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INTRODUCTION



Le cuilvre est un &lément peu répandu dams la nature (1) et
connu depuis la préhistoire ; recueilli 3 1'état natif, sa métallurgie
ést fort simple. Les civilisations tré@s anciennes l'employérent 3 la
fabrication de nombreux objets. Trds tdt, l'homme eut 1'idée de l'allier
3 1'étain pour en faire le bronze, métal dur et résistant, plus adéquat

i la fabricationm d'outils.

Jusqu'au sidcle dermier, le cuivre i usage mécanique, métallurgique
ou décoratif ne nécessitait pas une puretZ extréme. Les méthodes de raffinage,
de naturs chimique, dépendaisnt de l'origine et de la composition du minerai.
La découverte de l'électricité et surtout, plus tard, la cr2ation des
réseaux de distribution donmérent au culvre une nouvelle et ilmportanta
application. Trd3s bon conducteur i l'dtat pur (2) ses caractiristiques
mécaniques et &lectriques sont trds affectdes par la pridsence d'impuratids.
L'affinage chimique devenu insuffisant Zfut, i partir de cette 3Zpoque, suivi

d'un affinage élactrochimique.

Trés simple dams son principe, le raffinage é&lectrochimique se

schématise de la fagon suivante.

Anode Cathode

ey

-
Cu-—»Cu +2e

T I T

(3u?+; 2e —»Cu

boues anodiques

figure 1 : Cellule d'électrolyse
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Dans une cuve, contenant une solution acidulée de sulfate de
cuivre, plongent deux électrodes de cuivre entre lesquelles une différence
de potentiel est appliquée 3 l'aide d'un générateur. Celui-ci '"pompe"
les électrons d'une des électrodes, alors chargée positivement et appellée
anode, pour les transférer 3 l'autre électrode, alors chargée négativement
appellée cathode. Les ions Cu++, en solution, attir&s par la cathode
viendront en son contact prendre chacun deux électrons et formeront un
dépot métallique. L'anode cédera i 1'électrolyte les ionms cut” qui
libérent les électrons que le générateur transfére 3 la cathode. Ainsi
il v a un double transfert : les électromns par le circuit extérieur et
les ioms cu? par l'électrolyte ; le résultat global est le déplacement
de métal d'une électrode 3 l'autre. Seul le cuivre dans ce bain effectue
ce passage ; les autres métaux présents dans l'anode se solubilisent
sans se déposer & la cathode ou plus simplement tombent au fond de la cuve
3 1'état de boue métallique. (Nous reviendrons sur ce point dans un de

nos chaplitres).

A l'origine de 1'électroraffinage, seuls les bains de cuivre
divalent &taient utilisés. Parmi les nombreux bains décrits en détail
par Safranek (3), seuls les bains de fluoborate et surtout de sulfate

sont trés largement usités de nos jours.

Plusieurs tentatives d'électroraffinage 3 l'aide de solutions
de cuivre monovalent ont eu lieu surtout dans 1l'entre deux guerres (4-8).
Le transfert d'un atome de cuivre ne nécessite plus qu'un seul électron
et 1'intérét devient évident quand on sait qu'actuellement la dépense
d'énergie électrique occasionnée dans cette phase représente 40 7 du
colit de revient total. Les sels de cuivre monovalent sont moins maniables
que les sels divalents. Insolubles dans 1‘eau, il est possible par comple-
xation d'atteindre les concentrations requises pour l'électroraffinage ou
1'électrodéposition. La littérature relative 3 ces tentatives révéle que
la principale cause d'échec est la difficulté de séparer l'argent du cuivre
anodique. Le métal précieux séparé facilement par l1'électrolyse d'um bain
de cuivre divalent est récupéré dans les boues anodiques (400 a 500 kg

par tonne de boues).



Une partie appréciable de la production mondiale d'argent
provient d'ailleurs de l'affinage du cuivre. Il est par conséquent
impératif que l'électroraffinage par une solution de cuivre monovalent
permette la récupération des métaux précieux qui par leur seule valeur

rentabilisent en partie l'opération.

Notre &tude sera donc une contribution 3 la mise au point
d'un électrolyte de cuivre monovalent en solution complexante , le
but 3 atteindre &tant la réduction de la dépense énergétique. La partie
principale de notre travail sera l'é@tude des complexes de Cu(I) et Ag(I)
en solutions complexantes trés concentré@es. Seule la connaissance de la
nature et de la stabilité de ces complexes nous permettra de prévoir la
séparation &lectrolytique éventuelle du cuivre et de l'argent. Une seconde
partie ré@unira des annexes théoriques et expérimentales : &tude des courbes

intensité.potentiel, diagramme de phases du mélange ternaire CuI—KI—Hzo.
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1 - 0 - Introduction

La connaissance des techniques d'étude des complexes est
principalement die 3 Bodlander (9, 10). La potentiométrie lui a permis
de faire une premiére approche de la structure des complexes Ag(I) et
Cu(I). A l'origine il a expérimenté& en présence d'un grand excés de
ligand et a postulé l'existence d'un seul complexe. A la méme &poque,
1l'existence de plusieurs complexes du mercure (II) a &té prouvée par
Morse (11) et Sherrill (12). Cette d&couverte n'a &té acceptée qu'en
1915 quand Bjerrum (13) démontra la formation des complexes par étapes

successives.

Initialement les chimistes cherchérent 3 déterminer la nature
des complexes plutdt que leurs constantes de stabilité&, Ensuite,
1'éventualité d'applications des complexes dans divers domaines nécessita
la connaissance de leurs grandeurs thermodynamiques qui furent 1'objet
d'un grand nombre de recherches. Alors de nouvelles techniques sont venues
seconder la potentiométrie : polarographie (14), solubilité (11, 15),
extraction par un solvant (11), spectrophotométrie (16, 17), Echange
cationique (18, 19), méthodes cinétiques (20, 21). Les principes et les
équations fondamentales qui permettent l'interprétation des mesures expéri-

mentales sont expliquées par Fronaeus (22).

La détermination des constantes de stabilité pose le probléme
de la connaissance des coefficients d'activité des espéces en présence.
On peut assimiler l'activité d'un ion & sa concentration tant que la
solution reste trds diluée. Si l'on reste dans les limites de validité
de la loi de Debye - Huckel ( 10 _3M), les coefficients sont calculables
de facon relativement correcte. Au deld de cette limite, aucune théorie
générale ne permet de calculer les coefficients d'activité spécifiques ni
méme le coefficient d'activité ionique moyen d'une solution. Néanmoins si
les espéces sont encore peu concentrées ( <1.0M) il est possible de
remédier 3 cet inconvénient en ayant recours au principe dit de force
ionique constante. La présence d'un sel neutre en grand excés par rapport

aux espéces actives aura pour effet de stabiliser les intéractions de ces

espéces avec leur milieu. Leurs coefficients d'activité, reflets de leurs
-4 -
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intéractions seront constants tout en restant d'ailleurs inconnus. Il
est alors possible d'évaluer la constante de stabilité du complexe &
un facteur prés qui dépendra de la nature et de la concentration du sel

support, autrement dit de la force ionique choisie.

Grossmann (23) fut le premier utilisateur de cette technique
avant méme que Lewis n'introduise les concepts d'activité et de force
ionique. Elle devint d'une pratique trés courante avec Bronsted (24)
et Leden (25). Malheureusement elle est inapplicable au sens strict
pour l'étude des complexes en solutions tré&s concentrées en ligands
ioniques ; n'oublions pas qu'elle n'est valable que si la concentration

du sel neutre est plusieurs fois supérieure 3 celle du ligand.

Dans cette circonstance plusieurs auteurs ont pensé qu'une
honnéte approximation de la force ionique constante serait de maintenir
la concentration globale en compensant la variation de concentration
des espéces actives par un sel neutre de caract&ristique voisine.
La supposition sous—jacente est que tous les sels ont le méme comportement
i toutes concentrations du point de vue des intéractions ioniques. En
admettant cette hypothése, il est possible d'appliquer les méthodes de
Leden (26), Bjerrum (27) et Fronaeus (28) souvent citées dans la
littérature. Ces trois méthodes reposent sur la méme équation générale
qui permet par dérivations, de déterminer les constantes successives de
complexation. L'équation générale est fonction des concentrations des
espéces, il est donc indispensable de travailler & force ionique constante.
De plus, il est nécessaire que le sel métallique soit soluble en absence
de ligand. Sullivan et Hindman ont développé et comparé ces trois méthodes

(29).

Pouradier et ses collaborateurs (30) ont proposé une nouvelle
hypothé&se de calcul permettant d'interpréter leurs mesures potentiométriques
effectuées en solution tr@s concentrées de ligands sans avoir recours au.
principe de la force ionique constante. Il y a des restrictions & 1l'emploi
de cette méthode et qui sont les suivantes : prédominance d'un complexe,
grande stabilité de ce complexe et enfin la concentration de celui-ci doit

rester faible devant celle du ligand pour que ce dernier puisse &tre
_5_



considéré sel support vis—i-vis du complexe. Dans ces conditions, il
suppose que le coefficient d'activité du complexe est proportionnel
3 celui du ligand et que le coefficient d'activité du ligand est égal

au coefficient d'activité ionique moyen du sel.

Cette méthode de calcul a donc retenu plus particuliérement
notre attention car elle correspond aux conditions de notre &tude.
Cependant nous verrons que les résultats obtenus de cette fagon sont
peu satisfaisants et nous serons amenés A proposer une nouvelle
hypothése de calcul ; celle ci sera discutée lors de la présentation des

résultats.

De trés nombreuses &tudes des complexes de Ag(I) et de Cu(I)
ont été entreprises dans différents milieux complexants. Mais en général
la diversité des conditions expérimentales rend difficile la comparaison
des résultats thermodynamiques. A quelques exceptions prés, elles sont
différentes de celles que nous avons choisies P domaine d'étude : zone
de concentration différente, présence d'un sel neutre. Ce travail a donc
pour but la détermination d'un ensemble de données thermodynamiques
évaluées 3 partir d'une méme hypothése de calcul dans des conditioms
expérimentales identiques. Pour ce faire nous avons mis en oeuvre deux
méthodes expérimentales : une premiére trés classique qui est la potentio-
métrie ; et une seconde, également électrochimique et qui est la voltampé-
rométrie. L'électrode 3 disque tournant 4 &té jusqu'ici trés peu appliquée
i 1'étude des complexes. Nous montrerons la validité de cette méthode,
nous définirons son champ d'application et nous constaterons la parfaite
concordance avec les résultats potentiométriques. Un ensemble coh&rent de
résultats nous permettra de faire une premiére sélection des électrolytes

our une éventuelle application 3 l'@lectroraffinage.
P PP g



1 - 1 POTENTIOMETRIE

1-1=1- Equation fondamentale

. . P . + . ..
La complexation d'un ion métallique M par un ligand ionique

X selon l'dquation générale :

- -> -_)—
'+ pX T M X (p~a)

est caractérisée par la constante de stabilité globale B

pq
a C
comp Y comp X comp
= = 1
B pd P q P P q v
(ag=)" = (ay+) & ¢=)° =2 (€)™ x (ay#)
od a, C et Y représentent l'activité, la concentration et le coefficient
d'activité des espéces indiquées en indice. En supposant l'existence d'un
seul complexe, et si B nq est trés grande A concentration du complexe
est reliée i la concentration analytique M du métal CM par la relation :
1
= — Y (2)
comp
q
L'activité de l'ion métallique, a,*, peut €tre déterminée 3
1'aide d'une électrode de métal M plongeant dans la solution. Cette
8lectrode prend le potentiel donné par la loi de Nernst.
-]
E =
eq E M+/M + 58,14 log a* (3)
si T = 20°C et si les potentiels sont exprimés en mV.
La substitution de (1) et (2) dans (3) donne
q
log Cy = Eeq + (p IOng~ + p log Cy~ - logy comp + log q
58,14
o
q E
- + log B_ ) (4)
58,14 Pq

-7 -



Les mesures du potentiel d'@quilibre pour différentes conditions

expérimentales permettent de calculer les coefficients q et p.

1-1-2~ Détermination de g et résultats

Si le terme entre parenthéses est maintenu constant, la

relation (4) se réduit & une &quation du type Y = gX & C.
On détermine alors gq en tragant log CM en fonction de —3—
58,14
Le terme sera constant si la concentration en ligand est maintenue
constante et si la concentration en complexe reste petite devant
celle du ligand (on peut alors confondre CX— avec la concentration
analytique). La force ionique du milieu est alors fixé@e et par consé-
quent Y comp et'YX-.

