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INTRODUCTION






L'objet de ce travail est 1'étude des propriétés
électrochimiques des solutions de soufre et de polysulfures dans
1'ammoniac liquide au wvoisinage du potentiel d'équilibre. Nous nous
sommes particuliérement attaché a identifier les espeéces
électroactives dans ces solutions, et & étudier 1le mécanisme de
transfert de charge. Ce travail apporte ainsi une contribution a
1'étude de l'électrode a soufre en milieu non aqueux. Cette étude est
rendue difficile par la présence simultanée en solution d'espéces
chimiques faisant intervenir différents degrés d'oxydation du soufre.
En effet, le soufre se dismute lors de sa solubilisation dans
l'ammoniac liquide. Les polysulfures dans 1'ammoniac liquide sont
également dismutés. Des progrés ont été effectués récemment [1] dans
1'identification, par des méthodes spectroscopiques, des espéces
chimiques présentes dans les solutions de soufre et de polysulfures
dans 1'ammoniac liquide. Cette identification était nécessaire avant
d'entreprendre une étude électrochimique de ces solutions. Nous avons
observé au cours de ce travail que l'explication du mécanisme de
transfert de charge en solution de soufre était facilitée par 1'étude
du comportement électrochimique des solutions de polysulfures et plus
spécialement des solutions de tétrasulfure de lithium et 4d'ammonium
dans 1'ammoniac liquide. Nous consacrons donc & ces solutions une
grande partie de cette étude.

Les travaux de spectroscopie qui ont précédé notre étude
électrochimique ont porté sur l'identification des différentes espéces
présentes en solution par spectroscopie RAMAN et spectrophotométrie
UV-Visible [1]. Les résultats de ces travaux constituent un progrés
significatif dans la connaissance des espéces présentes a 1'équilibre.
On y montre la place importante du radical anion SB et de son dimére
Sg' dans les différentes solutions. Ces travaux ont également mis en
évidence les effets de 1la température, de la concentration et de
ltacidité du milieu. Ils offrent une base de compréhension cohérente
des mécanismes en solution.

Du point de vue électrochimique, des études ont été menées sur
la réduction électrochimique du soufre en milieu non aqueux (DMSO,
DMF, DMA) [2-6] mais peu d'études se sont intéressées au comportement
électrochimique du soufre dans 1l'ammoniac liquide [7-9]. A 1'époque ou
elles ont été effectuées, ces études ne pouvaient pas se baser sur une
connaissance suffisante des espéces en solution pour permettre une
bonne compréhension du mécanisme électrochimique. Les tentatives
d'utilisation de ces solutions comme cathode de générateur [10] ont
conduit & des difficultés, mais elles ont montré 1l'intérét de procéder
4 une étude fondamentale approfondie de ces solutions.

Le probléme auquel nous sommes confronté dans cette étude est



assez particulier. Généralement dans les travaux d'électrochimie, les
concentrations des espéces électroactives sont connues. Or, dans notre
cas, la dismutation des polysulfures et le manque de renseignements
sur les constantes d'équilibre de ces dismutations ne permettent pas
de connaitre a priori les concentrations des espéces. La particularité
du solvant ammoniac {point de fusion : - 77,7° C ; point d'ébullition
- 33,35° C) fait qu'il est assez difficile d'utiliser une technique
comme 1l'électrode tournante qui permettrait une approche relativement
facile des concentrations des espéces électroactives. Nos conditions
expérimentales différent donc quelque peu de celles utilisées
généralement.

De plus, dans nos conditions expérimentales, nous ne pouvons
pas utiliser facilement une électrode de référence. Nous avons donc
opté pour des techniques qui se prétaient mieux & nos conditions
expérimentales : la spectroscopie d'impédance électrochimique sur
électrode stationnaire et la voltampérométrie cyclique au voisinage du
potentiel d'équilibre couplée & 1l'utilisation de 1la technique de
convolution. Cette étude a été facilitée par 1l'utilisation d'un
matériel trés récent (analyseur de réponse en fréquence SOLARTRON
1250, interface électrochimique SOLARTRON 1286, potentiostat EGG 273).
L'utilisation de ces deux techniques expérimentales s'est révélée trés
intéressante pour 1l'étude du couplage de la réaction de transfert de
charge et de réactions chimiques en solution. Nos expériences ont
montré que les deux espéces électroactives d'un méme couple redox sont
présentes & 1'équilibre en solution. Cette situation n'avait pas
encore fait 1l'objet d'une étude théorique dans le cas de 1la
voltampérométrie cyclique. Nous avons donc développé un travail de
simulation de voltampérométrie cyclique capable de décrire 1la
situation que nous avons rencontrée.

Dans ce travail, nous montrons le réle clef du radical Sg dans
les solutions de soufre et de polysulfure dans 1'ammoniac autour du
potentiel d'équilibre. Nous avons caractérisé 1le mécanisme de
transfert dans les solutions de tétrasulfure de lithium et d'ammonium.
Les effets de la température, de la concentration et de l'acidité ont
été étudiés. Autour du potentiel d'équilibre, la réaction de transfert
de charge est monoélectronique. Elle fait intervenir SE et Sg'. Les
concentrations des espéces ont été déterminées ainsi que les
paramétres de transfert de charge. Nous avons montré que la réaction
électrochimique est influencée par une ou plusieurs réactions
chimiques en solution. Ces réactions ont été identifiées comme les
réactions de dismutation des différents polysulfures. Le modéle que
nous proposons permet d'interpréter la grande variété des résultats
expérimentaux obtenus.



I1 est clair que certains aspects du probléme n'ont pas été
résolus et qu'il reste des points ol un approfondissement est
nécessaire. Nous reviendrons sur ces points dans la conclusion.

Nous présenterons tout d'abord 1les principaux résultats de
spectroscopie et d'électrochimie obtenus sur ces solutions dans des
travaux antérieurs ainsi que les bases théoriques des techniques
utilisées (Chapitre I). Le chapitre II abordera 1la technique de
simulation de voltampérométrie cyclique appliquée au cas ou les deux
espeéces d'un couple redox sont présentes a 1l'équilibre. Nous
présenterons dans les chapitres suivants 1les résultats obtenus pour
les différents types de solution : solutions de tétrasulfure de
lithium {(chapitre III), solutions de tétrasulfure d'ammonium
(chapitre IV). Le chapitre V présentera les résultats obtenus dans un
solvant moins dissociant 1la méthylamine. Enfin, nous aborderons les
solutions de soufre et d'hexasulfure dans 1'ammoniac liquide.
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I.1. INTRODUCTION

Nous présentons dans ce chapitre les résultats des travaux
antérieurs de spectroscopie et d'électrochimie relatifs aux solutions
de soufre et de polysulfures dans 1'ammoniac liquide (I.2). Nous
présenterons ensuite les deux techniques électrochimiques utilisées
dans notre travail : la voltampérométrie cyclique (I.3) et 1la
spectroscopie d'impédance électrochimique (I.4). Pour ces deux
techniques, nous donnerons les principaux résultats théoriques connus
pour différents mécanismes tels que 1la réaction redox réversible ou
quasi-réversible, et le mécanisme CE.

I.2. PRINCIPAUX RESULTATS ANTERIEURS

I.2.1. Etudes spectroscopiques des solutions de soufre et de

polysulfures dans 1'ammoniac liquide

Nous présentons ici briévement les principaux résultats
obtenus par spectrophotométrie UV-visible, par spectroscopie RAMAN
[1-6] ou par RPE [7] pour les solutions de soufre et de polysulfures
dans 1l'ammoniac liquide. Le principal résultat de ces études est la
mise en évidence de la présence du radical anion Sé dans toutes les
solutions étudiées [3-5]. Ce radical avait déja été identifié dans les
solutions de soufre dans l'ammoniac liquide [1-2] . I1 posséde une
bande d'absorption caractéristique a 610 nm et une bande RAMAN 3
535 cn . On a montré que S; est toujours en équilibre avec son dimere
Sg' suivant la réaction :

2- -
Sg” »28] (I.1)

Sg’ est identifié par une bande d'absorption située & environ
450 nm et par ses bandes RAMAN a 400 et 440 cm™!. DUBOIS a étudié
quantitativement 1'équilibre I.1. Cette étude est surtout possible
dans les solutions d'hexasulfure de lithium (Li286-NH3) car la
dismutation de Sg' est négligeable dans ces solutions. L'équilibre I.1
dépend fortement de 1la température. La constante d'équilibre a la
température ambiante est égale a 4 10-3. L'énergie d'activation de
1'équilibre est de 47,2 £ 0,2 kJ.mol"!., A 200 K, tous les Si sont
dimérisés. '

Une étude plus récente de RPE [7] a montré que S; est la
seule espéce radicalaire dans les solutions de soufre et de
polysulfures. De plus, on observe que la concentration de SS passe par
un maximum lorsque 1la concentration de la solution augmente. Nous
reviendrons sur ce profil caractéristique dans la suite de ce travail.
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Les travaux de spectroscopie ont également identifié d'autres
espéces plus oxydées ou plus réduites que SB et S¢~. Toutefois, il
faut préciser que Sg' a été identifié comme le polysulfure le moins
réduit dans l'ammoniac liquide [4]. D'autre part, les résultats de
spectroscopie ont montré que seule la concentration de ces deux
espéces varie avec la température [3-5].

Dans les solutions de soufre dans 1l'ammoniac liquide, on met
aussi en évidence des espéces plus oxydées que Sg'. L'espéce la plus
facilement identifiable est S,N° car elle est présente en assez grande
proportion. On 1la caractérise par des bandes RAMAN & 570,590 et
710 cm™! et une bande d'absorption a 580 nm [3]. DUBOIS a montré que
S3N', espéce plus oxydée que S, N7, existe a 1'équilibre [3] . Il a
également montré que, a l'équilibre, une forte concentration de soufre
reste au degré d'oxydation zéro. Ce "soufre ammoniaté" absorbe dans
1'UV et ne se trouve pas sous la forme du Sg cylique [6].

Les espéces plus réduites que Sg' sont, a l'exception de HS™,
des polysulfures de type Si' et ont donc été étudiées dans les
solutions de polysulfures de lithium ou d'ammonium dans 1'ammoniac
liquide [4,5]. On identifie notamment S{° par ses bandes RAMAN a 430
et 188 cm™!. Il est dismuté puisque nous observons la présence du
radical SS dans les solutions LiZSA-NH3 et (NH,‘)ZSA—NH3 . La

dismutation de S;° peut, en premiére approximation, s'écrire sous la
forme :

38 =S¢ v 2583” (1.2)

L'écriture de cet éduilibre suppose que le polysulfure Sg‘ est
totalement dismuté. Il n'a, en effet, pas été identifié par
spectroscopie [4]. La mise en évidence par spectroscopie des
polysulfures Sﬁ' avec n < 4 est plus difficile. Ces polysulfures sont
peu solubles et absorbent a des longueurs d'ondes peu différentes
comprises entre 300 et 400 nm [4,5]. D'autre part, leur mise en
évidence par spectroscopie RAMAN nécessiterait l'utilisation
d'excitatrices de longueur d'onde de 1'ordre de 300 a 400 nm ce qui
n'a pas pu étre réalisé jusqu'a présent.

L'étude des solutions de polysulfures d'ammonium [5] met en
évidence une dismutation plus forte des polysulfures en milieu acide.
Ceci est notamment mis en évidence par la concentration plus
importante de 83 en milieu acide. Cet effet est expliqué par un
déplacement des équilibres di &4 1l'acidité. La forme la plus réduite du
soufre est sous la forme S°° en milieu lithium alors qu'elle est sous
la forme HS™ en milieu ammonium. On peut traduire 1l'influence de
1l'acidité par la réaction

(I1.3)

S?° + NH; ® HS™ + NH,



Cet équilibre, fortement déplacé vers HS™, explique le
déplacement des équilibres de dismutation précédents.

I.2.2. Etudes électrochimiques des solutions de soufre et de

polysulfures

Les études électrochimiques dans ce domaine se sont toujours
intéressées aux solutions de soufre. Les techniques utilisées sont
généralement 1'électrolyse a potentiel contrélé et, moins souvent, la
voltampérométrie cyclique. Les solvants utilisés sont 1'ammoniac
liquide [8,10], le DMSO, le DMF [11-14] ou le DMA [15].

a. Etudes dans le DMSO, le DMF ou le DMA [11-15]

I1 faut d'abord mentionner que, dans ces solvants, le soufre
passe en solution sous forme Sg sans réaction redox sur le solvant.
Ces études montrent que la réduction électrochimique du soufre dans
ces solvants se déroule en deux étapes : la premiére faisant
intervenir Sg et Sg', la seconde faisant intervenir Sg' et/ou Sg.
L'intérét de ces travaux pour notre étude réside dans la grande
similitude du comportementélectrochimique des polysulfures Si' avec
n < 6 . 0n retrouve en effet des réactions observées dans 1'ammoniac
liquide du type [12,15] :

2827 + 8¢ =3 8¢
ou (1.4)
285" +28;=35Sj"
Le comportement électrochimique de Sg‘ et/ou de Sg dans ces
solvants est assez semblable & ce que nous décrirons dans notre
travail. On y trouve en effet des réactions du type [12,15] :

Sg” + 2e” ®2 85"
ou (I.5)

Ce type de mécanisme sera également observé dans notre
travail.

b. Etudes dans 1'ammoniac liquide [8-10]

Ces études ont été entreprises & une époque ou les espéces
présentes dans les solutions de soufre dans 1l'ammoniac liquide étaient
mal connues. On n'avait pas alors identifié les espéces que nous

1
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(Q) (b)

Fig. I.1.

{(a) Représentation d'une portion ‘de suﬁface i-t-E pour une réaction
redox réversible. L'unité de 1l'axe de potentiel est de 60/n mV.
(b) Balayage 1linéaire de potentiel & travers cette surface. D'aprés

[19].
A ) A.
E ; — Red—-Ox + e~ !
t
|
| E E°
, I I
| !
I )
| §
E. o (a) Ox +e "—’Red (b)
Fig, I.2.

(a) Balayage cyclique de potentiel. (b) Voltammogramme obtenu. D'aprés

(19].



connaissons : Sg, Sg' ou S,N°. Pour cette raison, les différents
travaux d'électrochimie sur ces solutions apportent peu de résultats
intéressants. La seule étude sur les polysulfures dans 1'ammoniac
liquide [8] est basée sur des résultats de spectroscopie qui
n'incorporent pas la présence du radical Sé. L'explication du
comportement électrochimique du systéme est donc faussée. Par
ailleurs, il faut mentionner que ces travaux ont été effectués a
température constante (- 40° C). Nous présentons donc la premiére
étude électrochimique dans 1'ammoniac liquide tenant compte de
1'influence de la température qui, nous le verrons, est essentielle.

I.3. VOLTAMPEROMETRIE CYCLIQUE

La voltampérométrie cyclique est une technique électrochimique
bien connue. Elle présente un grand intérét pour 1l'analyse
électrochimique de nouveaux systémes. Les bases théoriques de cette
technique ont été établies pour de nombreux schémas réactionnels
faisant intervenir une ou plusieurs réactions électrochimiques (rapide
ou lente) ainsi que des réactions chimiques en solution [16-19]. Le
but de ce paragraphe est de rappeler les principaux résultats que peut
apporter cette technique et d'indiquer la fagon dont ils sont utilisés
dans la pratique afin de permettre une meilleure compréhension des
chapitres suivants.

I.3.1. Principe

La voltampérométrie présente le gros avantage de fournir en
une seule expérience de nombreuses informations sur le systéme étudié.
En effet, l'analyse du comportement électrochimique d'un systéme peut
étre réalisée en enregistrant & différents potentiels une série de
courbes i-t définissant une surface tridimensionnelle i-E-t. Comme le
montre la figure I.1 [19], il faut un grand nombre de courbes i-t a
des potentiels trés rapprochés pour définir de facgon satisfaisante
cette surface. La voltampérométrie cyclique consiste a faire varier le
potentiel linéairement avec le temps selon le cycle décrit sur la
figure I.2 et & enregistrer le courant pendant cette variation. On a
ainsi accés, en une seule expérience, aux trois paramétres i, t et E.
Les courbes obtenues pour ce type de balayage ont une allure
caractéristique (Fig. I.2). Soit la réaction électrochimique

Ox + ne” 2 Red (1.6)

«

Nous noterons E° 1le potentiel standard associé a ce couple.
Les cas étudiés dans 1la littérature supposent toujours que la

13
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concentration de 1'espéce réduite en solution est négligeable
(C;ed ~ O). Nous étudierons dans 1le chapitre II 1'influence de la
présence a 1l'équilibre des deux espéces électroactives sur les
différents paramétres des voltammogrammes. Dans le cas ou C;ed est
négligeable, on choisit un potentiel initial E, plus positif que E° de
fagon & ce qu'il ne se produise aucune réaction a l'électrode. On
applique alors le balayage de potentiel suivant

E=E -vt 0<t<t

(I.7)

m
"

E, - v(2t' - t) t >t
ou E est le potentiel de 1l'électrode, v la vitesse de balayage et t'
le temps associé au potentiel d'inversion. Les signes du courant et du
potentiel suivent les régles de la convention IUPAC.

On observe d'abord un courant résiduel. Lorsque le potentiel
se rapproche de E°, la vitesse de réduction de 1l'espéce oxydée
augmente, ce qui a pour effet d'augmenter le courant cathodique.
Lorsque la vitesse de disparition de l'espéce oxydée devient trop
grande, sa concentration & la surface de 1'électrode s'annule et les
espéces oxydées doivent diffuser vers la surface de 1'électrode. A ce
moment, le courant est réduit & un courant de diffusion qui décroit
avec le temps en 1/@555 (pour un phénoméne de diffusion plane
semi-infinie). On observe donc la décroissance du courant cathodique
avec le temps, donc avec le potentiel, jusqu'au temps t' associé au
potentiel E'. A cet instant, comme 1l'indiquent 1les profils de
concentration au voisinage de 1l'électrode (Fig. I.3), la concentration
de 1l'espéce oxydée a la éurface de l'électrode est nulle, alors que
celle de 1l'espéce réduite est importante. Lorsque le sens de balayage
est inversé (t > t'), on se retrouve dans des conditions similaires
aux conditions de départ ; le méme phénoméne va se produire, mais
cette fois, du cbd6té anodique.

Ox

Red

(c)
Fig. I.

Profil de concentration des espéces oxydée et réduite lorsque E < EP.

D'aprés [19].



Nous allons étudier maintenant ces phénoménes de facon
quantitative et étudier les variations des parametres des
voltammogrammes pour différents types de mécanismes.

I.3.2. Mécanisme redox

a. Transfert infiniment rapide (systéme réversible)

Soit la réaction :
0Ox + ne” & Red (1.8)

Nous nous intéressons uniquement ici au cas de la diffusion
plane semi-infinie. Le calcul de 1la valeur du courant 4 l'instant t
passe par la détermination de la concentration de 1'espéce réduite et
de 1’espéce oxydée & la surface de 1l'électrode (x = 0) et & 1'instant
t: C (0,t) et Co,(0,t). Ces deux grandeurs sont obtenues par la

Red
résolution des équations de diffusion avec les conditions aux limites
appropriées
2
3 Cy, (x,t) 5 9 Cp, (x,t) (1.9)
————————————— 0 e ————— .
ot x 3 x2
9 Cp4(x,t) 32 Crea (x.t)
=D (I.10)
Red
Jt e 3 x2
ou D,, et D4 sont les coefficients de diffusion des espéces
électroactives.
at=20 COX(x,O) = Cy, ; CRed(x.O) =0 (I.11)

a t>0;3x—00 Cy (xt) =Cj, ; Cpoq (x,8) 0 (I.12)

0x

. » -
ou COx et CRed

1'espéce réduite en solution.

représente la concentration de 1'espéce oxydée et de

0 Cy (x,t) (@ Cpoq(x,t)y
DOx ——a—x-—— + DRed L—T—J =0 (I.l3)
x=0 x=0
o, [ Conlet 21 I.14
0x ax _, DFA (1-13)

Pour wun transfert infiniment rapide, les concentrations a la surface
de 1'électrode vérifient la loi de Nernst :

COx(O't) nF
m = exp(ﬁ (E - E )] (1.15)

15



16

La résolution mathématique de ce probléme est donnée par
NICHOLSON et SHAIN [16]. En introduisant 1la variation du potentiel
avec le temps donnée par 1l'équation 1.7, on obtient :

. 1 i(t)a

Co, (0,8) = Co + jt L{r)dr (I.16)
nFA(mD,, JONt - T

Couy(0.8) = — L) 4 (1.17)

nFAJﬂDRed oVt -

ol A représente la surface de 1l'électrode de travail.

La combinaison de ces deux équations et de l1l'équation I.15 permet de
déterminer 1'expression du courant. On obtient :

i(t) = nFA C, (WD, a)* x(at) (I.18)

nF
avec a=—v
RT
La fonction x(at) est une fonction du temps définie par une
intégrale ([16] dont les valeurs en fonction du potentiel ont été

calculées numériquement et sont données par NICHOLSON et SHAIN [16].

Au balayage aller, 1le courant de pic, ip, est donné par la

formule :

%
i, = (0,4463) nFA C; (;:—i] v D2 (I.19)

On remarque que le courant de pic est directement
proportionnel & la concentration de 1'espéce présente en solution.
D'autre part, le courant de pic varie linéairement avec v%. NICHOLSON
et SHAIN suggérent de tracer la grandeur ip / vt afin de diagnostiguer
le comportement électrochimique du systéme. Le potentiel de pic Ep est
indépendant de la vitesse de balayage pour un transfert infiniment
rapide. Sa position est donnée par :

T
Ep = By - 1,109 G%ﬂ (I.20)
ou, en introduisant 1'expression du potentiel de demi-vague Ey,

D%

0 RT Red T

= E° + — 1In - 1,109{—
nF % F

DOx




Au balayage retour, la position du pic est, elle aussi,
indépendante de la vitesse de balayage. La séparation de pic, AEP, est
donnée par :

AE = §§-mv aza" ¢ (I.21)
P n

b. Systémes quasi-réversibles et irréversibles

La détermination de 1la fonction i(t) pour des systémes
quasi-réversibles et irréversibles suit le méme principe que pour un
systéme réversible. Pour des systémes quasi-réversibles, on observe
une variation plus importante de 1l'allure des voltammogrammes avec la
vitesse de balayage. Les bases théoriques ont été établies par MATSUDA
et AYABE [20] (pour le balayage aller uniquement : voltampérométrie a
balayage linéaire) et par NICHOLSON [21] (pour le balayage cyclique).
La figure I.4 [20] montre 1'influence des paramétres A (ou¥) et o

0.4 a=07 /'2‘\

03 L{/" 7'” /lv N

anz);2 / Z/ /
VA

04 l2705 ;§>i
03 g~
(1)(1:')0.2 ?9;3 //ﬁn //ﬁv
YL

Y

04 a=0.3 /\
1
-
(02
@ /9

1
v

A
e
m

0.1

N

4
/ ~
/ B
-128 0 128 257 385
-nlE-E, 5}, mV (25°)

Fig. I.4.

Variation du courant normalisé d(E) dans le cas transfert
quasi-réversible pour différentes valeurs de «(0,7 ; 0,5 ; 0,3) et
différentes valeurs de A. (I) A =10 ; (II) A=1; (II1}) A=20,1;
(IV) A = 10"2. La courbe pointillée est obtenue pour une réaction

redox réversible. D'aprés [19].
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Normalized Current

(coefficient de transfert) sur 1'allure du courant normalisé ¢ au
balayage aller ; A est défini par :
A = L (I.22)
D% (nF/RT)* v*

ol k° représente la constante de vitesse standard de la réaction
électrochimique. Le courant normalisé ¢ est défini par :

i

®(E) = ” (I.23)
nFA C°_ D* [;—F) v
Oox Ox T

On observe un déplacement des pics vers des potentiels plus

élevés lorsque la vitesse de balayage croit. L'étude quantitative de
ces voltammogrammes nécessite 1'emploi d'une série d'abaques donnant
ip / ip(rev) et Ep pour différentes valeurs de A [20]. Pour le
ba%ayag$ retour, NICHOLSON [21] montre 1'influence des paramétres o et

LY L: q:J sur la position et 1'intensité du pic (Fig. I.5) . La
i

séparation de pic varie avec le paramétre ¥ ; les variations sont
données par NICHOLSON [21].

Normalized Current

! I L I l
120 60 0 -60 -120 | | | | |

120 60 0 -60 -120
(E_E‘lz)n, mV

(E-E,p)n, mV

Fig. I.

Voltammogrammes simulés montrant les effets des variations de ¥ et .
(1) ¥=0,5;2=0,7.(2) ¥=0,5; =03 (3)¥=7;x=0,5.
(4) ¥ = 0,25 ; « = 0,5. D'aprés [19].



I.3.3. Mécanisme CE

Le mécanisme classiquement appelé CE correspond au couplage
d'une réaction chimique antécédente (C) avec une réaction
électrochimique (E). Il est décrit par le mécanisme suivant :

kf
Y ® Ox (I.24)
kb

O0x + ne” & Red

On définit pour ce mécanisme les paramétres :

ke
K = E;-et k = kf + kb.

Comme pour le cas du systéme redox réversible, 1la
détermination de la fonction i(t)}) nécessite 1la détermination des
concentrations des espéces électroactives a la surface de 1l'électrode.
Ceci passe par la définition des conditions aux limites. Dans
1'hypothése d'un transfert infiniment rapide et pour une diffusion
plane semi-infinie, on a une 1légére modification des équations de

diffusion :
3 C, 32 ¢,
=D -k, C, +k_C 1.2
ot Y 5 x2 f Y b “O0x ( 5)
2
9 Cy, 0° Cqy,
ot = DOX —8-7 + kf CY - kb COx (I.26)
2
a3 CRed D 0 CRed (I 27)
———— R d T ———————— .
ot € 3 x 2
Les conditions aux limites sont données par :
t =0 Cu(x,0) =¢C5, =KCy; C(x,0) =Cy ; Cpy(x,0) =0 (1.28)

£ >0, x — o Cyp(x,t) = Co, i Cylx,t) — Cyi Cpq(x,t) — 0 (I.29)

(9 Co, (x,t)y (0 Cpoq(x,t)y
t>0, x=0 DOx l—-——éx—J + DRedl—TJ =0 (I.30)
=0 =0

=0 (I.31)

(@ Cy(x,t)
ox ]
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9 COx(x‘t) - i(t)

[ ax ]“O " WFA D, (1.32)
COx(o’t) nF .
o exp (o (B - £)) (1.33)

Le traitement mathématique de ce probléme a été effectué par
SAVEANT et VIANELLO [17,22] pour la voltampérométrie a balayage

linéaire et par NICHOLSON et SHAIN pour la voltampérométrie cyclique
[16]. Nous n'entrerons pas ici dans les détails de la résolution de ce
probléme. Nous aborderons seulement l'allure des voltammogrammes et
leur variation caractéristique avec les paramétres de l'expérience.

La figure I.6 montre 1les variations du paramétre q;k(at)/KA%
en fonction du potentiel pour difﬁ%rﬁntes valeurs de A et de K. A\

représente le paramétre cinétique Fv On observe sur cette figure
nF v

que, pour des valeurs de A faibles, le paramétre \m x(at) / K\* tend
vers une autre valeur limite égale a4 1, ce qui signifie que le courant
normalisé tend vers un palier d'intensité KA% . En fonction de
grandeurs expérimentales, le courant limite s'exprime par :

2-1072
3
K=10"
4-1072 K=107
(\ 3-1072
2 . 4:10-2
5-1072
107! 2 i
15 A~ R
»'2xlor) ! \é ' xlod) po
— nll?
K\ D 10
10 Ll B \
10 -1
2-10 ]
i\"-—‘
[/;’\l\—i 1 4-1071 §
0.5 \ 1 108 -
-\ \
/ 107_ ‘07 \;_‘
/ 10t \
0 10 20 30 JSL\\N-____~
/
e
0 10 20 30
nf_ i _go’
AT E-E l
Fig. 1.6.

1,

%
Courbes de courant (tracées sous la forme N x (at) / (K\*) en
fonction du potentiel pour différentes valeurs de K et de A. D'aprés

(19].
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i,,, = nFA D* ¢" K k* (I.34)

» L3 - -

ou ¢ = cOx * CRed M CY

La figure I.7 montre le voltammogramme obtenu pour un cycle
complet dans le cas d'un mécanisme CE et dans le cas d'un mécanisme EC
{influence d'une réaction chimique suivant la réaction
électrochimique) [16]. On y voit la forte variation des positions et
des intensités des pics avec le paramétre KA%. On remarque notamment
dans le cas du mécanisme EC, que lorsque le paramétre K\% décroit, le
pic retour est de mieux en mieux défini.

I.3.4. Technique de convolution

a. Principe

La technique de convolution consiste en un traitement
mathématique du signal i(t) obtenu par voltampérométrie cyclique, de
fagcon a obtenir des courbes ayant l'allure que l'on pourrait obtenir

né
7 ==0%=
% % (1)
a /Kk™® o) 0 — R —>

Jr X(aY)

20 60 O -60 (E-E,)n - (RT/F)1n(K+1)

(E-Ez)n - (RT/F)1n(K/(K+1))
Fig. I.

Voltammogrammes simulés dans le cas d'un mécanisme CE (I) ou EC (II1).
D'aprés [16].

21



22

sur électrode tournante et qui présentent 1l'intérét de permettre une
étude quantitative plus é&laborée. En effet, tous les points des
courbes de convolution I = f(E) sont utilisables car leurs équations
analytiques sont connues, alors que l'utilisation quantitative des
courbes de voltampérométrie cyclique se limite a quelques paramétres
particuliers (ip.Ep,AEp). Le courant convolué I(t) est défini par
1'intégrale [19,23] :

i{u)

! J't d (1.35)
b— — du .
N7 Jo (t - u)*

I(t) =

Cette intégrale n'admet pas de solution analytique. Les
valeurs de I(t) sont donc calculées par un traitement numérique de
cette intégrale. La technique de l'intégration numérique passe par le

découpage du gemps de balayage en N intervalles égaux de durée At

£
définie par ;r ou te représente le temps nécessaire pour décrire

totalement la rampe de potentiel (on part des courbes de
voltampérométrie a balayage linéaire). L'algorithme de calcul de I(t)
est alors donné par [19] :

k i(jat - iAt) At*
2
> (I.36)

1
I =1 lk—j*%

I(t) = I(kAt) =

1
nFACD?

5&]: 1/2 511_5 RT

E’/2’ nF 2 n_F_
Fig. 1.8.

Tracé du courant et du courant convolué normalisé pour une réaction
redox réversible. D'aprés [23].



b. Mécanisme redox

Pour un mécanisme redox simple tel qu'on 1l'a défini au
paragraphe (I.3.2), on montre que 1l'allure de la courbe I = f(E) est
trés proche des courbes obtenues sur électrode tournante. Sur la
figure 1.8 [23], on voit que le courant convolué tend vers une valeur
limite I, définie par [23] :

- * %
|1,| = nFa c;, DZ (I.37)
La détermination du courant convolué permet donc d'obtenir le
* 1 * . . . .
terme C. D? et la concentration Cox Si le coefficient de diffusion de

O0x~0x
1'espéce est connu.

Pour un transfert réversible, 1'équation de la courbe est
donnée par :

RT I, - I(t)
E = B + — ln|———

nF I(t)
% .
RT . DRea RT _ |T1 - I(t)
ou E=E" + —1n + —_— _— (1.38)
0x
I, - I(t)
Le tracé de 1n ———EYES——— en fonction de E permet donc de

déterminer le nombre d'électrons transférés.

Pour un transfert quasi-réversible, 1l'équation de la courbe
est modifiée pour faire intervenir 1les paramétres relatifs a la
cinétique de transfert de charge : le coefficient de transfert o et la
constante de vitesse standard k° [23] :

R _ k* Rr _ | I(t)[l ' exp(:—g-(E i E’”f))]

E=—1n 1 I.
aF %  omF i(t) (1.39)
0x

L'ajustement des points expérimentaux & cette courbe permet
alors la détermination des paramétres o et k°. Pour des transferts
irréversibles, le terme exp 2—{E - E%) est négligeable et
1l'expression précédente est simplifiée. IMBEAUX et SAVEANT [23] font
remarquer que lorsque la vitesse de transfert augmente, le numérateur
du second terme de 1'équation I.39 devient de plus en plus petit, ce
qui diminue la précision de la détermination de o« et k°.
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1 1
nFACD? KK*

c. Mécanisme CE

Pour un mécanisme CE tel qu'il a té défini au
paragraphe 1.3.3., on observe des courbes f(E) trés
caractéristiques (Fig. I.9). Pour des surtensions élevées, on observe
une croissance 1linéaire du courant convolué avec la surtension.
Quantitativement, cette variation est beaucoup plus difficile a
utiliser que 1le palier cinétique observé sur les voltammogrammes
bruts. L'équation de cette courbe fait en effet intervenir a la fois
le courant mesuré i(t) et le courant convolué I{t). Par contre, on
visualise beaucoup plus facilement par cette technique l'influence de
réactions chimiques en phase homogéne sur la réaction de transfert de
charge. Lorsque cette influence est peu importante, 1l'incidence sur
les voltammogrammes est faible (petite diminution des courants de
pic, faible déplacement des pics), alors que cette influence est
directement wvisualisée sur les courbes courant convolué-surtension.
Dans ce travail, nous utiliserons plutdét ce deuxiéme point afin de
mettre en évidence 1l'intervention de réactions chimiques en phase

= O

homogéne.

£ o RT
£ -ZTF—LHR

Fig. 1.9,

Tracé du courant et du courant convolué normalisés pour un mécanisme
CE du premier ordre. D'aprés [23].



I.3.5. Conditions expérimentales

Nous avons travaillé avec des cellules en polyéthyléne a trois
électrodes. L'électrode de travail utilisée est un disque d'or ou de
platine, stationnaire, de faible diamétre (2 ou 5 mm) dont la surface
latérale est protégée par du téflon. Ce sont en fait des embouts
d'électrode tournante = TACUSSEL adaptés a nos cellules. la
contre-électrode est un disque d'or de grand diamétre. Enfin,
1'électrode de pseudo-référence est une tige d'or de 3 mm de diamétre
placée prés de 1'électrode de travail.

Nos conditions expérimentales permettent difficilement
l'utilisation d'une électrode de référence classique. Différentes
électrodes de référence utilisant les couples Pb / Pb%* ou Ag /Ag’ en
milieu chlorure ou nitrate [8,9,24] ont été proposées pour le solvant
ammoniac. L'adaptation de ces électrodes a nos conditions
expérimentalesaurait été délicate. Nous avons donc choisi d'utiliser
une pseudo-référence pour faciliter la réalisation des expériences. Le
potentiel d'équilibre de 1la solution étant bien défini, il a été
choisi comme référence.

A 1l'équilibre, la surtension entre l'électrode de travail et
l'électrode de pseudo-référence est nulle (n = E - Eeq = 0). Il est
certain que l'utilisation d'une électrode de référence apporterait des

informations intéressantes sur la position des pics dans les
différentes solutions étudiées et faciliterait la comparaison des
résultats en vue d'une interprétation générale. Nous avons cependant
préféré étudier de facgon. détaillée 1les problémes de mécanisme de
transfert de charge dans différentes solutions.

