) (ke HNO, 1P ~ K6 INOINO, 1)+ (ke HNOJIHY INO; ™1 ~K e 7 NO, )

NO."] - 250 [HNO, 1* . -
ﬂ_a__lzgl[ g’la[HNoz][H*“][Noa‘]-kgwB—[%%%#J +%(_ * 17 [HNO,L HY INO, ]+k_c_17[N02]2)

B%no [HNOQ]AJ

-1
= ~Pgo [HNO, ] +—| K&;3HNO,LJH*INO; ] -kz
Pol 2} 3[ caal 2[H7IINO;3 ™ [ =Kz INOJ2R2T2

+%(-kfm7[HNOQ][H‘"][NO{]+k2c.w INO,I?)

avec, pour conditions initiales :

[HNO,] = [HNO,)* {on peut prendre pour valeur approximative 10° mol.L™)

[H*] =9 mol.Ll”

[NO;] =9 mol.L™

[NO} = [NOJ* (pour la résolution mathématique de ces équations il est nécessaire de prendre une
valeur inifiale non nulle)

[NO,] =0
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Deuxieme cas : les réactions chimiques couplées sont rapides et ont lieu & lintérieur de la couche

de diffusion.

Dans ces conditions il est nécessaire de falre intervenir ces réactions dans I'équation de diffusion, et le

systeme de réaction s'écrit

A[HNO ] (BQ[HNO2}
T =Vmwno, | T 5 2

c NG k= B0 [HNO,
dt Ix2 j‘i‘{kc.IB[HNOﬂ[HTHNOa ]_kc_13Mj

[NOJ?R?T?

+2x (= k216 HNOI? +K 6 INOJINO, ) +%(—kjc.17[HNO2][H+][N03_]+ kZea7 INOJ?)

d[NO 3° N0} 2f, . ernie -1 b= Bono HNO, ] . .
—%T—]=DNO[%}—§[ £15(HNORIH'ING, ]—kc.13E[~§—f)[]2RTﬂ (K214 HNO, 2 ~KZe5 NOJINO )

d[H"] PHTIY - e . P20 [HNO,J
—&”—zDH ( 342 j+?[ Keya[HNOL JHTINO, ]—kc.wiji—
17 .+ + - -
+ (K217 HNO, JH INO; T +k e, INO, 1)
OOl [ k16 HNOI? =K INOINO ] + (1 s HNOJHT TN, ™) ks N0, )
dNO;"] _ -1 . s -1 o= BNO[HNO,IY ) 1. NG =1 4
[dT3 L?[ k&5 [HNO, JH INO, ]—kc.13__5[[’:%[]2R2T22] ]+-§(—k_c_17[HNOQ][H JINO, ]+k_c.n[NOQ]2)

Les conditions initicles étant les mémes que celles présentées précédemment, les conditions aux
limites sont ;

pour X = 0 (& fa surface de lélecirode)

[HNO,] (0.1) = 0
[NOJ (0,1) = [HNO,]
[NO,] (01) =0

[H¥](0.1) = [NO;] (0.1) = 9 mol.L”
pour X = < (loin de électrode, au sein de la solufion)

[HNO,] (e<.1) = [HNO,]"

[NOJ (e=.1) = [NOJ (différent de 0)
[NO,J (e=1) = [NO,]"

[H™] (e<f) = [NO3 (e, 1) = 9 mol.L
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