L'expérimentation conduisant 3 la détermination de q est
fort simple : il suffit d'ajouter, par petites fractioms, & une solution
MX-KX, une solution de méme titre en KX. On note le potentiel d'&quilibre
d'une électrode de Métal M par rapport & une électrode de référence au

calomel saturé 3 chaque dilution de MX.

Seul le systéme Cul-KI a été é&tudié. Les résultats sont
représentés sur la figure 25et indiqués dans le tableau !. Nous pouvons
conclure que le cuivre dans les solutions d'iodure est présent sous forme
de complexe mononucléaire. Le méme résultat a également &té obtenu pour

1l'argent par la méthode voltampérométrique.



Tableau 1 : Détermination de q dans le complexe cqup(P‘Cl)'
par potentiométrie (voir Fig. 25 en Annexe)

Concentration de KI Concentration de Cul
en molarité en molarité q
3,36 0,049 - 0,080 1, 07
4,23 0,033 - 0, 067 0,91
5,41 0,034 - 0,068 1,02
5,88 0,137 - 0,285 1,02
5,88 0,342 - 0, 684 1,00

Tableau 2 : Détermination de p dans le complexe M X (p-a) -
par potentiométrie 4
Systeme Rapport KX | Zone d'existence Fig. en
PPOTEMX| du complexe ( M ) P annexe
CuBr-KBr | 534 0,9-2,0 2,90
2: 0-47 35 31 94 28
AgNO3-KBr 503 2,32-4,16 5,12 30
Cul-KI 500 1,40- 5,0 4, 02 26
AgNO3-KI variable |0,5-1,63 3,88 32
500-1630




1-1-3- Détermination de p et résultats

Pour déterminer p, nous pouvons reclasser les termes de la
relation (4) pour qu'elle apparaisse i nouveau sous une forme linéaire
Y = pX + C. Les expressions varieront suivant la technique expérimentale

utilisée.

— Méthode des ajouts d'eau

A un mélange (solide initialement) KX-MX nous ajoutons par
petites fractions de l'eau soigneusement désoxygénée. Le rapport KX/MX
est fixé et reste invariable au cours de l'expérience bien que les

concentrations varient. La relation (4) doit €tre alors réarrangée ainsi
q a qE )
log a, + — —— E = p log a,~ + og q ~—— + log B
" 58,14 4 X 58,14 Pq

Les masses de KX et MX et le volume d'eau sont parfaitement
connus ; par contre le volume total obtenu ne l'est pas. Il faut donc
exprimer les concentrations en molalité ou en fraction molaire sauf si
la quantité de MX mise en jeu est suffisamment faible pour que 1l'on
puisse identifier la densité de la solution présente & celle d'une

solution KX-H,0 de méme titre. Cette derniére circonstance nous permet

2
alors d'exprimer les concentrations en molarité, unité particulidrement
intéressante. L'avantage de la méthode des ajouts est que pendant toute
la durée de l'expérience 1'électrode indicatrice reste en contact du
milieu d'étude. Elle est la seule possible pour 1'étude des complexes de
cuivre, métal dont le potentiel standard varie avec l7état de surface

(pour le cuivre, il n'est connu qu'ad plusieurs mi:llivolts prés).

- Méthode des changements de solutions

Si une &lectrode a par contre un potentiel d'équilibre
reproductible, c'est le cas de l'argent, il est permis pour effectuer
les mesures de transporter l'électrode d'une solution 3 une autre en

perdant le contact liquide. Cette procédure permet d'exprimer les
_10_
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concentrations en molarité ; chaque mélange MX-KX est dissous et &tendu
i un volume déterminé et une partie de cette solution est introduite
dans la cellule de mesure. Si la concentration de MX est maintenue cons-

tante, la relation (4) s'arrange de la fagon suivante
Q
q qE

lOgN{comP - Eeq = p log > S (log q -

58,14 58,14

+ 1 - log C 63
ongq og M) )

Dads l'introduction (1.0) nous avons mis l'accent sur le

détermination de p. Pour 1l'instant, nous supposerons le rapport CYX—)p/ Ycomp
constant dans tout le domaine d'é&tude. La relatiom (5) devient
Q
q q E (rgm P

Eeq = p log CX- + (log q - + log qu + log

log CM - )

28,14 58,14 ¥ comp

les concentrations sont exprimées ici en molarité.

Le Tableau 2, regroupe des résultats obtenus pour des rapports
KX/MX grands. Les trois premiers syst@mes CuBr, AgBr et Cul, sont &tudiés
par la méthode des ajouts ; le dernier, Agl, par les changements de
solutions. Nous ferons des commentaires sur les nombres de complexatiom,
le choix de l'hypothése de calcul dans la discussion qui suivra 1'exposé

de 1'étude voltampérométrique et de ses rd@sultats (Voir 1-3-i-).
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1-1-4~ Expérimentation

- Préparation des solutions

Les réactifs, Merck ou Prolabo, qualité "pour analyses', ont é&té
utilisés sans purification. L'eau, bi-permutée et distillée est désoxy-
génée et décarbonatée par ébullition et refroidissement sous azote. Elle
est conservé@e sous atmosph@re inerte. Ces indications concernent &galement

la voltampérométrie.

— Préparation des électrodes

Les électrodes de cuivre, de qualité &lectrolytique, sont
décapées, avant emploi, par dissolution anodique dans un bain d'acide
phosphorique (31). Elles sont ensuite conservées dans une solution
concentrée d'iodure de potassium. Les &lectrodes d'argent, sous forme
de disque serti dans un embout de téflon, sont préparées par un polissage
mécanique 3 la pdte diamant 3 Y. L'@lectrode de référence au calomel saturé

est séparée du compartiment mesure par un tube se terminant en capillaire.

- Appareillage

Les différences de potentiels sont mesurées au moyen d'un
voltmétre numérique 2 haute impédance d'entrée (Aries 20.000 - Tacussel).
De plus le potentiel est enregistré afin d'en contrOler la stabilité.

La cellule de mesure est thermostatée a 20°C + O0,1. Pour &viter les
phénoménes d'oxydation un balayage d'azote, saturé en eau, est maintenu

au~dessus de la solutiom.

- Remarques expérimentales

Le temps de stabilisation du potentiel est variable selon le
métal et le complexant. Il est court pour le systéme AgI-KI (quelques

minutes) et quasiment nul pour le systéme AgBr - KBr. Pour le cuivre, la
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premidre stabilisation est trés longue ; généralement on a dd prévoir
une nuit. Aprés chaque ajout,le temps de stabilisation est trés variable

(de 15 & 90 minutes).



1 - 2 - Voltampérométrie

|=2=1~ Equation fondamentale

L'Etude des complexes par la voltampérométrie tout comme la
potentiométrie consiste 3 déterminer leur structure et définir leur
stabilité par le glissement que provoquent les variations de concentration

de complexants et de complexes.

L'expression du potentiel que nous avons utilisée en
potentiométrie est basée sur la loi de Nernst. On démontre que cette
loi, valable 3 1'8quilibre, peut dans certains conditions €tre applicable
en dehors de 1'équilibre. Pour cela, il faut que le systéme MM soit
rapide et le balayage des potentiels suffisamment lent pour que nous
puissions admettre que l'état stationnaire est atteint en chaque point
de la courbe Intensité-Potentiel (I-E). Le potentiel pour un état
stationnaire en zone cathodique a pour expression dans le cas d'une
réduction d'une espéce insoluble,

°

E=E + 58,14 log (aox)
X =0

ol (aox) représente l'activité de l'espé&ce oxydée & la surface de
X =0

Q Q
1'8lectrode, les potentiels E et E sont exprimés en millivolts a 20 C.

On démontre également A partir de cette relation que le potentiel

d'équilibre, Eeqs'exprime ainsi :

[+ 58’14 58’14 p
Eeq = E vt T T log 8 bq + — log Ccomp - — 58,14 log C -
q q q
Y comp 58,14
+ 58,14 log ———0 + — L0814
P q
(V)
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od B oq représente la constante de stabilité du complexe Mq Xp(p*q)-;

3

C . ,
comp :la concentration du complexe ; CX- :la concentration du complexant ;

Y comp : le coefficient d'activité du complexe et Yo le coefficient

d'activité du complexant.

D'une manidre générale, les courbes I - E du cuivre et de
1'argent présentent, au voisinage du potentiel 3 courant nul, une

1
inflexion ; de ce fait le potentiel d'Equilibre théorique, E eq pour

un syst3me rapide diff8re du potantiel d'&quilibre expérimental, Eeq

de plusieurs millivolts voire plusieurs dizaines de millivolts.
(voir fig. 2). Cette différence dépend 3 la fois du métal et du complexant
elle est moins prononcée pour l'argent que pour le cuivre. Nous reviendrons

sur cette particularitd lors de l1'8tude des courbes I - E. (voir 2-1).

1=2=2- D&termination de g et résultars

Le potentiel d'8quilibre s'@crit de fagon condensée

58,14 D
Eeq = log Ccomp - —— 58,14 log Cp- +
q q
58,14 Y comp
—2— log -———— + constante
q (v ¢

En maintenant constante la concentration de complexant, noﬁs rendons
constant le terme {(p/q)58,!4 log CX—. De plus si la concentration de

" complexe reste toujours faible devant celle du complexant, la force

ionique peut-€tre consid8rée fix8e, ce qui fixe du méme fairty comp et
Yg~- Ainsi la variation de Eeq en fonction de la variatiom du logarithme

de la concentration de complexe i concentration donnée de complexant est

~ 15 =~



A
Icathodique en PA

E [ E_ . (théorique)

eq -E enmV
il )

Figure2 : - en trait plein : courbe I-E expérimentale

- en pointillé : courbe I-E théorique { B ol

- 16 -



Pour réaliser cette manipulation nous pouvons procéder par
ajouts, d une solution déterminée, de quantités données d'une autre
solution de méme concentration en complexant et de concentration

différente en complexe. L'unité des concentrations est la molarité.

Signalons que le domaine d'étude possible en voltampérométrie
avec une électrode 3 disque tournant est plus restreint que celui possible
par la potentiométrie. Aux faibles concentrations, le courant résiduel
n'est plus négligeable devant le courant limite de diffusion, ce qui
entraine une imprécision sur la détermination du potentiel d'équilibre.
Aux plus fortes concentrations, nous ne pouvons plus affirmer que la
force ionique est fixée & cause d'une part de la complexatiomn qui absorbe
une quantité de complexant libre de plus en plus conséquente, et d'autre
part du fait que l'influence du complexe dans la force ionmique au milieu
n'est plus négligeable (il est porteur de plusieurs charges électrostati-
ques). Expérimentalement la plage d'étude va de 5 x 10-4 M 3 0,1 M pour

le métal &i la concentration de complexant est tré&s forte (de l'ordre de

5,0 M).

Nous avons limité notre expérimentation aux complexes d'iodure
d'argent. Il est clair d'apré@s la figure 3 que dans ce cas q est égal 4 1
aux incertitudes d'expériences prés. Nous n'avons pas jugé nécessaire de

vérifier cette valeur prévisible de q dans d'autres milieux complexants.

1-2-3- Déterminations de p et résultats

L'évaluation du rapport p/q est possible par interprétation de
la variation du potentiel d'équilibre, & concentration donnée de métal,
avec la concentration de complexants. q étant déterminé précédemment
(q = 1), 1l'expression de Eeq se réduit & :

Y
Eeq = 58,14 p log CX— + 58,14 log (
_ (Yx_y

comp

) + constante
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I1 apparalt que ce potentiel dépend des coefficients d'activité du
complexe et du complexant, coefficients indéterminables expérimentalement.
Comme pour la présentation des résultats potentiométriques nous supppose-

rons que le rapport Yéomp/yk-p est constant. Nous reviendrons sur cette

hypothé&se dans notre discussiom.(voir 1-3-1-).

Alors la variation du potentiel par rapport au log X en.

molarité est

3 E
eq
= 58,14 p

3 logX-

comp

L'Etude expérimentale réalis@e 3 partir de solutions de
molarité&Sconnues nous impose le changement de solution pour chaque
mesure. La méthode des ajouts (voir potentiométrie) n'est pas applica-
ble de manidre rigoureuse pour une &tude expérimentale d'un systéme

ternaire MX—KX-HZO dont les densités ne sont pas connues pré&cisément.