Les courbes de voltampérométrie cyclique ont été enregistrées
a l'aide de potentiostats PAR 173 et EGG 273. L'utilisation de ce
dernier est trés intéressante car elle permet le transfert des données
sur ordinateur en vue de traitements numériques telle que la
convolution. Le programme de pilotage du potentiostat a été mis au
point au laboratoire. Les balayages de potentiel sont effectués a
partir du potentiel d'équilibre, c'est-a-dire de la surtension nulle,
vers des surtensions anodiques ou cathodiques. Les mesures présentées
dans ce travail sont généralement enregistrées pour des surtensions
comprises entre - 500 et + 500 mV autour du potentiel d'équilibre. Les
vitesses de balayage utilisées sont généralement comprises entre 10 et
500 mV.s"!. La compensation de
la résistance de solution comprise entre l'électrode de travail et
1'électrode de référence (compensation de chute ohmique {19]) a été
appliquée quand cela était nécessaire.
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I.4. IMPEDANCES ELECTROCHIMIQUES

I1.4.1. Principe

La technique de la mesure d'impédance électrochimique consiste
a appliquer une tension sinuoidale de faible amplitude et de fréquence
variable aux bornes d'une cellule électrochimique. La tension
sinusoidale est appliquée seule lorsque les mesures sont effectuées au
potentiel d'équilibre de 1la solution. On travaille alors sur une
cellule a deux électrodes. La tension sinusoidale est surimposée a une
tension continue lorsqu'on effectue les mesures 4 potentiel imposé.
Dans ce cas, on utilise une cellule & trois électrodes. Nous
reviendrons plus loin sur la mise en oeuvre pratique de cette
technique.

La cellule électrochimique est généralement associée & un
schéma électrique équivalent donné ci-desssous. Il est composé de
résistance pure, de capacité et d'impédance complexe :

Cdc

Zi

Le terme R, caractérise la résistance de solution, le terme
C4. la capacite de double couche et Z. 1'impédance faradique. C'est
cette impédance qui caractérise la réaction électrochimique a
l'électrode ; elle est généralement décomposée en une résistance pure
Rer (résistance de transfert de charge) et une impédance complexe que
nous noterons Z, qui caractérise les phénoménes liés a la diffusion.
Nous allons étudier 1'impédance faradique Z. pour différents
mécanismes et montrer l'influence de paramétres tels que le potentiel

ou la fréquence du signal sinusoidal perturbateur.



I.4.2. Mécanisme Redox

Dans ce paragraphe, nous rappellerons seulement les résultats
publiés dans la littérature [25-28] pour un systéme redox. La méthode
de calcul sera détaillée au paragraphe suivant ou nous l'avons
appliquée au cas EC 1lorsque 1les deux espéces électroactives sont
présentes a l'équilibre. Nous donnerons d'abord les résultats obtenus
par la technique des impédances 4 potentiel imposé. Ces résultats
seront ensuite particularisés au cas de mesures effectuées au
potentiel d'équilibre.

Soit la réaction :
Ox + ne” & Red (1.40)

Le calcul de 1'impédance faradique du systéme nécessite la
détermination de la concentration des espéces électroactives a la
surface de 1l'électrode C, (0,t) et C. ,(0,t). Ces deux grandeurs sont
obtenues par la résolution des équations de diffusion dans 1'hypothése
d'une diffusion plane semi-infinie. Ces équations ainsi que les
conditions aux limites ont déja été données au paragraphe (I.3). Pour
un mécanisme redox, 1l'impédance faradique est donnée par :

Z, =R.. +2

CT W

Zp = Ryp + ow % - jou* (I.41)

Le terme Z, désigne 1'impédance de diffusion qui est
généralement appelée impédance de Warburg. R.r et o sont donnés par :

R., = it (1.42)
n® F? A k* F(t)
RT e >
g = o‘ox + O'Red = F (I.’43)
n? F2 A2 D,, F(t)
RT el1-2)?
+ .
2 p2 F(t
n? F2 A (2D, (t)
e(l - x)?
avec F(t) = (Cax + CRed) — (I.44)
+ etP ’
nF
t = — (E - E° (I.45)
e ® = o ( )
. %
nF COx DOx
ou encore @ = — n + ln|———— (I.46)

Red “Red
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a. Impédance au potentiel d'équilibre (v = O)

Au potentiel d'équilibre, les expressions I.42 et I.43 peuvent
étre simplifiées pour donner :

RT

Rep = (I.47)
cT 2 2 . ~v(1 - .
n® F4 A k" Cilt = ¢ %y
RT 1 1
et g = an + GRed = [ + 1 (1'48)
2 g2 pa 2 (¢ Dt c. D%
n 0x0x Red“Red

Pour wun transfert de charge infiniment rapide, k° tend vers
1'infini et la résistance de transfert de charge est nulle.
L'impédance faradique n'est pas directement accessible & 1la mesure
expérimentale. L'impédance de cellule (qui est effectivement mesurée)
contient la contribution de la résistance de solution Ry et de la
capacité de double couche Cdc . Pour un mécanisme redox, les parties
réelle et imaginaire de 1'impédance de cellule Z, sont données par :

+ om'%
Re(Z,) = Ry + (I.49)

 _ Inm(2)

Controdle par
transfert de
masse

Controle
cinétique

Re(Z)

Fig. I.10.

Diagramme d'impédance pour un systéme électrochimique. Régions de
transfert de charge et de transfert de masse & haute et basse
fréquence respectivement. D'aprés [28].



W Cy (RCT + ow_%)z + owt (0 Coc @+ 1)
- Im(Z,) = > . (1.50)
(Cdc o ot + 1) + o C2 (R + ow‘%)

CT

La représentation de 1'impédance totale dans le plan de
Nyquist est donnée sur la figure I.10. Ce diagramme d'impédance
comporte deux parties : un demi-cercle & haute fréquence appelé cercle
de transfert de charge et une droite & 45° 4 basse fréquence appelée
droite de Warburg. Il est possible d'étudier quantitativement ces deux
parties de diagramme.

A haute fréquence : le terme Z, devient négligeable et les

équations I.49 et I.50 sont simplifiées :

R
CT
Re(Z) = Ry + — (I.51)
1+ o C3. RZ;
w C, R?
d CT
- Im(Z) = 2° —— (I.52)
1+ w0 Ci, Rgqp

ce qui donne un demi-cercle dans le plan de Nyquist. Le rayon de ce
cercle est égal a Rer / 2 ; sa mesure permet ainsi de déterminer la
résistance de transfert de charge.

A basse fréquence : 1le terme capacitif devient négligeable et les
équations I.49 et I.50 se réduisent & :

Re(Z) = Ry + Ry, + ow® (I.53)

CT

- In(2Z) = ow® + 2 0% C, (I.54)

ce qui donne une droite dans le plan de Nyquist. On utilise

1, 1
généralement les représentations Re(Z) = f(w'é)ou Im(Z) = f(w'é) pour
déterminer le terme o.

Lorsque 1la capacité de double couche est trop importante, la
transition entre les deux parties du diagramme n'est plus suffisamment
marquée pour permettre une étude satisfaisante notamment de la partie
semi-circulaire.

b. Impédance & potentiel imposé

Lorsque 1le potentiel est différent du potentiel d'équilibre,
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1l'allure générale des diagrammes d'impédance est conservée. Toutefois,
on remarque des variations de R., et de o avec la surtension
(eqs. I.42 et I.43). La dérivée des équations I.42 et I.U43 par rapport
a m montre que ces deux grandeurs passent par un minimum. Les
expressions analytiques de ces minima sont données par :

c: D%
g ~ RT 1 Red “Red RT 1 [l - a] I
Mnin(Rer) = a o D% *F M (1.55)
0x~0x
. %
RT CRed Red
Myig (O) = = 1n — (I.56)
COXDOX

L'utilisation conjointe de ces deux formules permet de
déterminer 1la valeur de «. Il est évident que 1la premiére formule
n'est valable que pour un transfert quasi-réversible (pour un
transfert réversible, « n'intervient pas).

I.4.3. Mécanisme EC

Nous allons exposer ici la méthode de calcul de 1'impédance
faradique d'un mécanisme EC. Cette méthode est exposée dans la
littérature mais n'avait pas été appliquée au cas qui nous intéresse
(1'espéce oxydée et 1'espéce réduite présentes a 1l'équilibre). Cette
méthode peut également étre utilisée pour obtenir les résultats donnés
au paragraphe précédent. Enfin, les expressions analytiques des
parties réelle et imaginaire de 1'impédance faradique pourront étre
directement transposées au cas du mécanisme CE dont la théorie est
bien connue [29-31].

Nous nous intéressons au modéle suivant

Ox + ne” & Red

(I.57)

=
o

oe
o

Q
it
>

=
s’

On définit pour ce mécanisme les mémes constantes K et k que
pour le mécanisme CE (I.3.3)

k

f
K=Eb—etk=kf+kb.

Les équations de diffusion pour un phénoméne de diffusion plane



semi-infinie sont les suivantes :

dC 3 C
0 0
X - Dox X
ot ) x2
2
o CRed 9 CRed
5t Red P - K, Creq * k¢ Cy
3 Cy 3% Cy
5t Dy 5 2 * k, Cpeq ~ ke G

t=0;x2>20 Cy, 05x i Crea ® Chrea + Cx = Cg = Cgy / K
t>0; x—00 Co —Co 5 Crog = Cpoq i Cx — C4
0 Creq i(t)
t>0 ;x=0 Dred ™ = -
x=0
3 Cred ® Cox\
DRed dx DOxL dx J =0
x=0 =
3 Cy
DX[ ax ] =0
x=0

Ce probléme est résolu en utilisant deux

intermédiaires :

et Y =Cphoq ~
La transformée de Laplace des
conditions aux limites ramenées
1'hypothése D = D, = Dpea = Dx)
de Laplace des concentrations & la surface de 1'électrode :

aux variables COX

- 1i

"
"

_ x*
X (x=0) 2 ———0 =+ —
nFA s% p%t S

-1

"

=<
)
n

0 % %
nFA D* (s + k)

(1.58)

(1.59)

(I.61)

(I.62)

(I.63)

(I.64)

(1.65)

variables

(I.66)

(1.67)

équations de diffusion et des
, X et Y {avec
permet de déterminer la transformée

(1.68)

(I.69)
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i

C

0)

(I.70)

(x

0
* nFA D% g%

La combinaison des équations I

.68 et I.69 avec la transformée

de Laplace des équations I.66 -I.67 donne aprés utilisation de la
transformée inverse :
. 1 i(t - u
Cox(x = 0) = C ” Jt ( ) qu (I.71)
nFA D 0 Qﬂu
. K i(t = u)
C (x 0) =¢C - Jt du
Red Red
¢ ° (K + 1)nFA D% Jo Nm
1 e X% i(t-u
- - jt ( ) du (I.72)
(K+1) nFA D % JO \mu
Ces expressions sont introduites dans 1'expression analytique du
courant :
-3 _wlF [-]
i(t) = -nFA k COx(x=O).exp[ =T (E(t)-E )]

+ nFA k° Cp 4 (x=0).exp [(1 - )

La tension E(t) est donnée par :

E(t) = E,

(o4

L'expression de E(t)
introduit 1la valeur ¥(t) représentant
développe en série [18] :

i(t) <
nFAD%

P(t) =

L [

obtient alors :

+ AE sin wt

=0 % () [nF AE]p

nF .
T (B(t) - E )] (1.73)

(I.74)

est utilisée dans l1l'équation I.73. On

le courant normalisé et on la

T (I.75)

sin wt] est aussi développé en série ; on



g (t) = ﬁ{ - C;x e-OL‘P (_a)p sin (mt)p
D

P 1g p!
p : r “P (t_u)
sin(wt) o (p-1)
3 (-a)? ————e® J.t du
r=0 0 \I‘lTU
. sin wt)*® Yoo, (t-u)
+ cRed e(l-0)¢® (1 - )F ( 1n' ) (p-r) du
ri 0 m

1Y K . r P (t - u)
¢ n wt - u
- z ell-%) (1 - @)F (si ) ‘ (p-r) d
0

r:o K+1 r! \IE
P _(1-x)% . r |t e ku g Ly (t - u)
- Z e (1 - a)F (sin ""t) Jt (p-r) au)
r=0 K+1 r! 0 Jma
(1.76)
nF .
e ® = g7 (Fac - EY) (1.77)

Si AE est suffisamment petit, on peut réduire 1'é&tude au
premier harmonique [18]. Celle-ci est obtenue pour p = 1 :

¥ (t) = E% {F(t) sin wt

¥ (t - u)

K
- (e‘““’ . e(l—aw] du
K+1 0 [
(I.78)
e(l-OL)‘P q‘l (t - u)
T K1 e k¥ du}
0 Jm
e F(8) = (GG @ @™+ Gy (1= 2 o1 - )
¥, (t - u)
+ [a e ? _ (1 - @) e(l—oe)tp) - 4
K+l o Im
- ¥ (t - u)
1 o
- (—__) e(l'a)‘P 0 du (1.79)
K+ 1 0 [

L'équation 1.78 est résolue en introduisant la forme de Ql(t)
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¥ (t) = a sin wt + b cos wt (1.80)

En wutilisant 1'approximation de 1'état stationnaire et des
formules trigonométriques classiques, on obtient :

¥ (t) = ——§ifl;; sin ﬁnt + cot™! Gﬂ] | (1.81)

\Y%
D* 1 K
avec : V= —+ [e'“@ + e(l-a)v]
k* 20 K+ 1
e(l-a)¢ 1 K %
YK+ 1 % . (1.82)
2(? + k2)°  2(0F + k)
et : U = [e‘“¢ + K e(1-a)@) 1
K+ 1 N
1
o(1-0)¢ 1 y 1%
"R+ 1 7 (1.83)
2(w? + k?) 2(w° + k%)

L'expression du premier harmonique du courant est déduite de
1'équation 1.75 et peut étre écrite [18] :

2p2apnk
i(ot) = f—%l)—mz ¥ (t) (1.84)

On en déduit les expressions des parties réelle et imaginaire
de 1'impédance [18] :
RT \

Z) = . 1.8
Re(Z) n2F2ap%  F(t) ( )

RT U
- Im(Z) = . I1.86
m( ) nzeAD% F(t) ( )

Ces expressions peuvent se mettre sous la forme classique :

: )k i
( K ) 5, Red (w? + k%) + k g

Re{(Z) = R + |o + O —_— 7+ I.

( ) CT 0Ox Red K+ 1 K + 1 wz . kz ( 7)

1 %
K ORea |(0* + k?) -k
- Im(Z) = (O‘ox + Ogeyd —] -% e (1.88)
K+ 1 K+ 1 ? o+ K2



Les expressions analytiques des parties réelle et imaginaire
pour un mécanisme CE sont obtenues en remplagant Oy, Par op (et
inversement) dans les deux équations précédentes.

ed

Le terme F(t) est déterminé en utilisant les équations I1.76 et
I.79 pour un transfert moyennement rapide contr6lé par la diffusion.
On obtient :

. . K ell-®)®
F(t) = (CRed + Cy, - 1) m (1.89)
+ e‘P
K+ 1

a. Mesure au potentiel d'équilibre

L'expression de F(t) est simplifiée et on retrouve pour RCT,
0,, €t oz, les expressions données par les équations I.U47 et I.48.
L'allure des diagrammes d'impédance liés au modéle EC (ou CE} est
caractéristique comme le montre la figure I.11. Si 1le paramétre
cinétique k est petit, les équations I.87 et I.88 se raménent au

L | |  § 4  § ¥
-Im(2)
Qcm? Yl
Ve
= 7/ -
7/
7/
7/
rd
Ve
//
2Fr 7/ .
7/
/
7/
/ * —
/ ‘\~
\\
: N o
\\
\l
1 3 1 1 1 1 1
2 4 6
Re(Z)
(Q cm?)
Fig. I.11.

Diagramme d'impédance de 1'impédance de transfert de masse, Z,, pour

un mécanisme CE, k = 10°3 s-1. (-——) contrdle total par la diffusion.
~-—-= ) contrdle total par la réaction chimique (g,, / (K + 1) = 100)

{ ) cas intermédiaires : (®) K = 1,"0'Red = 04, / (K + 1) =10 ;
(x) K=10"' |, 0Gpoq =0, K/ (K+1) =10; (0) K =102 ;

Opeqd = To K/ (K + 1) =1 [25].
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modéle redox. L'étude quantitative de ces diagrammes peut étre menée i
partir de la pulsation du maximum du diagramme (wW"®*) et de la partie

imaginaire du maximum (- ImM2%).

En effet, on montre que la dérivée de
la formule I.88 par rapport a la pulsation w permet d'obtenir des

relations entre w"®* et k :
wex = 3 (I.90)

Cette valeur reportée dans 1l'équation 1.88 donne l'expression
de la partie imaginaire du maximum

Red
K+ 1

- 2 ImMax k =

(I.91)

b. Mesure a potentiel imposé

Lorsque le potentiel différe du potentiel d'équilibre,
l'allure générale des diagrammes est conservée. On observe, bien
entendu, des variations caractéristiques aVEC la surtension. En effet,

le terme R., et le terme o' o passent par un minimum

+ O, ——
Red g , 1
en fonction de 1la surtension. Les expressions analytiques de ces

minima sont données par

c: . p*
RT Red -“Red RT [(K + 1) (1 - aj]

) = — _ —1 . 1.92

Mnin (Rer) nF 1n c: p% YaF " K a (1.92)
Ox Ox

cl . D :
RT Red “Red RT [K + 1]
. 'y = — e —1 I.
T‘mln (O’ ) nF ln C.- D% + nF n K ( 93)

Ox Ox

L'utilisation conjointe de ces deux expressions permet de
déterminer <.

La partie imaginaire du maximum du profil CE ne présente pas
de maximum par rapport a la surtension.

I.4.4. Conditions expérimentales

Nous avons effectué les mesures d'impédance présentées dans ce
travail avec un analyseur de réponse en fréquence SOLARTRON (modéles
1170 et 1250). D'un point de vue pratique, l'impédance est mesurée en
utilisant le montage représenté sur le schéma ci-dessous.

La tension perturbatrice U,.sin wt, délivrée par l'analyseur
de réponse en fréquence, est appliquée sur un circuit série comportant
1'impédance inconnue de la cellule Z et une résistance pure R (appelée
résistance "extérieure") de valeur connue.



o U, sinwt -9

L'analyseur de réponse en fréquence mesure les tensions U, et
U, , calcule 1le rapport U, / U, et donne le rapport Z / R. Il est
important que la résistance extérieure soit une résistance pure afin
de ne pas ajouter de composante imaginaire autre que celle de Z. La
valeur de la tension perturbatrice est adaptée en fonction de R et de
Z mesurée afin de ne jamais dépasser 10 mV aux bornes de la cellule.
Sur cet intervalle de potentiel, on peut encore considérer que la
caractéristique courant-tension est linéaire. Les fréquences du signal
perturbateur sont généralement comprises entre 108 et 1072 Hz.

Les mesures au potentiel d'équilibre ont été effectuées sur
deux types de cellules : les cellules a 3 électrodes déja décrites au
paragraphe I.3 et des cellules & 2 électrodes stationnaires (disques
de platine paralléles).

Afin de minimiser la contribution des cables dans 1'impédance
globale, nous avons utilisé un montage de type 4 fils pour la mesure
des tensions U, et U, . Les mesures & potentiel imposé ont été
effectuées sur 1les cellules & trois électrodes. La tension de
1l'électrode de travail a alors été appliquée en utilisant 1'interface
électrochimique SOLARTRON modéle 1286.
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CHAPITRE II.

SIMULATION DE COURBES DE VOLTAMPEROMETRIE CYCLIQUE

II.

II.

IT.

II.

II.

IT.

II.

II.

Introduction.

. Réaction redox : systéme a résoudre.

. Méthode de simulation pour une réaction redox réversible.

. Application a la voltampérométrie cyclique.

. Résultats pour un sytéme redox réversible.

. Résultats pour un systéme irréversible ou quasi-réversible.

Influence de réactions chimiques en solution.

. Conclusion.
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II.1. INTRODUCTION

Ce chapitre a pour but d'étendre 1les résultats connus de
voltampérométrie cyclique [2-4] 4 des solutions contenant &
1'équilibre & la fois 1l'espéce oxydée et 1l'espéce réduite d'un couple
rédox. Ces résultats font l'objet d'une publication qui est reprise
ici en détail [1]. Les méthodes de calcul que nous allons exposer ici
ont déja fait 1l'objet de nombreuses publications [5,6] mais elles ont
toujours été appliquées a des solutions ne contenant &4 1l'équilibre
gqu'une espéce électroactive. Or, dans de nombreux systémes, il peut
arriver que, par suite de réactions de dismutation, les deux espéces
électroactives soient présentes a 1'équilibre en solution. C'est
précisément le cas des solutions de polysulfures dans 1'ammoniac
liquide. Les résultats présentés dans ce chapitre vont donc nous
permettre d'aborder 1'étude quantitative des différents systémes avec
une base théorique adaptée.

Nous présenterons dans un premier temps le probléme posé pour
une réaction redox réversible (II.2) et la wméthode de simulation
utilisée pour le résoudre (II.3). Nous appliquerons cette méthode au
cas particulier de 1la voltampérométrie cyclique en insistant sur les
problémes 1liés au choix des paramétres de calcul (II.4). Nous
exposerons ensuite 1les résultats obtenus pour une réaction redox
réversible (II1.5) irréversible et quasi-réversible (II.6). Enfin, nous
étudierons 1l'influence de réactions chimiques en phase homogéne sur le
mécanisme de transfert de charge. Nous exposerons la méthode de calcul
utilisée et les différents résultats obtenus (II.7).

II.2. REACTION REDOX REVERSIBLE : SYSTEME A RESOUDRE

Nous allons tout d'abord appliquer la méthode de simulation a
un systéme redox réversible :

0x + ne” & Red (II.1)
Nous noterons E°, le potentiel standard associé a ce couple.

Le probléme posé est la détermination du courant associé & ce
systéme électrochimique. On sait que la variation du courant avec le
temps est donnée par la relation de Butler-Volmer [7] :

i(t) = nFA (k, Cg.4 (0,t) - k  Co, (O,t)) (II.2)

a

Les constantes de vitesse hétérogénes ka et k_  dépendent du potentiel.
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Cette variation est donnée par les équations suivantes [7] :

nF
k. = k% exp (— o T (E - E°)] ‘ (I1.3)
k, =k’ exp ((l - o) %% (E - E°)) (I11.4)

La connaissance du courant traversant 1l'électrode passe par le
calcul de la concentration des espéces électroactives a la surface de
1'électrode : C, (0,t) et Cred (0,t) . Dans 1le cas d'une diffusion
plane semi~-infinie, les concentrations Ci (x,t) peuvent étre calculées
par la résolution des lois de Fick avec des conditions aux limites
appropriées & notre systéme. Le systéme d'équations & résoudre est le
suivant [2,7] :

2
9 Choq (x,t) - 0% Cp.y (x%,t) (11.5)
ot ~ “YRed 5x2 .
3 C,, (x,t) 8% Co, (x,t)
= D, (1I1.6)
ot X aXZ
Les conditions aux limites sont données par :
t=0 Cox (%,0) = Co i Croy (x,0) = Cpy (I1.7)
t>0; x—o0 Cy (x,t£) = Cy, ; Cp., (x,£) = Chy (11.8)
0Cg. 4 (x,t) 9C,, (x,t)
t>0;x=0 Drea o + Dy, T =0 (I1.9)
x=0 x=0
D 0Creq (%, 1) _i(t) (11.10)
Red dx " nFA )

Les conditions aux limites données par les équations II.7 et

II.8 sont les seules modifications par rapport au cas habituellement
étudié (C;ed ~ 0) . Ce systéme peut étre résolu par différentes
méthodes. Dans notre cas, nous nous intéressons aux valeurs numériques
de Cp.4 (0,t) et Cy, (0,t). Il n'est donc pas utile d'entreprendre une
résolution mathématique de ce systéme qui nous aurait conduit aux
intégrales de convolution bien connues (chap. I). De toute fagon, le
probléme posé n'a pas de solution analytique. Nous avons donc traité
les équations différentielles données ci-dessus dans 1l'approximation
des différences finies. L'application de cette méthode au probléme
posé est détaillé ci-dessous.



I1.3. METHODE DE SIMULATION

II.3.1. Présentation de la méthode

Le cas du systéme redox réversible est résolu dans
1'approximation des différences finies. L'application de la méthode
des différences finies a la résolution des 1lois de Fick a été
introduite par FELDBERG [5,6]. Cette méthode consiste a considérer la
solution comme un ensemble de volumes discrets dont un des cOtés est
paralléle a la surface de 1l'électrode. Le modéle est généralement

construit comme indiqué sur la figure ci-dessous [7] :

—

—_———— - / Area = A

Calt | Cat2d | Cat3 Cli-0 | Catpd | Catie )

Ji
7
Electrode

On considérera que la concentration des espéces est constante
dans chaque élément et varie d'un élément a l1'autre. Cette évolution
ne se fait que dans la direction normale a 1l'électrode dans le cas
d'une diffusion plane semi-infinie. La surface de 1l'électrode est
généralement placée au centre du premier élément et les autres
éléments j représentent un volume de solution placé a une distance
x = (j - 1) & de l'électrode. La solution est donc décrite par un
modéle discret qui reproduit ses propriétés. Plus 1la valeur de
1'incrément Ax sera faible, plus le modéle sera proche des propriétés
réelles de la solution.

Le temps est aussi découpé en intervalles discrets de durée
At. On traduira en relations algébriques les changements dus a la
diffusion survenus dans l'intervalle de temps At. Les relations seront
appliquées aux concentrations initiales pour obtenir les
concentrations a t = At, 24At... La concentration des espéces au temps
t + At (i.e.(k + 1)At) sera obtenue & partir des valeurs au temps t.

Ce modéle permet donc de connaitre par des calculs
relativement simples la concentration des espéces pour toutes valeurs
de x ou de t.
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II.3.2. Application au systéme redox simple

Les relations algébriques appliquées pour calculer 1la
concentration des espéces sont introduites a partir du terme de flux
J{x,t) de la fagon suivante [7] :

i oC{x,t)
par définition, J(x,t) = - R — (I1.11)
X
C(x + &x,t) - C{x,t
ou encore J(x,t) = lim - D LC( ) (x,£)] (I1.12)
Ax—0 Ax
Ax étant choisi suffisamment petit, on obtient :
- D
J(x,t) = o [C(x + &x,t) - C(x,t)] (I1.13)
ou encore
J(x,t) - D C( Axt) C( Axt]] (II.14)
R + — - - — .
X, AX X 2, X 2,
D'autre part, d'aprés la deuxiéme loi de Fick :
- 3C(x,t 8%C(x,t 3J(x,t
(x,t) _ _  9C(x.t) _8(x,t) (11.15)
ot ax2 ox
en passant aux différences finies, on obtient :
- C{x,t + At) + C(x,t J + Ax/2,t) - J - &x/2,t
(x )+ Clxt) Tk + Mw/2,8) = I(x - M/2,8)

At Ax

et on aboutit & :

C(x,t + At) = C(x,t) + D . e—tz— [C(x + &x,t) - 2C(x,t) + C(x - &x,t)]
Ax

(I1.17)

On pose : D — = 0 : coefficient de diffusion réduit
C . s
Y = — : concentration réduite.
C*

Dans notre cas, on prendra C° = Cj,  + C



La concentration réduite a4 x = i&n et t = (j + 1) At est alors donnée
par :

Y(i,j + 1) = v(i,3) + o[¥(i + 1,3) - 2Y(i,j) + ¥{(i - 1,3)] (I1.18)

Le courant dans le systéme est conditionné par les grandeurs a
la surface de l'électrode. FELDBERG a proposé le découpage suivant au
voisinage de 1l'électrode [5] :

I=1 I=2 I=3

NN
g
o

NN
<

AR

(]

2 3

X =

On a wvu que le courant est 1ié aux concentrations des espéces
électroactives (eqs. II.9 - II.10).

En introduisant le découpage précédent, on obtient :

i) |, Yrea (1,3) = Ygeq (0,3)
nFAC® ¢ Ax
2
Yox (1,3) - Yox (0,3)
=7 Dox - ™ (II.19)
2

On introduit le paramétre 3 dans 1l'équation I11.19 et on obtient :

s A
L) . = - (Yhea (1:3) = Ypeq (0.3))

- 29,, (Y, (1,3) - v, (0,3)) (1I.20)

On introduit alors un terme de "flux normalisé" f défini par :
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i(j At
£(j) = ) e (II.21)
nFAC” ax
On pose également pour la suite des calculs :
At At
K, = ka . E et K. = kc . E (11.22)
on a alors
£(3) = K, Ygoq (0,3) - k. ¥, (0,3) (II.23)

La combinaison des équations II.20 et II.23 permet d'exprimer f(j) en
fonction des concentrations normalisées Yox €t Ypoq prises au milieu
de 1'élément de volume 1. On obtient :

K, Yreq (1,3) = k. Y, (1,])
£(3) = nes d (I1.24)

a [+

Les concentrations Yrea €T You brises au milieu de 1'élément de volume
1 au temps t = (j + 1)At sont données par les relations

* Oped [Yrea (203) = Ygoq (1,3)] - £(j) (I1.25)

Yox (1, 3+ 1) =7, (1,5)

+ 95, [Yor (2,3) = Yo, (1,3)] + £(3) (II1.26)

Pour les éléments situés a une distance x = iAn avec i > 2 on applique
la formule donnée par 1'équation II.18.

Pour un transfert infiniment rapide, le terme k° est trés
grand devant 1. Par conséquent, les termes Ka/zaRed et/ou nc/zaOX sont
grands devant 1 (voir eqs. II.3 , II.4 et II.22). On obtient donc pour
f(j) une formule simplifiée dans laquelle 1les termes K° et & ont
disparu. C'est ce qui est attendu pour un systéme infiniment rapide.

Ceci nous permet donc de construire un algorithme de calcul
permettant de déterminer les grandeurs Yo, (X,t) et Yreq (X,t). Nous
allons maintenant appliquer ces résultats au cas particulier de la
voltampérométrie cyclique.



II.4. APPLICATION A LA VOLTAMPEROMETRIE CYCLIQUE

II.4.1. Introduction des paramétres normalisés

=

La voltampérométrie cyclique consiste a appliquer au systéme
étudié un profil de potentiel donné par (Chap. I)

E(t) = E, + vt pour 0<Ct<t! (I1.27)

1}

E, +v(2t' - t) pour t > t'

Lorsque 1l'espéce oxydée et l'espéce réduite du couple redox
sont présentes a4 1l'équilibre en solution, le potentiel initial doit
étre pris égal au potentiel d'équilibre de fagon & vérifier la
condition aux limites donnée par 1'équation II.7.

On introduit généralement des paramétres normalisés de fagon &

décrire le maximum de situations expérimentales avec le minimum de
calculs [2].

a. Potentiel et vitesse de balayage

Le potentiel normalisé est défini par :

nF
P=—E (11.28)
RT
La vitesse de balayage par :
or (11.29)
as=s =—v .
RT
Le potentiel initial normalisé est donné par :
’YOx
P, = Peq= P° + 1n (I1.30)
Y2
ed

Dans notre cas, le potentiel standard du couple P° est choisi égal a
0. Le temps et l'intervalle de temps sont définis par :

te
ou N représente le nombre d'intervalles de temps et t, la durée totale
du balayage.
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L'incrément de potentiel AP est défini a partir de At par la formule
AP = a . At (II.32)

Les courbes expérimentales que nous présentons ci-dessous sont
exprimées en fonction de la surtension. La surtension normalisée N
sera donc utilisée dans nos calculs et sera définie par

=P-P,_=3].AP (11.33)

Mhorm q

Dans ces conditions, le balayage pourra étre exprimé sous forme
normalisée par la relation

P = Peq + j . AP pour 0O<Ct<st!
(II.34)
P = Peq # P! - 9 , AP pour t > &'

ou P' est le potentiel d'inversion normalisé associé au temps t'.

b. Courant et vitesse de transfert électronique

Le courant normalisé est défini par :

W Qe
2 W : (11.35)
nFAa* (COngx * c};edDged)
ou encore
f(1
-t - (1I.36)
(aRed'Ap)

Nous utiliserons dans les résultats le courant convolué. Sa méthode de
calcul a déja été présentée (Chap. I). Nous définirons simplement ici
le courant convolué normalisé I$ par la formule

I®(j) = (II.37)

* 1% * ’,5
nFA(COX Dy * CRed DRed)

La vitesse de transfert é&lectronique sera caractérisée par Ile
paramétre ¥ [4]:



¥ = (II.38)

En posant k° = k° . —

on arrivera a : ¥ = (I1.39)

Les constantes de vitesse hétérogénes seront données par :

A
1

K* exp ((1 - a)(P - P"))
(I1.40)
K =kK® exp (- a(P - P°))

On prendra pour les calculs P° =0 (E° = 0).

c. Concentration

Pour un systéme réversible, les propriétés de transfert de
masse sont uniquement dues a la diffusion. Les propriétés
électrochimiques du systéme sont donc fonction & 11la fois des
concentrations des espéces et de leur coefficient de diffusion. Nous
avons donc introduit un nouveau paramétre normalisé, noté 0, défini
par :

- 14 - a%
cRed DRed ’YRed Red
0 = - ” - . = — % " ” (11.41)
Ched DRea * Cox Dox  YRed %Rea * Yox %0x

I1.4.2. Problémes liés au calcul

Les calculs sont réalisés de fagon & couvrir le maximum de
situations expérimentales, donc pour différentes valeurs de ¥, «, 0.
Le choix d'une valeur de © permet de définir différents jeux de
valeurs pour Y;ed, st, 8Red
sur la figure II.1. Les coefficients de diffusion normalisés J,, et
Oz.q doivent étre pris inférieurs a 0,45 [6]. Dans le cas contraire
les calculs n'aboutissent pas. Deux paramétres essentiels doivent étre
choisis judicieusement pour mener 4 bien les calculs : l'intervalle de

et d,,. L'algorithme de calcul est donné
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Choix des paramétres : ¥, a, § s N, dpe

Red’ “Ox'

imax = eq. II.45
Initialisation (dans le cas ol seule 1'espéce réduite est

présente en solution)
DO XXX i=1,imax

VRed(i): 6
}Ox(l)z -0
XXX Continue

Calcul des concentrations
P=P,
i

ni

00 YYY j=1,N
P=P+ j.AP

K =} eq. II.40

f = eq. IL.24
o(j)> eq. II1.36
!
1)=
YReg(V) } I1.25 et 1I.26

Yox (1=

Calcul de la diffusion

%
imax = 3 + int( 4,3. j°)

00 ZZZ k=1, imax
V!-{Ged(k)=

LY _ eq. II.18
Yoy (k)= }

2ZzZ CONTINUE

Réinitialisation pour le ‘calcul au temps suivant

-«

DO XYZ k=1, imax
!
"Red(K)= Ygeg(k)
Vox (K) = ph, (k)

XYZ CONTINUE

YYY CONTINUE

Fig, II.1.

Algorithme de calcul du courant par la méthode des différences finies
pour un transfert redox simple.



potentiel AP et le nombre d'éléments de volume iax:

a. Intervalle de potentiel AP

Dans les méthodes de simulation digitale, des erreurs
relativement importantes sur les profils de concentration, et donc sur
le courant, peuvent étre observées dans les premiers pas de calcul.
Cet effet sera accentué si un courant traverse le systéme dés le début
de 1l'expérience. En effet, en voltampérométrie classique, une seule
des deux espéces électroactives est présente en solution. Le potentiel
initial est pris relativement éloigné de E° par exemple vers les
potentiels négatifs si seule 1l'espéce réduite est présente en
solution. Lorsque débute 1le balayage en potentiel, le courant évolue
lentement et donc le profil des concentrations est lentement modifié.
Les erreurs se produisant pour les premiers pas ont donc relativement
peu d'importance. Par contre, lorsque les deux espéces électroactives
sont présentes en solution, la moindre déviation du potentiel
d'équilibre fait varier 1le courant de fagon importante. I1 est donc
nécessaire de vérifier 1'absence d'autres effets qui pourraient venir
s'ajouter aux erreurs initiales.