Les nombres de coordination des complexes de cuivre et
d'argent ont &té déterminés dans de nombreux milieux., Les Tableaux 3
et 4 regroupent la totalité@ des résultats. Ces tableaux renvoient aux
figures classées en annexe. Sur ces figures, les potentiels sont donnés
par rapport 3 l'é@lectrode au calomel saturé et les pentes inscrites
sont p et non 58,14 p. Pour le systéme cuivre-thiosulfate, nous avons
préféré présenter les courbes I — E qui montrent que la ré&duction du
thiosulfate suit immédiatement celle du cuivre, et que pour les solutions
concentrées nous avions une réduction simultanée. Cet inconvénient rend
possible la formation de sulfure de cuivre 3@ la cathode et emp&che
1'emploi de ce complexant pour la composition de bain d'@lectrodéposition
ou d'électroraffinage. L'utilisation de sels de sodium, au lieu de
potassium a posé quelques problémes qui nous ont contraints & nous servir -
des potentiels d'équilibre expérimentaux et non théoriques. Ce probléme

sera abordé dans la seconde partie. (voir 2-1-4-).



_OZ_

ARGENT (1)

Sel Complexant| Plage d'exploration | Domaine d'existence Nombre de Remarques Fig, en
en molarité du complexe coordination annexe
en molarité
KI 0,45 - 4,3 0,45 - 1,4 4, 05
1,4 -4,3 5, 00 40
KBr 1,6 -3,9 1,6 -4,1 4,95 42
KSCN 0,21 -1,70 0,21 -1,0 3,98 au-dessus de 1, OM 44
ev. du comp. 5
NaSCN 0,27 - 4,00 0,27 -1,8 3,91 étude par Eeq exp. 46
NaZSO3 0,15 - 1,35 0,15 - 0,7 1,97 étude par Eeq exp. 48
NH3 0,2 -5,1 0,2 -5,1 2,04 électrolyte support: 49
{/ \/ Tableau 3 : Détermination de p dans le complexe. quX (p-a)- par voltampérométrie
PR P .
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1-2~-4— Partie Expérimentale

Choix de la méthode expérimentale

Le tracé des courbes I -~ E peut €tre réalisé par deux méthodes
qui diffé@rent par la nature de l'@lectrode de travail : la goutte de
mercure et 1'électrode solide i disque tournant. La polarographie permet
d'obtenir une bonne reproductibilité parce que la surface de 1'@lectrode
est sans cesse renouvelée et sans histoire. Cette méthode est en réalité
inutilisable car elle nécessite la connaissance des énergies d'amlgamation
et parce que la zome d'électroactivité du mercure est parfois insuffisante
du cOté oxydation. L'utilisation de 1'électrode solide 3 disque tournant
n'est pas sans poser de probléme car tout passage de courant entraine
une dissolution ou un dé&pot susceﬁtible de modifier la structure de
1'électrode, sa surface et en définitive sa répomnse. L'embout métallique,
prélablement poli puis soumis 3 des balayages de potentiel en zone
cathodique et anodiques, s'altdre d'autant plus rapidement que les densités
de courant appliquées sont importantes. La comparaison des courbes I - E
enregistrées i partir d'une méme solution montre que les embouts de cuivre
ou d'argent massifs ne nous permettent pas d'atteindre un niveau suffisant
de reproductibilité. Le probléme a été résolu par utilisation d'une
électrode de platine poli sur laquelle nous effectuons un dépot fin de
cuivre ou d'argent au sein méme de la solution de complexe & 1'étude.

Nous appliquons, par balayge lent (2 mV/sec), des potentiels jusqu'a des
valeurs suffisamment négatives pour déclancher le dépdt d'argent ou de
cuivre sur une électrode tournante de platine et ainsi transformer
1'électrode de platine en une &lectrode de métal &tudié. Quand 1'intensité
du courant correspondant au palier de diffusion est atteinte nous
inversons le sens de balayage et nous enregistrons l'@volution du courant
jusqu'au potentiel & courant nul. Puis, par dissolution anodique, nous
détruisons le film métallique que ncus venions de déposer pour retrouver
la surface pcopre et surtout inchangée du platine poli. La répétition

du cycle "dépdt-dissolution" permet d'apprécier la bonne reproductibilité
de la méthode. L'ensemble de ce cycle peut &tre schématisé en trois

étapes,représentées sur la Fig. 4, qui sont les suivantes.
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A
I cathodique

-E en mY{
—
177 ®
Jﬂqf
I anodique
Figure 4 : Cycle ""dépot-destruction' du film métallique
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(1) Dépdt du film métallique
(2) Zone cathodique (partie enregistrée uniquement)

(3) Zone anodique et dissolution du film

Exploitation des courbes Intensité - Potentiel

Nous nous sommes intéress&s essentiellement i la zome (2)
dont la position dans 1l'échelle des potentiels est significative des
concentrations en complexe et en complexant. Pour chaque systéme
étudié, nous avons le potentiel d'équilibre théorique E'eq en extrapolant
jusque zéro la droite log il/(i1 - 1) = f (E). Nous justifierons cette

procédure dans la deuxidme partie. (voir 2-1-4).

Appareillage

Le montage expérimental est le montage classique 3 trois élec-
trodes. L'électrode de travail est une Eélectrode 3 disque tournant
(mod&le EDI, Tacussel). La contre électrode est une tige de cuivre
8lectrolytique, d'argent ou de platine. L'@lectrode de référence, au
calomel saturé est séparée du compartiment mesures par un tube fermé
par un fritté et contenant la méme solution que le compartiment central.
L'ensemble est agencé dans une cellule fermée dans laquelle est prévu

un balayage d'azote.

Le montage est couplé& & un potentiostat - galvanostat
(P.A.R. modé&le 173) pilot& par le programmeur universel (P.A.R. modéle
175). L'enregistrement des courbes I - E est effectué sur une table

tragante X - Y (IFELEC modéle IF 3802).
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Validité de la méthode voltampérométrique

Cette méthode dynamique n'est valable que si le systéme
est rapide. Nous verrons par l'étude des courbes I - E (comparaison
des courbes théoriques et expérimentales) que le systéme Ag+/Ag est
rapide et que le systéme Cu+/Cu est quasi rapide. L'étude des complexes
d'argent par cette méthode est donc parfaitement valable. Pour le cuivre,
le fait de considérer le syst@me rapide n'entraine qu'une petite erreur

de 1l'ordre de 2 3 3 mV sur le potentiel d'équilibre.
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1

- 3 = Discussion

1=3-1- Justification des hypothéses

Dans le premier point nous avons évoqué le probléme que pose
les coefficients d'activité quand il n'est pas possible de travailler
i force lonique constante. Pouradier (30), lors de son &tude des
complexes bromo-argentaux par potentiométrie, dans des conditions
semblables aux ndtres a fait une double supposition. En effet, pour

interpréter ses résultats il a supposé d'abord e = -
P supp bord qu Y comp kg

D'une manidre plus générale cela veut dire Yy = k‘YX-. Ensuite il a

comp
identifié le coefficient d'activité du bromure libre Br- au coefficient
d'activité ionique moyen Yy + du sel KBr. L'extension de cette hypothése

esty = = Y+ . Pour calculer les constantes de stabilit& des complexes

et Ag Br 4= il a supposé k = 1.

Ag Br 2= 5

3
Que signifient ces deux suppositions ? D'abord les complexes,
quelqu'ils soient, ont le méme comportement et les mémes intéractions

que l'ion bromure avec le méme milieu. Ensuite que les intéractioms de

Br sont les mémes que celles de g puisque Yy + = /*YBr— XYt -

En résumé, toutes les espdces chargées ont les mé€mes intéractions et

par conséquent le méme coefficient d'activité.

La premiére supposition est peu réaliste. En effet, nous
savons que les intéractions ion - ion dont le reflet est le coefficient
d'activité sont essentiellement du type &lectrostatique. Alors une espéce
porteuse d'une seule charge négative, ici Br , ne peut soumettre et subir
les mémes attractions et répulsions coulombiennes de la part des espéces
chargées environnantes qui constituent son milieu, qu'un complexe tel

Ag Br porteur de quatre charges négatives.

5

Dans nos expériences, la concentration de complexe est toujours
faible devant celle du complexant. Alors on admet que ce dermier, principal

composant de la solution, fixe la force ionique du milieu. C'est dans cette
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circonstance que Pouradier 3 postulé la relation Y comp = ky+ .

Ce n'est pas ce qu'il faut entendre par force ionique fix&e. Si le
complexe ne contribue que de maniére trés faible dans la forcé
ionique du milieu une variation de la concentration du complexe
n'intervient pas sur le ¥ + . C'est cette propriété que nous utilisons
pour déterminer q. Cette approximation est la seule légitime et la

force ionique constante ne définit en aucune manidre les intéractions
spécifiques. Si une espéce a une inté@raction importante individuellement,
elle n'aura qu'une influence globale faible dans la force ionique si

sa concentration reste négligeable par rapport @ une autre espéce dont
1'influence individuelle peut &tre plus faible. On peut uniquement dire

que Y - et YK& sont inconnus, différents l'un de l'autre et de

comp’ TBr

Y +, moyenne pondérée des contributions de chaque espéce.

Pour interpréter nos résultats, il est néanmoins nécessaire

dans les conditions expérimentales choisies d'émettrs une hypothése.
comp

Y P
(Vg™

Le rapport apparait dans 1l'expression du potentiel ; nous avons

alors supposé que ce rapport est constant et méme &€gal & 1| pour le calcul
de la constante de stabilité. Que signifie cette relatiom ? Il faut

remarquer que Y + &tant inférieur 3 1, on aura Yx~ €galement inférieur

[0

1 et (¥ _)p lui sera inférieur dans tous les cas. Y inférieur
X comp

[V

Y ¢~ veut dire que l'intéraction du complexe avec le milieu est plus
grande que celle de X~. C'8tait ce que nous prévoyons puisque le complexe

est une espéce plus chargée. Cette relation attribue des intéractions
différentes 3 des complexes différents et ces inté@ractions sont d'autant
plus fortes que le degré de coordimation est &levé. De plus elle se suffit
3 elle-méme car il n'est plus nécessaire de relier les coefficients
d'activité@ spécifiques aux coefficients d'activité moyen, et la valeur
réelle de tous ces coefficients peut d'ailleurs &tre ignorée, Bien sir
cette hypothése est indémontrable, mais il nous a paru intéressant de
confronter les interprétations  auxquelles nous conduit cette hypothése

i celles/, auxquelles conduit la supposition de Pouradier.
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Le Tableau (5) est relatif & la potentiométrie et le suivant (6),
3 la voltampérométrie. Avant d'entamer la comparaison nous avons quelques
remarques 3 formuler. Dans le cas de la voltampérométrie, et de 1'é&tude

du complexe iodo-argenteux .par potentiométrie, les manipulations sont
(complexant)

réalisées 3 concentration constante de métal. Le rapport
(complexe)

est variable, toujours grand et presque toujours supérieur i 500 sauf
pour le thiocyanate od il descend pratiquement & 200. Pour les autres
manipulations potentiométriques, la méthode est celle des ajouts de
solvant au mélange solide MX-KX. Les raisons du choix de cette méthode
sont exposées dans le chapIitre potentiométrie. En comsé&quence le rapport
est cette fols invariable ; pour les trois systdmes nous l'avons choisi
voisin de 500. Il est possible alors d'assimiler les densités des
solutions MX-KX-H20 i celle de KX-#,0 = approximation nécessaire pour

traduire les molarité&s en concentrations molaires. Tous les commentaires

qui suivent sont relatifs, au niveau actuel de la discussion, aux
(complexant)

solutions ayant un rapport grand (plusieurs centaines).

(complexe)

Si nous examinons la colonne ''pente (1)" du tableau (5), nous
constatons que toutes les pentes sont trés voisines d'un nombre entier.
L'écart le plus grand est 0,12. La colonne correspondante sur le tableau
(6) montre un ensemble de 9 valeurs également entidres 3d 0,15 prés (5
d'entre elles le sont 3 0,05 prés). Quels commentaires inspirent ces
valeurs? D'abord une remarquable concordance des deux méthodes expéri-
mentales, ensuite, un nombre entier est significatif de la prédominance
d'un complexe ; c'est une condition que nous avions posé au dépért dans
nos &quations générales. Pour deux systémes (CuBr et Agl) on observe deux
complexes et on s'apergoit que le passage d'un complexe au suivant se
produit dans une faible gamme de concentration petite ; la zonme d'existence
simultanée de deux complexes est tr@s étroite ; ce qui va dans le sens

de la remarque précédente.

L'examen des deux colonnes ''pente (2)" montre une nouvelle fois
le bon accord des deux méthodes ; les coefficients d'activité moyens

utilisés ont &té &tablis par Robinson (92, 93). On constate cependant que
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Tableau 6 :

Justification des hypothéses par les mesures voltampérométriques,

AgNO,-NaSCN

‘ . log Ccomp._ E/58 log Ccomp+logK-J: - E/58
Domaine d'existence = f (log C = f (loga )
Systéeme du complexe - g “comp) - °8 “comp
en molarité
pente fig en annexe pente fig. en annexe
(1) (2)
Cul-KI 0,5 - 5,7 4,02 34 3,92 35
v 2,89 35
CuBr-KBr 0,6 - 1,6 3,07 36 3,31 37
’ 1,6 - 3,6 3,89 36
CuSCN-KSCN 0,75 - 3,1 4,09 38 4,03 39
Agl-KI 0;45 - 1,4 4, 05 40 4,23 41
1,4 - 4,3 5,00
AgNO3-KBr 1,6 - 4,1 4,95 42 4,40 43
AgNO3-KSCN 0,21 - 1,0 3,98 44 4,26 45
0,27 - 1,8 3,91 46 3,74 47




les pentes calculées par la méthode de Pouradier (car on obtient encore
des droites) sont en géndral tré&s différentes d'un nombre entier. Une
telle pente a pour interprétation un mélange de complexes de compositions
constante pour toute la zone de concentration du complexant. Sachant que
chacun d'eux a une stabilité propre, on imagine mal, physiquement comment
la proportion des complexes puisse rester la m€me. Le systéme Cul-KI
appelle un commentaire particulier. En effet nous obtenons deux pentes

3,92 et 2,89 (tableau 5) ; le complexe Cu143- prédominerait & faibles

2~ (pente 2,89)

concentrations d'iodure (pente 3,92) tandis que CuI3
serait dominant aux fortes concentrations. Si ces deux complexes existent

. - . . . . e eas - 2= -
simul tanément, on sait qu'ils sont 1iés par 1'équilibre CuI43 e CuI3 + 1.

L'augmentation de la concentration de I i concentration totale de complexe
constante ne pourra que favoriser la formation de CuI43— aux dépens de
CuIBZ-. Or c'est 3 l'interprétation inverse et illogique que conduit
1'application de la méthode de calcul de Pouradier. Le systéme argent
thiocyanate appelle &galement un commentaire spé&cial. On remérque que le
remplacement du cation K par Na© change la pente de 4,26 4 3,74 ! Cette
variation pro?ient de la différence des coefficients d'activité ioniques
moyensdes solutions de KSCN et de NaSCN (93). Par contre, en appliquant
1'hypothése que nous suggérons on s'apergoit que les deux pentes trouvées
sont les mémes (3,98 et 3,91), ce qui est normal car on s'attend 3 la

formation du méme complexe.

Nous pouvons avancer d'autres arguments en faveur de notre
hypothése. Pour une concentration donnée en sel d'argent nous avons
., toujours observé le méme potentiel d'équilibre pour des concentrations
identiques en NaSCN et KSCN alors que l'activité ionique varie fortement
d'une solution & l'autre., D'autre part nous avons réalisé des expériences

de complexation de l'argent dans des mélanges KI--KNO3 de concentration

totale constante et pour une concentration donnée en KI en présence de
quantité&s croissantes de KN03. Tous ces essais ont montré que le potentiéi
varie linéairement en fonction de la concentration en complexant et non
en fonction de l'activit@ du milieu. Ces observations soutiennent notre
hypothése.
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Le paralléle que nous venons d'établir tend i donner une
préférence pour notre hypothése de calcul. La supposition de Pouradier

-~

(30) conduit 3 des interprétations souvent difficiles i soutenir voire
parfois illogiques. A cela nous avons d opposer un ensemble de résultats
sans ambiguité dans les interprétations. Les résultats par eux-mémes et
cette confrontation des hypothéses tient lieu de justification de notre

choix . Toutes les expériences sur lesquelles s'appule cette discussion
(complexant)

ont une particularité 3 savoir que le rapport des concentrations
(complexe)

est toujours grand (généralement supérieur a 500). De nombreuses expé&riences
pour des rapports inférieurs 3 100 ont été réalisées en potentiométrie,
méthode qui se préte mieux que la voltampérométrie 3 1'étud: des solutioms
concentrées. La méthode des ajouts, utilisée pour appliquer l'hypothése de
Pouradier (3Q), et les changements de solutions, possibles pour 1l'étude des
complexes d'argent et préférables pour une interprétation selon notre
hypothése, ont &té expérimentés.. L'exploitation de ces expériences est
difficile car les hypothéses simplificatrices ne sont plus valables. Les
résultats sont peu nets et ne permettent pas d'obtenir des nombres de

complexation. ; c'est pourquoi nous n'en faisons pas mention.

- 32 =



1-3-2- Comparaison avec les résultats antérieurs

Aprés avoir déterminé la nature des complexes il est possible
d'utiliser 1'équation (4) pour calculer les constantes de stabilité, &
condition de connaitre les coefficients d'activité du complexe et du
ligand. Nous avons vu que ces coeffici;nts sont des grandeurs inacessibles
expérimentalement. Mais comme nous avons montré que pour un milieu donné
_)P

le rapport vy /(YX ne variait pas avec la concentration nous pouvons

comp
supposer que ce rapport restera le méme pour tous les milieux. En posant
arbitrairement ce rapport égal & 1, nous pouvons calculer des constantes
de stabilité apparentes. Les valeurs obtenues sont rassemblées dans les

tableaux 7 et 8.

De nombreux auteurs ont &tudié la complexation de Cu(l) et
Ag(l) par différents ligands par des méthodes et dans des conditions
expérimentales vari@es. Les résultats ont &té rassemblés par Sillen et
Martell (40) ; nous en indiquons les principaux en annexe. Bien que la
comparaison soit difficile car les méthodes utilisées et les milieux
gtudiés varient d'un auteﬁr i l'autre, nos résultats correspondent aux
données de la littérature. Les nombres de coordination maximum que nous
avons obtenus coincikent avecceux mentionnés par les différents auteurs.
Les constantes de complexation sont du méme ordre que celles déterminées

en milieu plus diluée.

Les constantes de stabilité données en annexe nous permettent
de classer,pour le cuivre et l'argent,les ligands par ordre de pouvoir
de complexation décroissant. Nous obtenons les séries suivantes :

2 - 2= -

S.0.,°" >SCN” =NH, >I = 80 >Br >cCl-

Cu(I) = 5,04 3 3

$.0.27>1 > §0.% = sen” > wE, = Br > cl”

Ag(l) : 5,04 3 3

Ces séquences ont &té &tablies & 1'aide des constantes de stabilité

correspondant au nombre de coordination 2 ; toutefois 1l'ordre ne varie
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Tableau 7 : Constantes de Stabilité Apparentes obtenues par les
mesures potentiométriques

Argent(I) Cuivre(I)
Complexant
Complexe log ﬁ Complexe log@
3- 3-
KI AgI4 14, 05 CuI4 9,32
4- 2~
KBr AgBr, 8, 74 CuBr, 6,78
CuBr >~ 6,72
u 4 »

Tableau 8 : Constantes de Stabilité Apparentes obtenues par les
mesures voltampérométriques

t Cui I
Complexant Argent(I) uivre(I)
o Complexe logﬁ Complexe logﬁ
3- 3-
KI Agl, 14, 47 Cul, 10, 32
Ag154' 14, 32
KBr AgBr, B 8, 67 CuBr32' 7,17
3-
Cu.Br4 7,01
KSCN Ag(SCN)j' 11,12 cu(SCNf' 12, 36
NaSCN Ag(SCN)j- 10,93
3- 3- :
Na,SO, Ag(50,)5 8,29 Cu(S0,); 8, 92
7-
Na,S0, Cu0,), 15,4
" NH,- Ag(NH3): 7,95
< Ls
/?‘,\‘;‘3
L f
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pas si 1'on considére la complexation maximum.

Dans les séquences nous constatons que, pour les ions halogé-
nures l'ordre de complexation croissante (Cl-<<Br— < I ) est l'inverse
de l'ordre observé pour l'ensemble des métaux de transition. Dans le cas
des ions métalliques de configuration &€lectronique le’ la levée de dégé-
nérescence des orbitales dle au champ de ligand n'est plus un facteur de
stabilité mais le terme le plus important devient la polarisabilité des
ligands. Dans le cas des ions halogénures celle-ci augmente dans 1l'ordre
Cl” < Br < I . Cet ordre de variation est &galement observé pour les

2+ de configuration le. De méme l'ion Ag+ est plus polari-

ions Cd2+ et Hg
sable que 1l'ion Cu’ du fait du rayon ionique plus grand ; les complexes

de l'argent sont plus stables que ceux du cuivre.

Dans les sé&quences du cuivre et de l'argent on constate des
inversions pour NH3 et SCN ; alors qu'ils sont complexants plus forts
que I dans le cas du cuivre, pour 1l'argent ces ions donmnent des
complexes moins stables que I . Cette inversion peut s'interpréter par

la théorie des accepteurs—donneurs durs et mous (44).

On peut &galement classer les ligands en comparant la constante
de stabilité des complexes avec l'argent et le cuivre. On obtient alors

le tableau suivant :

. Ag(I) > Cu(I) . Ag(I) = Cu(l) . Ag(1) < Cu(I) .

. Br . Cl . SCN .
- 2=
. I SO3 . NH3 .
2..
. SZO3 .

Tableau 9 : Comparaison de la stabilité des complexes de
Cu(I) et Ag(I) suivant les ligands
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A cause de l'inversion observée pour SCN et NH,, les constantes de

stabilité des complexes d'argent sont plus faibles que pour les
complexes de cuivre monovalent. Nous verrons que cette caractéristique

est un facteur favorable pour le but final de cette étude, 1l'électro-

raffinage du cuivre.
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1 - 4 - Séparation électrolytique des métaux

1-4-1- Rappels théoriques

Considérons une solution aqueuse d'un métal M d'activité ay
Le potentiel d'équilibre E d'une électrode métallique M par rapport

-~

3 cette solution est défini par la loi de Nernst.

E = EM /. + RT in ay
oF
E = E M+/ si nous choisissons ay = 1

Considérons la figure (5) qui représente 1l'allure de la
courbe intensité&-potentiel pour le systéme M+/M. Si entre deux électrodes
métalliques M de surfaces unitaires, nous appliquons la différence de
potentiel Ec - Ea, nous électrolysons avec une densité de courant

j = ic = ia' Autrement dit le potentiel de la cathode sera Ec et

celui de 1'anode Ea.

Dans un processus de raffinage (du cuivre par exemple), la
solution d'électrolyse ne contient des impuretés métalliques Min+, qu’'a
1'état de traces. Ainsi d'aprés l'équation de Nernst, toute &lectrode
métallique Mi prendra un potentiel d'équilibre Ei plus négatif que E.

Au début de 1'électrolyse, le potentiel Ea, appliqué & 1l'anode, plus
positif que E et par conséquent que Ei, permettra la dissolution de M

et des traces de métal Mi contenus dans 1'anode., Le potentiel cathodique
Ec plus négatif que E et plus positif que Ei autorise uniquement le
dépdt du métal M. Toutes les impuretés contenues dans l'anode sont donc
dissoutes et s'accumulent dans le bain &lectrolytique. Le potentiel Ei

se déplace progressivement vers E.