Nous avons comparé les courbes normalisées courant-surtension
pour un transfert infiniment rapide obtenues pour différentes valeurs
de AP a celle obtenue pour AP = 0,0001, considérée comme la solution
exacte. Comme le montre 1la figure 1I.2, 1l'erreur relative sur le
courant pour les faibles valeurs de surtension normalisée peut étre
relativement importante. Pour un incrément de potentiel AP égal a 0,01,
cette erreur est de l'ordre de 20 %X & m_ .. = 0,01. On remarque
toutefois que cette erreur converge rapidement vers zéro : elle est

inférieure a 0,4 % pour m = 0,1 quand AP est inférieur a 0,01.

norm
L'erreur initiale n'a donc pas d'effet cumulatif. Nous avons vérifié
que ces erreurs sont quasiment indépendantes de 8. La figure II.2
montre donc qu'une bonne précision aux faibles valeurs de surtension

nécessite une valeur de AP inférieure a 0,01.

Nous allons montrer maintenant que cette imprécision pour les
trés faibles wvaleurs de surtension n'a pas d'influence sur les
paramétres caractéristiques des voltammogrammes. Ceci est vérifié sur
le tableau ci-dessous :
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ap an nnorm.a nnorm,a/Z
8 = 0,10 0,01 0,59465 0,9506 0,0946
0,005 0.,59465 0,9505 0,0950
0,002 0,59465 0,9504 0,0949
0,001 0,59465 0,9503 0,0949
8 = 0,40 0,01 0,218691 1,3665 0,1721
0,005 0,218690 1,3663 0,1721
0,002 0,218690 1,3663 0,1720
0,001 0,218690 1,3662 0,1720

Influence de la valeur de AP sur les paramétres caractéristiques des

Tableau II.1

voltammogrammes.

On montre que

nnorm.a
plus petites valeurs

proche du potentiel d'équilibre. Nous
potentiels normalisés correspond a 0,0261/n mV a 25° C,
a une valeur bien plus faible que la précision sur la

0,001 sur les

c'est-a-dire

mesure expérimentale du potentiel.

le courant de pic ¢,
et de demi-pic Mhorm.a/2 sont indépendants de AP méme pour les
de B8 pour lesquelles

le pic
rappelons qu'une différence de

les surtensions de pic
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Fig. II.Z2.

0.00

relative sur le courant normalisé pour de faibles valeurs de
surtension pour différentes valeurs de pas de potentiel AP .
(OC) &P =0,01 ; (@) AP = 0,005 ; (O) &P = 0,002.

Erreur



Tous 1les résultats des calculs présentés ici ont été obtenus
pour AP < 0,01. Il faut également préciser que les erreurs initiales
sur le courant n'ont pas d'influence notable sur le courant convolué.

b. Nombre d'éléments de volume - S

X

Dans 1le cas de la diffusion semi-infinie, la solution n'est
pas perturbée loin de 1l'électrode ce qui est traduit par la condition
aux limites donnée par 1l'équation II.8. L'épaisseur de la couche de
diffusion est toujours inférieure & 6(Dt)i/2 [81.

En effet, le profil de concentration des especes
électroactives se modifie progressivement pour atteindre un profil
limite donné par

C,(x,t) = C; . erf (Z)
(II1.42)
Ci(x,t)

n
Q

erfc (Z)

X

ou Z = ——
2 D% t*%

La 1limite de 1la couche de diffusion est atteinte pour une
valeur de Z telle que erf (Z) ~1 (ou erfc(Z) =~ 0). Ceci est
pratiquement vérifié pour Z = 3. On obtient donc

x < 6(Dt)% (II.43)

Le nombre d'éléments de volume sera donné par

X
max

=~ %
max = 72— X 6(2 . N) (II.L44)

Etant donné que 0 doit étre inférieur & 0,5, on peut retenir pour i__.
la valeur suivante

e 3 + int (4,3 . \rN-) (I1.45)

Afin de gagner du temps de calcul, on peut calculer pour

chaque itération, le nombre d'éléments de volume qu'il faut considérer
pour établir le profil de concentration. En effet, pour les premiéres
itérations, l'épaisseur de 1la couche de diffusion est faible, il est
donc inutile de calculer les concentrations pour une valeur de imax

correspondant a N. On appliquera donc la formule II.45 en remplagant N
par j.

c. Test de la méthode

Le tableau suivant donne les résultats de courant de pic, de
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potentiel de pic et de temps de calcul pour un balayage de potentiel
linéaire allant de P = - 16 a P = + 4 dans 1le cas d'une solution ne
contenant que l'espéce réduite. Pour un transfert infiniment rapide, la
solution exacte du probléme est [3] :

® = 0,44629
(II1.46)
P, = 1,1090

Temps de
ap N iax ® P calcul (s)
0,050 400 89 0,446304 1,110263 8,18
0,040 500 99 0,446301 1,110012 11,81
0,020 1 000 138 0,446296 1,109493 31,14
0,010 2 000 195 0,446295 1,109224 86,40
0,008 2 500 218 0,446295 1,102170 120,12
0,005 4 000 274 0,446295 1,109087 240,91

Tableau II.2
Test de 1la méthode de calcul pour une soclution ne contenant que
1'espéce réduite.

Pour un pas AP inférieur & 0,01, on retrouve la valeur exacte
pour le courant de pic. Nous verrons qu'il est possible de gagner du
temps de calcul en utilisant la méthode des intervalles inégaux. Cette
méthode sera surtout utilisée dans le cas de mécanisme CE.

Les paramétres ayant été ainsi choisis, nous allons maintenant

présenter les résultats obtenus pour les différents cas de réactions
redox.

II.5. RESULTATS POUR UN SYSTEME REDOX REVERSIBLE

I1.5.1. Allure générale des voltammogrammes

Pour des réactions de transfert électronique infiniment
rapide, 1les courbes normalisées courant-surtension sont indépendantes
de V¥ (c'est-a-dire de k°) et de «. Les seuls paramétres qui influent
sur 1l'allure des voltammogrammes sont Yax, Y;ed, Opoq €t 94, . Nous ne
présentons 1ici que les résultats obtenus pour un sens de balayage
initial anodique. Les résultats que 1l'on obtiendrait pour un sens de
balayage cathodique sont aisément déductibles des précédents.

s

La présence & 1l'équilibre des deux espéces électroactives du



couple redox est caractérisée par une influence du sens de balayage
initial sur 1l'allure des voltammogrammes comme le montre la figure
II.3. Lorsqu'on démarre le balayage de potentiel & partir du potentiel
d'équilibre, on observe une croissance du courant plus ou moins
importante due a4 1'oxydation de 1l'espéce réduite. La modification de
la concentration des espéces a la surface de 1l'électrode améne un
changement des profils de concentration dans 1le temps. Ceci est
expliqué par la diffusion des espéces dans la solution et par la
variation de potentiel a 1l'électrode. Le courant anodique passe par un
maximum quand le gradient de concentration & la surface de l'électrode
est maximal puis décroit. Quand la surtension anodique est
suffisamment importante, 1la concentration de 1l'espéce réduite a
l'électrode tend vers zéro et 1l'espece oxydée s'accumule dans la
couche de diffusion. Le courant décroit alors suivant la loi de
Cottrell (id(t) = f(l/dz)). Lors du balayage retour, la réduction de
1l'espéce oxydée accumulée dans la couche de diffusion fait apparaitre
un important pic cathodique.

0.8
o l
2 0.6
’_* p
@
g 0.4 A
S 1 N
S 0.2 [N
] ‘\\\:z_
= 0.0 ———A—
] - :f:-;fj‘ / !
L"_ ] \\ / !
5 —0.2 Qm/
@] . . /
©_0.4- _—
_0.6 IIIXIIIIIIXIIYTIIITlllllllllllllllllll
—20 -10 0 10 20

surtension normalisee

Fig. II.

Courant normalisé en fonction de 1la surtension (¥ — o0 et 8 = 0,6).
(r==—- 9 direction de balayage initial anodique ; (— — —) direction
de balayage initial cathodique ; (————) courant convolué (balayages
anodiques et cathodiques).
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La figure II.4 montre 1la variation du courant normalisé en
fonction du temps pour trois types de balayage

1. de P =0 —-P = +15 et maintien.
2. de P =0 —-P = +15 - P = -15 et maintien.
3. de P =0—-P = +15 - P = -15 - P = +15 et maintien.

En utilisant ce courant comme ligne de base, les courbes courant-temps
obtenues sont identiques en allure et en intensité aux courbes
obtenues dans le cas oG une seule espéce électroactive est présente en
solution (voltampérométrie classique).

Du fait de la normalisation par le terme

- ) - 1 . .
(Cox Dgx + Cheyg Dged , les courants ¢, et ¢3 sont indépendants de
Y;ed' 8o« et 9gz.4- Ces courants sont égaux a 0,44629 c'est-a-dire la

valeur du courant normalisé obtenu classiquement pour la
voltampérométrie & balayage 1linéaire [2,3]. Dans le cas de balayages
répétitifs, on obtiendra donc un voltammogramme stationnaire
indépendant du sens initial de.balayage. Toutefois, il faut noter que
cette méthode ne permet pas d'accéder aux valeurs des concentrations
Cox et Ch.4 mais seulement au terme C,, D?x + Choyg D?ed. Nous allons
voir maintenant les différentes possibilités de détermination des

concentrations des espéces électroactives.
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Fig. I1.4,

Courant normalisé en fonction du temps pour une réaction de transfert
de charge réversible. Les cycles de potentiel sont les suivants
(1) P=0 — + 15 et maintenu ; (2) P=0 — + 15 — - 15 et
maintenu ; (3) P=0 — + 15 — - 15 — + 15,



II1.5.2. Variation des courants de pic

Le courant de pic anodique ¢; obtenu pour un sens de balayage
initial anodique est compris entre deux limites. Si 1l'espéce réduite
est absente de 1la solution (c'est-a-dire 8 = 0 ), aucun courant
d'oxydation ne sera observé sur les voltammogrammes. Si, au contraire,
la solution ne contient que l'espéce réduite, c'est-a-dire 8 = 1, la
valeur du courant de pic anodique observé sera de 0,44629 [2,3]. Entre
ces deux limites, le courant de pic ®  sera une fonction continue de 6
comme le montre la figure II.5. Cette figure illustre également les
variations du courant de pic cathodique ¢2 obtenu pour un sens de
balayage initial cathodique.
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Fig. IT.

Variation des courants de pic en fonction de 6 pour une réaction de
transfert de charge réversible. (1) : courant de pic anodique ¢, ; (2)

courant de pic cathodique ¢, . (O) Dg.4 / Dy, = 0,2
(@) Dgeg / Doy = 1 5 (O) Dgeyq / Dy, = 5.
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Tableau II.3

Paramétres de pi¢ pour un transfert réversible

P, M Mayz | May27Ma | PayavPy | Po-Py | Po-Py 0
norm. | norm. norm.

0.05 .03013 | 0.900 | 0.087 | -0.813 3.032 3.845 - -
0.10 .05947 | 0.950 | 0.095 | -0.856 | 2.292 3.148 | -1.111 4,259
0.15 .08800 { 1.005 | 0.104 | -0.901 1.838 2.740 | -1.112 3.852
0.20 .11574 | 1,065 | 0.112 | -0.953 1.499 2.451 | -1.113 3.564
0.25 .14268 | 1.130 | 0.124 | -1.006 1.223 2.229 | -1.114 3.342
0.30 .16882 | 1.202 | 0.137 | -1.064 0.985 2.049 | -1.115 3.163
0.35 .19416 | 1.280 | 0.153 | -1.127 | 0.772 1.899 | -1.116 3.015
0.40 21869 | 1.366 | 0.172 | -1.194 0.578 1.772 | -1.117 2.888
0.45 24242 1 1,462 | 0.195 | -1.266 | 0.396 1.663 | -1.118 2.780
0.50 .26536 | 1.568 | 0.224 | -1.343 | 0.224 1.568 | -1.119 2.686
0.55 28749 | 1.686 | 0.261 | -1.425 | 0.060 1.485 | -1.120 2.605
0.60 .30881 | 1.818 | 0.307 | -1.511 [-0.098 1.413 | -1.121 2.534
0.65 .32933 | 1.969 | 0.367 | -1.601 |-0.252 1.350 | -1.122 2.472
0.70 34902 | 2.142 | 0.447 | -1.695 | -0.400 1.295 | -1.123 2.418
0.75 .36787 | 2.346 | 0.556 | -1.791 | -0.543 1.248 | -1.125 2.372
0.80 .38584 | 2.594 | 0.707 | -1.886 | -0.679 1.207 | -1.126 2.333
0.85 .40288 | 2.908 | 0.929 | -1.979 | -0.806 1.173 | -1.128 2.301
.90 41888 | 3.342 | 1.276 | -2.066 |-0.921 1.145 | -1.130 2.275

.95 43364 | 4.068 | 1.924 | -2.143 | -1.020 1.123 - -
.00 4h629 | - -2.218 |[-1.109 1.109 | -1.109 2.218




Cette figure démontre que la détermination des concentrations
par les courants de pic ne peut se faire avec les formules de
voltampérométrie cyclique classique (eq. I.19) . En effet, 1la
différence entre les valeurs exactes des concentrations des espéces en
solution et les valeurs calculées par l'équation 1.19 est donnée sur
la figure II.5 par l'écart entre la courbe ¢, = £f(8) (ou ¢, = £(0))
et la diagonale. On voit ici que plus le rapport des concentrations
C;ed / C;x sera proche de 1, plus l'erreur amenée par l'utilisation de
1'équation I.19 sera importante.

(1-8) / @

1,0 T T T T Y T T T T

0.8 - — -

~
0.4 A P
o {7
0.2 1+ ;
0.0 —F——————1—
0.0 0.2 04 06 08 1.0

4 6
® / (1-0)
Fig. 1I.6.

Variation du rapport des courants de pic avec 8 . ¢, / ¢ en fonction
de 8 / (1 -8) : axe de gauche et axe du bas. ¢, / ¢ en fonction de
(1 -8) /O : axe de droite et axe du haut.

Nous allons voir maintenant qu'ilest cependant possible de
déterminer 1la concentration des espéces électroactives & partir des
voltammogrammes. Comme nous l'avons souligné précédemment, le courant
maximum correspond & la surface de 1l'électrode. Cette situation est
obtenue quand deux effets opposés sont en équilibre : la variation
dans le temps des concentrations & la surface de l'électrode et
1'extension de la couche de diffusion dans la solution qui dépend de
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Dox €t Dreq
¢, avec 8 ne sont pas linéaires et les courants de pic ne sont pas

En conséquence, les variations des courants de pic ¢; et

directement proportionnels & la concentration de l'espéce oxydée et a
la concentration de 1l'espece réduite.réduites en solution. La figure
II.6 construite d'aprés le tableau II.3 montre que le rapport des
courants de pic nous permet de calculer 8 et donc le rapport

Caed Pged / Coy P?x . Nous avons vu précédemment que la somme
Cox Dgx + Choyg Déed peut é&tre obtenue a partir des courbes
courant-temps pour des balayages répétitifs (Fig. II.4) . La
combinaison de ces deux valeurs permet donc de déterminer les termes
Cox Dfx et Cp.q Dzed Il est donc ainsi possible de déterminer les

concentrations des espéces électroactives & partir des voltammogrammes
expérimentaux. Il existe une autre méthode, plus simple, pour obtenir
les concentrations des espéces électroactives comme nous allons le
voir maintenant.

II1.5.3. Courants convolués

Comme nous l'avons vu au chapitre I, le principal avantage de
la convolution en voltampérométrie cyclique est de transformer des
courbes courant-tension relativement complexes en de simples courbes
présentant la méme allure que des courbes courant-tension obtenues sur
électrode tournante. Comme le montre la figure II.3, la méme courbe
est obtenue pour les balayages aller et retour, pour des sens initiaux
de balayage anodique ou cathodique ou pour différentes vitesses de
balayage. Etant donné la convention de signe prise pour le courant (le
courant anodique est compté positivement) et la définition du courant
convolué IP, les valeurs limites pour le courant convolué sont données
sous forme normalisée par les formules :

* %
YRed aFted
e, = —— - © (II.47)
‘YOx an ¥ 'YRed aRed
. %
'YOx an
I¢g = - = - ” =0 -1
Yox 9%x * YRed 9Rea
ou encore sous forme non normalisée
- . b
Ila = nFA CRed DRed
(I1.48)
- - . %
Ilc- nFA COxD 0x

L'équation de la vague de courant est donnée par :

I$ - Io,
l (II.49)

P =Py + In|—m————m
% [Id)a - I$



%
aRed I¢g
avec Py = P° + 1n =P, *1In (I1.50)

ou encore

%
E-E RT 1 CRed Dred RT 1 -1 (1I.51)
- = — 1n + — In|——— .
€q nF c' D% nF Ila - I 5
0x 0x

En wutilisant les courants convolués, il est donc possible de
déterminer directement les concentrations des espéces électroactives a
partir des courants limites. Ceci requiert simplement la connaissance
de 1la surface de l'électrode et des coefficients de diffusion des
especes.

I1.5.4. Potentiel de pic et séparation de pics

Lorsque la direction initiale du balayage est anodique, un pic

de courant est observé a une surtension 7 pour le balayage aller

norm, a

et m pour le balayage retour et m quand la

norm,cC ( nnorm.c norm, a
direction initiale du balayage est cathodique). Les positions des
pics, la séparation de pics et leur variation avec © sont mises en
évidence sur la figure II.7. Sur cette figure, on trace la grandeur
P - Py, en fonction de 6 ; ainsi, toutes les données obtenues pour
différentes valeurs de <Y, ., , d

Red et J se placent sur la méme
courbe.

0x Red

La wvaleur limite observée pour O = 1 (c'est-a-dire pour une
solution ne contenant que l'espéce réduite) est la valeur obtenue
classiquement dans la théorie de la voltampérométrie cyclique [2] :

8,5

: 2
P, - Py =- (P, - Py) = 1,109 (i.e oV a 25° c) (II.52)

a

La wvaleur de P; - Py, est indépendante de 8, puisque le pic

retour correspond a la réduction de l'espéce oxydée a la concentration
ng + C;ed Quand 6 décroit de 1 a O, P, - Py croit de 1,109 jusqu'a
1'infini. Ce type de variation est, en effet, attendu puisque P, est
toujours plus positif que le potentiel d'équilibre Peq et ce dernier
devient de plus en plus positif quand 68 décroit. Les variations de
P, - Py et P; - Py, sont aisément déduites de 1la figure II.7 par

symétrie par rapport au point (8 = 0,5 ; P - Py = 0).

I1 faut signaler ici que les valeurs de Pé - Py données dans
le tableau I1.3 ont été déduites du minimum des courbes
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courant-surtension obtenues pour la méme valeur de potentiel
d'inversion (P = 15) . Ces valeurs sont moins précises que celles
obtenues pour des valeurs plus élevées de potentiel d'inversion ou
lorsque 1le courant de réduction est corrigé de la ligne de base (Fig.
ITI.4). Toutefois, une différence de 0,02 sur le courant normalisé
(environ 0,6/n mV a 25°C ) est inférieure & 1l'erreur faite sur la
détermination expérimentale du courant de pic.

Les pics de courant des voltammogrammes sont souvent assez
larges méme  pour des transferts électroniques rapides. La
détermination expérimentale du potentiel de pic n'est donc pas trés
précise. Nous avons donc également utilisé dans la figure II.7 le
potentiel de demi-pic souvent plus aisé a déterminer. Les valeurs de

Mnorm.as2 €t de Pa/Z - Py, sont données dans le tableau II.3 et sur la
figure II.7.
917
10
4400
] 90
330 °
10 %
N 1 e %0
— 2 O Q‘-' O 1
ol R 0 *00 gy
] .O DO.D m
l 1 0 e 00« (e
. 0.0 ”
I ¥ o,
] © o
i 3 *
—1': ] [ ° . L L] L [ ] <>: [ ]
—2 T T T T T T T T T

Variation du potentiel de pic avec 8. (1) P, - Py ; (2) Pa/2 - Py ;
(3) P, =Py . (O) Dyoq / Dy, =0,2 i (@) Dpog / Do =1
(Q) Dgeyq / Doy = 5-



Les séparations de pics P, - P; et P - P; mesurées pour des
directions initiales de balayage anodique et cathodique sont
différentes et supérieures & 2,218. Si la valeur du nombre d'électrons
échangés dans la réaction de transfert de charge n est connue, la
détermination expérimentale des potentiels de pic nous donne la valeur
de O. Si n n'est pas connu, il peut étre facilement déterminé par la
différence P; - P; qui est indépendante de O et égale a 2,218
Ezz nV a 25° C]. Malgré 1la relative imprécision de 1la mesure
e;bérimentale des potentiels de pic, la distinction entre un mécanisme
de transfert & un, deux ou trois électrons est possible tant que la
cinétique de transfert est rapide. La valeur de n peut également étre
obtenue par 1l'analyse des courbes courant convolué-surtension :
l'utilisation de 1l'équation II.51 nous donne la valeur de n si les
valeurs de I, et I, sont connues avec précision.

On voit donc qu'il est possible de déterminer les
concentrations des espéces électroactives et le nombre d'électrons
échangés n dans 1le cas d'un transfert réversible. Nous allons voir
maintenant que ceci est plus délicat si 1le transfert n'est pas
réversible.

II1.6. RESULTATS POUR UN SYSTEME IRREVERSIBLE OU QUASI-REVERSIBLE

La figure II1.8 illustre les modifications des voltammogrammes
avec le paramétre cinétique ¥ dans 1le cas particulier 8 = 0,3 et
o« = 0,5 . Pour une réaction de transfert de charge trés lente
(irréversible), seul le terme d'oxydation (ou de réduction) dans
1'équation I1.2 doit étre considéré. Ainsi, lorsque la direction
initiale de balayage est anodique, le courant ne dépend que de la
concentration de l'espéce réduite et les résultats coincident avec
ceux obtenus par NICHOLSON [2] . On obtient, pour une direction
initiale de balayage anodique, en utilisant 1les paramétres
normalisés :

¢ = 0,4598 (1 - x)% 8 (II.53)
P, - P, =-1,857/ (1 -0 (II.54)
3
P, - Py, = 0,207 - In(¥) + In(N1 - &) - 0,5(1 - «) 1n[;ed] (11.85)
0x

Quand le paramétre ¥ décroit de 1'infini a =zéro, les
voltammogrammes passent de la situation de transfert réversible (les
paramétres de pic ne dépendent que de 0) a la situation de transfert
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irréversible (les paramétres de pic sont fonction de ¥, «, Opeq ©t
80x). La représentation des résultats requiert dans ce cas un ensemble
de courbes de travail pour chaque valeur de 6. La figure II.9 montre
un exemple de ces courbes obtenues pour 8 = 0,3. La figure 1I.10
présente les variations du rapport &, / ®_ en fonction de ¥ et de 6 ol
¢; représente le courant de pic anodique normalisé obtenu pour un
transfert réversible.

0.3
5 1
S 0.1 ,
®
2
-0.1
—
o
«
S~
= -0.3
o
)
—0.5 T T T T
—15 -9 5} 15

surtension normalisee

Fig. I11.8.

Courant normalisé en fonction de 1la surtension normalisée pour

différentes valeurs de log¥. © =0,3 ; «=20,5 ; Dy, =Dp.4
direction initiale de balayage anodique. (1) log ¥ = oo ;
(2) log ¥ =0 ; (3) log¥=-0,5; (4) log¥=-1;

- 1,5 ; (6) log ¥ = - 2.

(5) log ¥
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Variation des paramétres de pic en fonction de log ¥ pour différentes
de x ; 6 = 0,3 ; Dy,

valeurs

(b) P,,,
courbes.

- Py ;

(c) P,

=D

- Py .

Red *
Les

(a) courant de pic anodique &, ;
valeurs de o sont données sur les
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Variations du courant de pic anodique avec log ¥ pour différentes
valeurs de 8. o = 0,5. ®_ : courant de pic anodique pour un transfert
réversible. Les valeurs de 6 sont données sur les courbes.
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Fig. I1.11.
Courant normalisé (1) et courant convolué (2) en fonction de la

surtension pour un transfert quasi-réversible. « = 0,5 ; ¥ = 0,1 ;
8 = 0,6.



Pour un transfert électronique quasi-réversible, la
détermination des paramétres expérimentaux 6, k° et « a partir des
voltammogrammes est assez difficile. Toutefois, 1l'utilisation des
courbes courant convolué-surtension permet une détermination plus
simple de ces paramétres [9,10] . Pour des surtensions anodiques (ou
cathodiques) importantes, 1le courant convolué normalisé atteint la
valeur limite © (ou (1 - 8)) (Fig. II.11). La connaissance de ces
valeurs et du courant convolué I(t) permet d'accéder aux
concentrations des espéces a la surface de l'électrode

I,, - I(¢)
Creq (0,t) = >
nFA Dg_,
II1.56
I,. - I(t) ( 56)
Cox (0,t) = - ”
nFA D7

En introduisant ces valeurs dans 1l'équation (II.2), on obtient
1'expression suivante :

i(t) ky ()
= — = Z (I1.57)
(I, - I(t)) = (I, - I(t)) . exp(n - my) D% .
Ila
avec my = ln[_ T ] (I1.58)
le
Cox
k, () = k* . exp|(1 - @) . |n(t) + ln|— (II.59)
CRed

Le terme de gauche de l'équation (II.57) ne contient que des
grandeurs expérimentales. La pente de la représentation 1n(Z) = f(n)
permet ainsi de calculer le coefficent de transfert o. Si les
concentrations des espéces électroactives et leur coefficient de
diffusion sont connus, l'ordonnée & 1l'origine permet d'obtenir la
valeur de la constante de vitesse standard k°. Par contre, si ces

valeurs ne sont pas connues, le paramétre 8 (que 1l'on peut calculer

avec I, et Ilc), @ et les courbes de travail données par la figure
I1.9 permettront d'estimer la valeur du paramétre cinétique ¥.

II.7. INFLUENCE DE REACTIONS CHIMIQUES EN SOLUTION

Jusqu'a présent , nous n'avons envisagé que le cas d'espéces
électroactives stables en solution. Dans de nombreuses situations, le
transfert d'électrons peut é&tre accompagné par une réaction chimique
en phase homogéne mettant en jeu les espéces oxydées et/ou réduites
[7]. Dans ce qui suit, nous ne parlerons que du systéme ErCeq.
c'est-a-dire le cas d'un transfert électronique réversible suivi d'une
réaction chimique équilibrée.
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I1.7.1. Systéme A résoudre

Soit le mécanisme suivant

Ox + ne” & Red

(11.60)
k,
Red & X
ke
[Red] K¢
avec K = = — et k =k, +k
[X] kb f b

Pour 1les calculs, on choisira des coefficients de diffusion
égaux pour les espéces 0x, Red et X.

Les équations de diffusion sont modifiées pour tenir compte de
la réaction chimique, on obtient alors le systéme donné par les
équations I.58-I1.60 et les conditions aux 1limites associées
(eqs 1.61-1.65).

IX.7.2. Méthode de simulation : intervalles inégaux

a. Résolution par la méthode classique

La résolution du probléme posé par les équations (I.58-I.65)
se fait de la méme facon que précédemment. Comme pour la résolution
d'équations différentielles classiques, on opére en deux temps. Dans
un premier temps, on calcule les concentrations modifiées par le
phénoméne de diffusion (voir II.3). Dans un deuxiéme temps, on corrige
ces concentrations d'une valeur ACi(ou Awi si on utilise les grandeurs
normalisées) due &4 1la perturbation de la réaction chimique sur les
espéces X et Red. En utilisant les grandeurs normalisées, on obtient

Yox (1,3+1) = v, 4 (i,3+1) (I1.61)
Yrea (L1.3+1) = Yoo 4 o (1,3+1) + &y, (1,5) (II1.62)
Y, (1,3+1) = v 4 (1,3+1) * &v (4i,]) (II.63)
ou Yox.d * YRed.d et Y, 4 sont les expressions obtenues pour une

réaction de transfert électronique non perturbée par des phénomées
chimiques en phase homogéne.

Le terme correctif, ACi, lié 4 la perturbation de la réaction
chimique dans un élément de volume pendant un intervalle de temps At
est déterminé par la solution analytique de 1'équation de vitesse



- dcC dc

Red x
dt T Ky Creq ~ k¢ Cy (I1.64)
On obtient alors [13] :
ch - CRed
Alpeq = = &C, = X1 (1 - exp(- kAt)) (I1.65)

Dans le cas ou le terme kAt est faible, on obtient 1'approximation
suivante :

ch - cRed

oy = = 80, = ————k . &t (II.66)

ce qui peut se mettre sous la forme :

ACq,qa = - OC, = k, Ot C, - k, At C._, (II.67)

ou en terme de concentration normalisée :

ANgeq (1.3) = - &v, (i,])
(I1.68)
= ke Ot Y, (1,]) - k, At v . (1,7)
En remplacant dans les équations II.62 et II.63, on obtient :
(II.69)
-k, At Y 4 (1.3) ¢ ke At Y (1,])
Y, (1,3+1) = v 4 (1,j+1)
(I1.70)

+ ky Ot Y (1,3) - kp At Y (1,])

ce qui est la traduction directe des équations du systéme
(eqs. 1.59-1.60).Ceci montre la simplicité d'adaptation aux différents
cas de figure.

Toutefois, cette méthode présente des inconvénients. Pour que
1'approximation faite (eq. II.66) soit wvalable, il faut que 1la
perturbation cinétique soit faible, c'est-a-dire :

kAt < 0.1

Pour simuler une situation correspondant a une forte valeur de
k, il faudra prendre des valeurs de At trés petites, ce qui implique
d'augmenter le nombre d'itérations et la valeur de i ,, de maniére
considérable. Ceci signifie que le temps de calcul sera augmenté dans
une proportion trop importante. Ce probléme sera résolu en faisant

appel & une nouvelle répartition des éléments de volume.
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b. Intervalles inégaux

b.1. Présentation

Dans le cas de la diffusion semi-infinie, nous savons que le
profil de concentration a4 un temps donné sera du type erf{x),
c'est-a-dire que les variations de concentrations seront importantes
prés de l'électrode (c'est-a-dire aux faibles de i) et faibles loin de
1'électrode. Pour tenir compte de ce profil, JOSLIN et PLETCHER [12]
ont proposé de découper l'espace en intervalles inégaux avec un pas
variant en fonction de la distance a 1l'électrode.

Cette méthode présente deux avantages : d'une part, le
gradient de concentration est mieux défini au voisinage de
1'électrode, le flux et le courant gagnent donc en précision ; d'autre
part, le nombre d'intervalles diminue ce qui conduit & une diminution
du temps de calcul pour un nombre d'itérations N donné. Toutefois, il
faut noter que 1la fonction choisie pour le calcul des intervalles ne
pourra jamais reproduire exactement 1la variation du profil de
concentration. La précision du calcul dépendra donc du choix de cette
fonction.

b.2. Présentation de la méthode

Nous allons présenter briévement la méthode proposée par
FELDBERG [14]. Cette méthode s'applique & la résolution des équations
de diffusion. En ce qui cohcerne 1'influence de 1'équilibre chimique,
on procedera de 1la méme fagon que pour les intervalles égaux. Etant
donné le temps gagné dans les calculs, on pourra faire les calculs de
AC, directement & partir de 1'équation II.65.

FELDBERG base sa méthode sur une variation exponentielle de
1'élément de volume

oxy Ax . exp[p(i - 1)] (IL.71)

avec g compris entre 0 et 0,5. Le cas 8 = O correspond au cas présenté
précédemment. La valeur 0,5 est déterminée empiriquement. Une valeur
supérieure conduit a des écarts trop importants entre propriété réelle
et propriété calculée.

La largeur des éléments de volume constitue une progression
géométrique de premier terme Ax et de raison exp(f) . L'élément de
volume i commence & :

C o, xRl - 1) -1 (I1.72)

. exp(g) - 1




et finit & :

- exp(pi) -1
Xi = Ax . ;(-p(ﬁ)_—l (11.73)

La concentraticon doit étre prise au point milieu défini par :

- exp((i - %)) -1
X, = &x . e T (I1.74)

Dans ces conditions, la seconde loi de Fick s'écrit (avec i > 2)

Y(i,j+1) = v(i,j) (II1.75)
A Iviq 1,3) - v(i,] Y(i.3) - v(i - 1,j
. D - (i +__ i) _ (1,3) (i i} _}1 i) + A
1 ie1 T X Xp 7 X L
ou Xy est une quantité définie par 1'équation I1.65
(bien entendu Ay, =0).0n pose :
3" =9 . 1 pour i > 1 (I1.76)
i exp(28(i - 3/4))
1
et 3 = pour i > 2 (I1.77)

P70 (e - 58

On a alors :

Y(i,3+1) = v(i,§)
+30 (Y(1 + 1,§) - v(£,3)) -9 (Y(4,§) - ¥(di - 1,5)) + &y

(11.78)
Le flux a la surface de 1'électrode s'exprime par :
i(t) Yrea (1.3) = Ygeq (0.7)
T = Dgeg =
nFAC Xy
Yox (1.3) - 7, (0,])
- -p X ox (II.79)
Ox -
Xy
ou encore :
£(3) = 3, nea (Yaea (1.3) = Yaoq (0.3)) (11.80)

= - ai.Ox (’YOx (1,3) - Yox (0,3))

exp(B) - 1
" exp(p/2) - 1

avec 9,
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La variation des concentrations dans le premier élément de volume est

donnée par :

Yrea(l:3*1) = Y 4(1,7)
i a1,Red (YRed (2.3) - YRed (L,3)) # AWRed = Fi{3)
(I1.81)
YOx<l'j+l) = Y x(l»j)

ox (2.3) = vy, (1,3)) + £(3)

Le flux est également défini & partir des concentrations dans le
premier élément de volume (eq. II.23). De plus, on a :

) . £(J)
Tond 19:dF = 85,4 1ad) = ——
al,Red
£(J)
Yox (0,3) = Y5, (1,3) + — (I1.82)
a1,Ox
ce qui donne :
K, Yaea (1.3) - kg Yo, (1,3)
£(j) = (11.83)
K K
a e
1 + +
a1.Red al.Ox

'

lorsque @ tend vers O, 9, .4 €t 6; ox tendent vers d et on retrouve
1'équation II.24 obtenue pour des intervalles de volume égaux.
b.3. Problemes liés au calcul et test de la méthode

Le nombre d'éléments de volume & considérer par cette méthode
tient compte de la méme limite pour la couche de diffusion

(eq. II.43). i,.. est donné dans le cas présent par la formule :
1.
o =2 # —E-ln(6(exp(e) - l)QN .0+ 1) (II.85)
Quelques wvaleurs de i obtenues pour différentes valeurs de

max
N et de B sont données dans le tableau ci-dessous. Elles ont été

calculées en prenant 3 = 0,45.

i B=0 0,002 0,01 0,05 0,1 0,2
N = 1 000 138 115 8k L2 28 18
N = 2 000 195 155 105 48 31 20
N = 4 000 274 207 128 54 35 22

Tableau II.4
Nombre d'éléments de volume a considérer pour différentes valeurs de
N et de B.



La figure 1I.12 donne 1'algorithme de calcul pour la méthode

des intervalles inégaux.

Entrée des parametres : ng, CRed ,
.0, Sp0qr Soxr No 4P,

10" €0-11.45

Calcul de &' et &*

5(1)=
s(1)=
—DO0 XXX i=2,imax

}eqs. I1.80 et I1.76

s(i)=
si)=
L. XXX CONTINUE
Initialisation des concentrations

} eqs. II1.76 et 11.77

— 00 YYY i=1,imax
(D)=py
Yred' '’ =YRed
*
V4 =
ox ()= Yo,
»

Y
Y= Req’K
L_YYY CONTINUE
P= Pini
DO 272 k=1,N

P=P+AP
k =

ka eq. 11.40

f = eq.°1I.83

(k)= eq.l1.36

'
Vned(1)=

o ! -
Yox(1)= eq. II.81
(1=

Calcul de la diffusion

imax= eq.1I.85
—00 XYZ j=2,imax

I
YRea! )=

' .
Pox ‘)= eq.
rx(d)=

L_XYZ CONTINUE

I11.78
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Perturbation chimique et réinitialisation pour le calcul au temps suivant

— DO XXY j=1, imax
A= eq. 1I.65

I s
)hed(j)jVRed(J) +AC
vx(j)=vx(§) -aC
Yox (j):Vox(j)

- XXY CONTINUE

217 CONTINUE

Fig. II.12.