A partir du moment ol Ei devient &gal ou l&gdrement plus
positif que Ec, le dépdt de 1'impureté métallique Mi devient tout juste

possible alors que la dissolution de moins en moins favorisée se
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I cathodique

-EenmV

I anodique

Fig. 5 : Potentiels cathodique (EC) et anodique (Ea.) pour une
densité de courant j:Ic=Ia.
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poursuit néammoins. Cette derniére continue de provoquer le glissement
progressif du potentiel Ei vers des valeurs plus positives, ce qui
favorise de plus en plus le dépdt de l'impureté tandis que sa dissolution
s'amenuise. Finalement Ei se stabilisera 3 un potentiel compris entre
Ec et Ea, pour lequel la quantité d'impureté dissoute sera égale 3 celle
déposée. Si les courbes intensité-potentiel de M et Mi sont semblables
on peut estimer que Ei sera tré&s voisin de E.
Q

E étant le potentiel standard du métal M 3 purifier, examinons

le comportement des impuretés suivant la position de leurs potentiels
o o
standards Ei par rapport 3 E .
Q

1 — Ei est nettement plus négatif que E , nous auroms la
dissolution continuelle de Mi sans dépdt & la cathode. La purification
de M sera bonne mais la contamination du bain sera maximale. Si l'ion

~ . .+ P .- .
métallique Mi~ ne précipite pas de lui-méme en sel, en maintenant sa
concentration & un niveau faible, il faudra prévoir ume régénération
périodique du bain.
Q Q

2 - Si Ei est beaucoup plus négatif que E , la dissolution
de 1'impureté Mi présente dans l'anode sera faible. A 1'&tat station-
naire le potentiel Ei sera égal 3 E. Le rapport des concentrations

.n+ .

en Mi en solution sera :

™) (Bi -E) nF
= exp ( - )

) RT

O

A la cathode Mi et M se déposeront dans la méme proportion . Si le

rapport M1 dans l'anode est supérieur au rapport des concentrations
M

en solution, seule une faible partie de Mi sera oxydée, la majeure

partie se retrouvera sous forme métallique dams les boues arodiques.

Au cours de l'électrolyse il se produira une purification du métal M

sans contamination du bain électrolytique. L'effet de purification
o Q

sera d'autant plus grand que Ei sera plus positif que E .
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3 - Si Ei est voisin de E, la purification de M est généralement

compromise.

1-4-2- Raffinage du cuivre par une solution de sulfate acide

Dans les solutions de sulfate, utilisé@es industriellement,le
cuivre divalent ainsi que les métaux contenus dans 1l'anode ne se
complexent pas. Les potentiels normaux des couples ion-métal sont
directement applicables pour réaliser leur classement. Le classement
de la figure (6) montre que les métaux nobles Au, Pt, Pd, Ag ainsi
que Te et Se sont plus positifs que le cuivre et méme, sauf pour Te,
beaucoup plus positifs. On peut donc prévoir la non solubilisatiom de
ces métaux. Par contre pour les autres métaux : Pb, Sn, Co, Fe et Zn
les potentiels normaux sont beaucoup plus négatifs que celui du cuivre
et seront donc solubilisés, mais les différences entre les potentiels
standards sont tels que des dépdts simultanés ne peuvent avoir lieu.

Les impuretés se concentreront dans le bain.

Les analyses de la cathode, des boues anodiques et de
1'électrolyse ont totalement confirmé ces prévisions (67). Apparamment,
il pourrait exister un probléme pour le tellure, mais en réalité danms
1l'anode il est combiné au cuivre en un composé insoluble CuzTe. Le
sélénium est également combiné au cuivre de la méme fagon. Les deux

composés se déposent dans les boues anodiques.

Trois métaux : Bi, As et Sb ont des potentiels standards
légérement plus positifs que celui du cuivre et si leurs concentrations
en solution deviennent importantes il est alors possible de les réduire
3 la cathode. Le bismuth et 1'antimoine qui ont une influence trés
importante dans les caractéristiques électriques et mécaniques du cuivre
méme en faible teneur {quelques dizaines de p.p.m) sont précipits par
un chlorure. L'arsenic demande un traitement plus &laboré qui sort du

cadre de notre é&tude,
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1-4-3- Electrodéposition et &€lectroraffinage du cuivre 3 partir de

solutions de cuivre monovalent (Bibliographie)

Les bains électrolytiques utilisés pour le raffinage sont
donc des solutions aqueuses de sulfate de cuivre acidifiées par
1'acide sulfurique. Le traﬁsport d'un atome de cuivre de l'anode 3 la
cathode nécessite donc deux électrons. Le méme travail pourrait &tre
exécuté avec un seul électron par utilisation d'un bain électrolytique
de cuivre monovalent. De telles solutions ont retenu l'attention de
nombreux chercheurs. L'ensemble de leurs travaux et conclusions con-
cernant l'électrodéposition et l'é@lectroraffinage sont rassemblés ci-

dessous d'une maniére condensée.

- Chlorure de cuivre

Engelhardt et Hosenfeld se sont intéressés dés 1924 au
raffinage du cuivre 3 l'aide d'une solution de cuivre monovalent (69).
Ils préconisérent, pour obtenir un dépdt de qualité satisfaisante
d'utiliser la composition suivante : 30 7 de NaCl, 2 7 de CuCl, | 7 de
HC1 et 1,5 g de gélatine par Kg de cuivre déposé. Les principales
conclusions de leur étude sont les suivantes. Le bain est tré&s sensible
i 1'oxygéne de l'air et il est nécessaire de le protéger ; l'isolation
est correcte en le recouvrant d'une couche d'huile. Les diverses
analyses ont montré que les boues anodiques étaient composées de
platine, :- d'or,de sélénium, de Tellure ainsi que de Cu20 et de
Cuzs. Le nickel, le cobalt, le zinc et le fer sont solubilisés et ne
se déposent pas 3 la cathode 3 condition que leurs concentrations
restent faibles. Par contre 1'argent présent dans l'anode est solubilisée

et déposé 3 la cathode.

HANSEL (5), l'année suivante, s'est heurté sans succés
aux mémes difficultés : oxydation du bain et passage de l'argent de
1'anode 3 la cathode. Il conclut que les solutions de chlorure cuivrgux
ne donnent pas la qualité de raffinage atteinte par les solutions de

sulfate. - 42 -



Kameyama, de 1928 a 1935, a étudié le probléme plus profon-
dément. Il chercha d'abord les conditions optimales de raffinage (70),
(71). Puis apré&s une étude des potentiels d'équilibre et des tensiomns
de polarisation (72), il s'intéressa au comportement des impuretés
métalliques (73, 6). Apré@s avoir mis au point une pompe de circulation
empéchant tout contact de la solution avec l'oxygéne de l'air (74),
Kameyama a effectué une &lectrolyse de longue durée suivie d'un
dosage complet de la cathode (75). Les résultats sont les suivants :
Au : néant ; Ag : 0,032 Z ; As : 0,00013 Z ; Sb : 0,00011 7 ; Bi :
0,0015 Z ; Fe : 0,00023 7 ; Ni : 0,00052 7 ; Zn : 0,0023 7 et Pb :
0,0011 Z. Kameyama conclut son étude en rappelant 1l'importance fonda-
mentale d'isoler le bain d'électrolyse pour &viter somn oxydation (76).
(Nous montrerons dans le paragraphe ''stabilité 3 l'air des solutions
de cuivre monovalent' que certaines solutions et en particulier celle
du chlorure sont instables en présence d'oxygéne). Il termine en
comparant la qualité de raffinage obtenue avec une solution de sulfate
d celle obtenue par utilisation d'une solution de chlorure cuivreux
(77). Le second procédé occasionne une dépense d'énergie plus faible,

mais la difficile &limination de l'argent rend le systéme inexploitable.

- Solution ammoniacale de cuivre

Hansel s'est intéressé également au raffinage du cuivre par
€lectrolyse d'une solution ammoniacale de son ion monovalent. Il a
obtenu un dépdt cathodique dur et compact, un bon rendement coulommétrique
sous une densité de courant de 1l'ordre de 250 A/m2 (78, 79). Plus tard
Schimmel (7) se pencha sur ce procédé et l'étudia plus profondément d'un
point de wvue qualitatif., Il aboutit aux conclusions suivantes : 1'or,
1l'argent, le plomb et le zinc sont compl&tement &liminés par 1'électrolyse
et absents dans la cathode. Le fer, le nickel, l'arsenic et 1l'antimoine
sont présents dans la cathode et leur pourcentage peut atteindre 0,01 % ;
le résultat est donc bien moins satisfaisant wvoire inacceptable. L'or
et l'argent sont insolubles et sont récupérés dans les boues anodiques.

Le bismuth, le plomb et le fer forment des hydroxydes ; le nickel et le
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zinc des complexes. La contamination de 1'électrolyte n'affecte pas la
pureté du cuivre i condition qu'elle ne dépasse pas 3g/1 pour le nickel
et 0,65 g/l pour le zinc. L'arsenic et l'antimoine sont solubilisés mais
peuvent &tre adsorbés par un précipité frais d'hydroxyde hydraté de fer

ou d'alueminium.

~ Iodure de cuivre

Pour réaliser l1'électrolyse ou le raffinage du cuivre, les
producteurs ce cuivre du Chili ont employé dés 1930 une solution de
_ cuivre monovalent en milieu complexant d'iodure (80, 81). Sous une
tension de polarisation de 300 mV il est possible d'atteindre une
densité de courant de 1l'ordre de 400 A/m2 (82). pgata fait remarquer
que 1l'anode a tendance 3 se passiver si la densité de courant devient

importante (83).

La littérature nous révéle peu sur l'E@lectroraffinage du
cuivre par les solutions d'iodure. En particulier nous n'avons pas
d'analyses quantitatives de la cathode qui nous permettraient
d'apprécier la qualité du raffinage. C'est pour ces raisons que nous
avons analysé en détail la complexation des ions cu' et Ag+ dans ces

milieux.

—- Thiocyanate de cuivre

Schlotter a utilisé des solutions de thiocyanate de cuivre
monovalent, d'argent, de cadmium et d'or pour déposer des alliages ou
des métaux purs (84). La solution de cuivre monovalent serait instable.
Nishioka a remarqué qu'elle avait tendance 3 noircir et que durant
'l’éiééifolyse il y a2 formation d'ion Cu++ (85). Nous ne confirmerons

pas ces conclusions (Voir le paragraphe "stabilité des solutiomns").
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- Solution de thiosulfate

Gernes a étudié la possibilité d'utiliser les bains de
thiosulfate pour déposer électrolytiquement des métaux (86). Il
obtint un dépdt brillant de cuiQre, d partir d'une solution aqueuse
de chlorure cuivreux et de thiosulfate de sodium, i condition de ne
 pas dépasser une certaine demsit& de courant limite. Au dessus de
cette limite, il se forme un dépdt noir de CuZS, alofs que pour les
dépdts brillants l'efficacit@ du courant voisine 100 % (87). Nous
avons signalé lors de 1l'étude du systéme Cul - NaZSZOB (voltampérométrie)
que l'allure des courbes intensité - potentiel prouve effectivement que

nous avons une réduction simultanée du cuivre et du complexant rendant

possible la formation de sulfure de cuivre 3 1'électrode.

-~ Conclusion bibliographique

La littérature est pauvre au sujet de l'électroraffinage par
les solutions de complexes cuivreux, la majorité des travaux &tant
anciens. Seuls les bains de chlorure et d'ammoniaque ont fait l'objet
d'études relativement complétes. avec analyses de la cathode qui
prouvent d'ailleurs 1'inéfficacité de ces bains vis-3-vis de certaines
impureté&s. Pour les autres complexants (iodure, thiocyanate, thiosulfate),
les renseignementé que nous avons recueilli sont plutdt relatifs &
1'électrodéposition et quand ces complexants sont utilisés en raffinage,
il n'y a pas de publication sur la qualité du cuivre cathodique ; nous
savons quand méme que le bain de thiosulfate est inutilisable. Il y a
un absent dans la liste des complexants : le bromure. Apparemment il

n'aurait jamais &té utilisé en électroraffinage.
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1-4-4—- Application des données thermodynamiques & la séparation

électrolytique du cuivre et de 1l'argent

Les figures 7, 8, 9 représentent la variation du potentiel
d'une électrode d'argent et de cuivre plongeant dans une solution
10—3 M en ion métallique et de concentration variable en complexant
Br , I ou SCN . On constate que le milieu le plus favorable au
raffinage sera le milieu thiocyanate car le potentiel de 1'électrode
d'argent est toujours plus positif (350 mV) que celui de 1'électrode
de cuivre ; par contre les milieux iodure et bromure seront plus

favorables car la séparation des potentiels est faible.

Pour les complexants &tudiés nous avons calculé le potentiel
normal apparent :

° ® 2,3 RT

E app = E log B >

F

Comme nous 1'avons vu précédemment, le pourcentage d'argent déposé avec
le cuivre dépend des potentiels normaux apparents. Nous pouvons donc en
déduire les teneurs théoriques en argent dans le cuivre é&lectrolytique.

Les résultats sont reportés dans le Tableau 10.

1=4+~5~ Stabilité des bains i l'air

Il est important qu'une solution qui peut trouver une
application 3 1l'échelon industriel soit stable & l'air. Ainsi les
précautions d'isolation qui entraineraient des complications techniques

et des difficultés d'exploitation ne sont pas nécessaires.

La solution de chlorure cuivreux est instable & l'air (cf
étude bibliographique). Le chlorure cuivreux est quasiment insoluble
dans les solutions neutres et concentrées d'un chlorure aicalin. En
milieu acide, la solubilité croit substantiellement et 1l'action de
1'oxygéne dans le processus d'oxydation se résume & l'équation chimique

sulvante :
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tcat + o, + 48Y * 4cd™ + 2m0 AE°

2 2
somme des deux réactions
+ ++ - °
4 Cu > 4 Cu + 4e E
- N + Q
-
4 e + O2 + 4 H 2 HZO E

[}

1,071 v

- 0,158 Vv

+ 1,229 V

. s . + <
Cette premi&re phase d'oxydation du Cu est tré&s favorable.

. . ++ . ~ . + .
Voyons maintenant si le Cu  formé peut €tre réduit en Cu par action

du cuivre métallique en contact avec la solution, ou par action directe

des chlorures libres.

Premier- processus :

™ o+ cu o2l AE

Somme des réactions partielles

Cu++ + ¢ Cu+ E

La réduction du cuivre de cette manidére n'est pas réalisable

thermodynamiquement. Le second processus est le suivant :

++ - & A
2 Cu + 4 C1 2 CuCl(S) + C12 Eo

réaction globale somme de ces trois réactions

2 catt o+ 27 » 2 cut E,
2 cut o+ 2017 2 cucl A E,
(s)

2Cl” T2c¢ + Cl Eo

2

- 5] -

]

0,364 V

0,522 v

+

0,158 Vv

0,824 Vv

0,158 v

+ 0,376 V

- 1,358 V



On aboutit 3 nouveau par ce second procédé 3 une instabilité.
On peut donc conclure qu'une solution de chlorure cuivreux est instable

quand elle est en contact avec l'air, méme en présence de cuivre métallique.

Prenons maintenant 1l'exemple de 1l'iodure de cuivre. Céette fois
la solution d'iodure alcalin dissout une quantité& notable de Cul a pH

neutre. L'action de 1l'oxygéne différe du cas précédent et est celle-ci.

&) 4 cu’ + 0, + 28,0 > 4 cu™ + 4O0H A Ee = 0,243V
cette réaction se décompose en deux phases
be + 0, + 200 = 4 04 Eo = 0,401V
4 cu” > scatt o+ 47 Ec = -0,158 V

. . L . ++ - P
L'iodure libre réagit sur les Cu  formés pour précipiter du Cul.

(B) 4cu’™+ 81 + 4 Cul, .+ 21 A Eo = 0,316V

(s) 2

Cette &quation chimique est la résultante de trois réactioms primaires.

4cu’t o+ be” > 4 cu’ Ec = 0,158V
4 cut o+ 417 > 4 Cul A Eo = 0,693V
+ 41 > 4e + 21 Eoc = =-0,535V

2

L'iode formée lors de la réduction du cuivre divalent réagit
3 son tour sur le cuivre métallique pour former encore du Cul.

() 21, + 4Cu + 4 Cul A Eo = 0,706V
en effet, la décompositiog de cette réaction est

21, + lbe > 41 Ec = 0,535V

4Cu +  4cut o+ he” Ee = =-0,522 V

4ca’ o+ 4T +  4Cul A Ec = 0,693V



Si nous supposons que le complexe cuivreux en solution concen-—

trée d'iodure est CuI43—

43’ A E° = 0,634V

(D) 8 Cul + 241 - 8 Cul
Finalement, on s'apergoit que le cycle thermodynamique est
possible. L'ensemble des étapes A, B, C, D donne l'équation globale.

*h

bCu” o+ 0, + zHZo+321"+4Cu + 8 Cul

3~

4 + 4 OH AE, = 1,899 1

On peut remarquer que l'action de 1'oxygéne provoque une dissolution
du culvre en basicifiant la solution. On pourrait démontrer par un calcul
similaire que les solutions de bromure et d'ammoniaque sont instables et
que celles de sulfite et de thiocyanate sont par contre stables en présence

du cuivre.
1-4=6= Conclusion

A l'aide de ces deux crit@res nous pouvons d'ores et déjid classer
les complexants. Il apparait que les solutions de bromure et d'iodure sont
totalement inadaptées pour la sé@paration électrolytique du cuivre et de
1'argent. Celle de chlorure serait acceptable 3 la limite mais les analyses
de Kameyama (76) ont montré qu'en réalité, & cause de l'oxydation du bain
au contact de l'air, la séparation de deux métaux est beaucoup moins

compléte que prévue. Il a dosé jusqu'3a 300 p.p.m d'argent dans la cathode.

La solution ammoniacale est la meilleure selon le critére de
séparation. Mais en réalité la solution est totalement instable : nous
avons vérifié que la proportion de cu't est tras importante. Le gain
énergétique serait ainsi fort réduit, sans parler de la surtension
vraisemblablement plus importante dans ce type de solution & cause de sa
faible conductivité. De plus des analyses ont montré que l'affinage vis-—

i~-vis de plus autres métaux est tré&s insatisfaisant (7).

Nous avons vyu, lors de 1'étude du systéme Cul - Na28203 que nous

avons une réduction simultanée du cuivre et du solvant, ce qui explique
- 53 -



la formation de CuZS i la cathode (87).

Reste alors deux complexants : le thiocyanate et le sulfite
qui donnent tous deux des solutions cuivreuses stables tout en permet-
tant de séparer l'argent du cuivre de fagon acceptable. Le complexant
préférable serait le premier car d'une part 1l'affinage est légérement
meilleur et d'autre part les sels alcalins de thiocyanate sont beaucoup

plus solubles que Geux de sulfite,
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2 - 1 - Etude des courbes Intensité-Potentiel

2-1-0~ Introductidn

Pour toutes les solutions que nous avons &tudiées, l'espéce

métallique se trouve sous forme de complexe M Xp(p—l)-. Pour se

réduire 3 une électrode et domner le métal M, ce complexe doit d'abord
. . . + . .1 - .

se dissocier pour domner l'ion M qui sera réduit & 1'électrode.

L'oxydation correspond au processus inverse. Les réactions &lectrochi-

miques peuvent se dissocier en deux &tapes :

+
k

R S 7
%

o em F°w (8)
ka

La vitesse de la réaction globale et par comnséquent le courant
dépendra des constantes de vitesse des différentes réactioms. Si le
complexe est inerte (E et k faibles) le courant cathodique sera limité
par la vitesse de décomplexation ; il sera trés faible. Par contre si
le complexe est tré&s labile (g.et E trés grands) le syst@me sera toujours
3 1'équilibre méme au voisinage de 1'électrode : toute consommation ou
production de M sera immédiatement compensée par une réaction de décom—
plexation ou de complexation. Dans ce dernier cas, le courant sera limit@
par l'étape &lectrochimique proprement dite dans laquelle nous pouvons
remplacer la concentration en ions il par la concentration analytique en
métal. Ces premidres expériences ont montré que tous les complexes
étudiés pouvaient &tre consid@rds comme labiles ; c'est donc uniquement
ce cas que nous retiendrons. Nous étudierons d'abord les courbes

intensité~potentiel d'un systéme simple afin de les comparer 2 nos



2-1-1- Courbes intensité-potentiel d'un systéme simple

La réaction (8) est caractérisée par deux constantes : kc la
constante de vitesse de la réaction cathodique et ka la constante de
vitesse de la réaction anodique. La vitesse globale de la r&action est

donc :

v=v, 6 - v, = kc(q +)x -

M - ka(CM)x =0 (9)

o}

- . . + o
) représente la concentration de 1'ion M 3 la surface

od (C
+'’x = 0

M
de l'électrode qui est généralement différente de la concentration au

sein de la solution (C +) ou C R CM représente la concentration
M x= ® M

ou l'activité de l'espéce réduite.Ici M est le métal lui-m€me et nous
pouvons considérer l'activité& du métal égale 3 1.

Le courant traversant la cellule sera :

i=i - i, =n FA (Vc - Va) = nFA (kc(CNF)X -0 ka)

ol n est le nombre d'électrons &changés (n = ! dans notre cas),F la
constante de Faraday et A la surface de l'électrode. Comme 1'indique
la théorie cinétique électrochimique, les constantes kc et ka sont

fonction du potentiel E imposé 3 1l'électrode (97)

nF

k, = k® exp ( ~-a. (E - E®))
RT
k, = k°exp ((1 - @) (& - E%))
RT

avec k° : constante de vitesse standard caractéristique de la réaction
0 : coefficient de transfert indépendant de E. Il est généralement
voisin de 0,5 pour un transfert électromnique simple

E° : potentiel standard du syst@me considéré.
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En remplagant les constantes ka et kc par leur valeur on obtient :

nF

i=nF &ks ((C ) _ _ exp (-0

N (E = E°))= exp (l-m) nF\ (E - E®))
M

RT RT

A 1l'équilibre, les courants de réduction et d'oxydation sont &gaux ;

il s'ensuit que

nF

1 - 1 = 1 = - - ° =
i, i, =1, n FA ko (C"+)x - o °%P (- a (Eeq E®)
Ll RT
nF a
n FA ko exp ((1=-g) — <Eeq E?))
RT

8galité dont on déduit la relation de NERNST.

Pour connaitre la variation du courant em fonction du potentiel
. - . . + B
‘1l faut connaltre la concentration en ion M i la surface de l'dlectrode.

Cette concentration varie avec le mode de transfert de matidre vers

(10)

(1)

1'électrode. Dans le cas d'une électrode & disque tournant et si la migration

de M* a &té &liminée par l'emploi d'un électrolyte support (le sel comple-
xant dans nos expériences) on peut montrer (98) que le seul mode de trans-
fert de matidre est la diffusiom et que le modé&le de la couche limite de
Nernst s'applique. Selon ce mod&le, la solution est homogéne jusqu'i une
distance 9 de 1l'électrode et entre la surface et la limite 9 il s'établit
un gradient de concentration statiommaire.
Le courant pour une réduction s'écrit alors :

i = nFA 2> (c. - (C

3 ut M

old D est le coefficient de diffusion de 1l'ion et 3 l'@paisseur de la

couche de diffusion. D'aprés l'expression on comnstate que le courant

prendra une valeur limite quand (C +)x - o sera nul, ce qui se produit
M

quand le potentiel de 1'&lectrode est trés négatif : la vitesse du

transfert &lectronique est infinie et c'est la diffusion de M vers

1'électrode qui limite le courant
_57_
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C (13)

Q2

od N est la surtension on obtient finalement :

exp (- « n) - exp ((1 -a) -2 q)
RT RT
i = 10 - (14
1 + exp (- « of n)
i]ﬂ RT

Dans la figure 10 nous avons représenté@ les courbes normalisées
i =f (n) pour différentes valeurs du rapport io/il. C'est-3-dire pour
différentes constantes de vitesse standard k°. On constate que les courbes
tendent vers une limite quand le rapport io/il est trés grand. En effet,
dans ce cas nous pouvons négliger 1 devant le terme exponentiel du déno~

minateur de l'@quation (14) qui se réduit alors & l'expression

i = ip (1-exp 2 1) | (15)
RT
ip -1
Pour un transfert électronique rapide la courbe ln ——— = £ (E) doit
i

€tre une droite de pente passant par zé&ro pour E = Eeq. Dans la

nF
figure 11 nous avons représenté les transformées logarithmiques pour un

systéme rapide et pour les autres cas considérés dams la figure (10).
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Fig. 10 :

Coubes I-E théoriques et normalisées : influence de
la valeur du rapport Ilim./I° sur leur allure
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Fig, 11 : Transformées logarithmiques des courbes I-E
de la figure 10
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2-1-2—- Comparaison avec les courbes expérimentales

La figure 12 montre un exemple typique de courbe intensité-
pofentiel obtenué pour le cuivre en milieu complexant ; d'autres
exemples sont donnés en annexe pour l'argent et le cuivre. On constate
immédiatement que la courbe différe sensiblement de 1l'allure des
courbes théoriques de la figure 10. Sur les courbes expérimentales on

peut distinguer trois domaines :

- surtensions anodiques ; le courant augmente exponentiellement

avec la surtension comme pour un systéme rapide

- surtensions cathodiques : la variation du courant correspond
i celles d'un systéme rapide. Dans tous les cas &étudiés, le courant
limite est proportionnel & la concentration analytique en métal et
varie linéairement avec la racine carré de la vitesse de rotation de
1'électrode. La ré&duction est donc contrdlée par la diffusion ; les
constantes de vitesses de complexation et de décomplexation sont trés

grandes et ne limitent pas le courant.