Algorithme de calcul du courant par la méthode des différences finies

4 intervalles inégaux pour un
réaction chimique en phase homogéne .

transfert

redox

influencé par une



Cette méthode a été testée sur le cas rédox simple comme pour
la méthode & intervalles égaux. Nous donnons dans le tableau II.5 les
résultatsdes calculs pour différentes valeurs de g. Ces résultats des
calculs pour la méthode utilisant les intervalles égaux ont été donnés
dans 1le tableau I1I.2. On observe que les valeurs de courant et de
potentiel de pic sont retrouvées avec un gain appréciable sur le temps

Tableau II.5

Test de la méthode de calcul avec intervalles inégaux

8 = 0,002
AP N iax ¢; Pp Temps de
calcul(s)
0,050 400 76 0,446305 1,110235 8,85
0,040 500 84 0, 446301 1,109990 12,14
0,020 1 000 115 0,446296 1,109482 32,68
0,010 2 000 155 0,446295 1,109218 87,94
0,008 2 500 171 0,446295 1,109165 120,78
0,004 4 000 207 0,446295 1,109085 235,14
g = 0,01
AP N iax 43 Pp Temps de
calcul(s)
0,050 400 61 0,446305 1,110127 7.52
0,040 500 66 0,446302 1,109903 10,16
0,020 1 000 84 0,446297 1,109438 25,76
0,010 2 000 105 0,446295 1,109197 64,82
0,008 2 500 112 0,u446295 1,109148 86,04
0,005 4 000 128 0,446295 1,109074 160,49
g =0,2
AP N 1ax ¢¥ Pp Temps de
calcul(s)
0,050 4oo 16 0,446321 1,107695 2,80
0,040 500 17 0,446312 1,107955 3.57
0,020 1 000 18 0,446300 1,108461 7,74
0,010 2 000 20 0,446297 1,108707 16,75
0,008 2 500 21 0, 446296 1,108756 21,42
0,005 4 000 22 0,446295 1,108826 36,08




de calcul.

Cette méthode est donc bien adaptée 4 notre probléme. Elle
permettra de gagner du temps dans les calculs pour un N donné ou
d'augmenter le nombre d'itérations N pour permettre d'étudier des
constantes de vitesse plus grandes.

c. Paramétres normalisés

Nous définissons pour le mécanisme EC deux grandeurs
normalisées.

Le paramétre cinétique A\ est donné par

RT k
nF v

= (I1.86)

Dans nos simulations, nous serons limités par la valeur de .
Pour un pas AP égal & 0,01, on ne pourra étudier que les systémes avec
A inférieur a 20.

Le courant normalisé ¢, est défini par :
i(t)

¢, = ‘ (11.87)
x, nFA D% ¢* K Vk

- » -

avec C = COX + C

II.7.3. Résultats

La figure I1I.13 montre quelques voltammogrammes obtenus pour
différentes valeurs de A, pour C =1, C; =5 . 10% et K = 107".
Lorsque 1la direction du balayage initial est anodique, le profil du
courant d'oxydation varie avec les valeurs prise par A. Quand X\ croit,
on passe du régime de la diffusion pure (pic de courant) au régime de
la cinétique pure caractérisée par un courant indépendant de la

vitesse de balayage

¢, — 1
(11.88)
i — nFA D% C° K (k)*

Lorsque 1la direction du balayage initial est cathodique, le
courant anodique présente les mémes variations que ci-dessus. Aucun
effet n'est observé sur le courant de pic cathodique. Si 1la
concentration de l'espéce oxydée tend vers zéro, les voltammogrammes
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Courant normalisé ¢, en fonction de la surtension normalisée pour
différentes valeurs de A. (a) sens de balayage initial anodique ;

(b) sens de
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tendront vers ceux obtenus par SAVEANT et VIANELLO [11] dans le cas
d'une solution ne contenant que l'espéce réduite en équilibre avec une
autre espéce.

Pour de faibles wvaleurs du paramétre cinétique (réactions
chimiques lentes et/ou fortes vitesses de balayage) 1'influence de
1'équilibre chimique sera difficilement perceptible sur les
voltammogrammes expérimentaux. Ceci sera mis plus sdrement en évidence
par l'utilisation des courants convolués. En effet, comme le montre la
figure II.14, le courant convolué croit linéairement avec 1la
surtension pour des surtensions importantes. La pente de cette droite
croit avec A. Ceci a déja été mis en évidence pour des solutions ne
contenant qu'une des deux espéces électroactives [9]. La méthode
employée ici ne permet pas d'étudier des réactions chimiques a
cinétique tres rapide. Toutefois, cela se révéle suffisant pour les
solutions de polysulfures dans 1'ammoniac liquide.

Ces quelques exemples illustrent les différentes
caractérisations de 1l'influence d'une réaction chimique sur les
voltammogrammes expérimentaux. L'étude compléte du cas EC
nécessiterait de nombreuses autres courbes mais ce n'est pas le but
recherché ici. Nous présentons simplement pour l'instant une syntheése
des résultats de simulation pour ce cas de figure. Ces résultats
seront ensuite appliqués au cas particulier des solutions de
tétrasulfure d'ammonium dans 1'ammoniac liquide (Chap. IV) et des
voltammogrammes seront simulés A& partir des données expérimentales.

IX.8. CONCLUSION

Jusqu'a présent, les travaux de simulation étaient restreints
aux solutions contenant a l'équilibre uniquement une des deux espéces
électroactives. Dans ce chapitre, nous montrons qu'il est possible
d'utiliser la voltampérométrie cyclique avec d'autres conditions
initiales (les deux espéces électroactives sont présentes a
1'équilibre) en s'appuyant sur des bases théoriques. Nous montrons
qu'il est possible de déduire rapidement des voltammogrammes
expérimentaux des renseignements sur le nombre d'électrons échangés,
sur la cinétique de 1la réaction de transfert électronique. Nous
montrons également qu'il est possible d'utiliser les courants
convolués et qu'ils nous permettent de déterminer la concentration des
espéces électroactives et les paramétres de transfert k® et «. Enfin,
il est possible de simuler la perturbation cinétique liée au couplage
d'une réaction chimique en phase homogéne avec la réaction de
transfert de charge. Cette méthode de simulation sera appliquée dans
les chapitres suivants et permettra de mieux exploiter les résultats

expérimentaux.
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III.1. INTRODUCTION

Nous avons étudié 1les solutions de tétrasulfure en milieu
neutre dans 1'ammoniac liquide (LiZSh-NH3) par deux techniques
électrochimiques : 1la voltampérométrie cyclique et 1la spectroscopie
d'impédance électrochimique. Les résultats de ces travaux font l'objet
d'une publication [1] et sont exposés en détail dans ce chapitre. Par
la simplicité du modéle qui leur est associé, ces solutions
constituent une premiére étape dans la compréhension du comportement
électrochimique des solutions de polysulfures dans 1'ammoniac liquide.
Nous leur consacrons donc ce premier chapitre expérimental.

Les résultats des études spectroscopiques [2] ont montré que
le polysufure Si‘ est dismuté. Cette dismutation se traduit par la
présence en solution de polysulfures ayant des degrés d'oxydation
différents tels Sﬁ', Sé (en équilibre avec son dimére Sg') et S%'. Ces
espéces chimiques permettent d'expliquer le comportement
électrochimique des solutions. Les études spectroscopiques ont montré
que 1le polysulfure Si’ est 1l'espéce majoritaire en solution. Les
principaux aspects de ces études spectroscopiques ainsi que des
résultats plus récents de résonance paramagnétique électronique (RPE)
[3] wvont d'abord é&tre présentés (III.2.). Nous montrerons que les
expériences de voltampérométrie cyclique (III.4.) et d'impédance
électrochimique (III.5.) sont interprétées par une réaction de
transfert de charge & un électron entre Sé et Sg' (III.6.). Nous
aborderons ensuite le calcul des concentrations des espéces
électroactives (III.7.) et des paramétres de la réaction de transfert
de charge (III.8). Enfin, 1'influence de réactions chimiques en
solution sur le mécanisme de transfert de charge sera discutée
(III.9.).

III.2. ETUDES SPECTROSCOPIQUES DES SOLUTIONS

Nous avons exposé dans le chapitre I les résultats généraux
des études spectroscopiques des solutions de polysulfures dans
1'ammoniac ligquide. Nous n'insisterons ici que sur les points
spécifiques aux solutions de tétrasulfure en milieu neutre.

III.2.1. Résultats de spectrophotométrie UV - visible et de spectros-
copie RAMAN

L'étude de ces solutions effectuée par DUBOIS [2] a révélé la
présence en solution du radical SS et de son dimére Sé'. Ces espéces
proviennent de 1la dismutation du polysulfure Si'. Elles ont été
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identifiées sans ambiguité par leur spectre RAMAN. Les raies RAMAN
situées a 535 cm™! d'une part, a 430 et a 188 cm™! d'autre part sont
trés caractéristiques de S; et de Si' (Fig. III.1). L'importance de la
dismutation de S;~ est abordée : DUBOIS montre que la concentration
de S; en solution est faible ce qui indique que le polysulfure Sf' est
peu dismuté. Toutefois, il est important de signaler ici que les
constantes des équilibres de dismutation ne sont pas connues. On ne
connait donc pas la concentration des différents polysulfures en
solution. Seule la concentration du radical SS peut étre déterminée
par spectrophotométrie UV-visible, mais dans une gamme de
concentrations trop faibles pour permettre des études d'électrochimie.

La question de 1'équation de dismutation de Si' n'a pas été
résolue. En effet, DUBOIS n'a pas identifié le polysulfure Sé' dans
les solutions de composition Li285 et suppose qu'il est fortement ou
totalement dismuté. Nous utiliserons cette seconde hypothése et nous
écrirons la dismutation de Si' sous la forme

38" ® SgT o+ 285 (III.1)
2
2 8]

Cette équation pose le probléme de l'existence du polysulfure
Sg' qui n'a pas été mis en évidence par des techniques
spectroscopiques. D'une part, en spectrophotométrie UV-visible, les
polysulfures absorbent généralement vers 400 nm, la bande de Sg'
serait donc masquée par d'autres bandes de polysulfures [2]. D'autre
part, la mise en évidence par spectroscopie RAMAN de Sg' nécessiterait
l'usage d'excitatrices de longueur d'onde inférieure a 400 nm ce que
nous n'avons pas pu réaliser jusqu'a présent. Nous utiliserons cette
équation de dismutation de Si' comme hypothése de ce travail et nous
montrerons que l'espéce Sg' existe dans les solutions LiZSL-NH3 en
concentration assez faible.

III.2.2. Résultats de résonance paramagnétique électronique (RPE)

Une étude plus récente a caractérisé qualitativement et
quantitativement par RPE le radical S; [3]. DUBOIS avait admis
l'existence d'une seule espéce radicalaire en solution. L'étude RPE
visait donc a confirmer cette hypothése. Les spectres obtenus
caractérisent de fagon non ambigu& la présence du radical Si
(Fig. III.2). Aucune autre espéce radicalaire n'a été détectée dans
les solutions de polysulfures dans 1l'ammoniac liquide. La RPE permet
de déterminer 1la concentration du radical S§ dans les solutions
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Li,S,-NH, avec une incertitude de 1l'ordre de 18 % [4].

Les résultats expérimentaux montrent que la concentration du
radical varie de fagon inattendue avec la concentration de la solution
(Fig. III.3). En effet, la concentration du radical passe par un
maximum quand la concentration analytique de la solution augmente puis
décroit et tend vers zéro pour des solutions trés concentrées. Ceci
n'est pas prédit par les théories électrolytiques classiques basées
sur les forces d'interaction électrostatiques et fera 1l'objet d'une
discussion qualitative (III.7). Enfin, on a vu précédemment (Chap. I)
que la concentration de SS augmente avec 1la température : ceci
provient du déplacement de 1'équilibre de dissociation

Sg~ = 28] (I1I.2)

Cette wvariation a été également observée par RPE. L'énergie
d'activation de l'équilibre a été déterminée.

Ce travail de spectroscopie permet une meilleure compréhension
des mécanismes chimiques en solution. L'identification préalable des
espeéces chimiques présentes en solution était indispensable pour
1'étude électrochimique de ce systéme.
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III.3. METHODES EXPERIMENTALES

III.3.1. Préparation des solutions

a) Equation de préparation

La préparation des solutions de polysulfures de lithium a déja
été évoquée briévement [1,2] ; nous la présentons ici en détail. Les
solutions de tétrasulfure de lithium sont obtenues par réduction du
soufre par le lithium suivant la réaction :

2 Li+ 48+ x NH; — Li,S, + x NH, (III1.3)

La concentration de ces solutions est caractérisée par le
rapport molaire x. A 20° C, la molarité peut étre approximée par le
rapport 36/x. Nous utiliserons 1l'échelle des molarités dans ce
chapitre. Les solutions de tétrasulfure de 1lithium peuvent étre
relativement concentrées (jusqu'a 2M). Toutefois, il apparait que,
pour des solutions concentrées (au-dessus de 1M), 1l'étude a basse
température (- 30° C) est Trendue impossible par un début de
précipitation.

I1 faut souligner que 1l'équation de préparation III.3 ne rend

pas compte de la dismutation de Si‘ mentionnée au paragraphe précédent
et n'est indicatrice que de 1la composition globale des solutions.
L'absence d'informations sur les constantes des équilibres de
dismutation ne permet pas de connaitre les concentrations des
différents polysulfures.

L'équation III.3 ne mentionne pas non plus la dissociation
ionique. En effet, l'ammoniac est un solvant de constante diélectrique
intermédiaire (€ = 22 &4 - 33° C [7]), donc peu dissociant. En toute
rigueur, il faudrait considérer l'association des espéces en paires
d'ions. Dans cette étude, nous écrirons pour des raisons de simplicité
que la dissociation ionique est totale.

b) Préparation des solutions

Le lithium (Fluka ;: 99 %) et le soufre (Fluka ; 99,999 %) sont
pesés en boite & gants, sous atmosphére d'argon, épurée pour éliminer
toute trace d'eau, d'oxygéne et d'azote. La pesée permet de choisir
une composition globale de solution correspondant & Li,S,. Il faut
noter que la précision de la pesée (£ 0.1 mg) permet d'avoir une
erreur sur la composition inférieure & 0,25 % (Lizsbio,01)' La
verrerie est soigneusement préparée [6] puis est introduite plusieurs
heures avant la pesée dans la boite a gants. Ceci permet d'éviter
toute nitruration ou oxydation partielle du lithium qui modifierait la
composition globale de la solution.
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II1.3.2. Etude des étapes de la réaction de réduction du soufre par le
lithium

Pour certaines solutions, nous avons pu suivre 1'évolution de
la réaction du lithium sur le soufre. Cette étude qualitative montre
les différentes étapes de la réaction. Les étapes de la réaction ont
été suivies par la méthode des impédances électrochimiques avec des
cellules de pyrex a deux électrodes stationnaires de platine (disques
paralléles). La figure III.4 montre 1'évolution des diagrammes
d'impédance pour une solution relativement concentrée (0,34 M). La
solution a été placée & - 25° C de fagon a ralentir la réaction du
lithium sur le soufre. La premiére mesure d'impédance donne un point
sur 1'axe réel dans 1la représentation de Nyquist ; ceci est
caractéristique d'une résistance pure (Chap. I) donc d'un mécanisme de
transfert électronique trés rapide. Ceci est généralement observé pour
les solutions de métaux dans 1l'ammoniac. On en déduit donc, comme la
couleur bleue de 1la solution 1le laissait prévoir, que le lithium se
solubilise immédiatement dans 1'ammoniac avant de réagir sur le
soufre.

Comme le montre la figure III.4, les premiers diagrammes
obtenus sont mal définis. Les informations sur les étapes de la
réaction ne peuvent étre déduites que de la coloration caractéristique
de la solution. En effet, le lithium réagit d'abord sur le soufre pour
former le polysulfure Li,S. Ce polysulfure réagit ensuite sur le
soufre restant pour former Li,S, (jaune orangé) puis LiZS3 (orange
foncé) et enfin LiZSA. Cette derniére étape semble étre atteinte aprés
4 435 h comme le montre le diagramme d'impédance caractéristique de
ces solutions (voir III.5)! Il faudra encore plusieurs jours pour gque
les différents paramétres du diagramme n'évoluent plus. Par
précaution, les solutions ont donc été gardées a O0° C le temps
nécessaire a la mise en équilibre de 1la solution, c'est-a-dire au
moins quatre jours.

La cellule est ensuite transférée sur une ligne a vide ou elle
est pompée pendant plusieurs heures jusqu'a une pression de l'ordre de
1075 Torr. L'ammoniac séché sur potassium est condensé a la
température de 1l'azote liquide sur le lithium et le soufre. La
quantité d'ammoniac gazeux nécessaire est déterminée par volumétrie.
La cellule pyrex contenant la solution gelée est ensuite scellée.Dans
un premier temps, la cellule est placée a basse température.

On observe que le lithium se solubilise trés rapidement pour
donner une solution de couleur bleue caractéristique des solutions
métal-ammoniac ; assez rapidement cette solution commence a réduire le
soufre. Cette étape de solubilisation du lithium est réalisée a basse
température de facon A minimiser la décomposition de la solution
lithium-ammoniac [6]. Lorsque la réaction de réduction s'est amorgée,
on place 1les solutions & 0° C pendant plusieurs jours de fagon a
atteindre 1'état d'équilibre. )
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III.4. RESULTATS EXPERIMENTAUX DE VOLTAMPEROMETRIE CYCLIQUE

III.4.1. Solutions LizsA-NH3

a) Allure générale des voltammogrammes

I1 faut d'abord mentionner que l'on observe 1'existence d'un
potentiel d'équilibre bien défini. Ceci est la conséquence de la
présence en solution d'espéces oxydées et réduites provenant de la
dismutation de Sf". Les résultats que nous présentons ici concernent
des surtensions comprises entre - 300 et + 300 mV. Les résultats
obtenus a ces surtensions permettent de comprendre le comportement
électrochimique des solutions au voisinage du potentiel d'équilibre.

La figure III.5 présente des voltammogrammes obtenus pour une
solution moyennement concentrée (0,36 M). Leur allure caractéristique

suggére un mécanisme de transfert de charge simple [8,9]. On observe
que l'allure de ces voltammogrammes dépend du sens initial de balayage
(Fig. III.5.A et B). Lorsqu'on débute le balayage vers les surtensions
anodiques, on observe un pic d'oxydation di a la présence de 1'espéce
réduite A& l'équilibre en solution ; lorsqu'on débute le balayage vers
les surtensions cathodiques, on observe un pic de réduction da a la
présence de l'espéce oxydée & 1l'équilibre en solution. Ceci montre
(Chap. II) que la solution contient a 1l'équilibre 1'espéce oxydée et
l'espéce réduite d'un méme couple redox. Cet effet est vérifié pour
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Fig. III.

Voltammogrammes d'une solution Li,S,-NH, (0,36 M) a différentes
températures : (1) 242 K ; (2) 257 K. A : premiére polarisation dans
le sens anodique. B : premiére polarisation dans le sens cathodique
(vitesse de balayage : 100 mV.s"! ; électrode d'or de 0,0314 cmz).
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des solutions plus concentrées (Fig. III.6) et pour des solutions plus
diluées (Fig. III.7). On observe également sur ces voltammogrammes la
présence d'un palier cinétique anodique pour les solutions diluées
(Fig. I1I.7) et d'un palier cathodique pour les solutions concentrées
(Fig. I1I.6). L'observation de ces paliers suggére {Chap. II) que le
mécanisme de transfert de charge est influencé par une ou plusieurs
réactions chimiques en phase homogéne. Une réaction chimique serait
associée a l'espéce oxydée (palier cathodique) et une autre a 1l'espéce
réduite (palier anodique). Nous verrons que ces résultats sont
confirmés par d'autres expériences.

L'écartement de pic déduit des voltammogrammes est
généralement compris entre 60 et 110 mV. Cette valeur suggére un
transfert électronique relativement rapide. L'écartement de pic dépend
de paramétres tels que la concentration, la température ou la vitesse
de balayage comme on peut le constater sur les différents
voltammogrammes (Figs. II1.5 - III.7).
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Fig. 1I1.6.

Voltammogrammes d'une solution LiZSA-NH3 (0,72 M) a différentes
températures et différentes vitesses de balayage. (1) 242 K ;
100 mv.s™! . (2) 257 K ; 100 mv.s"! . (3) 242K ; 20 mV.s’!
A : premiére polarisation dans le sens anodique. B : premiére
polarisation dans le sens cathodique (électrode d'or de 0,0314 cm?).
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températures et différentes vitesses tde balayage. (1) 250 K ;
100 mV.s™! (2) 264 K ; 100 mv.s™! (3) 250 K ; 20 mV.s'!
A : premiére polarisation dans le sens anodique ; B : premiére
polarisation dans le sens cathodique (électrode d'or de 0,0314 cm?).
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Voltammogrammes de solutions LiZSA-NH3 (253 K) de différentes
concentrations. (1) 0,036 M ; (2) 0,12 M ; (3) 0,72 M. A : premiére

polarisation dans le sens anodique. B :

sens
0,0314 cm?).

cathodique (vitesse de balayage :

premiére polarisation dans le
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b) Influence des paramétres expérimentaux (T,C,v)

b.1l. Influence de la température

On remarque sur les figures II1.5 a III.7 1'augmentation
importante des courants de pic anodique et cathodique avec la
température. Etant donné que 1les courants de pic dépendent de la
concentration des espéces électroactives (Chap. I et II), on en déduit
que la concentration de 1l'espéce oxydée et celle de 1l'espéce réduite
augmentent avec la température.

b.2. Influence de la concentration

La concentration est également un paramétre important pour le
systéme. On a déja pu voir la modification des intensités de pic pour
la gamme des concentrations présentées (Figs. III.5 a IIL1.7). Nous
avons repris ces données sur la figure III1.8. On observe que le
courant de pic cathodique garde toujours le méme ordre de grandeur

160~
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™~ 1 * : * x ad
\2\ 40—: * *x h
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0.01 0.1 1
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v / V.s
Fig. III.

Représentation de ip/v% en fonction de v pour une solution
Li,S, -NH, (0,34 M) a différentes températures : (a) 264 K ; (b) 259 K.
(%) courant de pic cathodique. (®) courant de pic anodique (Electrode
d'or de 0,0314 cm?).
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alors que le courant de pic anodique varie de fagon trés importante
avec la concentration. Il apparait nettement que le courant de pic

anodique (donc C: ) croit de facon monotone avec la concentration de

Red
la solution (Fig. III.8.A). Par contre, la variation du courant de pic
cathodique est inattendue. En effet, le courant de pic cathodique
passe par un maximum quand la concentration de la solution croit
(Fig. III.8.B). Ce maximum est situé a 0,2 M environ. Cette variation
a été observée par RPE comme nous 1l'avons vu au paragraphe III.2. Elle
signifie que la concentration de 1l'espéce oxydée passe elle aussi par

un maximum ; nous reviendrons sur ce point au paragraphe III.7.

b.3. Influence de la vitesse de balayage

Les voltammogrammes ont également été obtenus pour différentes
vitesses de balayage (v). On observe une décroissance du courant de
pic quand la vitesse de balayage augmente. Nous avons montré dans les
chapitres I et II que, pour un mécanisme redox, le courant est

. .Y
proportionnel a v’*.

I1 est possible de mettre en évidence certains aspects du
mécanisme de transfert électronique en tracant les quantités
ipc P vt et i, / v¢ en fonction de v. En effet, d'apreés
1'équation I.19 pour un transfert infiniment rapide sans complication
chimique, ces grandeurs doivent étre indépendantes de la vitesse de
balayage. La figure III.9 montre que ceci n'est pas vérifié et que ces
deux grandeurs décroissent quand la vitesse de balayage augmente. Nous
verrons dans les paragraphes suivants que cet effet peut étre
expliqué : (1) par une cinétique de transfert de charge moyennement
rapide [8,9] ou (2) par 1l'influence de réactions chimiques en phase

homogéne sur la réaction de transfert électronique [8].

c) Convolution des voltammogrammes expérimentaux

L'utilisation de 1la voltampérométrie cyclique peut étre
avantageusement complétée par 1'emploi de la convolution. En effet, il
a été montré précédemment (Chaps. I et II) que, pour une réaction du
transfert de charge simple, le courant convolué tend vers une valeur
limite (eq. I.37) [10] :

I, = nFA C] D

Par contre, 1l'influence d'une réaction chimique en phase
homogéne se traduit par la croissance linéaire du courant convolué en
fonction de la surtension [10]. Ces résultats sont toujours valables
pour un mélange d'espéces oxydées et réduites [9].
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Solution  Li,S, -NH, (0,145 M ; 236 K) Représentation du courant
convolué en fonction de la surtension pour différentes vitesses de
balayage. (1) 500 mV.s™' ; (2) 100 @V.s"! ; (3) 50 mV.s™!. A : sens de
balayage initial anodique. B : sens de balayage initial cathodique.

(Electrode d'or de 0,0314 cm?).
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Fig. III.11.
Solution Lizsh-NH3 (0,72 M ; 263 K) Représentation du courant
convolué en fonction de la surtension pour différentes vitesses de
balayage : (1) 200 mV.s"! ; (2) 50 mV.s™! ; (3) 20 mV.s"1. A : sens de
balayage initial anodique.B : sens de balayage initial cathodique.

(Electrode d'or de 0,0314 cm?).
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Solution Li,S, -NH, (0,036 M ; 258 K) Représentation du courant
convolué en fonction de 1la surtension & différentes vitesses de
balayage : (1) 200 mV.s™! ; (2) 50 mV.s™! ; (3) 20 mV.s"!. A : sens de
balayage initial anodique ; B : sens de balayage initial cathodique.

(Electrode d'or de 0,0314 cm?).
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(Figs.
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Les voltammogrammes convolués sont illustrés par les figures
a III.12. Comme pour les voltammogrammes expérimentaux, on
e que l'allure des courbes dépend du sens de balayage et de la
ration. Pour des solutions relativement concentrées
I11.10 - I1I11.11), 1le
la vitesse de balayage est supérieure a 100 mV.s~
ce courant limite dépend légérement de la

est expliqué par le fait que 1la

tend vers une limite
1

courant convolué

. On remarque
entalement que

de balayage : ceci

compensation de chute ohmique n'est pas parfaite [10]. L'observation
de ce courant montre que nous sommes en présence d'une simple réaction

de transfert de charge. Quand la vitesse de balayage est inférieure a
100 mV.s"!, 1le courant croit linéairement avec la surtension ce qui
montre 1'influence d'une réaction chimique en solution. Cette

observation est faite pour les deux sens de balayage.

diluées (Fig. 111.12) le courant convolué
soit le

Pour les solutions

croit linéairement avec m quelque sens ou la vitesse de

balayage. L'influence de la réaction chimique est donc constante dans
ces solutions. La nature des différentes réactions chimiques
impliquées dans le mécanisme de transfert fera 1l'objet d'une
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Fig. III.14.
Diagrammes d'impédances de solutions LiZSL-NH3 a différentes
concentrations et températures. (1) 0,72 M ; 257 K. (2) 0,72 M ;
243 K. (3) 0,12 M ; 258 K . (4) 0,12 M ; 245 K. (5) 0,036 M ; 258 K.

(6) 0,036 M ; 242 K. (Electrode d'or de 0,0314 cm?).



discussion détaillée (III.9). Toutefois, pour des vitesses de balayage
élevées {(autour de 500 mV.s'l). on peut considérer en premiére
approximation que le systéme peut étre assimilé & une simple réaction
de transfert de charge.

III.4.2. Solutions Li,S, -NH, {(avec n proche de 4)

Nous exposons ici briévement les résultats obtenus pour des

solutions de composition proche de LiZSL comme Li,S ou Li,S, 5 Le

but de ces expériences est d'observer la 3rhgdification des
voltammogrammes (notamment les courants de pic) pour une solution
légérement plus réduite, ou plus oxydée. Ces résultats sont exposés
sur la figure III.13. Les modifications des voltammogrammes sont

importantes.

Pour les solutions de composition LiZS3 5, On observe un pic

anodique de trés forte intensité alors que le pic cathodique est
pratiquement inexistant. Cette proportion est totalement inversée pour

des solutions de composition LiZSL 5 - On peut tirer de ces résultats '

les conclusions suivantes : lorsque la solution est légérement plus
réduite que Li,S, (n <4) la concentration de 1'espéce réduite est plus
importante, 1l'espece oxydée a presque disparu ; en revanche lorsque
n > 4, 1'espéce oxydée est majoritaire et l'espéce réduite n'existe
qu'en concentration négligeable.

Les résultats de ces expériences expliquent 1la grande
difficulté & obtenir des résultats cohérents en fonction de la
concentration pour les solutions de composition Li,S,. Un écart de
+ 0,5 sur n modifie fértement les concentrations des espéces
électroactives. Cet effet est surtout manifeste sur l'allure des
voltammogrammes.

III.5. RESULTATS DES MESURES D'IMPEDANCE ELECTROCHIMIQUE

I11.5.1. Mesures au potentiel d'équilibre

a) Modification des diagrammes avec la concentration

Les diagrammes d'impédance obtenus au potentiel d'équilibre
ont une allure caractéristique. On observe tout d'abord une
modification de ces diagrammes avec la concentration de la solution
(Fig. III.14). Pour les solutions concentrées (~ 1 M), l'allure est
proche de ce qui est observé généralement pour des systémes redox
simples : un cercle de transfert de charge a haute fréquence suivi
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d'une droite de Warburg aux basses fréquences (Fig. III.14). En
solution moyennement concentrée (~ 0,1 M), le cercle est moins bien
défini et se trouve partiellement masqué par la droite de Warburg
(Fig. II1I.14). Enfin pour des solutions diluées (=~ 0,01 M) le
diagramme présente un maximum dans la partie basse fréquence . Son
allure est assimilable & un profil de type CE (Chap. I). L'influence
de 1la concentration sur les diagrammes d'impédance est directement
comparable aux effets observés sur les voltammogrammes.

I1 faut signaler que, pour toutes les solutions étudiées, on
observe que le cercle de transfert de charge est centré sous 1'axe
réel. L'angle entre l'axe réel et 1'axe contenant le centre du cercle
est compris entre 5 et 7°. On observe également que la droite de
Warburg ne présente jamais un angle de 45° avec 1'axe réel. L'angle
mesuré est toujours proche de 42°. L'observation de ce phénoméne n'est
pas inhabituelle. I1 est généralement associé a un paramétre appelé
CPE (constant phase element) [11,12]. Ce paramétre est directement
relié a4 la rugosité de 1l'électrode qui peut étre décrite par le modéle
fractal [11].
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Fig. I1X1.15.

Représentation de la résistance de transfert de charge R., (@) et du
coefficient de Warburg o (M) en fonction de 1/T pour des solutions
LiZSL—NH3 de différentes concentrations. (1) 0,36 M ; (2) 0,18 M ;
(3) 0,072 M ; (4) 0,036 M. (Electrode d'or de 0,0314 cm?).



b) Influence de la température

La figure III.14 illustre 1la forte variation avec la
température des diagrammes d'impédance. En solution concentrée et
moyennement concentrée, la transition entre le cercle de transfert de
charge et la droite de Warburg est mieux définie A température élevée.
Les différentes grandeurs caractéristiques des diagrammes d'impédance
dépendent de la température. La résistance de transfert de charge Rerp

croit exponentiellement avec 1/T (Fig. III.15). Ceci est également
observé en solution diluée pour le maximum de la partie basse
fréquence. Le paramétre de transfert de masse o, déduit de la pente
des représentations -Im(Z) = f(w'%), croit également avec la
température (Fig. III.15). Les valeurs de o ont été calculées
directement 4 partir des diagrammes d'impédance expérimentaux. Comme
nous l'avons wvu au chapitre I, o doit étre déterminé a partir de
1'impédance faradique. Le calcul de o & partir de 1'impédance
expérimentale est wvalable dans 1le cas présent car la capacité de
double-couble influe trés peu sur la partie basse fréquence des

diagrammes.

1

i R

1 2
Re(Z) / kO
Fig. III.16.
Influence de la surtension sur le diagramme d4'impédance d'une solution

Li,S,-NH; (0,72 M ; 256 K). (1) q = OV ; (2) m = 0,04 v ;
(3) m = 0,08 V. (Electrode d'or de 0,0314 cm?®).
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o / Q.s'*

Nous avons remarqué que, au cours de la mise en équilibre des
solutions, o wvarie dans le temps avant d'atteindre une wvaleur
d'équilibre. Ce phénoméne est surtout observé quand la température est
inférieure a-30"c. 11 est qualitativement expliqué par la
modification avec la température des constantes de vitesse des
équilibres de dismutation.

I1I.5.2. Mesures A potentiel imposé

L'impédance des solutions a également été mesurée & potentiel
contrdlé. En solution concentrée, des modifications importantes ont
été observées sur les diagrammes d'impédance (Fig. III1.16).
L'amplitude du cercle de transfert de charge passe par un minimum
tandis qu'un déplacement en fréquence est observé sur la droite de
Warburg. Ces observations sont illustrées sur la figure III.17 par le
tracé de R,, et o en fonction de la surtension. Pour les solutions
diluées, on observe une croissance continue de la partie imaginaire
a basse fréquence du diagramme avec la surtension. Ces variations,
pour des solutions concentrées comme pour des solutions diluées,
correspondent aux variations attendues pour des mécanismes de type
redox ou de type CE (Chap. I).
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Variation de R,, (O) et de o (O) avec la surtension pour une solution
LiZS,‘-NH3 (0,72 M ; 256 K). (Electrode d'or).
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I1II1.6. DISCUSSION DE LA REACTION DE TRANSFERT DE CHARGE

III.6.1. Détermination du nombre d'électrons transférés

des

L'existence d'un potentiel d'équilibre bien défini, 1l'allure

courbes intensité-potentiel, l'influence de la direction initiale

de balayage indiquent la présence en solution de 1l'espéce oxydée et de

1'espéce
nous

paramétre

réduite d'un méme couple redox. Dans le chapitre précédent,
avons montré que pour un tel systéme, 1l'écartement des pics est

fonction du nombre d'électrons échangés dans la réaction redox et du

caractéristique de 1la solution 6. Nous avons également

montré que ce paramétre pouvait é&tre obtenu, sans recours a aucune
hypothése, a partir des courants convolués limites I,.etI, ..

entre 60 et 110 mV.
expérimental aux valeurs

transfert de charge

L'écartement de pic déterminé expérimentalement est compris

La figure III.18
données par la simulation numérique pour un

compare cet écartement de pic

infiniment rapide & un ou deux électrons. Cette

figure montre que la courbe expérimentale est proche du cas n = 1. Les
peuvent étre attribuées a une cinétique de
transfert de charge modérément rapide ou a 1l'influence d'une réaction

différences

chimique
vitesse

observées

en phase homogéne. Des simulations prenant en compte la
de transfert déterminée expérimentalement sont exposées plus

loin (III.8). Elles confirment les conclusions données ici.
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Fig. III.18.

Tracé de 1la séparation de pic

(AEP) expérimentale et calculée en

fonction de 8 & 263 K pour un transfert infiniment rapide. (1) AEp

expérimental ; (2)

AEP

calculé pour n

=1; (3) AEp calculé pour

n=2. A : sens de balayage initial anodique. B : sens de balayage

initial cathodique.
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. Fig. III.19.

Comparaison de voltammogrammes expérimentaux (———) et simulés

(-— —-) pour une solution LiZSL-NH3 (0,36 M ; 263 K) a différentes

vitesses de balayage : (1) 500 mV.s"! ; (2) 50 mV.s !. Transfert

infiniment rapide. A : sens de baléyage initial anodique. B : sens de
balayage initial cathodique.
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Fig. IIX.20.

Comparaison de voltammogrammes expérimentaux (—————} et simulés
(———) pour une solution LiZS,’-NH3 (0,36 M ; 238 K) a différentes
vitesses de balayage : (1) 500 mV.s"! ; (2) 50 mV.s"!. Transfert
infiniment rapide. A : sens de balayage initial anodique. B : sens de
balayage initial cathodique.
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Comparaison de voltammogrammes expérimentaux {————) et simulés
(———) pour une solution Li,S,-NH, (0,72 M ; 263 K) 4& différentes
vitesses de balayage : (1) 500 m\{.s‘1 : (2) 50 mV.s"!. Transfert
infiniment rapide. A : sens de balayage initial anodique. B : sens de
balayage initial cathodique.
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Fig. 111.22.
Comparaison de voltammogrammes expérimentaux (———) et simulés
(— — —) pour une solution Li,S,-NH, (0,036 M ; 263 K) a différentes
vitesses de balayage : (1) 500 mV.s" ! 50 mV.s"! . Transfert

infiniment rapide. A : sens de balayage initial anodique. B : sens de
balayage initial cathodique.
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Les voltammogrammes simulés dans 1l'hypothése n=1 sont comparés
aux voltammogrammes expérimentaux sur les figures III1.19 a III.22 pour
différentes concentrations, différentes températures et vitesses de
balayage. Les simulations reproduisent l'allure générale des
voltammogrammes expérimentaux. L'effet du sens de balayage initial est
retrouvé. Toutefois, de 1légers écarts subsistent entre grandeurs
théoriques et expérimentales. Les écartements de pic sont différents
les raisons de cet écart sont données plus haut. L'intensité des pics
n'est pas exactement reproduite. La différence peut é&tre également
expliquée par une cinétique de transfert de chrage modérément rapide
ou l'influence de réactions chimiques en solution (chap. II).

Les différences minimes observées entre les voltammogrammes
expérimentaux et calculés nous aménent donc a conclure a une réaction
de transfert de charge a un électron. Nous verrons plus loin (III.7)
que 1'exploitation quantitative des diagrammes d'impédance améne
également a conclure & un transfert monoélectronique.

II1.6.2. Nature des espéces électroactives

Les résultats expérimentaux montrent 1l'influence de la

e ipa et ipc. Les études

spectroscopiques des solutions de polysulfures dans 1'ammoniac liquide

température sur les paramétres o, R

ont établi que 1'équilibre entre Sg' et S; dépend de la température
(Chap. I). De plus, 1les résultats spectroscopiques spécifiques aux
solutions LiZSA-NH3 (III1.2) ont montré que la concentration de 83
augmente avec la température. Or, on a vu que les courants de pic
présentent le méme type de variation. Il a été également montré que le
courant de pic cathodique passe par un maximum avec la concentration
(III.4). Ceci a été observé par RPE pour la concentration de Si' On
peut donc conclure que SS est 1l'espéce oxydée du couple redox. Le
paragraphe précédent a conclu que la réaction de transfert de charge
est monoélectronique. La réaction électrochimique est donc

ST 4 o~ 5> g2- (III.4)

Les expériences de voltampérométrie cyclique sur les solutions
Li283’5-NH3et LiZSL_S—NH3 confirment cette conclusion. Comme le montre
la figure III.23, 1lorsque n est supérieur a 4, le courant de pic
anodique est trés faible et le courant de pic cathodique important.
L'effet inverse est observé quand n est inférieur a 4. Ceci est
conforme aux variations attendues d'aprés 1'équation III.U et les
résultats de spectroscopie [2]. En effet, plus n est petit, plus la
concentration de SS est faible. Ces observations confirment également
1'hypothése de la dismutation de Sf' suivant 1'équation III.1.

Les paragraphes suivants constituent une étude quantitative
des solutions LiZSA-NH3 4 partir des résultats expérimentaux suivant
le modéle donné par 1l'équation III.4.
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Fig. III.23.
Comparaison de vol tammogrammes de solutions LiZSn-NH3

(0,12 M ; 248 K). (1) n = 4,5 ; (2) n =4 ; (3) n=23,5 A : sens de
balayage 1initial anodique. B :sens de balayage initial cathodique.
(500 mV.s™!. Electrode d'or de 0,0314 cm? ).

II1.7. DETERMINATION DE LA CONCENTRATION DES ESPECES ELECTROACTIVES

III.7.1. Calcul de la concentration des espéces

I1 existe deux méthodes pour calculer la concentration des
espéces électroactives. La premiére consiste a utiliser les courants
de pic obtenus par la voltampérométrie cyclique. Cette méthode ne
donne qu'une valeur approchée des concentrations. Nous avons en effet
montré au chapitre précédent, que pour une solution contenant a la
fois 1'espéce oxydée et 1l'espéce réduite d'un couple rédox, les
courants de pic ne sont pas directement proportionnels aux
concentrations. I1 est toutefois possible de calculer ces
concentrations en utilisant les résultats du chapitre précédent
(Figs. II.4 - II.6) mais dans 1'approximation d'un transfert
infiniment rapide ce qui n'est pas le cas pour le systéme étudié.

La seconde méthode consiste 4 utiliser les courants convolués
déterminés expérimentalement d'aprés nos voltammogrammes. Il a été
démontré au chapitre précédent que 1la formule donnant le courant
limite de diffusion est toujours applicable dans notre cas
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Fig. III.24.

Tracé de la concentration calculée de SS (O) et de Sg’ (@) en fonction
de la concentration de la solution a 253 K.

11,1 = nF A C] D? (I11.5.)

1
Nous n'avons pas pu pour l'instant déterminer les coefficients
de diffusion des espéces électroactives. En effet, les méthodes
classiques nécessitent la connaissance des concentrations des espéces
électroactives ce qui est justement la question posée dans notre cas.
Nous avons donc choisi pour la suite des calculs une valeur standard
Doy = Dgeg = 1075 cm? . s”1. Cet ordre de grandeur est confirmé par
des expériences d'électrochimie sur des molécules organiques en
solution dans 1l'ammoniac liquide dans la gamme de température que nous
étudions {21-23]. De plus, nous avons supposé que les coefficients de
diffusion sont indépendants de la température. En effet, les valeurs
données dans 1la 1littérature pour 1la variation des coefficients de
diffusion avec la température sont de l'ordre de 10 kJ.mol ! [22] soit
une énergie d'activation de 1l'ordre de 5 kJ.mol" ! pour D%. Nous
considérerons que cette variation est faible par rapport aux
variations avec la température des constantes d'équilibre. Il est
certain qu'il faudra par la suite mettre en oeuvre une méthode de
mesure des coefficients de diffusion. Ceci nous permettra d'obtenir la
concentration des espéces électroactives sans aucune hypothése.



Nous avons vu précédemment (III.4) que, pour les vitesses de
balayage élevées, un palier apparait sur la représentation I = f(q).
Dans le cas des solutions diluées (Fig. III1.12), la partie linéaire
est soustraite de la courbe expérimentale pour faire apparaitre le
palier de diffusion. La détermination des courants limites et
1l'utilisation de 1'équation III.5 permettent de calculer la
concentration des deux espéces électroactives.

Les concentrations ainsi déterminées représentent au plus 1 %
de la concentration analytique de 1la solution (Fig. III.24). Ce
résultat montre que les espéces non-électroactives telles Li* ou S;.
largement majoritaires, peuvent jouer le réle d'électrolyte support
dans les solutions.

I1II.7.2. Variation des concentrations des espéces avec la

concentration analytique et avec la température

La concentration des espéces électroactives a été obtenue en
faisant wune hypothése sur les coefficients de diffusion. Il est
cependant vraisemblable que 1la variation de ces concentrations avec
les parametres expérimentaux sera peu affectée par 1la mesure
expérimentale des coefficients de diffusion.

a.l) Variation avec la concentration analytique

Les variations de la concentration des espéces électroactives
avec la concentration analytique sont illustrées par la figure III.24.
On observe que 1la concentration de Sg' croit de fagon monotone alors
que la concentration de SS passe par un maximum quand la concentration
de 1la solution augmente. Nous rappelons que ce maximum a déja été
observé par RPE [3] (Fig. III.3). Pour les deux techniques, la
concentration analytique associée A& ce maximum est de 1l'ordre de
0,2 a 0,3 M.

L'existence de ce maximum peut étre expliquée,
qualitativement, par 1la compétition entre 1les forces de répulsion
coulombiennes et les forces d'interaction magnétique dues aux spins
des radicaux Sg. En solution diluée, la distance moyenne entre deux
radicaux est grande et la probabilité d'appariement de deux radicaux
est donc faible. Quand la concentration augmente, la distance moyenne
entre deux 83 décroit et 1la probabilité d'appariement augmente. En
conséquence, la concentration de 83 en solution concentrée est plus
faible que la valeur prévue par les théories électrolytiques
classiques basées sur 1les forces d'interaction électrostatique. On
peut penser que, pour des solutions concentrées, la plupart des
radicaux seront appariés et que la concentration de SS sera
‘négligeable. Ces différents arguments permettent d’'expliquer
qualitativement l'existence de ce maximum.
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a.2) Dismutation de Sg'

Nous avons supposé dans le paragraphe 1I1I1.2. que la
dismutation de Si' s'écrit (eq. III.1.)

387 ® ST+ 2585
i
28]

Nous savons, par les résultats de spectroscopie que cette
dismutation est une approximation. En effet, d'une part cette équation
suppose que Sg' est totalement dismuté. D'autre part, elle ne rend pas
compte de la dismutation de Si' [2,5]) mise en évidence par
1'observation du radical S; dans les solutions LiZS3—NH3. La figure
III.24 suggére elle aussi cette dismutation. En effet, si on se référe
a4 1'équation donnée ci-dessus, le rapport [Sg‘] / [S;] devrait étre
grand devant 1 pour les solutions concentrées (Sg‘ est peu dissocié)
et devrait tendre vers 1 pour les solutions infiniment diluées (Sg‘
totalement dissocié). La figure I1I1.24 montre que ce rapport est de
proche de 0,3 pour une solution 0501 M. On pourrait penser que cette
valeur 0,3 résulte de la différence des coefficients de diffusion de

107
=
T
-]
— 17
™~ ]
o ]
0.1 T T 1 T T T T

3.6 38 4.0 '4.'2‘_1 4.4
1000/T / K

Tracé de la concentration calculée de SB (@) et de S%' (O0) en foncsion

de 1/T pour une solution Li,S,-NH, (0,36 M),



Ss et Sg'. Cela impliquerait une différence d'un facteur 10 entre les
deux coefficients de diffusion. On imagine mal un tel écart pour deux
espéces si peu différentes. C'est donc que la concentration de Sg' est
inférieure a ce qui est prévu par l'équation III.1. Ceci confirme donc
la dismutation de Sg‘. L'équation associée a cette dismutation peut
étre écrite

285" =si +82° (I1I1.6)
Le polysulfure Sg' pouvant étre dismuté

2 85 =S+ st (I1I1.7)

3

L'influence de ces réactions sur le mécanisme au transfert de
charge est mise en évidence par la voltampérométrie cyclique et par la
spectroscopie d'impédance électrochimique. Ceci sera discuté par la
suite (III.9).

b) Influence de la température

La concentration de Sg et celle de Séf ont été déterminées a
différentes températures. La figure III.25 montre que la concentration
de chaque espéce augmente exponentiellement avec la température. Le
calcul des concentrations a été mené dans 1'hypothése de coefficients
de diffusion indépendants de la Atempérature ; la wvariation des
concentrations dans l'intervalle de température étudié est trop
importante pour étre attribuée aux coefficients de diffusion. Le
coefficient de température de SS (défini par la pente de la
représentation ln[Sg] = f(1/T)) est égal a 24 + 4 kJ mol™!, celui de
Sg' est égal a 20 % 3 kJ.mol !, Les incertitudes viennent des
résultats obtenus pour les différentes solutions étudiées.

Le coefficient de température de Sg' peut s'expliquer par la
dépendance avec la température des équilibres de dismutation :
dismutation de S {(eq. III.1) mais aussi dismutation de
S%' (egqs. III.6 et III.7). Il n'est pas possible pour 1l'instant de
différencier la contribution des différents équilibres de dismutation.

Le coefficient de température de Sg résulte de la dépendance
avec la température de différents équilibres : 1'équilibre de
dissociation de Sg' et 1'équilibre de dismutation de S;~. L'influence
du premier équilibre a été montrée par les résultats de
spectrophotométrie [2] et de RPE [3]. L'influence du second équilibre
est démontrée par la variation de la concentration de Sg' avec la
température (eq. I1II.1).
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Nous présenterons dans le paragraphe (III1.9) wune étude plus
détaillée des déplacements des différents équilibres avec 1la
température.

III.7.3. Comparaison des résultats obtenus par les différentes

techniques

Nous allons montrer ici la cohérence des résultats obtenus par
la voltampérométrie cyclique et la spectroscopie d'impédance
électrochimique. Nous comparerons ensuite la concentration de Si
obtenue par électrochimie a celle obtenue par RPE.

La cohérence des deux techniques électrochimiques employées
est démontrée par l'intermédiaire du paramétre o. En effet, pour un
systéme redox simple, dans le cas d'une diffusion semi-infinie, le
coefficient o est donné par la formule [13,14] :

RT g 1 1
o = + (I11.8)

-

2 @2 . % %
n? F2 A2 Cyx Dox Cred DRea

Nous négligerons pour 1l'instant 1'influence de réactions
chimiques en solution. En effet, nous verrons par la suite qu'elles
interviennent ¥ basse fréquence (III1.9.2). Nous pouvons donc
simplifier les équations analytiques des parties réelle et imaginaire
du modéle CE (eqgs. I.87 - 1.88) en supposant w >> k. Nous retrouverons
alors 1'expression classique de o donnée par 1l'équation II1.8. I1 est
possible de faire apparaitre dans cette équation 1les courants
convolués limites. I1 suffit d'utiliser 1'équation III.5

_ * %
II, 1 = nFA C; Dj
On obtient alors
RT 1 1
o = — + (II1.9)
nR\2 IIlaI IIICI

Cette expression montre que, pour retrouver o a partir des
résultats expérimentaux de voltampérométrie (courants limites
convolués), il suffit de connaitre le nombre d'électrons échangés dans
la réaction redox. Le tableau suivant compare les valeurs
expérimentales de o obtenues par les mesures d'impédance et les
valeurs calculées (eq. III.9) pour différentes concentrations et
températures sur la base d'un transfert monoélectronique.



Concentration T O exp. o calc
(M) (K) Q.sl/2 Q.sl/2
0,72 M 263,1 1 540 1 960
253,1 2 700 2 700

2431 5 540 3 500

0,036 M 262,6 10 830 12 330
258,0 12 130 13 970

253,1 13 330 14 740

Tableau III.1
Comparaison des valeurs de ¢ expérimentales et des valeurs calculées
d'aprés l'équation III.9.

Pour un transfert a 2 électrons, 1les valeurs calculées
auraient été deux fois trop faibles. L'écart entre valeurs
expérimentales et valeurs calculées est de l'ordre de 10 %, ce qui
confirme la cohérence des résultats. De plus, ce faible écart confirme
1'hypothése n = 1 et les conclusions du paragraphe {III.6.1).

Il est également possible de comparer les coefficients de
température obtenus par les deux techniques électrochimiques. Le
coefficient de température de o obtenu expérimentalement pour
différentes solutions est donné dans le tableau ci-dessous :

Concentration Coefficient de température de o
(M) (kJ.mol 1)
0,72 21,2
0,36 17,7
0,24 17.3
0,128 22,3
0,031 19,1
0,018 16,5
valeur moyenne 19 £ 2

Tableau II1.2
Coefficient de température de o pour différentes solutions LiZSA-NH3
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Les valeurs obtenues correspondent bien aux variations
attendues d'aprés 1'équation III.8 et les coefficients de température
de S; et de S3.

Il est enfin possible de comparer la concentration de Si
obtenue par les courants convolués et celle obtenue par RPE. Les
résultats obtenus par les deux techniques (a4 253 K) sont regroupés
dans le tableau ci-dessous

Concentration (1) (2)
analytique [Sé] [S;]
(M) obtenu par RPE obtenu par convolution (2) / (1)
(1073 M) (1073 ™)

0,36 0,1064 1,045 9,82
0,24 0,129 0,873 6,76
0,128 0,12 0,539 4 49
0,018 0,0709 0,301 4, 24

Tableau III.3
Comparaison de la concentration de Si obtenue par RPE et de celle
obtenue par électrochimie.

La comparaison de la concentration de S; obtenue par les deux
techniques laisse apparaitre des différences. Celles-ci peuvent
s'expliquer qualitativement par deux facteurs.

Le calcul de 1la concentration du radical Si a été effectué
dans 1'hypothése d'un coefficient de diffusion égal a 1072 cm?.s™'.
Nous avons vu que cet ordre de grandeur a été trouvé pour d'autres
molécules en solution dans 1'ammoniac liquide [21-23]. L'écart observé
est probablement imputable en partie a 1'hypothése faite sur les

coefficients de diffusion.

D'autre part, la concentration obtenue en électrochimie a été
calculée d'aprés des lois établies pour des solutions idéales. Or les
résultats de RPE ont montré que le comportement des solutions s'écarte
rapidement d'un modéle idéal. Il faudrait donc prendre en compte pour
1l'exploitation des vrésultats expérimentaux cet écart au modéle
théorique en se basant sur des lois utilisant la notion d'activité. La
RPE mesure la concentration de spin, donc la concentration réelle de
SS en solution alors que 1'électrochimie permettrait d'obtenir
l'activité de cette espéce. Nous pensons que cela doit expliquer
également en partie 1'écart observé entre les deux grandeurs donné
dans le tableau III.3.
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Cependant, une mesure expérimentale du coefficient de

diffusion est un préalable a 1la discussion de 1l'origine des
différences obtenues pour la concentration de SB.

III1.8. CALCUL DES PARAMETRES DE TRANSFERT DE CHARGE

II1.8.1.Coefficient de transfert de charge «

Les mesures d'impédance a4 potentiel imposé permettent
d'étudier certains paramétres du transfert de charge. Il a été
mentionné précédemment que la représentation de RCT et de o en
fonction de 1la surtension présente un minimum (III.5). Pour les
solutions concentrées, l'allure générale des diagrammes d'impédance
est celle d'un systéme redox simple. L'étude théorique des impédances
a potentiel imposé montre que pour un systéme redox simple
quasi-réversible, la résistance de transfert de charge, R.r. et le
paramétre o passent par un minimum (chap. I). Les formules donnant le
minimum de R., et de o sont les suivantes [15,16] :

-

RT CRed DRed 1 -
Mmin (RCT) = ;E 1n - D . - (III.10)
cOx 0x

-

RT i CRed DRed

nF . D
COx

(ITI.11)

0x

La combinaison de® ces deux équations est utilisée pour le
calcul de o :

(R..) - (o) = °L ln(l ; O‘) (III.12)

Nyin CT) nmin nF

On obtient pour o une valeur de 0,40 * 0,05. L'incertitude
vient non seulement des différentes solutions étudiées mais aussi de
la difficulté a apprécier la valeur de la surtension au minimum des
courbes considérées.

II1.8.2. Constante de vitesse standard k°

La détermination de 1la valeur de o permet d'accéder a la
valeur de la constante de vitesse standard k°. Ce paramétre est déduit
de la résistance de transfert de charge Reps mesurée
expérimentalement, par la formule [13] :

RT
k® = (III.13)

2 2 *(l-o) .o
n® F° A Ryp C o, CRea

La détermination de k° ne peut étre faite que pour les
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solutions concentrées ol la mesure de la résistance de transfert de
charge est possible. Les valeurs de k° obtenues pour différentes
concentrations de solution et différentes températures sont données
dans le tableau ci-dessous

Concentration k° (1072 cm.s™ 1)
analytique Fo———————————=-y ndhebeieiedebbeebeids ettt
(M) 263 K 253 K 243 K
0,72 3,2 1,5 0,6
0,34 2,8 1,9 1,3
0,36 2,7 1,7 1
0,24 4,3 2,7 1,7

Tableau III.4
Valeurs de k° déterminées pour différentes concentrations de solutions
et différentes températures.

La valeur moyenne de k° a 263 K est de 3,3 1072 cm.s™!.
L'extrapolation des valeurs expérimentales a4 la température ambiante
1 ce qui indique une vitesse de
transfert de charge relativement rapide. Les différents résultats

donne une valeur de 0.2 = 0.1 cm.s~

expérimentaux suggéraient un résultat de cet ordre (II1.6.). Le
tableau ci-dessus montre que la constante de vitesse k° varie
fortement avec la température : 1l'énergie d'activation moyenne E 6 est
égale a 26 £ 1 kJ.mol !. L'ordre de grandeur de cette énergie apparait
raisonnable pour une réaction électrochimique faisant intervenir une
espéce radicalaire [17].

III.8.3. Simulation de voltammogrammes pour un transfert quasi-

réversible

Nous avons montré  précédemment (111.6.1.) que les
voltammogrammes simulés pour un transfert infiniment rapide
reproduisent 1l'allure générale des voltammogrammes expérimentaux. Deux
points posent encore probléme : 1l'écartement de pic expérimental est
supérieur aux valeurs simulées, le courant de pic calculé est
supérieur aux valeurs expérimentales. Ceci avait é&té, en partie,
attribué a 1la vitesse du transfert de charge. La mesure de la
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alors utilisée dans les calculs de simulation.
nous permettent de montrer que

d'une cinétique de transfert de charge

suggéraient les résultats exposés sur les

figures III1.19 & III1.22. La figure II1.26 montre en effet que 1l'écart
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entre valeurs simulées et valeurs expérimentales s'est réduit. Il
reste toutefois de trés légéres différences qui peuvent étre
attribuées & 1l'influence de réactions chimiques en solution. Nous
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Fig. II11.26.
Comparaison des voltammogrammes expérimentaux (———) et simulés
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a différentes

(W = 0,52 / v ; k* = 2.10 "2 cm.s™!).
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confirmons donc que le mécanisme de transfert de charge peut étre
expliqué en premiére approximation par une réaction de transfert de
charge modérément rapide a un électron entre SB et Si‘. La simulation
des voltammogrammes n'a pas pu étre faite pour les solutions diluées
car la valeur de k° n'a pas été déterminée expérimentalement pour ces
solutions. On peut penser que les écarts entre courbe expérimentale et
courbe simulée seront plus dimportants du fait de 1'influence des
réactions chimiques comme le montrera le paragraphe suivant.

L'influence de réactions chimiques en solution sur le
mécanisme de transfert de charge, négligée en premiére approximation,
est maintenant étudiée de facon détaillée.

II1I1.9. INFLUENCE DE REACTIONS CHIMIQUES SUR LE MECANISME DE TRANSFERT
DE CHARGE

I11.9.1. Mise en évidence du couplage CE par les résultats de la

convolution

Nous avons déja mentionné (III.4) 1'apport de la technique de
convolution dans la mise en év&dence du couplage de réactions
chimiques en solution avec la réaction de transfert de charge. En
effet, on observe en solution concentrée (Fig. III.11) et en solution
diluée (Fig. III.12) une croissance linéaire du courant convolué avec
la surtension. Il a été montré que cette variation est caractéristique
du couplage de type CE {(ou EC) [10]. Ces figures montrent que, pour un
balayage cathodique, le profil linéaire est toujours observé. Ceci
signifie que l'espéce oxydée 83 est associée & une réaction chimique.
L'influence de cette réaction est toujours observée car la
concentration de S; est toujours faible. Lors des balayages anodiques,
le profil linéaire n'est observé qu'en solution diluée (Fig. III.12).
L'espéce réduite est, elle aussi, associée a une réaction chimique en
solution. Cette réaction n'intervient, de facon importante, qu'en
solution diluée car en solution concentrée, la quantité de S%' est
suffisante pour répondre aux besoins de la réaction électrochimique.
Nous montrons dans 1le paragraphe suivant que ces observations sont
confirmées par les résultats des mesures d'impédance.

I11.9.2. Mise en évidence du couplage par les mesures d'impédance

a) Calcul de 1'impédance faradigue

L’analyse quantitative de 1'impédance requiert la
détermination de 1'impédance faradique (Z;). En effet, seule
1'impédance faradique caractérise les phénoménes chimiques et
électrochimiques liés au transfert de charge. Le calcul de 1'impédance



faradique est rendu possible par la détermination de la capacité de
double couche (Cdc). Celle-ci peut étre déterminée par l'intermédiaire
de 1l'admittance. En effet, les parties réelle et imaginaire de
l'admittance globale (Y,) de la cellule sont données par les formules
suivantes [147 :

= Re (Y;) (III.14)

Im (Y;) + C,, w (III.15)

ou Y, et Y. représentent respectivement 1l'admittance globale et

1'admittance faradique. L'admittance globale de la cellule est
calculée & partir des valeurs expérimentales de 1'impédance globale
(ZT) aprés soustraction de la contribution de la résistance de

solution (R suivant les formules :

s)
Re (Z;) - Rg
= 2 (I11.16)
(Re(Zy) - Rg)® + Im(Z,)?

- Im{(Z )
In(Y,) = i (I11.17)

.

(Re(Z,) - Rg)® + Im(z.)°

D'aprés 1'équation III.15,la capacité de double couche peut
étre déterminée par le calcul de 1la pente de la représentation
Im(Y,) = f(w). Ceci est possible & condition que le terme Im(Y.) soit
indépendant de w. Ceci est normalement vérifié & haute frégquence.
Expérimentalement, on observe que Im(YF) est constant entre 103'3 et
10° Hz. Les résultats sont donnés dans le tableau ci-dessous :

log f 4 3.5 3 2,5 2,1
Tm(Y,) (1) 23,37 1,165 0,41 0,197 0,141
Tm(Y.) (1) 2,0169 0,172 0,096 0,097 0,097
Cye @ (1) 3,1397 | 0,993 0,249 0,1 0,0395

Cyec 50 (soit 31 uF.cm™?)

Tableau II1I1.5
Test de la méthode de détermination de C,_.

Les résultats obtenus aux fréquences supérieures a 103+3 Hz
ont une incertitude - plus importante. Celle-ci est 1liée a la
contribution inductive des fils de connexion et a la précision de la
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détermination de la résistance de solution (le dénominateur tend vers
0 dans 1l'équation III.17). Les valeurs de capacité de double couche
trouvées pour les solutions LiZSA-NH3 varient entre 10 et 30 pF.cm™?
ce qui est une valeur raisonnable dans 1'ammoniac liquide [18]. La
détermination de C,  permet le calcul de l'impédance faradique suivant

les expressions [14] :

Re(Z;) - Rg
Re(Z.) = - . (111.18)
(1+¢C,. o1In(z))° + (Cy, © (Re(Zy) - Rg))
In(Z.)(1 + C,, @ In(Z;)) + (Re(Z,) - Rg)’ C,_ w
In(z,) = . — (111.19)

(1+C,. ©In(Z))" + (C;, @ (Re(Zy) - Rg))

dc

La représentation de Nyquist de 1'impédance faradique d'une
solution concentrée est illustrée par la figure III.27. On observe sur
cette figure un épaulement & haute fréquence caractéristique du
couplage d'une réaction chimique avec la réaction de transfert de
charge [20]. Or, pour les solutions® concentrées, c'est l'espéce oxydée
S qui est couplée a une réaction éhimique. L'épaulement est donc 1ié

3
a cette réaction.

b) Profil CE des diagrammes d'impédance

On a observé sur les diagrammes d'impédance des solutions
diluées un profil caractéristique d'un mécanisme de type CE
(Fig. II1.14). Or, ce profil n'est observé qu'en solution diluée ce
qui signifie qu'il est 1ié a l'espece réduite S%' comme le suggéraient
les résultats de convolution exposés au paragraphe (III.9.1). Nous
allons montrer qu'il est possible de calculer la concentration de
1'espéce réduite Sg‘ 4 partir des paramétres de ce profil CE. Ceci
prouvera Qque la réaction chimique est bien couplée a S%‘. Le modéle

général suivant est utilisé :

- - a2~
S3+e ~—S3
(I1I.20)
2 .
S3 2 X
ke
ke
avec K = ;: et k = kf + kb.

Les parties réelle et imaginaire de 1l'impédance faradique

Y

associée a ce modéle du premier ordre sont données par [15,19] :



s %
Re(Z;) = R -% [ K ] %hea [(w? + k%) + k
e = + W g, +
F CT 0x K + 1 Red K + 1 w2+k2
(III.21)
2% %
ra(z.) [ K ] % TRed (0¥ + k%) -k
= + w
o Pox " K+ 1 %Red K+ 1 I
(III.22)
RT
avecoi=
n? F? AJ2D, C
(1II.23)

1 %
%
(W + k%) -k

On montre par calcul de la dérivée du terme
w’ + k?

que la partie imaginaire du maximum du profil CE (In™®*) et la
pulsation au maximum (WM®*) sont données par les formules :

WMax = W3 (III.24)

YRed

K+ 1

- 2 ImM2x \k = (I11.25)

Ces formules nous permettent de calculer la concentration de
1'espéce réduite S%‘ avec 1'hypothése DRed = 107° cm?.s"!. On
supposera pour le calcul que la constante K est faible devant 1. Le
tableau ci-dessous montre gque 1la concentration calculée par cette

méthode est compatible avec la concentration calculée par les courants

convolués
0,036 M 0,018 M
T (K) 262,6 258 249.,6 252,1 242,1 236,8
* -4
Cred (10 M)

Calcul par les 1,72 1,52 1,11 0,384 0,307 0,283
courants convolués

Choq (1074 M)
Calcul par les 1,66 1,39 1,29 0,495 0,366 0,267
impédances

Tableau III.6
Comparaison de la concentration de Sg‘ calculée a partir des courants
convolués et de celle calculée a partir des diagrammes d'impédance.
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Fig. III.Z27.

Diagrammes d'impédance faradique d'une solution LiZSA—NH3 (0,72 M) a

différentes températures : (1) 220 K ; (2) 249 K . (Electrode de

platine : 1,57 cm?).



On vérifie donc ainsi que le profil CE a basse fréquence est
associé a 1'espéce réduite Sg‘.

I11.9.3. Nature des réactions chimiques couplées

Nous avons vu dans les deux paragraphes précédents que deux
réactions chimiques sont couplées a la réaction de transfert de
charge.

a) Réaction couplée a Si

La réaction chimique en solution couplée a 1'espéce oxydée Si
intervient a toutes les concentrations. Or, nous savons par
différentes techniques spectroscopiques que le radical S; est toujours
en équilibre avec son dimére Sg'. Il est donc naturel de penser que la
réaction chimique antécédente est la réaction de dissociation. On
écrira ce mécanisme sous la forme

sg” =2 s;
(III.26)

I1 est impossible d'étudier plus quantitativement cet
équilibre dans 1les solutions Lizsa'NH3° En effet, 1'étude par la
méthode des impédances est rendue impossible par le manque de
résolution du profil CE obtenu & haute fréquence (épaulement). La
seule information que 1l'on puisse déduire des diagrammes d'impédance
faradique concerne la cinétique de 1l'équilibre de dissociation. En
effet, on peut déduire du diagramme d'impédance que le paramétre k
associé a l'équilibre de dissociation est de 1l'ordre de 100 s ! a
- 20° C et dépend de la température (Fig. III.27).

b) Réaction couplée a S%'

Nous avons wvu que 1la réaction chimique couplée a 1'espéce
réduite Sg’ intervient uniquement en solution diluée. Ceci est logique
puisqu'en solution concentrée la concentration de Sg' est relativement
importante. Or, il a été montré (III.7.2.) en considérant les
solutions diluées que 1le polysulfure Sg' est dismuté. L'équation de
dismutation de ce polysulfure a été proposée (eqs. II1.6 et III.7)

2- o Q2- -
282- =827+ 82

2- = Q2- 2-
283" =g 42
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I1 est certain que ces réactions interviennent peu au point de
vue cinétique. D'aprés les diagrammes d'impédances (Fig. III.14), 1le
paramétre k est de 1l'ordre de O,1 g 1, Toutefois, il est nécessaire de
faire intervenir ces équilibres pour expliquer la valeur de la

concentration des espéces électroactives a 1l'équilibre.

II1.9.4. Etude quantitative des équilibres en solution

Nous allons étudier dans ce paragraphe la constante de
dismutation de Sﬁ' et son énergie d'activation. Nous allons tenter
d'expliquer les coefficients de température obtenus pour S%' et Si.
Les calculs présentés 1ici seront conduits dans 1'hypothése de
solutions idéales. Nous faisons 1'hypothése que 1les phénoménes
expérimentaux sont décrits par les équilibres suivants

K
3 8f° - Sg” + 2 82-

—

(II1.27)

[OSH -

Co serait la concentration de SA“ si cette espéce n'était pas

dismutée.
K>
S¢ = 2 SS
(I11.28)
x 2
> y
3
2- K3 2-
2x ¢ = = c z III.2
_— - + — —_ - - + —
3 z %5 3 o =X * 3 (I11.29)
Ky
2 =y 2- 2=
2 55 rad S + S3
- t 2x ¢ IIL.30
_ - — — - 4+ -
> 3 T2t 5 (III.30)
Les constantes des différents équilibres sont données par
(x ) (ZX & )2
__y_+_._2
3 3 2
- (II1.31)

1

(co-x+3)
= g
0 X 2



K, = ——— (II1.32)

Ky = (E’j . 3)2 (I11.33)
3 2

N

4 = | (II1.34)

On peut supposer d'aprés 1'ordre de grandeur des
concentrations obtenues expérimentalement que les constantes
d'équilibre sont faibles. Nous faisons 1'hypothése que Si‘, Sg' et Sg'
sont peu dismutés. On peut dés lors faire les hypothéses suivantes

ZTX » z - % (I11.35)
Cy > x - % (II1.36)
g > t (I11.37)

Les approximations permettent de simplifier les expressions
"des constantes d'équilibre. Toutefois, le systéme ne peut é&tre
facilement résolu qu'en supposant que la dissociation de Sg' est peu
importante. Ceci a déja été démontré par spectrophotométrie et par RPE
dans les solutions LiZSG-—NH3 lorsque la concentration de Sg' a 200 K
{(quand tous les 83 sont associés) est supérieure a 5.10°2 M. Nous
verrons si cette hypothése est vraisemblable dans le cas présent. On
pose donc

%» z (I11.38)

On peut alors déterminer l'expression de x

x=3¢, |7 (I1I.39)

La détermination de la concentration de S%' montre que cette
relation n'est valable que pour les solutions concentrées. I1 faut
donc remettre en cause 1'hypothése formulée par 1'équation III.38.
Ceci nous améne a résoudre un systéme plus complexe :
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K, = (I1I.40)

K, = (III.41)

L'expression de y en fonction de x et K, est obtenue & partir
de 1l'équation III.41 et introduite dans 1'équation III.40. On peut
alors faire apparaitre la concentration de Sg' ([Sg'] = 2x/3). On
obtient 1'équation suivante

[S ]3 3 KZ [ 2
2K, 16K 73

- ¢} = 0. (III.42)

Cette équation permet de déterminer numériquement la constante

1
obtenues pour les différentes solutions étudiées. On utilise aussi la

valeur de K, obtenue par spectrophotométrie et la concentration

d'équilibre K en utilisant les valeurs expérimentales de [Sg']

analytique C, des solutions. Ceci nous permet de déterminer la valeur
de K, et son énergie d'activation. On obtient

K, = 1,06.10"% a 263 K
et une valeur de 1,3.10°° a l'ambiante. L'énergie d'activation de
1'équilibre de dismutation de SE‘ est égale 54 kJ.mol !. On remarque
que si on reprend 1'équation II1.39, valable en solution concentrée,
en utilisant le coefficient de température de Sg‘ obtenu par
1'expérience, on retrouve pour K, une énergie d'activation de
60 kJ.mol™ ! ce qui est cohérent avec la valeur précédente.