- faibles surtensions : on constate une inflexijon dans la
courbe au voisinage du potentiel d'équilibre. Un tel phénoméne avait
déj3d 8té observé sans étre totalement expliqué pour l'argent en milieu
non complexant (94) et pour le cuivre et l'argent en milieu non aqueux
(95, 96). Contrairement a4 la partie cathodique, le courant dans cette
zone est peu reproductible : l'importance de cette inflexion varie d'une

expérience i 1l'autre.

2-1-3- Essai d'interprétation

On ne peut pas expliquer l'allure des courbes I - E par
1'équation théorique (14) correspondant au systéme simple. Une constante
de vitesse de transfert électronique faible donne une inflexion autour

du potentiel d'équilibre (courbe 8 de la figure 10) mais dans ce cas les
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branches cathodique et anodique s'écartent fortement des courbes que
q q q

nous obtenons. La transformée logaritmique des branches cathodiques des
courbes expérimentales sont des droites de pente proches de la valeur
théorique de 58 mV (tableau 11). Nous pouvons donc dire que le systéme
est rapide ou quasi rapide et que l'inflexion au voisinage de 1'équilibre

est di 3 un autre phénoméne qui perturbe le systéme.

L'8quation (15) montre que le courant global se compose de

deux termes : un courant cathodique, i,, et un courant anodique,

1’
N ). Nous avons cherché i déterminer quel facteur

i, exp (
L P RT

coorectif il fallait apporter & l'un ou l'autre des termes pour repro~
duire les résultats expérimentaux. Il y a deux possibilité&s : introduire

une exhaltation du courant cathodique au voisinage de Eeq ou une atténu-

ation de la réaction anodique. La premiére hypothése est invraisemblable,
la seconde est plus plausible. En effet dans 1'Etablissement de l'expres—
sion (14) nous avons supposé que l'activité de la surface &tait constante
et indépendante du potentiel, ce qui n'est pas forcément vrai. Parmi
différents types de variation possibles nous avons constaté@ que
1l'expression (16) permettait d'interpréter nos résultats.
I -3 :

+ (16)

1 +exp ((n + A) . B)

CPx =0 = 7

ol y représente l'activité finale ; nous avomns pris y = 0,2
B une constante qui définit la zone de potentiel sur laquelle se
produit le blocage (figure 13)

A la valeur du potentiel ol se produit ce blocage

La figure 14 montre qu'3d l'aide de ce facteur correctif

il est possible de reproduire l'allure des courbes expérimentales.

Pour la branche anodique le terme en exp ( n) devient vite

RT
prépondérant et, pour les fortes surtensions anodiques, on obtient
le méme type de variation du courant que pour un systéme rapide, mais

pour des potentiels plus positifs.
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Systéme Pente en mV Ecart-type
enmV
CuSCN-KSCN 65.2 4.0
CuBr-KBr 65.4 2.0
Cul-KI 64.0 4.0
AgSCN-KSCN 59.2 1.9
AgBr-KBr 56.9 1.5
AgI-KI 58.4 5.4

Tableau ll : Pentes expérimentales obtenues par la trans-

formée logarithmique
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Fig. 14 : Courbes théoriques avec inflexion
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Remarque : Nous avons appliqué le facteur correctif &
1'activité du métal. Du point de vue formel nous aurions obtenu le
méme résultat en l'appliquant & la constante de vitesse de la réaction

anodique.

Si 1l'inflexion observée correspond i une variation de
1'activité du métal, donc 3 une variation de la surface, il n'est
pas étonnant que nous ayons observé des différences entre les mani-
pulations et des variations lentes du courant au voisinage de Eeq.
Lors d'une expérience que nous n'avons pas pu reproduire, nous avons
obtenu des courants stables et nous avons pu tracer point par point
les courbes de la figure 15. Sur ces courbes dont 1'échelle de potentiel
est trés dilatée nous constatons que pré&s du point d'inflexion le
courant est indépendant de la vitesse de rotation de l1'&lectrode. Le
courant est donc limité par un transfert électronique lent. Il est
donc normal que les courbes intensité-potentiel obtenues lors d'un
balayage triangulaire de potentiel présentent une hystérésis d'autant

plus marquée que la vitesse de balayage est grande (figure 16).

Nous venons de montrer que le ralentissement de la réaction
anodique peut s'interpréter par une variation de l'activité du métal.
Pour essayer de dé&terminer l'origine de cette variation, nous avons
réalisé une série d'études du systéme Ag/Ag+ dans divers milieux com—
plexants ou non, contenant des ions s'adsorbant ou non & l'électrode.
Nous n'avons pas pu &tablir de corrélation entre ces propriétés et la

forme et 1'importance de l'inflexion.

2-1-4= Justification de la méthode de détermination de E_

Par potentiométrie On mesure le potentiel du systéme
électrochimique lorsque le courant est nul. A cause de l'inflexion ce
potentiel est mal défini et selon nos hypothéses, il ne correspond pas

au véritable potentiel thermodynamique mais il est caractéristique de
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Fig. 15 : Influence de la vitesse de rotation de 1l'électrode sur
I'allure de la courbe I-E au voisinage de l'inflexion
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Fig 16 : Influence de la vitesse de balayage

sur l'allure de l'inflexion
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la surface du métal. Ce vé@ritable potentiel d'équilibre du systéme
peut &tre obtenu en extrapolant la partie cathodique de la courbe ou
mieux en extrapolant jusque O la transformée logarithmique. Sur la

1

. - . -1i .
figure 17 nous avons reporté la variation de log 1 en fonction

i1
de n pour la courbe 4 de la figure 14. On constate que les points
s'écartent de la droite théorique quand le log est inférieur a 0,5.
De plus sur la courbe expérimentale de la figure 18 on remarque

également un &cart quand le log est supérieur a4 1,5 ; ceci est di 3

1'incertitude sur la détermination du courant limite.

Pour obtenir la valeur de Eeq pour les systémes &tudiés
nous avons extrapolé jusque z&ro, en utilisant une méthode de
moindres carrés linéaires, les transformées logarithmiques en ne

retenant que les valeurs comprises entre 0,5 et 1,5.
Remarque : Cas des solutions de NaSCN.

Pour toutes les complexants &tudiés, le courant limite est
proportionnel & la concentration en sel métallique, et, pour une con-—
centration donnée, indépendant de la concentration en complexant.
Cependant dans le cas des solutions de NaSCN, le palier de courant
diminue fortement avec la concentration ; ceci est vraisemblablement

dd 3 une forte augmentation de la viscosité de la solution.
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Fig., 17 : Transformée logarithmique des courbes théoriques
1l et 4 de la figure 14
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Fig. 18 : Transformée logarithmique d'une courbe expérimentale
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2 - 2 - Diagramme de phases du systéme KI - CuIl - Hzo

2=-2~0- Introduction

T

Parallélement 3 la détermination de la structure et de la

stabilité des complexes, nous avons cherché 3 &tablir le diagramme

de phases des mélanges Cul - KI =~ HZO et CuSCN - KSCN - H,0O dont la

2
connaissance est indispensable pour d'@ventuelles applications. Dans

le cas des mélanges CuSCN - KSCN des difficultés expérimentales ne
nous ont pas permis d'aboutir ; nous ne donnerons ici que les résultats

obtenus pour le systéme KI - Cul - HZO.

2-2~1- Rappels sur les diagrammes ternaires

Pour un systé@me 3 trois constituants indépendants A, B et C,
la loi de la variance indique que le systé@me présente au maximum quatre
degrés de libert&. Pour simplifier la représentation graphique des con-
ditioms d'8quilibre, on considére généralement le systéme condensé 2
pression et température constante. Les deux variables extérieures sont
ainsi fixées et il ne reste pour définir le systéme que deux variables
de composition. Il est alors possible de repré@senter dans un plan les
conditions d'équilibre ; omn adopte généralement la représentation
triangle équilatérale ou triangle rectangle isocéle qui est la plus

facile 3 &tablir.

Puisque dans les milieux &tudiés les sels possé@dent un ion
commun, les mélanges constituent un systéme & trois comstituants
indépendants, méme s'il y a formation de composés définis & l'état
solide ou de complexes en solution. En effet, dans ce cas, la formation
de chaque espéce supplémentaire introduit une relation entre les con-
centrations et le syst@me est entiérement défini par deux variables de
composition. Pour &tablir le diagramme du systéme Cul - KI - H,0 nous
avons utilisé deux méthodes : une méthode analytique qui nous a permis
de définir la nature des phases solides en 8quilibre avec les solutions
et une méthode potentiométrique, plus rapide pour préciser le diagramme

défini par la premiére méthode.
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2-2-2- Méthode analytique

Principe. Nous avons préparé une série de mélanges Cul - KI -
H20 de composition connue, de fagon qu'il y ait toujours une phase so-
lide en équilibre avec une solution saturée. Aprés &tablissement de
1'équilibre, une partie de la phase liquide est prélevée et analysée.
Le point représentatif du mélange, M, et celui de la solution saturée, L,
sont donc connus ; le point représentatif de la phase solide en é&quilibre
est donc situé sur la droite ML (figure 19). En effectuant une série
d'expériences pour différentes concentrations (M' - L') nous obtenons
un faisceau de droites M L qui se coupent en un point correspondant a
la composition du solide. De cette fagon il est possible de mettre en
évidence la formation d'éventuels hydrates (Cul - HZO ou KI - HZO) ou

composés défini (x Cul.y KI.z HZO) stables a 1'état solide.

Détermination de la composition des solutions saturées.

Aprés la mise en &quilibre du syst@me (agitation et décantation) une
partie (quelques ml) de la solution saturée est prélevée et pesée.
Profitant de la faible solubilité& de Cul en solutions diluées de KI,
1'addition(environ 50 ml)d'eau précipite quantitativement le Cul

contenu dans la prise d'essai. Le sel obtenu est filtré sur verre fritté
de porosité 4, lavé i l'eau et séché vers 100° C. Le filtrat: qui contient
1'iodure de potassium de la prise d'essai est amené & 250 ml ; il est
ensuite dosé par le nitrate d'argent en suivant la différence de potentiel
entre une électrode d'argent et une &lectrode de référence au sulfate

mercureux.

Résultats. Les résultats de 15 expériences sont rassemblés
dans le tableau 12 et la figure 20. Pour des raisons de clarté seule
une partie du diagramme a &té représentée et les droites d'équilibre
ML n'ont pas été reportées. Le diagramme obtenu est simple : il ne
comprend que deux branches correspondant 3 la précipitation de deux
solides. Les droites d'équilibre ML convergent toutes vers le point
représentatif de KI pur ou de Cul pur : il n'y a donc pas formation
de solides hydrat&s ou de composés définis stables 3 1'état solide.
La figure 20 montre une grande dispersion des points, surtout au
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Fig, 19 : Détermination du diagramme de phases

Cul- KI- HZO par la méthode analytique

KI

H>O Cul
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Tableau 12: Détermination du diagramme de phases CuI—KI-HZO
par la méthode analytique

Composition du mélange Composition de la solution
initial saturée
( % en masse ) ( % en masse )

KI Cul HZO KI Cul HZO

70 2 28 59.2 2.8 38

70 12 18 56.1 14,3 29.6
60 18.2 21.8 55.4 16.4 28.2
54,5 27.3 18.2 57.4 16. 6 26

45 30 25 55.2 16.7 28.1
42 22 36 50.9 8.8 40.3
34 18 48 43.1 3.0 53.9
70 10 20 55,7 15.2 29.1
40 28 32 52.5 11.3 36.2
37 17 46 44.6 4.8 50,6
40 20 40 46,1 6.8 47,1
30 20 50 38 2.2° 59.8
69 . 6 25 58.3 8.8 32,9
73 7 20 56.0 11.4 32.6
65 5 30 58. 6 6.0 35.4
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volsinage du point de double saturation.

2-2-3- Méthode potentiométrique

Pour préciser le diagramme obtenu par la méthode analytique,
nous avons utilisé une méthode potentiométrique, plus rapide et qui
permet d'établir les courbes de saturation. La technique expérimentale
utilisée varie suivant que l'on désire étudier la courbe de saturation

en Cul ou celle relative 3 KI.