Le coefficient de température de S; est obtenu a partir de la
combinaison des équations III.31 et III1.32. En effet, on obtient

s2-1? [s:]?
KK, = s3] Is3] (1II.43)

C3

D'aprés cette équation, le coefficient de température de SS
devrait étre de 30 kJ.mol™!. Expérimentalement, on obtient une valeur
de 24 + 4 kJ.mol"!. Compte-tenu des incertitudes, ces valeurs sont
assez proches. Par contre, il est impossible de décrire avec ce modéle
la wvariation de la concentration de Ss avec la concentration de la
solution, car comme nous l'avons vu, cette variation ne suit pas les
lois classiques des équilibres.



Ce travail constitue 1la premiére approche quantitative dans
1'étude de 1la dismutation de Sﬁ‘. La wvaleur de 1la constante
d'équilibre a 1l'ambiante et son coefficient de température ont été
déterminés. On montre que 1la variation avec 1la température des
concentrations des espéces électroactives Sg et Sg' est expliquée par
le coefficient de température obtenu pour la dismutation de 5j°.

I11.10. CONCLUSION

L'étude électrochimique des solutions de tétrasulfure de
lithium dans 1'ammoniac liquide montre 1l'intérét de 1'analyse
théorique faite au chapitre précédent. Les résultats expérimentaux
sont interprétés par une réaction de transfert de charge a un électron
entre deux espéces électroactives présentes a 1l'équilibre en
solution : Si et Sg'. La dismutation de Sﬁ' démontrée précédemment par
des techniques spectroscopiques est confirmée. Les paramétres associés
au transfert de charge k° et o sont déterminés. Il est montré que le
transfert de charge est modérément rapide et que sa vitesse dépend de
la température. Les concentrations des espéces électroactives sont
calculées par l'utilisation des courants convolués. La concentration
de SS passe par un maximum quand la concentration analytique augmente
ce qui est observé également en RPE. L'existence du polysulfure Sg'
est démontrée. On observe qu'il est dismuté. Les réactions chimiques
en solution influencent la réaction de transfert de charge. Enfin les
vol tammogrammes simulés grace aux informations déduites des
expériences reproduisent les voltammogrammes expérimentaux de facgon
trés satisfaisante.

Les résultats exposés dans ce chapitre permettent de
comprendre le mécanisme de transfert de charge au voisinage du
potentiel d'équilibre. Celui-ci est décrit par les équilibres

suivants :
2- o 2-
38,7 = S
&t
2 Sj
- - s o2~
S3+e 0—83

2837 »8% 4 8%”

Ces résultats vont permettre d'expliquer les résultats obtenus
pour d'autres solutions de polysulfures qui font 1l'objet des chapitres
suivants.
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IV.1. INTRODUCTION

Nous avons vu au chapitre III que les résultats observés pour
les solutions de tétrasulfure de lithium s'expliquent par un mécanisme
relativement simple de transfert de charge &4 un électron. La
compréhension des phénoménes observés pour ces solutions nous permet
d'étendre 1le champ des expériences a d'autres solutions. Dans ce
chapitre, nous exposons les résultats obtenus pour des solutions de
tétrasulfure en milieu acide : (NHA)ZSA-NH3. Ces résultats ont été
obtenus par les techniques électrochimiques déja présentées
(voltampérométrie cyclique, impédance électrochimique). Cette étude
fait 1'objet de deux publications qui sont reprises ici en détail
[1,2].

Le but de ce travail est d'observer 1l'influence de 1'acidité
du milieu sur les propriétés électrochimiques des solutions. La
spectroscopie montre que la dismutation des polysulfures est plus
importante dans ce milieu. Il était donc intéressant de caractériser
ces effets par des méthodes électrochimiques. Nous montrerons dans ce
chapitre que les résultats expérimentaux bien qu'ils soient différents
s'interprétent par le méme mécanisme général que dans les solutions de
tétrasulfure de lithium : un transfert a un électron entre Sg et Sé‘
couplé avec une ou plusieurs réactions chimiques en phase homogéne.
Nous montrerons que ce couplage est beaucoup plus important que pour
les solutions de tétrasulfure en milieu neutre (LiZSA—NH3).

Nous présenterons dans un premier temps les résultats
antérieurs obtenus par des techniques spectroscopiques (IV.2). Apreés
avoir rappelé la méthode de préparation des solutions (IV.3), nous
exposerons les résultats de voltampérométrie cyclique (IV.4) et des
mesures d'impédance électrochimique (IV.5). Nous montrerons que ces
résultats s'expliquent comme dans le chapitre précédent par un
transfert & un électron entre Sé et Sg' (IV.6). Nous exposerons en
détail le calcul de la concentration des espéces électroactives (IV.7)
et la détermination des paramétres du transfert de charge (IV.8).
Enfin, nous étudierons de fagon détaillée la cinétique de la réaction
chimique couplée au transfert de charge.

Iv.2. ETUDES SPECTROSCOPIQUES DES SOLUTIONS

IV.2.1. Résultats de spectrophotométrie UV-visible et de spectroscopie
RAMAN

Nous rappelons briévement ici les principaux résultats
relatifs & ces solutions. Comme pour les solutions de tétrasulfure de
lithium, DUBOIS [3] a mis en évidence la dismutation du polysulfure
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Sﬁ' par 1l'observation en solution du radical s;; en équilibre avec son
dimére S2-. Ces espéces ont été identifiées par leurs raies RAMAN
caractéristiques, 535 cm ! pour 53, 437 em! pour Sﬁ', 440 et 400 cm?
pour Sg' (Fig. IV.1). Il faut signaler ici que DUBOIS a identifié par
spectroscopie RAMAN 1'existence du polysulfure Sg'ce qui n'avait pas
pu étre fait dans les solutions Lizsh-NH3.

I1 a été observé par spectrophotométrie UV-visible [3] que le
radical Sg se trouve en concentration plus importante en milieu acide
((NHA)ZSA'NH3) qu'en milieu neutre (LiZSA-NH3) pour une méme
concentration analytique de la solution. Ceci a été interprété par une
dismutation plus importante du polysulfure Sf‘ en milieu acide. Or,
comme pour les solutions de tétrasulfure de lithium, il est possible
d'écrire l'équation suivante

37 @ s o+ 28y (IV.1)
it
2 s

Cet équilibre, valable pour les deux types de solutions, ne
peut expliquer la différence de concentration du radical Sé dans les
deux milieux. DUBOIS a observé en milieu acide 1l'existence de
1'hydrogénosulfure HS™, identifié par sa bande RAMAN a 2750 cm™! [3].
Ceci indique que l'espéce la plus réduite est différente dans les deux
milieux : S°° en milieu neutre (solutions LiZSA—NH3), HS™ en milieu
acide (solutions (NHA)ZSA-NH3). La différence de concentration de S;
peut dés lors s'expliquer par 1l'équilibre :

S + NH; & HS® + NH (1v.2)

3

Cet équilibre est fortement déplacé vers HS™, ce qui indique
une dismutation plus forte des polysulfures S, Sg‘ et S2°. Comme
pour les solutions de tétrasulfure de 1lithium et pour les mémes
raisons, le polysulfure Sg‘ n'a pas pu étre identifié par des
techniques spectroscopiques. Nous verrons que sa présence est montrée
par les résultats d'électrochimie.

IV.2.2. Résultats de résonance paramagnétique électronique (RPE)

Des études de résonance paramagnétique électronique ont été
réalisées dans notre laboratoire sur les solutions de tétrasulfure
d'ammonium dans 1'ammoniac liquide. Le signal RPE observé indique
qu'il n'y a qu'une seule espéce radicalaire dans ces solutions. Cette
espéce est identifiée comme étant le radical anion S;. Comme pour les
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solutions LiZSA—NH3, il est possible, gréce au couplage de la RPE et
de la spectrophotométrie UV-visible, de déterminer la concentration de
1l'espéce radicalaire S;. Ceci est fait par comparaison de la bande
d'absorption a 610 nm et du signal RPE dans les solutions diluées [4].
I1 est ainsi possible de déterminer la variation de la concentration
de Sg avec la concentration de la solution. La figure IV.2 montre que
la concentration de Sé passe aussi par un maximum quand la
concentration de la solution augmente [5]. Toutefois, on observe que
ce maximum est situé a4 une concentration plus importante : 0,4 M au
lieu de 0,2 M pour les solutions LizsA—NH3. La comparaison des
figures III.3 et IV.2 met en évidence 1'augmentation de 1la
concentration de Sg en milieu acide, ce qui confirme les conclusions
de DUBOIS [3].

Ces différents résultats vont nous permettre d'expliquer les
différences observées entre les résultats expérimentaux obtenus pour
les solutions de tétrasulfure de lithium et pour celles de
tétrasulfure d'ammonium.

IV.3. METHODES EXPERIMENTALES

IV.3.1. Réaction de préparation

Les solutions de tétrasulfure d'ammonium dans 1'ammoniac
liquide sont préparées in situ par réduction du soufre par le sulfure
d'hydrogéne selon la réaction [1-3] :

38 + HyS + (x +2) NHj — (NH,) S, + x NH, (Iv.3)

La concentration des solutions est définie par le rapport
molaire x. A 20° C , 1la concentration analytique (molarité) de la
solution est évaluée par le rapport 36/x. Nous utiliserons cette
échelle de concentration dans ce chapitre. Il est possible de préparer
des solutions trés concentrées (jusqu'a 2M). Contrairement aux
solutions de tétrasulfure de 1lithium, on n'observe pas alors de
précipité a basse température.

Comme pour les solutions de tétrasulfure de lithium,
1'équation IV.3 ne rend pas compte de la dismutation du polysulfure
Sf‘ et nous nous trouvons confronté au méme probléme que dans le

chapitre précédent : nous ne connaissons pas la concentration des
différentes espéces en solution car 1les valeurs des différentes
constantes d'équilibre sont inconnues. Nous ferons également

abstraction de 1la dissociation ionique partielle pour simplifier
1'écriture du systéme.



IV.3.2. Préparation des solutions

La préparation des solutions de tétrasulfure d'ammonium suit
le méme principe que la préparation des solutions de tétrasulfure de
lithium. Le soufre (Fluka ; 99,999 %) est pesé & l'air puis transféré
dans une cellule. Celle-ci est placée sur une ligne a vide et pompée
plusieurs heures jusqu'a une pression de l'ordre de 10> Torr . La
quantité de sulfure d'hydrogéne gazeux (Air liquide ; 99,7 % )
nécessaire pour obtenir une composition globale de solution
correspondant & (NHA)ZSA est déterminée par volumétrie. Le sulfure
d'hydrogéne est ensuite condensé sur le soufre & la température de
1l'azote liquide. La précision de 1la mesure de pression de sulfure
d'hydrogéne (+ 0,04 Torr) permet une bonne définition de 1la
composition des solutions. On peut estimer que 1l'erreur sur la
composition des solutions est inférieure a 0,25 %
(i.e. (NHA)2 SAio.o1)- L'ammoniac séché sur potassium est alors ajouté
de la méme facon que pour les solutions de tétrasulfure de lithium. La
suite des opérations est la méme pour les deux types de solutions. Les
cellules sont conservées plusieurs jours a4 0° C pour permettre
1l'achévement de la réaction de réduction du soufre par 1le sulfure
d'hydrogéne.

Nous n'avons pas pu suivre la cinétique de réduction du soufre
et sa solubilisation. Néus avons cependant remarqué qu'elle est
beaucoup plus rapide que pour les polysulfures de lithium tout au
moins en ce qui concerne 1la solubilisation apparente du soufre.
D'autre part, on ne note pas la présence de précipité (de polysulfures
de degré inférieur a 4) comme cela était le cas dans les solutions de
tétrasulfure de lithium trés concentrées.

Comme nous 1le verrons par la suite, la concentration des
espéces électroactives est faible et il n'est donc pas utile d'ajouter
un électrolyte support. Les ions majoritaires tels Sf' ou NHZ jouent
ce rdle et suppriment les phénoménes de migration.

IV.4. RESULTATS EXPERIMENTAUX DE VOLTAMPEROMETRIE CYCLIQUE

I1V.4.1. Solutions de tétrasulfure d'ammonium : (NH, ) S, =NH,
2

a. Allure générale des voltammogrammes

Comme pour 1les solutions de tétrasulfure de lithium, nous
observons un potentiel d'équilibre bien défini. Ceci est expliqué par
la présence en solution d'espéces oxydées et réduites provenant de la
dismutation de Sf'. Ce potentiel d'équilibre est donc choisi comme
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référence comme il est indiqué au chapitre I. Nous ne présenterons ici
que les balayages obtenus pour des surtensions comprises entre -400 et
+400 mV. Le balayage est en effet limité du cété cathodique par une
forte montée de courant. Les résultats obtenus du coété anodique aux
surtensions supérieures a 400 mV n'ont pas été interprétés. Nous nous
attacherons ici a expliquer le mécanisme de transfert de charge au
voisinage du potentiel d'équilibre.

Les voltammogrammes caractéristiques des solutions de
tétrasulfure d'ammonium sont illustrés par 1la figure IV.3. Ils sont
trés différents de ceux observés pour les solutions LiZSL-NH3
(Figs. III.5 - III.7). On observe tout d'abord sur la figure IV.3
1'influence du sens initial de balayage. Cet effet a également été
observé sur les solutions de tétrasulfure de lithium (Chap. III) et
montre la présence a l'équilibre des deux espéces électroactives du
méme couple redox (Chap. II). Toutefois, 1l'allure générale des
voltammogrammes et l'intensité des courants observés suggérent que les
concentrations des espéces électroactives sont assez différentes de ce
qui a été obtenu pour les solutions LiZSA—NH3 au chapitre précédent.
Nous verrons que, malgré ces différences, 1les observations
expérimentales s'expliquent par le méme mécanisme.

L'examen des figures IV.3.A et 1IV.3..B nous renseigne
qualitativement sur le mécanisme de transfert de charge. Lorsque la
direction initiale du balayage est cathodique (Fig. IV.3B), on observe
un pic ou un épaulement. Ce pic ou cet épaulement caractérise la
réduction de 1l'espéce oxydée présente & 1'équilibre. En fait,
1'observation du pic dépend fortement de la température (Fig. IV.4B),
de la vitesse de balayage (Fig. IV.5) ou de 1la concentration
(Fig. IV.7). Dans la plupart des cas, le pic est réduit a un
épaulement sur un front de courant. Il est donc assez difficile dans
ces conditions de déterminer les caractéristiques du pic cathodique
telles que sa position ou son intensité. Nous verrons par la suite
comment estimer la concentration de 1'espéce oxydée associée & ce pic
de réduction.

Lors du balayage retour, on observe un pic anodique qui montre
la réversibilité de la réaction électrochimique. Toutefois, ce pic
n'est observé que dans des conditions expérimentales particuliéres
pour des températures inférieures & environ 243 K (Fig. IV.4B) ou des
vitesses de balayage supérieures a 100 mV.s™! (Fig. IV.5). Dans
d'autres conditions expérimentales, ce pic n'est pas observé et on
observe alors un palier cinétique (Figs. IV.4B et IV.5).

Ceci est explicable qualitativement par la faible stabilité de
l'espéce réduite. Lorsque cette espéce est produite par la réaction
électrochimique, elle se réarrange assez rapidement pour retrouver sa
concentration d'équilibre. Cet effet a été observé au chapitre II lors
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de 1l'étude du mécanisme EC (Fig. II.13.B). Cela indique que 1'espéce

-

réduite est associée & une réaction chimique en solution.

L'observation de la figure IV.3.A confirme ces conclusions. En
effet, 1lorsqu'on débute le balayage dans le sens anodique, on observe
immédiatement le palier cinétique. Ce palier est précédé d'un petit
pic lorsque la vitesse de balayage est élevée. L'intensité du palier
est indépendante de la vitesse du balayage v lorsque v est inférieure
a 100 mV.s"!. L'observation de ce plateau est directement liée aux
observations précédentes. Elle est également en accord avec les
voltammogrammes calculés pour un mécanisme EC présentés au chapitre II
(Fig II.13.A). On peut donc conclure de ces observations que la
réaction de transfert de charge est couplée a une réaction chimique en
phase homogéne. L'oxydation de l'espéce est limitée cinétiquement par
cette réaction. Ceci est exprimé par le modéle suivant

0x + ne” < Red (Iv.4)

Red & X

L'observation du palier anodique suggére en outre que la
concentration de 1l'espéce réduite en solution est faible car on fait
rapidement appel & 1l'équilibre chimique pour produire cette espéce.

b. Modifications des voltammogrammes avec les paramétres
expérimentaux : T, C, v

b.1. Séparation de pic

Lorsque 1la direction initiale de balayage est cathodique, il
est possible de déterminer la séparation de potentiel entre le pic
aller et le pic retour. Elle est comprise entre - 90 et - 150 mV et
dépend 1légérement de la vitesse de balayage, de la température et de
la concentration. I1 est certain que la présence du front de courant
derriére 1le pic de réduction a pour effet de déplacer ce pic vers des
potentiels plus négatifs. L'écart réel entre les potentiels de pic est
donc plus faible que celui mesuré sur les voltammogrammes. Pour cette
raison, il sera difficile de tirer des informations de cette valeur.

b.2. Variation du courant avec la température

La figure IV.4 montre que 1l'intensité du palier cinétique et
le courant de pic cathodique augmentent avec la température. Le
courant de pic croit assez fortement avec la température comme le
montre 1la figure IV.6. On met en évidence pour ce pic une croissance
exponentielle en 1/T dont le coefficient de température (i.e. la pente
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de la représentation 1In(i ) = f(1/T)) est égal a 28 + 3 kJ.mol"!. Le
palier cinétique varie de la méme fagon avec la température ; son
coefficient de température est égal & 33 + 4 kJ.mol !. La variation du
pic cathodique avec 1la température nous améne & conclure que la
concentration de l'espéce oxydée dépend fortement de la température.
I1 est plus difficile de conclure en ce qui concerne le palier
cinétique. En effet, nous avons wvu précédemment (Chap. I) que
1'intensité de ce palier dépend de plusieurs paramétres (dont les
paramétres de l'équation chimique (eq. I.34) ). Or, les observations
relatives au pic retour lors des balayages cathodiques indiquent que
les paramétres cinétiques de 1la réaction chimique varient avec la
température. On ne peut donc pas tirer de conclusion quant a 1la
variation de la concentration de l'espéce réduite avec la température.
Nous verrons que ceci peut étre déduit des mesures d'impédance
électrochimique (IV.7).

b.3. Variation du courant avec la concentration de la solution

La figure IV.7 montre la variation de la partie cathodique des
voltammogrammes avec la concentration. On observe sur cette figure que
la wvariation du courant de pic cathodique avec la concentration de la
solution n'est pas monotone. En effet, la figure 1IV.8 montre
clairement que le courant de pic cathodique passe par un maximum quand
la concentration analytique augmente. Ce maximum est obtenu pour une
concentration analytique proche de O,4 M. Ce résultat a déja été
observé pour les solutions de tétrasulfure de lithium (Chap. III). Il
a également été obtenu par les mesures de RPE qui confirment sa
position (Fig. IV.2). Ces observations nous permettront d'identifier
la nature de 1l'espéce oxydée.. L'intensité du palier anodique dépend
également de la concentration mais de facgon normale : le courant de
palier croit avec la concentration analytique.

b.4. Variation du courant avec la vitesse de balayage

Comme 1le montre la figure IV.5, les voltammogrammes dépendent
de 1la vitesse de balayage. L'observation du palier cinétique et
1'influence de la vitesse de balayage sur 1'observation du pic retour
lors des balayages cathodiques sont la preuve de 1l'influence cinétique
d'une réaction chimique en phase homogéne.

I1 est également possible de caractériser le comportement
électrochimique des solutions en tragant 1la grandeur ipc / vi/2 en
fonction de v [7]. En effet, nous avons vu au chapitre I gque, pour un
systéme redox réversible, le terme ipc / v% est indépendant de la
vitesse de balayage. Or, la figure IV.9 montre que ce n'est pas le cas
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ici. Ceci traduit 1l'influence des réactions chimiques en solution mais
aussi l'influence de la cinétique de transfert de charge comme nous le
verrons par la suite (IV.9).

IV.4.2. Solutions (NHA)ZSn'NH3 avec n # I

Nous présentons briévement ici les résultats obtenus pour les
solutions (NHA)ZS3'5—NH3 et (NHL)ZSA,s'NH3' L'intérét de 1l'étude de
ces solutions est de montrer la modification des voltammogrammes,
notamment l'intensité et 1la position des pics, pour une légére
variation de composition de la solution. Les résultats permettent de
mieux comprendre le mécanisme de transfert de charge et montrent la
continuité des phénoménes observés pour les différentes solutions de
polysulfures d'ammonium. La figure IV.10 montre les voltammogrammes
obtenus pour des solutions (NHI‘)ZS3_5 et (NHh)ZSA.S' L'allure générale
des voltammogrammes est la méme que pour les solutions de tétrasulfure
d'ammonium. On remarque toutefois que, pour les solutions
(NHA)ZSA,s'NH3- 1'épaulement de réduction est plus important que pour
les solutions (NHA)ZS3,5'NH3' Ceci suggére que la concentration de
l'espéce oxydée est favorisée pour des solutions de composition
(NH, ) S, telles que n est supérieur a 4. Dans les deux cas, un palier
cinétique de faible intensité est observé. Son intensité est d'autant
plus faible que n est grand, ce qui nous améne a conclure que la
concentration de 1l'espéce réduite décroit gquand n augmente. Les
différents paramétres des voltammogrammes varient avec la température
comme cela a été observé dans les solutions de tétrasulfure
d'ammonium.

IV.5. RESULTATS DES MESURES D'IMPEDANCE ELECTROCHIMIQUE

IV.5.1. Mesures au potentiel d'équilibre

a. Solutions (NH,) S, -NH,
- 2

Les mesures d'impédance électrochimique ont été effectuées
pour deux matériaux d'électrode : l'or et le platine. Contrairement au
cas des solutions de tétrasulfure de lithium, les résultats observés
en milieu acide dépendent de la nature de 1l'électrode. L'allure
générale des diagrammes d'impédance est toutefois la méme pour les
deux natures d'électrode comme le montrent les figures IV.11 et IV.12.
Ces diagrammes dépendent de la concentration et de la température. Ils
sont trés différents de ceux obtenus pour les solutions de
tétrasulfure de lithium (Fig. III.14). L'allure des diagrammes dans le
cas présent est typique d'un mécanisme EC ou CE comme nous l'avons vu
au chapitre I. Ceci confirme les conclusions des expériences de
voltampérométrie cyclique (eq. IV.4).
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L'influence de la nature de l'électrode est surtout observée
dans la partie haute fréquence du diagramme d4'impédance. Sur les
électrodes d'or (Fig. IV.12), 1le profil EC est toujours observé. Le
cercle de transfert de charge a une amplitude relativement faible et
est en partie confondu avec le profil CE dont le maximum est situé a
basse fréquence. Au contraire, sur les électrodes de platine
(Fig. IV.11), 1le cercle de transfert de charge est beaucoup plus
important. Son amplitude est environ dix fois plus importante que sur
électrode d'or. Son intensité relative croit lorsque la concentration
augmente ou lorsque 1la température décroit. Pour des solutions trés
concentrées (2M), 1le profil CE est totalement masqué par le cercle
situé & haute fréquence. L'influence de la nature de 1l'électrode est
également observée sur les  voltammogrammes (Fig. IV.22). Ces
phénoménes sont interprétés qualitativement par une différence dans la
constante de vitesse standard du transfert électronique pour les deux
natures d'électrode. Le transfert de charge est environ dix fois plus
lent sur électrode de platine. Il faut noter que ce phénoméne n'a pas
été observé pour les solutions de tétrasulfure en milieu neutre. Il
pourrait donc étre 1lié & 1la présence de l'ion ammonium en solution.
Nous reviendrons sur ce point dans la suite de ce chapitre (IV.8).
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Fig. IV.13.

Tracé de ImM®* pour la partie basse fréquence en fonction de 1/T pour
des électrodes d'or et de platine et différentes concentrations de
solution. (@) 0,52 M ; Au (A) 0,51 M ; Pt (x) 0,65M ; Au (H)
0,128 M, Pt.
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IV.5.2. Mesures 3 potentiel imposé

diagrammes d'impédance a
Les effets
électrodes d'or et de platine. La

L'influence du potentiel les
également été étudiée pour les
observés sont identiques pour les
figure IV.15 illustre 1l'influence du potentiel
d'impédance d'une solution de tétrasulfure d'ammonium sur électrode
Au potentiel d'équilibre, le cercle de transfert de charge est

en grande partie masqué par le départ du profil EC ; il apparait plus

sur
deux natures d'électrode.

sur le diagramme

d'or.

distinctement lorsque la surtension croit dans le sens des potentiels
cathodiques. effet de
profil EC. I1 est caractérisé par un déplacement en fréquence sur la
pseudo-droite de Warburg. La résistance de transfert de charge R.; et
le paramétre de diffusion ¢' sont tracés en fonction de la surtension
figure IV.16. que o' pente de la
représentation -Im(Z) = f(w'%) (voir egs. 1.87-1.88). La figure IV.16
montre gque, conformément a 1la {(voir I1.4.3),
R.; = f(n) et o' = f(m) passent par un minimum. La différence entre
les deux minima est assez importante de l'ordre de 20 mV. Cela
comme nous le verrons au paragraphe IV.8, que la valeur de «

On observe également un la surtension sur le

sur la Nous rappelons est la

théorie les courbes

suggére,
est significativement différente de 0,5 [6]. On peut également déduire
de 1la dissymétrie de ces courbes que la réaction électrochimique est
couplée & une réaction chimique en solution [3].
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Pour des électrodes d'or ou de platine, 1l'amplitude des
diagrammes d'impédance dépend fortement de la température. Les maxima
a4 haute et a basse fréquence qui dépendent respectivement de la
résistance de transfert de charge et des paramétres de diffusion
croissent exponentiellement avec 1'inverse de la température
(Fig. IV.13). Les coefficients de température sont les mémes pour les
deux natures d'électrode. On obtient un coefficient de température de
34 + 4 kJ.mol™ ! pour le maximum & basse fréquence et un coefficient de
température de 46 = 4 kJ.mol"! pour le cercle de transfert de charge.
Ces valeurs sont dues en partie & la variation des concentrations avec
la température. D'autres influences peuvent intervenir comme nous le

verrons plus loin (IV.8, IV.9).

Comme le montrent les figures IV.11 et IV.12, 1'amplitude des
diagrammes d'impédance diminue gquand la concentration de la solution
augmente. Mais 1'impédance mesurée ne permet pas de dissocier
facilement 1la contribution des différentes espéces électroactives.
Toutefois, nous verrons plus loin qu'il est possible dans notre cas
d'extraire des informations sur la concentration des espéces (IV.7).

b. Solutions (NHA)ZSn'NH3 avec n # 4

Nous avons également obtenu des diagrammes d'impédance pour
différentes compositions de solutions proches de 4
(n=133;3,5; 4,5 0u5). Les résultats sont illustrés par la

figure IV.14. 1Ils ont été obtenus pour les deux natures d'électrode
(or et platine). Les résultats obtenus pour 1la solution de
tétrasulfure d'ammonium sont confirmés. Sur électrode d'or, le profil
EC est observé, 1le cercle de transfert de charge est masqué par le
profil EC 1lorsque n est supérieur a 4 (Fig. IV.14B). L'ordre de
grandeur de 1l'amplitude du diagramme est semblable & ce qui a été
trouvé pour les solutions (NHA)zsL"NH3 4 la méme concentration. Sur
électrode de platine, on observe un cercle de transfert de charge
important lorsque n est inférieur a U4 (Fig. IV.14A). Par contre,
lorsque n est de l'ordre de 5 ou supérieur & 5, on observe un profil
semi-circulaire. Dans ce cas, il est impossible d'identifier la
composante prédominante (cercle de transfert ou profil EC) car la
capacité de double couche modifie fortement la partie haute fréquence
du diagramme. Pour 1les solutions de polysulfures d'ammonium, il est
impossible de supprimer 1la contribution de la capacité de double
couche comme cela a été proposé pour les solutions de tétrasulfure de
lithium (voir III.9). En effet, dans le cas présent la condition
principale (Im(YF) = cte) n'est pas vérifiée. Lorsque n est supérieur
a4 5, 1'étude de 1'impédance électrochimique ne pourra pas apporter de
renseignements sOrs si elle n'est pas couplée & une autre technique.
Nous retrouvons ce probléme au chapitre VI.
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IV.6. REACTION DE TRANSFERT DE CHARGE

Nous avons établi dans le paragraphe IV.4 que les résultats de
voltampérométrie cyclique montrent la présence en solution des deux
espéces électroactives du méme couple redox. Ceci résulte des
différences observées selon le sens initial du balayage (Chap. II).

Dans 1le chapitre III, nous avons démontré que les résultats
obtenus par les deux techniques utilisées étaient expliqués par une
réaction de transfert de charge a un seul électron entre les espéces
S; et Sg'. Or la similitude entre les deux types de soclution est
grande. En effet, 1les résultats de spectroscopie ont montré, grice a
1l'observation du radical Sg, que le polysulfure Sﬁ‘ est dismuté dans
les solutions de tétrasulfure de lithium et d'ammonium. On en déduit
donc que des espéces semblables sont présentes dans ces solutions. On
peut ainsi supposer que les mémes espéces électroactives sont
présentes puisqu'elles proviennent directement de la dismutation de
Sf' comme le suggére 1l'équation IV.1. De nombreuses observations
expérimentales viennent confirmer cette hypothése. Tout d'abord, nous
avons vu au paragraphe (IV.2) que 1'équilibre entre S°- et HS-
{eq. IV.2) est fortement déplacé vers HS . Ceci devrait induire une
dismutation plus forte de Sg‘ en milieu acide. Cela est vérifié
expérimentalement par 1l'observation du palier cinétique anodique. De
plus, nous avons observé que 1l'espéce réduite est peu stable en
solution comme le montrent les effets cinétiques observés sur le pic
de réoxydation. Ceci confirme 1'hypothése d'une espéce réduite
présente en faible concentration.

Les observations faites pour l'espéce oxydée suggérent
également la similitude de mécanisme entre les solutions de
tétrasulfure de lithium et d'ammonium. En effet, nous avons observé
que 1le pic de réduction augmente avec la température et passe par un
maximum quand la concentration de la solution augmente, ce qui a été

également observé pour le radical S dans les solutions de

3
tétrasulfure de lithium. Ces variations caractéristiques nous aménent

a suggérer le mécanisme électrochimique suivant
S; +e & S%- (1IvV.5)

I1 faut ajouter que les résultats des mesures de RPE montrent
que Sg est le seul radical dans les solutions de polysulfures dans
1'ammoniac 1liquide. Il présente en outre les mémes variations avec la
concentration que celles observées pour 1le pic cathodique. D'autre
part, les voltammogrammes expérimentaux obtenus pour les solutions
(NHA)ZSn avec n légérement différent de 4 (Fig. IV.17) confirment
1'hypothése faite sur la réaction électrochimique. En effet, lorsque n
est inférieur & U, on observe une décroissance du pic cathodique ce
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Voltammogrammes de solutions (NHl‘)ZSn-NH3 (0,36 M ; 243 K).
(1) n=3,5; (2) n =14 ; (3) n=4,5. Direction initiale de balayage
cathodique. (500 mV.s™!. Electrode d'or de 0,0314 cm ?).

qui est attendu d'aprés les résultats de spectroscopie [3].

Nous allons donc exploiter les résultats expérimentaux suivant
le modéle donné par l'équation IV.4 :

Ox + ne” ¥ Red

Red & X

ol la réaction électrochimique est donnée par 1'équation IV.5. Dans un
premier temps, la réaction chimique sera supposée du premier ordre.
Nous aborderons finalement la question des équations chimiques a
considérer ainsi que l'ordre de grandeur des constantes d'équilibre.
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Tracé de,[Ss] en fonction de la concentration analytique (253 K). (+)
concentration calculée a partir du courant convolué ; (e)
concentration calculée aprés correction de la "ligne de base”.



IV.7. CALCUL DE LA CONCENTRATION DES ESPECES ELECTROACTIVES

IV.7.1. Concentration de l'espéce oxydée : SB

a. Calcul

Le calcul de 1la concentration des espéces électroactives est
moins direct que pour les solutions de tétrasulfure de lithium. En
effet, pour ces solutions, les voltammogrammes obtenus ont une allure
classique et la technique de convolution donne de bons résultats. Dans
le cas présent, le simple examen des voltammogrammes indique que la
technique de convolution ne peut é&tre appliquée rigoureusement. Le
front de courént observé du co6té cathodique empéche la visualisation
du palier sur les courbes I = f(n) : on observe seulement un point
d'inflexion. On peut cependant utiliser ce point d'inflexion pour
évaluer 1le courant limite et calculer la concentration de 85 par la
formule classique (eq. I.37)

II,1 = nFA C; Df (IV.6)

Ll

Dans ce calcul et dans ceux qui suivront; nous ferons la méme
hypothése sur les coefficients de diffusion que celle présentée dans
le chapitre précédent (Dox = Dpog = 1075 cmz.s'l). Les wvaleurs
obtenues sont présentées sur la figure IV.19. Les concentrations
obtenues sont trés supérieures a celles observées pour la solution de
tétrasulfure de lithium. Il est certain que 1'incertitude sur
l'estimation du courant 1limite influe sur la détermination de la

concentration de Sg.

Nous avons donc cherché & vérifier les valeurs obtenues par
une autre méthode de calcul. Nous avons vu sur les voltammogrammes
expérimentaux que le pic de réduction est en grande partie masqué par
une importante montée de courant (Figs. IV.3 - IV.4). Nous avons donc
soustrait la contribution de ce front de courant pour déterminer
l'intensité du pic de réduction. Pour cela, il faut déterminer la
meilleure courbe possible qui reproduise la "ligne de base" (i.e. la
montée de courant). Cela a été fait grace a une fonction spline
cubique. Le probléme est de choisir les intervalles sur lesquels la
fonction spline cubique va étre ajustée a 1la "ligne de base". Les
meilleurs résultats ont été obtenus en prenant un intervalle de faible
amplitude au début du balayage (de 0 a4 30 mV) et un intervalle
important sur la montée de courant. Il s'agit de choisir les
intervalles de calcul de fagon a ce qu'ils ne contiennent pas la
contribution du pic de réduction. On effectue ensuite la soustraction
de cette "ligne de base" pour obtenir un pic de courant comme le
montre la figure IV.18. La concentration de Sg est alors calculée a
partir du courant de pic suivant 1la formule donnant la valeur du
courant de pic pour un transfert de charge réversible (eq. I.19)
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Fv Di %
] (Iv.7)

lp = 0,'4'463 nFA Ci [“T—

On obtient ainsi une autre estimation de la concentration du
radical S; (Fig. IV.19). Les valeurs ainsi obtenues sont inférieures
d'un facteur 2 environ a celles déduites de l'estimation du palier du
courant de convolution.

b. Variation avec la concentration et la température

La figure 1IV.19 illustre 1la variation de la concentration de
S; avec la concentration analytique. On observe sur cette figure que
la concentration de 1'espéce oxydée passe par un maximum quand la
concentration de la solution augmente. Cela avait déja été observé
pour le pic cathodique (Fig. IV.8). Le maximum de la courbe est obtenu
pour une concentration de l'ordre de 0,4 M. Cette position du maximum

a également été obtenue en RPE (Fig. IV.2).

Comme pour la solution de tétrasulfure de lithium, 1l'existence
du maximum est expliquée par 1la compétition entre les forces de
répulsion coulombiennes et les forces magnétiques d'appariemment de
spin entre les radicaux SS. La comparaison de la figure IV.19 et de la
figure II1I.24 montre que la concentration du radical est plus
importante en milieu acide. On arrive & la méme conclusion par la RPE
(Figs. II1.3 et 1V.2). Ceci confirme la dismutation plus importante du
polysulfure S~ en milieu acide.
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[S5°7] /o 107°M
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0.0 0.2 0.4 0.6 0.8
C/ M
Fig. 1V.20.