Solutions saturées en Cul - (figure 21)

A une masse donnée de Cul on ajoute progressivement un mélange KI -

HZO de titre connu. Le point représentatif du mélange, M, se déplace

sur la droite Cul - A. Tant que M est situé entre Cul et S, le mélange

se sépare en une solution satur@e de composition S et Cul solide. La
composition de cette solution est fixée car pour ce systéme monovariant

(2 phases) le rapport KI/HZO est maintenu constant. L'activité des iomns
Cu(I) dans cette solution est donc fixée et la différence de potentiel
entre une électrode de cuivre et une &lectrode de référence (calomel
saturé) sera constante. Par contre, quand le Cul sera entiérement dissous,
la composition de la solution varie. Le point de saturation S sera

détecté par une cassure dans les courbes domnant la variation du potentiel
en fonction du volume de solution de KI ajouté (figure 22). Connaissant

la masse initiale de Cul,le volume de solution correspondant au point
anguleux, le titre et la masse volumique de la solution de KI on déter-

mine aisément le point de saturation correspondant.

Sur la figure 22 on remarque que la premiére partie de la
courbe ne correspond pas au palier attendu. Cette différence peut
s'interpréter par la lenteur de stabilisation du potentiel lorsqu'un
excés de Cul est présent dans la cellule. Dans tous les cas nous avons
vérifié par observation que le point anguleux correspond bien & la

disparition de la phase solide.
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Fig, 21 : Détermination du diagramme de phases du systeme
Cul-KI-H_O par potentiométrie : parcours exécuté
pour la dissolution du Cul solide

H>O Cul
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Solutions saturé@es en KI (figure 23).

Pour &tudier les solutions saturées en KI, nous ne pouvons employer

une technique expérimentale similaire & la précédente car Cul est
quasiment insoluble dans 1'eau pure. Pour cela nous partons d'une
quantité connue d'un mélange solide KI - Cul, représenté par le point

B auquel on ajoute progressivement de l'eau ; le point représentatif du
mélange M se déplace donc sur la droite B - HZO' Lorsque M est compris
entre B et C, on obtient une solution doublement saturée, point D, en
équilibre avec un mélange solide de Cul et KI (moins riche en Cul que
le mélange initial). Le point D correspond 3 une variance nulle ; le

potentiel d'une électrode de cuivre est constant.

Quand le point représentatif du mélange est compris entre C
et §, tout le Cul initial est passé en solution ; le solide est du
KI pur. Le point représentatif de la solution se déplace progressive-—
ment de D & S. La concentration en cuivre de cette solution diminue
et comme la composition en KI reste sensiblement constante (voir figure
23) l'équation 4 établie précédemment montre que le potentiel de
1'électrode de cuivre doit devenir plus négatif. Lorsque KI est entiére-
ment dissous (M compris entre S et HZO) les concentrations en KI et
Cul varient. Puisque la variation de la concentration en KI est plus
forte que celle de Cul le potentiel, au deld du point S, devient plus
positif. Comme précédemment, le point de saturation S sera déterminé
par un point anguleux dans les courbes potentiel en fonction du volume

ajouté : la figure 24 montre le type de variation observée.

Nous n'avons pas pu mettre en évidence le palier de potentiel
relatif a4 1'existence de la solution doublement saturée car le volume
de solution est trop faible devant la masse de solide, ce qui rend les

mesures de potentiel délicates.

Résultats. Les résultats expérimentaux obtenus par ces
techniques sont rassemblés dans le tableau 13 et représentés sur la
figure 20. On constate que les deux méthodes donnent des résultats
similaires avec toutefois une moins grande dispersion dans le cas de

la potentiométrie.



Fig. 23 : Détermination du diagramme de phases: du systéeme
Cul-KI-H_ O par potentiométrie : parcours exécuté
pour la dissolution du KI solide
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Fig. 24 : Variation de potentiel correspondante a
l'expérimentation décrite figure 23
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Tableau 13 : Détermination du diagramme de phases CuI-KI-HZO

par la méthode potentiométrique

% KI % Cul %o HZO
( en masse ) ( en masse ) (en masse )
59.4 3.2 37.4
58.9 4.5 36.6
58. 6 6.6 34,8
58.1 8.4 33.5
57.5 13.4 29.1
57.0 14. 6 29. 6
52.0 10.6 37. 4
50.4 8.2 41.4
46.2 6.2 47. 6
39.7 2.3 58.0
39,1 2.2 58.7
34.6 1.4 64.0
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2-2-4- Conclusion

Bien qu'étant insoluble dans l'eau, l'iodure cuivreux peut
étre solubilisé par complexation avec les ions iodures. Cette solubilité
peut €tre importante (15 = 16 7 en poids) en présence de 50 7 de KI.

De telles solutions, de concentration &levée et par conséquent de faible
conductibilité, présentent des caractéristiques similaires aux bains

classiques d'électroraffinage (CuSO4 - HZSOA)'

Nous avons tenté d'appliquer les mémes méthodes i

1'établissement du diagramme ternaire CuSCN - KSCN - H,0, mais ces

2
tentatives n'ont pu aboutir. Le précipité de CuSCN est trés £fin et par
conséquent trés difficile & filtrer ; il a tendance 3 traverser les
frittés les plus serrés, ce qui rend inutilisable la mé&thode analytique.
Lors des études de potentiométrie, l'@lectrode de cuivre se recouvre

. rapidement d'un film noir (que nous n'avons jamais observé lors des
études voltampérométriques) et le potentiel dérive continuellement

sans se stabiliser. Toutefois des essais de solubilité ont montré que

les solubilités sont comparables i celles du systéme Cul - KI - H.O.

2
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CONCLUSION



L'étude des complexes du cuivre (I) et de l'argent (I)
réalisde par potentiométrie et voltampérométrie nous a permis de
déterminer leurs structures, d'é&valuer leurs stabilités apparentes
dans divers milieux concentr&s et de montrer la possibilité de
séparation de ces deux métaux par &lectrolyse en solution concentrée
de thiocyanate. La stabilité de ce bain au contact de l'air, en
présence de Cu®, ouvre des perspectives d'application tant en &lectro-
déposition qu'en électroraffinage. Quelques &lectrolyses effectudes
au laboratoire ont montré que le rendement faradique est excellent et
que la qualité du d&pdt cathodique est trés bonmne, et comparable 3
celle obtenue par &lectrolyse d'un bain de sulfate dans des conditionms
semblables ., La densité de courant applicable aux dlectrodes est de
‘1'ordre de 300 A/m2 ; dans tous les cas nous avons remarqué qu'il est
préférable d'employer, pour la comstitution du bain, le KSCN plutdt
que le NaSCX. '

Pour estimer la qualité de raffinage obtenue par ce procédg,
il serait nécessaire de prolonger 1l'étude des complexes du cuivre et
de l'argent aux autres impuretés métalliques contenues dans l'anode.
Nous pourrions confirmer les prévisions par une analyse quantitative de
la cathode. Si ces travaux futurs apportent des résultats dans le méme

sens, alors des essais sur modéle industriel ré&duit pourraient &tre

envisagés.
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Fig. 25 : Détermination de q dans le complexe Cqu (p-)-

par potentiométrie
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Fig., 26 : Détermination du complexe iodo-cuivreux par

potentiométrie (notre hypothése de calcul)
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Détermination du complexe iodo-cuivreux par

Fig. 27:

potentiométrie (ancienne hypothese de calcul)
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Fig. 28 : Détermination des complexes bromo-cuivreux
par potentiométrie (notre hypothése de calcul)
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Fig. 29 : Détermination du complexe bromo-cuivreux par

potentiométrie (ancienne hypothese de calcul)
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bromo-argenteux

Détermination du complexe

Fig. 30:

par potentiométrie (notre hypothese de calcul)
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Détermination du complexe bromo-argenteux

Fig. 31:

par potentiométrie (ancienne hypothese de calcul)
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Fig., 32:

Détermination du complexe iodo-argenteux par
potentiométrie (notre hypotheése de calcul)
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Détermination du complexe iodo-argenteux par

Fig., 33:

potentiométrie (ancienne hypotheése de calcul)
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VOLTAMPEROMETRIE

Fig. 34 :
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Détermination du complexe iodo-cuivreux par
voltampérométrie (notre hypotheése de calcul)
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trie (ancienne hypothese de calcul)
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Détermination du complexe iodo-cuivreux par

voltamp

Fig. 35:
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Détermination des complexes bromo-cuivreux par
voltampérométrie (notre hypothése de calcul)

Fig., 36:
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Détermination du. complexe . bromo-cuivreux par

Fig, 37 :

trie (ancienne hypothese de calcul)

P

erome

2

voltamp

Sy "2-

| _ | |

S & S S S SNEEIRENS S S

I w n - ] 8~ n w

Ul Ui a w a a Ul a1 al
[--ge] bot

WIBE "@ & N3 ep ouo)

—aM—-gng

FTHLIW0HTdNWY LT10A

FABo1xgg-be3g

BSc—-

Slc—

pRE-

GcE-

BSE-

GLE-

%414 3

Sev—

2sv -

- 99 -



Détermination du complexe thiocyanato-cuivreux

Fig, 38 :

par voltampérométrie (notre hypothese de calcul)
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Détermination du complexe thiocyanato-cuivreux

Fig. 39:

par voltampérométrie (ancienne hypothése de calcul)
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Détermination des complexes iodo-argenteux par
voltampérométrie (ancienne hypothese de calcul)

Fig, 41:
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VOLTAMPERGOMETRIE

E {(mV)D

Fig. 42 : Détermination du complexe bromo-argenteux par
voltampérométrie (notre hypothese de calcul)
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Détermination du complexe bromo-argenteux par
votampérométrie (ancienne hypothese de calcul)

Fig, 43 :
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Fig. 44: Détermination du complexe thiocyanato-argenteux par
votampérométrie ( notre - hypothese de calcul)
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Fig, 46 : Détermination du complexe thiocyanato-argenteux par
votampérométrie (notre hypothese de calcul)—
utilisation du NaSCN
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VOLTAMPEROMETRIE

Fig. 47:

AgNO3-NaSCN

Conc de Ag :0.001M

Détermination du complexe thiocyanato-argenteux par
voltampérométrie (ancienne hypothese de calcul) —
utilisation du NaSCN
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VOLTAMPEROMETRIE

Fig, 48 : Détermination du complexe sulfito-argenteux par
voltampérométrie (notre hypothese de calcul)
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Détermination du complexe ammino-argenteux par

Fig. 49 :

trie (notre hypotheése de calcul)
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Détermination du complexe sulfito -cuivreux par

Fig. 50:

trie (notre hypothese de calcul)
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Fig 52 : Comparaison des courbes expérimentale

et théorique (Systéme Cu - SCN )
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ANNEXES - TABLEAUX
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- 61T =

ARGENT (1)

logp
. p
Ligand Méthode Temp. Milieux Remarques Ref,
N c p=2 p=3 p=4 p=5
SCN Solubilit é 25 4M NaClO 8,29 10,06 { 11,26 NaClO k6 rapporte la 45
4 4
F.I1. a 4M
Potentiomét, 25 4M NaClO4 11,2 idem 45
Solubilité 25 variable 11, 14 36, 37
Potentiomét, 25 variable en 10, 68 Ev. de AgZ(SCN)é 46
KSCN
2-
25 13,83 47
S2 O3
Potentiomét, 25 corrigé a 13,46 48
F.I. zéro
_ 25 13,22 49
2-
SO3 8, 68 | 9,00 43
25 8, 52 49
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- 1¢T -

CUIVRE (1)

Ligand Méthode Temp. Milieux Remarques Ref.
°C
p=2 p=3 p=4 p=5
i Pot. & Sol, 25 5M NaClO 8,7 10,43 9,40 NaClO, rapporte la 57
4 L4
F.I. a° 5M.,
idem 19 variable en KI | 8, 19 10
Voltampéro., 25 F.I, =2 9, 80 61
Solubilité 20 4M Na NO3 9,85 NaNO3 rapporte la 59
' F.I. & 4M
idem 25 5M NAN03' 9,38(9,73 NaNO; rapporte la 60
: F,I. a 5M
20 F.I. = 3,9 9, 68 9,44 62
SCN”~ Solubilité 25 5M NaNO,  |11,00 | 10,90 10,42 NaNO_ rapporte la
‘ F.1, 5M 60
Potentiomét. 20 variable 9,90 (10,09 63
Pot. & Sol. 25 5M NaClO 11, 60 |12, 03 Electrode: Cu-Hg.
4
o NaClO4 rapporte la
F.I. 2 5M 57
Solubilité amb. variable en 10, 64 64
NH4L
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