Tracé de [S%'] en fonction de la concentration analytique (253 K).



Les résultats expérimentaux montrent que la concentration du
radical SS dépend fortement de la température (Fig. IV.21). Ceci est

mis directement en évidence par 1la variation avec la température du
pic de réduction (paragraphe IV.1.B). Le coefficient de température de

SB (défini par la pente de la représentation ln[Sa] = f T ) est trouvé

égal 4 37 = 7 kJ.mol " !. Cette valeur est différente de la pente donnée
pour le pic cathodique (28 %= 3 kJ.mol 1) . Ceci s'explique par la
difficulté d'obtenir l'intensité du pic de réduction par soustraction
de la "ligne de base". L'incertitude donnée en est la preuve. La pente
obtenue est plus importante que celle obtenue pour les solutions de
tétrasulfure de lithium (24 + 4 kJ.mol™!). La valeur du coefficient de
température est due en partie 4 1l'énergie d'activation de 1'équilibre
de dissociation entre Sg‘ et SB' En effet, les résultats de
spectroscopie ont montré que, pour cet égquilibre, le coefficient de
température de 83 est de 23 * 0,2 kJ.mol"!. La différence avec la
valeur obtenue en électrochimie suggére donc que d'autres équilibres
chimiques dépendent de la température, notamment 1'équilibre de
dismutation de Sf‘ {(eq. IV.1). Ceci implique que la concentration de
l'espéce réduite Sg‘ varie également avec la température, comme nous
le verrons plus loin.
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c. Incertitude sur la concentration de 53

Nous avons
existant entre les concentrations de 83 obtenues par électrochimie et
par RPE. Cet écart est également observé pour
le

tétrasulfure

mentionné et discuté au chapitre III 1'écart

d'ammonium comme

figures IV.2 et IV.19. Nous avons

les deux techniques, & la température de 253 K dans le tableau

ci-dessous.

montre la comparaison

les solutions de

reporté les résultats obtenus par

des

Concentration (1) (2)
de la solution [S;] [Sg] (2) / (1)
(M) d'aprés la RPE d'apres Fig. 1IV.19
(10°* M) (10°3 M)

0,036 0,796 0,42 5.3
0,072 0,958 0,95 9.9
0,18 2,23 2,62 11,7
0,514 2,26 4 46 19,73

" Tableau 1IV.1
Comparaison de ‘la concentration de Sg obtenue par RPE et de la
concentration obtenue par voltampérométrie cyclique.

La comparaison des résultats donnés dans ce tableau et des
résultats donnés au chapitre précédent dans le tableau III.3 est
relativement satisfaisante. Pour une méme concentration de solution,
on note un écart d'un facteur de l'ordre de 2 entre les deux types de
solution. Un écart de cet ordre est satisfaisant compte-tenu des
approximations faites pour le calcul de la concentration de Sg. Cet
écart est dd non seulement &4 la méthode de soustraction de la "ligne
de base" mais aussi a l'utilisation de 1'équation IV.7 pour le calcul
de 1la concentration de Sg. Nous verrons en effet par la suite que le
transfert de charge n'est pas infiniment rapide. Il n'en reste pas
moins que 1l'écart entre les mesures d'électrochimie et de RPE doit
étre expliqué, comme au chapitre précédent, par 1l'hypothése faite sur
les coefficients de diffusion et par 1'intervention d'un terme
d'activité dans l'exploitation des résultats expérimentaux.

IV.7.2. Concentration de l'espéce réduite : S%'

a. Calcul

Nous avons vu que les résultats des mesures d'impédance
électrochimique (IV.5) montrent 1le couplage de 1la réaction de
transfert de charge avec une réaction chimique en phase homogéne. Ceci



est mis en évidence par 1le profil EC des diagrammes d4d'impédance
(Figs. IV.11-IV.12). Les résultats de voltampérométrie cyclique nous
conduisent a la méme conclusion : le couplage est clairement mis en
évidence par 1la présence du palier cinétique 1lors des balayages
anodiques (Fig. IV.3) et par les effets cinétiques observés sur le pic
de réoxydation lors des balayages cathodiques (Fig. IV.5). Nous avons
déduit de ces résultats que la concentration de 1l'espéce réduite Sg’
est assez faible et que Sg' se réarrange rapidement quand sa
concentration différe de sa valeur d'équilibre. Ceci est exprimé par
le modéle du premier ordre suivant d'aprés les notations utilisées par
SMITH [10] :

Sy + e ®85° (Iv.8)
ky,
s¢- ;z X
£
ke
avec K = E; et k = k, + k.

Pour ce modéle, les expressions analytiques des parties réelle
et imaginaire de 1'impédance sont données par les équations I.87 et
I.88. Nous avons montré dans le chapitre précédent que les grandeurs
expérimentales wM®* (pulsation du maximum a basse fréquence) et ImM2*
(partie imaginaire du maximum & basse fréquence) sont liées aux

paramétres k, oy, , et K par les équations III.24 et III.25 :

Wyay = K3
(1v.9)

ORed

K+ 1

-2 ImM2* \k =

Dans 1le cas des solutions de tétrasulfure de lithium, il est
vérifié que cette méthode permet de retrouver la concentration de
1'espéce réduite Sg‘(voir I1I1.7).

Le calcul de la concentration de Sg' est donc effectué d'aprés
l'équation IV.9 avec 1'hypothése K << 1. Ceci est suggéré par les
résultats expérimentaux : Sé' n'existe qu'en faible concentration, il
se réorganise lorsque sa concentration différe de sa valeur
d'équilibre. Nous utiliserons également 1'hypothése précédente pour
les coefficients de diffusion.
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b. Variation avec la concentration, avec la température

La concentration de Sg' est représentée sur la figure IV.20 en
fonction de la concentration de 1la solution. La courbe obtenue suit
une loi monotone qui est prévue par la variation de 1'équilibre de
dismutation de Sf' avec la concentration de la solution (eq. IV.1). La
comparaison de la figure IV.20 avec la figure correspondante obtenue
pour les solutions LiZSL-NH3 (Fig. I1I1I.24) montre que la concentration
de Sé' est environ dix fois plus faible dans 1les solutions de
tétrasulfure d'ammonium. Ceci est expliqué par la plus forte
dismutation des polysulfures en milieu acide. La différence est
expliquée par l'intervention de 1'équilibre IV.2 qui déplace fortement
les différents équilibres de dismutation dans le sens des espéces les
plus réduites. On peut déduire de cette différence que 1'équilibre
chimique du modéle proposé est fortement déplacé vers l'espéce X. Ceci
sera confirmé plus loin (voir IV.9).

"On observe également que la concentration de 1l'espéce réduite
augmente avec la température (Fig. IV.21). Le coefficient de
température est trouvé égal & 16 # 2 kJ.mol !. Cette valeur est plus
faible que celle obtenue pour les solutions de tétrasulfure de
lithium. Elle montre que 1la dismutation de Sf' dépend de 1la
température. La différence observée entre les deux milieux indique que
1'équilibre exprimé par 1'équation IV.2 varie avec la température.
Nous montrerons en effet au paragraphe IV.9 que c'est le seul
équilibre supplémentaire a4 considérer pour expliquer les différences
entre les solutions de tétrasulfure de lithium et d'ammonium.

IV.8. DETERMINATION DES PARAMETRES DE LA REACTION DE TRANSFERT DE
CHARGE

a. Coefficient de transfert o

Les mesures d'impédance & potentiel contrdlé permettent la
détermination du coefficient de transfert o. En effet, nous avons
montré au chapitre I que les courbes R., = f(n) et o' = f(n) dépendent
de 1la surtension et qu'elles présentent un minimum. Nous avons
démontré (Chap. I) que les expressions analytiques de ces minima pour
une réaction de transfert de charge rapide influencée par une réaction
chimique sont données par :

- 1

RT CRed DRed RT + 1 1l - o
7 {(R..) = — ln{j———| + — 1n (IV.10)
min CT nF c' D% nF K [e 4

0x Ox



c. . D%
(o") RT 1 Red “Red RT 1 [K + 1]
= — —_—l b e
Tmin 9 T Gp T o nF 1K
0x 0x

(Iv.11)

On peut alors obtenir la wvaleur de o par combinaison de ces deux
équations :

RT

M (o) = Mo (0) = = 1n

1 - a]

(Iv.12)
o

Les valeurs des minima déterminées expérimentalement
(Fig. IV.16) permettent de calculer «. Les valeurs de o ont été
déterminées pour différentes concentrations de solution et différentes
températures. Les valeurs sont données dans le tableau ci-dessous :

Concentration Température o
(M) (K)
0,65 246,6 0,24
0,51 262,2 0,21
0,36 257,1 0,29
0,24 237,9 0,27
0,18 251 0,33

Tableau IV.2
Valeurs de o obtenues pour différentes concentrations et différentes

—1000+——
—-400

Voltammogrammes d'une solution (NHA)ZSL'NH3 0,36 M ; 253 K, 500 mV.s"!

sur différentes nature d'électrode. (1) électrode d'or de 0,0314 cm? ;
(2) électrode de platine de 0,0314 cm?. Direction initiale de balayage
cathodique.
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Les valeurs ne dépendent pas de la température ou de la
concentration. On obtient pour @ une valeur moyenne de 0,27 * 0,04.

b. Constante de vitesse standard k°

La détermination de o et de 1la concentration des espéces
électroactives permet de calculer la constante de vitesse standard k°
4 partir de la résistance de transfert de charge par la formule
classique donnée au chapitre précédent (eq. II1.13). La résistance de
transfert de charge R., a été obtenue sur deux natures d'électrodes
l'or et le platine. Les valeurs de k° obtenues pour ces deux natures
d'électrode sont trés différentes comme 1le montre le tableau
ci-dessous

Nature Concentration de Température k®
de la solution
1'électrode (M) (K) ( 10 2cm.s™1)
2427 1,8
0,654 252,1 2,6
262,3 3,4
Au
) 242,3 1,8
0,51 251,7 2,0
262,4 3,0
241,3 0,12
0,72 254,9 0,18
263,3 0,19
Pt
0,51 236,3 0,114
259.,4 ©.210

Tableau IV.3
Valeurs de k° obtenues sur électrode d'or et sur électrode de platine
pour différentes concentrations et différentes températures.

La wvaleur moyenne de k° & 263 K est égale a 3.10°? cm.s” !pour

une électrode d'or et a 2.10°3 cm.s”!

pour une électrode de platine,
soit un écart d'un facteur de l'ordre de 10 entre les deux natures
d'électrodes. Nous avons vu au paragraphe (IV.5.1) que cet écart est
mis directement en évidence sur des diagrammes d'impédance
(Figs. IV.11 et IV.12). La cinétique de transfert de charge est donc
beaucoup moins rapide sur électrode de platine. Cela se traduit sur
les voltammogrammes expérimentaux par un écartement de pic beaucoup
plus important comme le montre la figure IV.22. La valeur de k°
obtenue sur électrode d'or est comparable & celle obtenue pour les
solutions de tétrasulfure de lithium (voir III.8). Cette valeur
indique que la cinétique de transfert est modérément rapide. Le
tableau montre également qgue la constante de vitesse standard k° varie
avec la température. Le coefficient de température obtenu est égal a

15 £ 3 kJ.mol"!. Il faut signaler que, dans les solutions de



tétrasulfure en milieu neutre, nous observons la méme valeur de k°
pour une électrode d'or et pour une électrode de platine. On peut donc
supposer que la modification de la valeur de k° mesurée provient de la
présence en solution de l'ion ammonium. En effet, l'influence de la
présence de protons sur l'activité de 1'électrode de platine a déja
été observée [11-12] . Elle peut étre interprétée par un blocage
partiel de la surface de 1'électrode qui aboutirait a4 la mesure d'un
k° apparent plus faible que la valeur effective [13].

IV.9. ETUDE DE LA REACTION CHIMIQUE COUPLEE

IV.9.1. Nature des réactions chimiques couplées

Dans les solutions de tétrasulfure d'ammonium comme dans les
solutions de tétrasulfure de lithium, Sg' est dismuté. On observe
cependant que ce polysulfure est plus fortement dismuté en milieu
acide. Ceci a été montré par l'ordre de grandeur de la concentration
de Sg' dans les solutions de tétrasulfure d'ammonium. Nous pouvons
dans un premier temps reprendre le mécanisme proposé pour les
solutions de tétrasulfure de lithium (egs. III.6 et III.7)

2 85" @87 + 8%”
(IV.13)
285" % 4 g%
Ce mécanisme ne peut expliquer la différence d'un facteur 10
sur la concentration de Sg'. I1 faut donc faire intervenir 1l'acidité
de la solution par 1'équilibre :
NH; + S°° @ HS™ + NH, (Iv.1h)
Cet équilibre est fortement déplacé vers HS™ comme 1'ont
montré les résultats de spectroscopie [3]. Le déplacement de cet
équilibre a pour effet d'accentuer la dismutation des polysulfures
notamment celle de Sg' et de Sg‘.

IV.9.2. Etude quantitative des équilibres en solution

Nous faisons 1'hypothése que les polysulfures Sg' et Sé' sont
totalement dismutés, et que 1l'équilibre IV.14 est totalement déplacé
vers la droite. Cette hypothése est vraisemblable d'aprés les
résultats de spectroscopie. Elle permet une étude quantitative plus
facile, mais elle repose sur 1'hypothése de solutions idéales. On
travaille donc sur le mécanisme suivant
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K,
3 §%- 2 8- o+ 28%
2z 1 2
Co - x + ?; g-x -y § X - z (IvV.15)
K,
Sg” 2 2 S;
(IvV.16)
b
37V 2y
K
3
3 82° + NH; 2 HS" + 2 87 + NH, (Iv.17)
2 2
-X - 2 2C,- z/3 z/3 Ch- x + =

3

On suppose que la constante K, est identique & celle trouvée
pour les solutions de tétrasulfure de lithium (Chap. III). On utilise
pour K, la valeur déterminée dans 1les solutions Li286~NH3. Les
expressions analytiques des différentes constantes d'équilibres sont
données par :

_ — (1v.18)
oo - %+ 5)
b4 g2
K, = =% _ (Iv.19)
5- )
(2/3) (e - x + 2
Ky = (IV.20)

L'équation IV.19 nous permet d'exprimer la variable y en fonction de
X

K, K, 1 16x
T e em— o — +
v 8§ 8 3 K,

(Iv.21)

On peut faire 1'hypothése que 1la concentration de Sf' est



proche de la concentration analytique de la solution C,. En effet, la
concentration des espéces électroactives montre que ce polysulfure est
peu dismuté. On peut également faire l'hypothése que le polysulfure
Sg' est presque totalement dismuté puisque sa concentration a diminué
d'un facteur dix par rapport aux solutions de tétrasulfure de lithium.
On peut donc poser :

2
?;-z z << C, (IV.22)

Avec ces hypothéses, l'expression de K3 devient

xCo
K3 - (IV.23)
9 (Zx ]2
—_—-z
3
Ceci permet d'exprimer x en fonction de 1la concentration de
S§'= _— -2
3
3
9 K, [s27]
X = ———3?;—3——— (IV.24)

0

Cette expression ainsi que 1'égquation IV.21 sont combinées avec
1'équation IV.18 pour donner :

3 K K 48 k, [s27]°
2P g B2 - e — 55°] (1v.25)

K,C3 =
170
K, C,

On utilise les valeurs de K, et K, déja connues et les valeurs
expérimentales de [Sg'] et de C, pour résoudre cette équation. On
obtient ainsi 1la wvaleur de K3 qui est égale a 3,15.107 a 263 K
(6,12.10° & 1'ambiante). L'énergie d'activation de K, est égale a
- 35 kJ.mol"!. La valeur de cette constante d'équilibre confirme
1'hypothése d'une forte dismutation de Sg‘. On peut donc conclure que
lorsque 1la température augmente, la concentration de Sg’ augmente a
cause du déplacement du dernier équilibre. La dismutation de S%'
régresse lorsque la température augmente. Ce coefficient de
température ainsi que les coefficients de température des autres
constantes d'équilibre permettent de retrouver les coefficients de
température de Sg' et de Sé. En effet, en supposant que f—)) y, le

K, c

rapport E— est directement proportionnel & [Sé]D . Le coefficient de
3
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E - E
al a3 . .
température de S; est donc obtenu par ———— c'est~a-dire

5

18 kJ.mol"l. La valeur expérimentale est de 16 + 2 kJ.mol™!. Le
produit K, K, est proportionnel a [83]2 [Sg']z. En utilisant le
coefficient de température expérimental de Sg', on obtient pour Sg un
coefficient de 34,5 kJ.mol ! alors que la valeur expérimentale est de
37 + 7 kJ.mol"!. Le bon accord montre que les équilibres utilisés
permettent de décrire de facon satisfaisante les observations
expérimentales.

Ces calculs permettent donc d'expliquer les valeurs des
concentrations des espéces électroactives & 1l'équilibre ainsi que leur
variation avec la température. Ils constituent une premiére approche
quantitative des équilibres de dismutation en milieu ammonium. Le
déplacement important de 1'équilibre de dismutation de Sg‘ confirmé
par 1la valeur de la constante K3 explique la plus forte dismutation
des polysulfures observée dans les solutions (NH A)ZSn'NH3 par les
techniques spectroscopiques.

IV.10. CONCLUSION

L'étude électrochimique des solutions de tétrasulfure
d'ammonium dans l'ammoniac liquide montre que le radical Sé joue un
role essentiel dans le mécanisme de transfert de charge. Les résultats
expérimentaux  peuvent étre interprétés par la méme réaction
électrochimique que dans les solutions de tétrasulfure de lithium
(chap. III) : une réaction de transfert de charge a un électron entre
Sé et Sg‘. Les paramétres de transfert de charge sont déterminés. La
cinétique de transfert de charge sur électrode d'or est comparable a

celle observée pour les solutions de tétrasulfure de lithium.

Bien que la réaction de transfert de charge soit la méme dans
les deux milieux, 1'allure des diagrammes d'impédance et des
voltammogrammes est trés différente. Nous montrons que cela est di a
une influence plus forte des réactions chimiques couplées en milieu
ammonium. Cette réaction a été identifiée comme étant la réaction de
réarrangement de Sg'. Son influence plus importante dans les solutions
d'ammonium est expliqué par l'effet de 1l'acidité sur les réactions de
dismutation des polysulfures dans ce milieu. Ceci est 1l'explication
fondamentale des différences observées entre les solutions de
tétrasulfure de lithium et d'ammonium.
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V.1. INTRODUCTION

Nous présentons dans ce chapitre 1les résultats de nos
expériences d'électrochimie sur les solutions de tétrasulfure en
milieu neutre dans 1la méthylamine (LiZSA—CH3NH2). Nous avons étendu
notre étude a ces solutions pour observer 1'influence de 1la
modification de la nature du solvant sur les phénoménes en solution,
notamment les réactions de dismutation. Les résultats des expériences
de spectroscopie sur des solutions d'hexasulfure de lithium dans la
méthylamine ont en effet montré que la dismutation des polysulfures
est plus forte dans ce solvant que dans l'ammoniac [1]. Il était donc
intéressant de vérifier cette observation par des techniques
électrochimiques et de montrer la différence de couplage CE dans les
deux solvants. Nous avons choisi 1les solutions de tétrasulfure de
lithium car les résultats obtenus pour ces solutions dans 1'ammoniac
liquide sont explicables par un mécanisme redox peu influencé par des
réactions chimiques en solution. Un couplage plus important sera donc
plus facilement détecté.

Nous présenterons d'abord rapidement les résultats de
spectrophotométrie UV-Visible et de RPE (V.2) ainsi que la préparation
des solutions (V.3). Nous aborderons ensuite la partie expérimentale
dans laquelle nous exposerons les résultats des mesures de
voltampérométrie cyclique (V.4) et d'impédance électrochimique (V.5).
Nous montrerons que, comme pour les solutions LiZSL-NH3, les résultats
s'interprétent par un mécanisme de transfert de charge & un électron
entre Sé et S%’ (V.6). La concentration des espéces électroactives
sera calculée ; nous montrerons l'influence de la concentration de la
solution et de 1la température sur 1la concentration des espéces
électroactives (V.7). Nous aborderons le calcul des paramétres de
transfert de charge k° et o (V.8) et discuterons de 1l'influence des
réactions chimiques en solution sur le mécanisme du transfert de
charge (V.9).

V.2. RESULTATS DE SPECTROSCOPIE

Les solutions d'hexasulfure de lithium dans la méthylamine ont
fait 1l'objet d'expériences assez détaillées de spectrophotométrie, de
spectroscopie RAMAN et de RPE.

Les résultats de RPE montrent gu'il n'y a qu'une seule espéce
radicalaire, Sé, dans ces solutions [1]. La concentration de ce
radical passe par un maximum quand la concentration de la solution
augmente comme cela a été observé dans 1'ammoniac liquide. Toutefois,
on observe que ce maximum est obtenu pour une concentration de
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solution plus élevée dans les solutions S - CH3NH2 et LiZS6-CH3NH2 que
dans les solutions S - NH3 et Lizse-NH3. Les résultats montrent que
1'énergie d'activation de 1'équilibre de dissociation de Sg' est
sensiblement la méme que dans l'ammoniac liquide. Enfin, les
expériences de spectrophotométrie pour les solutions Li286-CH3NH2
montrent que Sg' est significativement dismuté contrairement a ce qui
est observé dans 1'ammoniac.

Les solutions de tétrasulfure de lithium ont été jusqu'a
présent peu étudiées par les techniques mentionnées, mais les
expériences réalisées [2] montrent, par l'intermédiaire de la mise en
évidence de Sé, que Sf' est dismuté dans la méthylamine. Les études
effectuées sur ces solutions ne permettent pas encore de proposer des
équations pour ces dismutations, ni a fortiori des constantes
d'équilibre pour celles-ci.

V.3. PREPARATION DES SOLUTIONS

Comme pour les solutions LiZSA-NH3, les solutions de
tétrasulfure de 1lithium dans la méthylamine sont préparées par
réduction in situ du soufre par le lithium suivant la réaction

2 Li + 4S + x CH,NH, — Li,S, + x CH,NH, (V.1)

La préparation des solutions est identique & celle des
solutions de tétrasulfure de lithium dans 1l'ammoniac. La méthylamine
est séchée sur du lithium. La quantité de méthylamine condensée est
déterminée par volumétrie.

Les solutions sont caractérisées par le rapport molaire x. La
concentration analytique de 1la solution, en terme de molarité, est
évaluée par le rapport 22/x. L'équation V.1 ne rend évidemment pas
compte de la dismutation du polysulfure Sf‘.

Comme pour les solutions de tétrasulfure de lithium dans
1'ammoniac, nous ne tiendrons pas compte de 1l'influence du solvant sur
la dissociation ionique méme si la méthylamine est un solvant moins
dissociant que 1'ammoniac (¢ = 11,4 a - 10° ¢ [3]). Cette
approximation simplifie l'écriture et n'empéche pas de caractériser le
mécanisme de transfert de charge et d'évaluer les concentrations des
espéces électroactives en solution.

Nous n'avons pas suivi en détail les différentes étapes de la
solubilisation du soufre et de sa réduction par le lithium dans la
méthylamine. Il semble toutefois que le processus général est trés
semblable & ce qui a été observé dans 1'ammoniac. Il est apparemment



plus rapide, mais, par précaution, 1les solutions ont été conservées
plusieurs jours & O0° C pour s'assurer que 1l'état d'équilibre était
atteint avant de débuter les expériences d'électrochimie.

V.4. RESULTATS DE VOLTAMPEROMETRIE CYCLIQUE

V.4.1. Allure générale des voltammogrammes

Nous ne présentons ici que les résultats obtenus au voisinage
du potentiel d'équilibre, pour des surtensions comprises entre - 300
et + 300 mV. Comme pour les solutions LiZSA-NH3, on observe un
potentiel d'équilibre bien défini qui traduit la présence en solution
d'espéces oxydées et réduites provenant de la dismutation de Sj°.

Les résultats de voltampérométrie cyclique obtenus sur ces
solutions s'apparentent trés fortement aux résultats exposés dans le
chapitre III pour 1les solutions de tétrasulfure de lithium dans
1'ammoniac liquide. La figure V.1 présente un exemple de
voltammogrammes enregistrés pour ces solutions. On remarque
1'influence du sens initial ~-de balayage sur l'allure des
voltammogrammes. Ceci indique comme nous 1'avons montré au chapitre II
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Fig. V.1.

Voltammogrammes d'une solution LiZSL-CH3NH2 (0,147 M) a différentes
températures. (1) 263 K ; (2) 243 K. (A) sens initial de balayage
anodique ; (B) sens initial de balayage cathodique. (100 mV.s™!.
Electrode d'or de 0,0707 cm?).
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Fig. V.2.
Voltammogrammes de solutions LiZSL-CH3NH2 a différentes

concentrations. (1) 0,73 M ; (2) 0,147 M. (A) sens initial de balayage
anodique. (B) sens initial de balayage cathodique. ( 253 k ;
100 mV.s"! ; électrode d'or de 0,0707 cm?).

que l'espéce oxydée et 1'espéce réduite du couple redox sont présentes
a 1l'équilibre avec des concentrations différentes. Toutefois, on
remarque sur la figure V.2 que les pics obtenus pour les différentes
concentrations de solutions étudiées sont beaucoup moins bien définis
que dans 1'ammoniac liquide (Figs III.5 - II1.8). L'allure de la
courbe s'apparente a celle obtenue pour un systéme redox simple.
Toutefois, on observe que dans la partie diffusionnelle du
voltammogramme, le courant ne décroit pas aussi vite que ce qui est
observé pour 1les solutions LiZSL-NH3. Cette différence va rendre

1'étude des courants convolués plus difficile.

L'écartement de pic mesuré sur les voltammogrammes est plus
important que la valeur obtenue dans 1'ammoniac liquide. Il est
compris entre 80 et 300 mV. On observe une influence de la
température, de la concentration et de la vitesse de balayage sur ce
parametre comme le montrent les figures V.1 a V.3. Une gamme aussi
vaste de valeurs peut étre obtenue par la combinaison de deux
phénoménes : wune cinétique de transfert de charge non infiniment
rapide (nous avons vu au chapitre III que c'est le cas pour les
solutions LiZSL—NH3) et une limitation cinétique par des réactions
chimiques. Nous avons en effet montré au chapitre II (Fig. II.13) que
les pics sont d'autant plus séparés que la limitation cinétique par
des réactions chimiques est importante.
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Fig. V.

Voltammogrammes de solutions LiZSL-CHaNH2 (0,147 M) a différentes
vitesses de balayage. (1) 500 mV.s"! ; (2) 100 mV.s™! ; (3) 20 mV.s™!.
(A) sens initial de balayage anodique. (B) sens initial de balayage
cathodique.

V.4.2. Influence des paramétres expérimentaux (T, C, v)

a. Influence de la température

On remarque sur la figure V.1 1'influence de la température
sur les courants de pic. Comme dans l'ammoniac, cette influence est
importante et on observe une croissance exponentielle des courants de
pic avec la température. Les coefficients de température des courants
de pic sont respectivement égaux a 17 * 2 kJ mol~! et 22 #+ 2 kJ mol~!
pour ipa et ipc.

b. Influence de la concentration

La concentration influe également sur 1'intensité des
voltammogrammes . La figure V.2 présente des voltammogrammes
enregistrés & différentes concentrations. On observe pour le courant
de pic anodique wune croissance monotone avec la concentration de la
solution (Fig. V.2.A). Le courant de pic cathodique passe par un
maximum lorsque la concentration analytique augmente . Le maximum est
situé & une concentration plus élevée que dans 1'ammoniac liquide
(0,4 M au lieu de 0.2 M). -
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c. Influence de la vitesse de balayage

Les voltammogrammes ont été enregistrés a différentes vitesses
de balayage. On observe une croissance des courants de pic anodique et
cathodique avec v (Fig. V.3). Les pics sont mieux définis a des
vitesses de balayage intermédiaires (autour de 100 mV.s !). D'aprés
1'équation I1.19, 1le courant est proportionnel a v% pour un systéme
redox. Le tracé de ip / v% est donc un test du comportement
électrochimique du systéme. La figure V.4 montre que cette grandeur
n'est pas constante ce qui peut étre attribué a 1'influence de
réactions chimiques en phase homogéne ou a une cinétique de transfert
de charge moyennement rapide.

V.4.3. Convolution des voltammogrammes expérimentaux

Nous avons déja montré dans les chapitres précédents la grande
utilité de la convolution pour le diagnostic de mécanismes
électrochimiques. Les courbes courant convolué-surtension sont
présentées sur la figure V.5. On observe que l'intensité des courants
convolués dépend du sens de balayage initial. Ceci indique tout
d'abord que les deux espéces électroactives du couple redox sont
présentes en solution en concentrations différentes (Chap. II), ce qui
a déja été déduit des voltammogrammes. D'autre part, les deux espéces
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Fig. V.4.

Tracé de ipa / vt (A) et ipc / v (B) en fonction de v a 253 K pour
une solution LiZSA—CH3NH2 (0,147 M) a différentes concentrations. (1)
0,73 M ; (2) 0,147 M.
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Solution LiZSA-CH3NH2 (0,147 M ; 253 K) . Représentation du courant
convolué en fonction de la surtension pour différentes vitesses de
balayage. (1) 500 mV.s™! ; (2) 100 mV.s ! ; (3) 50 mV.s"!. (A) sens
initial de balayage anodique. (B) sens initial de balayage cathodique.
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Influence de la surtension sur le diagramme d'impédance d'une solution
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électroactives interviennent dans des réactions chimiques en phase
homogéne comme le montrent 1les parties linéaires observées sur la
figure V.5 (chap. I et II). Ces couplages sont observés pour toutes
les concentrations étudiées. Ceci suggére que 1'influence de réactions
chimiques en phase homogéne est plus forte dans ces solutions que dans
celles de tétrasulfure de lithium dans 1'ammoniac liquide (II1I1.9).

V.5. RESULTATS DES MESURES D'IMPEDANCE ELECTROCHIMIQUE

V.5.1. Mesures au potentiel d'équilibre

L'allure des diagrammes d'impédance obtenus pour les solutions
de tétrasulfure de 1lithium dans la méthylamine (Fig. V.6) est assez
similaire & celle des diagrammes enregistrés dans 1'ammoniac liquide
(Fig. III.14). On observe un cercle de transfert de charge a haute
fréquence et une droite de Warburg & basse fréquence.

La concentration de la solution influe sur la transition entre
le cercle de transfert de charge et la droite de Warburg. Lorsqu'elle
diminue, 1le cercle est masqué par la partie haute fréquence de la
droite (Fig. V.6). Enfin pour les solutions plus diluées, on observe
un début de profil CE.
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Variation de RCT(<>) et de o0 ( ®) avec la surtension pour une solution

Li,S,-CH,NH, (0,44 M) a 263 K.

. V.

V

o 300
S .
" :
C . .
~ ] .
200 - .
b ] . .
: O *
° : o °
C ] 0 0 Y
100 - o 0
™~ ]
+ ’
A ]
O—‘l]llllT]T1I||]llTII]]]]|lT|ll]llllll(ll]ll]‘
-0.03 -0.01 0.01 0.03 0.05



La température influe également fortement sur les diagrammes
d'impédance (Fig. V.6). Les valeurs de 1'impédance augmentent lorsque
la température diminue et la transition entre le cercle et la droite
est de moins en moins marquée. L'influence de la température sur les
paramétres de transfert de charge R.; et o est montrée sur la
figure V.7.

V.5.2. Mesures a potentiel imposé

Les diagrammes d'impédance sont également modifiés lorsqu'on
impose a l'électrode de travail un potentiel différent du potentiel
d'équilibre (Fig. V.8). Cela se traduit par une variation de
1'amplitude du cercle de transfert de charge et un déplacement en
frégquence sur la droite de Warburg. Les paramétres R., et o passent
par un minimum en fonction de la surtension (Fig. V.9). Les valeurs
trés proches de ces minima suggérent que la valeur du paramétre o doit
étre peu différente de 0,5.

V.6. REACTION DE TRANSFERT DE CHARGE

V.6.1. Nombre d'électrons transférés

Nous avons wvu au paragraphe (V.4) que le sens initial du
balayage a wune influence sur 1l"allure des voltammogrammes. Ceci
indique que l'espéce oxydée et 1l'espéce réduite d'un méme couple redox
sont présentes en solution. Nous avons donc utilisé la technique de
simulation présentée au chapitre II afin de comparer voltammogrammes
simulés et voltammogrammes expérimentaux. Les calculs de simulation
ont été conduits dans 1'hypothése d'un transfert infiniment rapide a
un électron. Nous rappelons que ces calculs ne nécessitent aucune
autre hypothése. Les voltammogrammes simulés sont comparés & la
situation expérimentale par 1'intermédiaire du paramétre S]
(IIa / (Ila + Ilc)) et de la somme des courants convolués limites
ces deux grandeurs sont directement issues de l'expérience.

Les résultats des calculs de simulation sont comparés aux
voltammogrammes expérimentaux sur la figure V.10. On observe que
l'allure générale des voltammogrammes est reproduite. Cependant, on
observe deux types d'écart entre les courbes expérimentales et les
courbes simulées : la séparation de pic simulée est plus faible que la
valeur expérimentale et les courants de pics simulés ne reproduisent
pas tout a fait les valeurs expérimentales. Nous pouvons toutefois
exclure un transfert de charge a 2 électrons qui aurait donné des
écarts Dbeaucoup plus importants pour 1la séparation des pics et pour
les courants de pic. Les différences observées peuvent étre expliquées
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Comparaison de voltammogrammes simulés (---) et de voltammogrammes
expérimentaux (—) pour une solution LiZSL—CH3NH2 (0,73 M ; 253 K).
Calcul dans 1'hypothése d'un transfert infiniment rapide.
(1) 200 mV.s™! ; (2) 50 mV.s"!. (A) sens initial de balayage anodique.
(B) sens initial de balayage cathodique.

par une cinétique de transfert non infiniment rapide. Nous savons en
effet que, dans les solutions de tétrasulfure de lithium dans
1'ammoniac, le transfert n'est pas infiniment rapide. Nous verrons au
paragraphe (V.8) que 1la valeur de k° obtenue pour les solutions
étudiées dans ce chapitre explique effectivement ces différences.

V.6.2. Nature des espéces électroactives

L'ion Sf' a été identifié par spectroscopie RAMAN dans les
solutions de tétrasulfure de lithium dans la méthylamine. Le radical
Sé a €té observé dans ces solutions par spectroscopie RAMAN,
spectrophotométrie et RPE, ce qui prouve que Sf' est dismuté. Par
analogie avec les solutions de tétrasulfure de lithium et d'ammonium
dans 1'ammoniac, il est vraisemblable que 1'ion S%‘ est présent a

1'équilibre dans les solutions LiZSA—CH3NH2.

On observe expérimentalement que le pic cathodique passe par
un maximum lorsque la concentration de la solution augmente comme cela
a été observé pour 1les solutions de tétrasulfure de lithium et
d'ammonium dans 1'ammoniac. Il est donc logique d'identifier le
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radical anion 85 comme étant 1l'espéce oxydée. Les calculs de
simulation favorisant l'hypothése d'un transfert & un électron, on
peut donc écrire la méme réaction électrochimique que dans
1'ammoniac

S: + e & 82° (v.2)

En utilisant cette équation, nous allons déterminer la concentration
de ces espéces, puis les paramétres du transfert de charge. Nous
montrerons qu'il est ainsi possible d'expliquer de fagon cohérente les
résultats expérimentaux obtenus.

V.7. CALCUL DE LA CONCENTRATION DES ESPECES ELECTROACTIVES

V.7.1. Détermination des concentrations

o

Notre solution contient a 1'équilibre 1'espéce oxydée et
l'espéce réduite d'un couple redox. Nous avons montré au chapitre II
que le calcul des concentrations devait plutdébt passer par
1l'utilisation des courants convolués limites que par l'utilisation des
courants de pic. Cette premiére méthode est en effet la plus précise ;
elle a été wutilisée pour les solutions Li,S, dans 1'ammoniac liquide
ol les courants limites étaient assez facilement déterminés. Nous
avons indiqué au paragraphe (V.4.3) que, dans la méthylamine, les
courbes courants convolués-surtension ne présentent pas un palier bien
défini (Fig. V.5). L'intensité de celui-ci est donc estimée aprés
soustraction de la partie linéaire des courbes.

V.7.2. Variations de la concentration des espéces électroactives avec
la température et la concentration

Les concentrations obtenues par la méthode exposée au
paragraphe précédent sont représentées sur la figure V.11 en fonction
de 1la concentration de la solution. On observe que l'allure des deux
courbes est similaire & ce qui a été obtenu dans 1'ammoniac liquide.
En effet, la concentration de S%' croit avec la concentration de la
solution alors que 1la concentration de S; passe par un maximum. Ce
maximum est obtenu pour une concentration de solution plus forte que
dans 1'ammoniac (0,4 M). Des variations comparables ont été observées
par RPE pour les solutions de soufre {1]. La présence de ce maximum
est interprétée par les mémes phénoménes que dans 1'ammoniac liquide.
Son déplacement vers les concentrations plus importantes peut étre
expliqué par la plus faible constante diélectrique du solvant. En
effet, 1les forces de répulsion coulombiennes entre les radicaux SB
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Tracé de 1la concentration calculée de SS (k) et de Sg' (@) en
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sont alors plus importantes et il faut que les radicaux soient plus
proches pour que 1les forces magnétiques d'appariemment deviennent
prédominantes. La comparaison des courbes V.11 et III.24 montre que la
concentration de Sg' est plus faible dans 1la méthylamine que dans
1l'ammoniac pour une méme concentration de solution. Ceci doit étre
expliqué par la plus grande dismutation des polysulfures (dans notre
cas Sﬁ') dans la méthylamine. Par contre, la concentration du radical
Sg est assez semblable & celle obtenue dans 1'ammoniac liquide. Ceci
peut étre expliqué qualitativement par une dismutation de Sg' combinée
& une dissociation plus importante en Sé qui compense le premier

effet.

Comme 1'ont suggéré les variations des courants de pic avec la
température, on observe une augmentation de la concentration des
espéces électroactives avec la température. Ces variations sont
représentées sur la figure V.12. Elles sont similaires & celles
obtenues pour les solutions de tétrasulfure de lithium dans 1'ammoniac
(Fig. III.24). Les coefficients de température des espéces
électroactives sont respectivement de 18 + 4 kJ.mol ! et de
16 + 3 kJ.mol~! pour Sg et Sg'. Des variations du méme ordre ont été
obtenues dans 1'ammoniac 1liquide. On peut les attribuer aux mémes
phénoménes : la dismutation de S, augmente avec la température ce qui
explique le coefficient de température de Sg' ;s la dissociation de Sg”
est plus importante quand T augmente ce qui, combiné a 1l'effet
précédent, explique qualitativement le coefficient de température de
Sé'

V.8. PARAMETRES DE LA REACTION DE TRANSFERT DE CHARGE

V.8.1. Coefficient de transfert de charge o

La wvaleur de ce paramétre est obtenue & partir des mesures
d'impédance a potentiel contrélé. En effet, pour un systéme redox
quasi-réversible on a vu précédemment que les paramétres RCT et o'
déduits de 1l'expérience passent par un minimum en fonction de la
surtension m (I.4.2). Les expressions analytiques de ces minima sont
données par les équations 1.55 et I.56. La valeur de o est alors
déduite de 1la combinaison de ces deux équations comme le montre

1'équation suivante :

, RT 1 -«
nmin(RCT) - nmin(o) = ;I;ln o (V-3)
Expérimentalement, on obtient pour @« une valeur de 0,5 + 0,05.
Cette valeur est assez proche de celle obtenue pour les solutions de
tétrasulfure de lithium dans 1'ammoniac.
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V.8.2. Constante de vitesse standard k°

La valeur de k° est déduite de la mesure expérimentale de la
résistance de transfert de charge. Son calcul fait intervenir les
valeurs des concentrations des espéces électroactives ainsi que la
valeur de . On utilise pour cela la formule classique

RT
k® = (v.4)

2 2 *(l-w) o
n® F° A R.p Cp, Cred

Les valeurs obtenues sont données dans le tableau ci-dessous

Concentration | Température k°
analytique

(M) (K) (1073 cm.s™!)
263,1 5,5

0,73
242,6 4.5
263,6 6,8

0,44
242,8 3

Tableau V.1

Valeurs de k° pour différentes concentrations de solution
et différentes températures.

Les valeurs données dans le tableau ci-dessus montrent que le
transfert de charge n'est pas infiniment rapide. La valeur moyenne de
k° a 263 K est de 6.10°3 cm.s™! . La comparaison avec les valeurs
obtenues dans 1'ammoniac 1liquide (tableau III.4) montre que 1le
transfert de charge est plus lent dans la méthylamine. Ceci explique
les écarts de pic plus importants observés sur les voltammogrammes
comme nous le verrons au paragraphe suivant. On observe également que
la constante de vitesse standard k° augmente avec la température. Le
nombre de points expérimentaux et le faible domaine de température ne
permet pas une estimation de 1'energie d'activation de k°.

V.8.3. Simulation de voltammogrammes pour un transfert quasi-

réversible

Nous avons repris 1les calculs de simulation exposés au
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paragraphe (V.6) en introduisant la valeur de ¥ déterminée
expérimentalement suivant la méthode décrite au chapitre III
(111.8.3). Les calculs ont été conduits dans 1'hypothése d'un
transfert a4 un électron. Les résultats de ces simulations sont
comparés aux voltammogrammes expérimentaux sur la figure V.13, On
observe que les séparations de pics simulés sont plus proches des
valeurs expérimentales que pour les simulations présentées au
paragraphe (V.6) pour un transfert infiniment rapide. Il en va de méme
pour la comparaison des courants de pic. Ces figures montrent donc que
nous sommes bien en présence d'un mécanisme de transfert a un électron
moyennement rapide. Les écarts qui subsistent sont a attribuer au
couplage de réactions chimiques en solution.

V.9. INFLUENCE DE REACTIONS CHIMIQUES EN SOLUTION

Les résultats des calculs de courants convolués présentés au
paragraphe (V.4) ont montré que les deux espéces électroactives
interviennent dans des réactions chimiques en solution. Par
comparaison avec les solutions de tétrasulfure de lithium dans
1'ammoniac liquide, nous pouvons proposer des réactions chimiques
assez semblables. Soit un mécanisme du type

3 8- »sSg v 28" ' (V.5)
2- — -
Si- ® 28

Les réactions proposées ici ne rendent pas compte de la
dismutation plus importante de Sg’ . I1 faut donc considérer la
réaction de dismutation de Sg' qui avait été négligée dans 1'ammoniac
liquide

283" »SiT o+ S5” (V.6)

Ce mécanisme ne tient pas compte de la dismutation de Sé' qui
a été observée pour les solutions Li,S,-CH,NH, [1]. I1 est clair que
le manque d'expériences de spectroscopie sur ces solutions ne nous
permet pas d'aller plus loin dans 1'étude des réactions chimiques
couplées. I1 n'est pas possible ici d'entreprendre une étude
quantitative de ces réactions chimiques telle qu'elle a été exposée au
chapitre III. En effet, pour les solutions de tétrasulfure de lithium
dans 1'ammoniac, nous avions négligé la dismutation de S%‘ qui
apparaissait beaucoup moins fortement dans les résultats
expérimentaux. Ceci nous a alors conduit a une résolution encore assez
simple du systéme d'équations. Dans le cas présent, il est impossible
d'estimer 1la dismutation de Sg' ou la concentration de Sg' qui nous
auraient aidé a simplifier le systéme d'équations
(egs. IIT.31 a III.34).



V.10. CONCLUSION

Nous avons exposé dans ce chapitre les premiers résultats
obtenus par des techniques électrochimiques sur 1les solutions de
tétrasulfure de 1lithium dans 1la méthylamine. Nous montrons que
1'allure générale des voltammogrammes et des diagrammes d4'impédance
est assez similaire a celle qui a été obtenue dans 1'ammoniac liquide.
Ces résultats sont interprétés par une réaction de transfert de charge
a4 un électron entre Sé et S§' présents a l'équilibre en solution. Nous
montrons que la cinétique de transfert de charge est plus lente que
dans 1l'ammoniac ce qui explique en partie les différences observées
sur les voltammogrammes. Les calculs de simulation qui tiennent compte
de la cinétique de transfert conduisent & un bon accord avec les
voltammogrammes expérimentaux. Les concentrations des espéces
électroactives ont été calculées. La concentration de Sg' augmente de
facon monotone avec la concentration de la solution, tandis que celle
de Sg passe par un maximum. Ces variations sont tout & fait analogues
4 ce qui a été obtenu pour les solutions de tétrasulfure de lithium et
d'ammonium dans 1'ammoniac liquide. Il est également prouvé que
1'influence de réactions chimiques en phase homogéne sur le transfert
de charge est plus importante que dans 1'ammoniac du fait de la plus
grande dismutation des polysulfures dans la méthylamine. A ce titre,
ces solutions constituent un exemple de couplage CE intermédiaire
entre 1les solutions de tétrasulfure de 1lithium dans 1'ammoniac
apparentées a un systéme redox simple et les solutions de tétrasulfure
d'ammonium dans 1'ammoniac qui sont un exemple type de mécanisme CE.
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VI.1l. INTRODUCTION

Nous présentons dans ce chapitre les premiers résultats
obtenus sur des solutions de soufre et d'hexasulfure de lithium dans
1'ammoniac 1liquide. Ces résultats ont été obtenus par les techniques
électrochimiques utilisées dans les chapitres précédents : la
voltampérométrie cyclique et la spectroscopie d'impédance
électrochimique. Nous verrons dans ce chapitre que 1'étude détaillée
des solutions de tétrasulfure dans 1'ammoniac présentée aux
chapitres III et IV était nécessaire & la compréhension des phénoménes
électrochimiques observés dans les solutions S-—NH3 et LiZS6-NH3.

Les résultats présentés dans ce chapitre et leur
interprétation vont mettre & nouveau en évidence le rdéle du radical
anion S; dans 1le mécanisme de transfert de charge pour les solutions
de soufre et d'hexasulfure de 1lithium dans 1'ammoniac liquide. Les
résultats expérimentaux concernent surtout les solutions d'hexasulfure
de lithium dans 1'ammoniac. L'étude expérimentale des solutions de
soufre a été, faute de temps, moins approfondie. Mais les expériences
effectuées montrent que ces deux catégories de solutions présentent
des caractéristiques électrochimiques trés semblables. Nous ne pouvons
présenter dans ce chapitre qu'une explication qualitative des
phénoménes expérimentaux observés et nous mettrons en évidence les
caractéristiques électrochimiques communes aux différentes solutions
de polysulfures. Cependant, 1la complexité des phénoménes rencontrés
nous a empéché de mener a bien 1'étude quantitative de ce systéme. Les
principaux points qui posent encore probléme seront abordés a la fin
de ce chapitre.

Dans un premier temps, nous rappellerons les résultats obtenus
par les techniques spectroscopiques ayant permis 1l'identification des
espéces chimiques présentes dans ces solutions (VI.2). Nous exposerons
briévement leur préparation (VI.3). Nous détaillerons les résultats
obtenus par voltampérométrie cyclique (VI.4) et par impédance
électrochimique (VI.5). Nous montrerons enfin que ces résultats
s'expliquent par des réactions électrochimiques sur le radical S;
fortement influencées par la réaction de dissociation de Sg' en S;

(VI.6).

VI.2. ETUDES SPECTROSCOPIQUES DES SOLUTIONS

Nous allons aborder essentiellement dans ce paragraphe les
résultats obtenus sur les solutions d'hexasulfure de lithium dans
1'ammoniac auxquelles l'essentiel de ce chapitre est consacré.
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Les résultats de spectrophotométrie et de spectroscopie RAMAN

[1] ont montré que 1les solutions d'hexasulfure de lithium étaient
caractérisées par la seule présence du polysulfure Sg' en équilibre
avec le radical S;. DUBOIS a en effet montré que la dismutation de Sg'
est négligeable en milieu neutre. Le nombre restreint d'espéces
chimiques dans 1les solutions LiZS6-NH3 a conduit & une étude
spectroscopique quantitative plus facile que dans les autres solutions
de polysulfure [1] . Paradoxalement, nous verrons que le comportement
électrochimique de ces solutions est plus complexe que celui des
solutions de tétrasulfure de 1lithium ou d'ammonium ou le nombre
d'espéces chimiques est plus élevé. Le nombre restreint d'espéces dans
les solutions LiZSG-NH3 a permis une étude quantitative de 1'équilibre

de dissociation de S{~ en S
S~ =2 S5 (VI.1)

La spectrophotométrie UV-Visible [1] a en effet permis de
déterminer la constante de cet équilibre (4.10°3 a4 20° C) . On a
également montré que cet équilibre est fortement déplacé par la
température (Ea = 47,2 +£0,2 kJ.mol'l). Les mesures de RPE entreprises
plus récemment [2] ont confirmé ces résultats pour les solutions
diluées et ont également montré gue la concentration de S; s'écarte
assez rapidement des variations attendues pour des solutions idéales
et passe par un maximum lorsque la concentration de la solution
augmente. Ce maximum est observé pour une concentration de solution de
l'ordre de 0,2 M. Ces phénoménes ont déja été observés, dans les
différentes solutions de tétrasulfure étudiées et nous ne reviendrons
pas sur leur interprétation (Chap. III et IV).

Les études de RPE et de spectrophotométrie permettent de
connaitre la concentration des deux polysulfures en solution Sg' et
Sg. On montre que, dans 1la gamme des concentrations assez élevées
étudiées dans ce chapitre, Sg' est peu dissocié a8 20° C et que sa
concentration est toujours proche de la concentration analytique de 1la
solution.

Les solutions de soufre sont caractérisées par un nombre
d'espéces plus important [3]. DUBOIS a en effet montré qu'a
1'équilibre 1le soufre est partiellement dismuté en Sé' et S, N. I1 a
également montré qu'une assez grande proportion de soufre reste au
degré d'oxydation zéro, sous une forme différente de celle du soufre
Sg cyclique [4].

VI.3. PREPARATION DES SOLUTIONS

Les solutions d'hexasulfure de 1lithium sont préparées par
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réduction du soufre par le lithium suivant la réaction :
6 Li+28S +x NH, — Li,Sg + x NH, (VI.2)

La concentration des solutions est caractérisée par le rapport
molaire x. La concentration analytique des solutions (molarité) est
évaluée par le rapport molaire 36/x.

La réaction de préparation VI.2 ne doit pas faire oublier que
Sg' est partiellement dissocié en S;.

Les solutions de soufre sont réalisées par solubilisation
d'une certaine quantité de soufre dans 1'ammoniac. Elles sont
caractérisées par le rapport molaire x = (NH3)/(S). Leur molarité est
donnée par le rapport 36/x.

La concentration de la solution, déterminée par la
préparation, ne permet pas, pour les solutions concentrées étudiées
dans ce chapitre, de connaitre la concentration des espéces présentes
en solution.

Les solutions sont préparées par les méthodes déja exposées au
chapitre III. La mise en équilibre des solutions est lente. Elles ont
été conservées plusieurs jours a 0° C pour atteindre 1'état
d'équilibre.

VI.4. RESULTATS EXPERIMENTAUX DE VOLTAMPEROMETRIE CYCLIQUE

VI.4.1. Solutions d'hexasulfure de lithium

a. Allure générale

Les solutions d'hexasulfure de lithium ont aussi un potentiel
d'équilibre bien défini. Cependant, on constate que, aprés une
expérience, ce potentiel d'équilibre n'est retrouvé qu'aprés un temps
assez long. Ceci n'avait pas été observé pour les solutions de
tétrasulfure de lithium ou d'ammonium. Ce phénoméne peut étre expliqué
par une modification importante de 1la concentration de certaines
espéces électroactives qui ne retrouvent leur concentration
d'équilibre qu'aprés homogénéisation de la solution. Ceci suggére que
la concentration d'une espéce électroactive en solution peut étre trés
faible.

L'allure générale des voltammogrammes est illustrée par la
figure VI.1l. Elle est trés différente de ce qui a été observé pour les
solutions de tétrasulfure de lithium dans 1'ammoniac liquide. On
observe sur ces voltammogrammes deux parties distantes de prés de
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Fig. VI.1.
Voltammogrammes 4'une solution Lizse—NH3 a différentes concentrations.
(1) 0,72 M ; (2) 0,18 M. (A) : sens initial de balayage anodique.
(B) : sens initial de balayage cathodique. (253 K ; 100 mV.s"! ;
électron d'or de 0,0314 cm?).
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Voltammogrammes d'une solution Li286—NH3 (0,72 M) &a différentes
températures. (1) 263 K ; (2) 243 K. (A) : sens initial de balayage
anodique. (B) : sens initial de balayage cathodique. (200 mV.s ! ;
Electrode d'or de 0,0314 cm?).
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4OOmV sur 1'échelle de potentiel.

La présence de ces deux phénoménes bien distincts indique
1'observation probable de deux réactions électrochimiques. Ceci sera
discuté au paragraphe (VI.6).

Lorsqu'on débute le balayage dans la direction cathodique, on
observe une vague de réduction d'intensité importante
(Figs. VI.1 - VI.3) . Les courants mesurés sont de 10 a 100 fois plus
importants que dans les solutions de tétrasulfure. Cette vague s'étend
sur prés de 400 mV. On observe que l'intensitédu pic cathodique dépend
de la température (Fig. VI.2) de la vitesse de balayage (Fig. VI.3) et
de la concentration. Ces variations seront étudiées dans le paragraphe
suivant. Lors du balayage retour, on observe la réaction inverse
caractérisée par un faible pic anodique situé a environ - 200 mV.
L'observation de ce pic est fonction de paramétres tels que la
température ou la vitesse de balayage (Figs. VI.2 - VI.3). Il est
observé plus facilement aux faibles températures et aux fortes
vitesses de balayage. Un phénoméne analogue a déja été observé dans
les solutions de tétrasulfure d'ammonium dans 1'ammoniac liquide. Il
s'expliquait par la réorganisation d'une espéce peu stable en
solution. Nous verrons au paragraphe (VI.6) l'interprétation de la
présente observation.
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n/ Vv n/V
Fig. VI.

Voltammogrammes d'une solution LiZSG—NH3 (0,36 M ; 238 K) a
différentes vitesses de balayage. (1) 500 mV.s ! ; (2) 100 mV.s ! ;
(3) 50 mV.s"!. (A) : sens initial de balayage anodique. (B) : sens
initial de balayage cathodique. (Electrode d'or de 0,0314 cm?).
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Fig. VI.4,

Variations des courants de pic anodique ipa (A) et cathodique
ipc (®) avec la température et la concentration. (A) Variation avec
la température ; 0,72 M ; 500 mV.s"! . (B) Variation avec la

concentration ; 253 K ; 100 mV.s !'. (Electrode d'or de 0,0314 cm?).

La séparation de pics dans la partie cathodique du diagramme
est importante. Elle est généralement comprise entre 250 et 500 mV.
Elle dépend fortement de la vitesse de balayage comme le montre la
figure VI.3. Ce point sera discuté plus loin.

Lorsqu'on débute le balayage dans la direction anodique, on
observe un pic de forme triangulaire. Sa position dépend fortement de
la concentration et de la vitesse de balayage (Figs. VI.1, VI.3). Son
intensité est du méme ordre que celle du pic cathodique. On n'observe
pas de pic lors du balayage retour. Si on continue le balayage vers
les surtensions cathodiques, on obtient une vague de réduction de méme
intensité que celle décrite précédemment. Lorsque 1la direction
initiale du balayage est cathodique, ce pic triangulaire anodique est
précédé d'un prépic (Fig. VI.1) . L'observation de ce prépic est
fortement liée a la concentration (Fig. VI.1), & la température ou a
la vitesse de balayage. 11 est plus facilement observé a basse
température, a vitesse de balayage é&levé. La présence de ce prépic
associée a l'observation du pic triangulaire doit étre attribuée &
1'adsorption forte du produit de la réaction électrochimique anodique
[6]. Nous reviendrons sur ce point dans le paragraphe (VI.6).
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b. Influence de la température, de la concentration, de la vitesse de

balayage

Les courants de pic anodique et cathodique augmentent de facon
monotone avec la concentration analytique de la solution (Fig. VI.4).
On observe également sur cette figure que 1les courants de pic
augmentent avec la température. On obtient pour les pic anodique et
cathodique des coefficients de température de 18 * 2 kJ.mol ! et
13 + 4 kJ.mol ! respectivement. Ces valeurs sont plus faibles que
celles observées pour 1les solutions de tétrasulfure de lithium ou
d'ammonium mais elles représentent tout de méme une variation
significative avec la température.

Les courants de pic varient également de fagon importante avec
)
la wvitesse de balayage. La variation des grandeurs ipa / v? et

1
ipC / v? est représentée sur la figure VI.5.
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VI.4.2. Solutions S-NH,

Nous ne disposons pour l'instant que de trés peu de mesures de
voltampérométrie cyclique sur ces solutions. L'allure générale des
voltammogrammes est assez proche de celle observée pour les solutions
d'hexasulfure de lithium (Fig. VI.6). La figure VI.6 montre en effet
la présence d'un pic anodique important et d'un pic cathodique assez
fortement masqué par un front de courant. Ce dernier point est une
différence notable par rapport aux solutions d'hexasulfure de lithium.
Elle rend plus difficile 1'étude de la vague cathodique. On n'observe
pas non plus de pic de réoxydation lors du balayage cathodique retour.
Cette différence sera discutée au paragraphe (VI.6). La présence du
prépic caractéristique de 1'adsorption du produit de la réaction
électrochimique anodique est également observée. Lorsque 1le sens
initial de balayage est anodique on observe la présence d'un pic
supplémentaire aux surtensions cathodiques. Les wvariations des
différentes grandeurs ipa, ipc avec la concentration, la température,
la vitesse de balayage sont comparables a ce qui a été observé dans

les solutions LiZSG-NH3.
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Fig. V1.6.

Voltammogrammes d'une solution S-NH3 (0,72 M,265 K). {(A) sens initial

balayage anodique. (B) sens initial de balayage cathodique.

(50 mV.s™ !, électrode d'or).
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VI1.5. RESULTATS DES MESURES D'IMPEDANCE ELECTROCHIMIQUE

VI.5.1. Solutions Lizss-NH3
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Fig, VI.7.
Diagrammes d'impédance de solutions LiZS6—NH3 a4 différentes

températures et différentes

(B) 0,072 M ; 1257 K. (C) 0,72 M ;

(Electrode d'or de 0,0314 cm?).

concentrations.
243 K.

(A 0,72 M ; 257 K.
(D) 0,072 M ; 243 K.
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a. Impédances au potentiel d'équilibre

Les diagrammes d'impédance obtenus pour les solutions
d'hexasulfure de lithium dans 1'ammoniac liquide sont trés différents
de ceux que nous avons présentés dans les chapitres précédents. La
figure VI.7 montre des diagrammes d'impédance pratiquement
semi~circulaires d'amplitude trés importante. On observe sur cette
figure que 1'amplitude des diagrammes varie assez fortement avec la
concentration et la température. L'amplitude décroit lorsque 1la
concentration de la solution ou sa température augmente. On montre
également sur la figure VI.8 que 1'amplitude du diagramme estimée
comme le double du maximum de 1la partie imaginaire augmente
exponentiellement avec 1/T. Le coefficient de température de cette
variation est de 1'ordre de 40 kJ.mol"!

1

1l Lo rnd 1
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3.6 38 40 42 44
1000/T / K

Fig. VI.S8.

Variation du maximum des diagrammes ImM2* avec 1/T pour différentes
concentrations. (1) 0,36 M; (2) 0,0147 M.
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Fig. VI.
Diagrammes d'impédance de solutivbns Li286-NH3 (0,36 M) a potentiel
imposé. (A) 247 K, surtension imposée anodique : (1) 0,26 V ;

(2) 0,3V ; (3) 0,4 v. (B) 237 K surtension imposée cathodique :
(1) - 0,2V ; (2) - 0,24 v (3) - 0, 28 V.

b. Impédances a potentiel contrélé

Nous avons effectué des mesures d'impédance pour des
surtensions situées de part et d'autre du potentiel d'équilibre. Ces
surtensions ont été choisies sur 1les vagues de réduction et
d'oxydation observées sur les voltammogrammes. L'amplitude et 1l'allure
des diagrammes d'impédance sont modifiées de fagon considérable
lorsqu'on impose une surtension (Fig. VI.9).

Lorsque 1la surtension imposée est cathodique (Fig. VI.9), on
voit apparaitre progressivement un profil CE précédé, & haute
fréquence, par un demi-cercle transfert de charge dont 1'amplitude
passe par un minimum lorsque la surtension diminue (Fig. VI.10). Ces
variations sont directement liées aux phénoménes observés sur la vague
de réduction des voltammogrammes.
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Fig. VI.10.

Variation de la résistance de transfert de charge avec la surtension.
(Solution Li,Sg-NH; ; 0,36 M).

Lorsque la surtension imposée est anodique, on observe
également une importante modification du diagramme (Fig. VI.9) . Le
cercle de transfert de charge passe par un minimum lorsque la
surtension augmente (Fig VI.10). Lorsque 1la surtension associée au
minimum est dépassée, on observe sur le diagramme d'impédance une
branche verticale a basse fréquence. Cette branche caractéristique
doit étre associée a des phénoménes d'adsorption électrochimique [5].
Cette observation correspond sur les voltammogrammes & la présence
d'un pic triangulaire associé a un prépic.

VI.5.2. Solutions S—NH3

L'allure des diagrammes d'impédance des solutions de soufre
dans 1'ammoniac liquide est également semi-circulaire comme le montre
la figure VI.11l. Le sens de variation avec la concentration et la
température est semblable a celui observé par les solutions
d'hexasulfure de lithium. Le coefficient de température de 1'amplitude
du diagramme est de 53 + 3 kJ.mol !. Il est donc un peu plus important
que pour les solutions d'hexasulfure de lithium. Il faut remarquer que
1'amplitude importante du diagramme d'impédance correspond & la pente
de la courbe courant-tension au voisinage du potentiel d'équilibre.

I1 est difficile de comparer quantitativement ces résultats a
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ceux obtenus pour les solutions d'hexasulfure de lithium car nous ne
connaissons pas la concentration de Sg‘ 4 1l'équilibre dans les
solutions S-NH3concentrées. Nous nous en tiendrons donc pour l'instant
a l'aspect qualitatif de 1la nature du phénoméne électrochimique

associé.
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Diagrammes d'impédance de solutions S—NH3 a différentes températures
(B) 1,8 M; 221 K. (C) 0,18 M;
259 K. (D) 0,18 M; 227 K. (Electrode de platine de 3,53 cm2).

et concentrations. (A) 1,8 M; 260 K.
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V1.6. DISCUSSION

VI.6.1. Solutions d'hexasulfure de lithium

a. Mécanisme de réaction

Nous avons vu au paragraphe (VI.4) que les voltammogrammes
sont constitués de deux parties bien distinctes dans la gamme de
potentiels étudiée. I1 est clair que nous ne pouvons pas expliquer
l'ensemble des phénoménes observés par le mécanisme proposé pour les
solutions de tétrasulfure de lithium ou d'ammonium. Les deux parties
distinctes des voltammogrammes suggérent 1la participation de deux
réactions électrochimiques dans le mécanisme de transfert de charge.
Les résultats des mesures d'impédance & potentiel imposé pour des
surtensions anodiques ou cathodiques nous permettent d'aboutir a la
méme conclusion.

Nous avons observé que les courants de pic anodique et
cathodique présentent des variations similaires avec la température ou
la concentration. De plus, les intensités des deux pics sont assez
proches ce qui suggére que ces pics font intervenir la méme espéce
électroactive. '

Dans cette hypothése et en supposant que le nombre d'électrons
échangés dans les deux réactions électrochimiques est identique, on
peut suggérer un mécanisme du type :

X +ne” 2Y (VI.3)
X2 2Z + ne” (VI.b)

associés respectivement aux potentiels standards EJ et E . Si la
solution ne contient au départ que l'espéce X et si les potentiels
gtandards sont suffisamment séparés, on observera autour du potentiel
d'équilibre une plage de courant nul. Les voltammogrammes associés
présenteront une vague de réduction associée a 1l'équation VI.3 et une
vague d'oxydation associée & 1'équation VI.4. Le potentiel d'équilibre
de cette solution sera donné par :

1
- 0 0
E., =5 (8 E) (VI.5)

I1 sera donc situé & peu prés a mi-distance du pic anodique et
du pic cathodique puisque les potentiels standards sont peu éloignés
des potentiels de pic (Fig. I.2).

Ce type de mécanisme rend donc bien compte de l'allure
générale des voltammogrammes expérimentaux.



Nous avons vu dans les chapitres précédents que le transfert
de charge fait toujours intervenir 1le radical Ss. Les résultats de
spectroscopie RAMAN et de spectrophotométrie montrent que, dans les
solutions d'hexasulfure de lithium, les seules espéces présentes sont
SS et Sg' . Dans notre cas, il est logique de supposer que 1l'espéce X

est Sé.

Nous proposons donc pour le pic de réduction la réaction
électrochimique observée dans les solutions de tétrasulfure de lithium
ou d'ammonium

$; + e ®8i” (VI.6)
La vague d'oxydation sera alors décrite par la réaction
S; ~»S3 + e’ (VI.7)

On sait que dans les solutions LiZS6-NH3 les concentrations
des espéces Sg' et S3 sont négligeables comme on 1'avait supposé pour
les concentrations de Y et Z (VI.3 et VI.4). On peut ajouter que leur
faible concentration est responsable de 1la 1lenteur du retour au
potentiel d'équilibre puisque toute réaction électrochimique modifie
assez fortement leur concentration.

Nous allons montrer maintenant que ce mécanisme permet
d'expliquer, tout au moins qualitativement, les variations observées
avec les différents paramétres expérimentaux. L'étude quantitative est
difficilement possible dans notre cas. En effet, les écartements de
pic observés expérimentalement sur le pic de réduction suggérent une
influence de la migration par manque d'électrolyte support. Ils sont
en effet beaucoup trop importants pour étre compatibles avec la valeur
de k° obtenue pour le couple S; / S%' en milieu ammoniac. L'ajout d'un
électrolyte support n'a pas pu étre testé faute de temps car il faut
trouver un sel compatible avec le milieu étudié ce qui nécessite des
mesures de spectrophotométrie. Ce manque d'électrolyte support
n'interdit pas l'exploitation qualitative des voltammogrammes mais il
se manifeste par une diminution des courants de pic. Cette diminution
sera d'autant moins importante que la vitesse de balayage sera faible.

b. Etude de la réaction de réduction

Nous avons montré au paragraphe précédent que la solution ne
contient au départ qu'une espéce électroactive Sg . Dans ce cas, on
peut utiliser la formule classique donnant le courant de pic pour un
systéme redox réversible (eq. I1.19)

P i

%
i = 0,4463 nFA C] [;-;%) v% D%
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Nous avons calculé la valeur de C;x en reprenant les
hypothéses déja utilisées pour le calcul de la concentration d'une
espéce électroactive (n =1; D, =107 cmz.s’l) dans les solutions
de tétrasulfure et en utilisant les valeurs du courant de pic obtenues
aux faibles vitesses de balayage. Dans ce cas, on obtient pour ng une
concentration de 1l'ordre de la concentration analytique de la solution
(tableau VI.1) . Ceci ne peut étre expliqué que par 1'influence d'une
réaction chimique couplée faisant intervenir Sg' dont la concentration
est proche de la concentration de la solution. Ceci est pris en compte
par le mécanisme suivant

s¢- =2 s;
(VI.8)

SS + e &8

2
3

Ce mécanisme a déja été mis en évidence dans les solutions de
tétrasulfure de 1lithium mais il n'intervenait pas de fagon
significative. Le fait d'observer un pic associé a la concentration
analytique de la solution suggére que le paramétre cinétique k
(k = k, + kb) de la réaction chimique est grand. Si k était infiniment
grand, le mécanisme proposé se réduirait & un transfert simple a 2
électrons sur Sg' . Les valeurs de concentrations obtenues -dans cette
hypothése sont données dans le tableau VI.1. Les calculs ont été
effectués pour une vitesse de balayage de 50 mV.s .

Concentration Température C; calculé C; calculé
de la solution avec n=1 avec n=2
(M) (K) (M) (M)
253,0 0,46 0,16
0,36
237,5 0,30 0,11
200,0 0,57 0,21
0,72
236,7 0,34 0,12
252,1 0,22 0,077
0,18
237,6 0,15 0,055
Tableau V.1.

Calcul de la concentration de 1'espéce oxydée associée au pic de réduction

dans 1'hypothése d'une réaction de transfert de charge simple
a 1 électron sur S; ou & 2 électrons sur Sz‘



Les valeurs obtenues dans 1l'hypothése d'un transfert sur Sg'
ne correspondent pas a la valeur observée pour le courant de pic méme
en tenant compte des phénoménes de migration. De plus, cette hypothése
ne rend pas compte des variations observées avec la température. En
effet, dans ce cas, les wvariations avec la température observées
seraient & attribuer au coefficient de diffusion ce qui impliquerait
des variations beaucoup trop importantes par rapport a celles
habituellement observées (Ea ~ 10 kJ.mol'l) [71.

On conclut donc que le paramétre cinétique k n'est pas
infiniment grand mais reste important. Nous 1'avions estimé & 100 s !
dans les solutions de tétrasulfure de lithium. Il est impossible de
1l'estimer a partir des résultats obtenus pour 1les solutions
d'hexasulfure de lithium.

Dans le cas ou le paramétre k est important, le courant de pic
est fonction des paramétres de 1la réaction chimique K, k et de la
concentration C’ (C' = [Si'] + [SB]) [8 . I1 est alors difficile
d'étudier 1les variations avec la température du courant de pic méme
qualitativement. I1 faut signaler que dans ce cas, il est tout & fait
normal d'observer une croissance monotone du pic cathodique avec la
concentration de la solution, puisque le pic cathodique correspond a
une concentration trés supérieure & la concentration de S; en
solution.

Nous allons nous intéresser maintenant & la réaction de
réoxydation de Sg' formé lors du balayage aller. Cette réaction est
associée & un pic dont 1l'observation dépend fortement de 1la
température et de 1la vitesse de balayage. Cet effet a également été
observé lors de 1'étude des solutions de tétrasulfures d'ammonium dans
1'ammoniac liquide. Il a été attribué au réarrangement du polysulfure
Sg’ en milieu acide. Ici, on peut l'interpréter comme le réarrangement
de Sg' peu stable en milieu oxydé. On peut imaginer pour ce
réarrangement plusieurs mécanismes tels que :

2si v+ 838 ... (VI.9)
ou
285" mSiT .S m L. (VI.10)

Il nous est impossible pour 1l'instant de choisir entre ces
différentes propositions. Cependant, on peut admettre que le
polysulfure Sg’ se reéarrange pour donner a un moment S;~ et revenir
ensuite a 1'état d'équilibre.
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Les mesures d'impédances a potentiel imposé effectuées pour
des surtensions cathodiques montrent également 1'influence du
mécanisme CE dont 1le profil caractéristique est visible sur les
diagrammes (Fig. VI.9).

On peut donc résumer les réactions intervenant sur la vague
cathodique par le mécanisme

2- — -
S: + e sg' (VI.11)
2- — -

S3 — . e e SIJ

c. Etude de la réaction d'oxydation

Le courant de pic anodique est du méme ordre que le courant de
pic cathodique. Il présente les mémes variations avec la température
et la concentration. Le mécanisme proposé par les équations VI.6 et
VI.7 associe la méme espéce & ces deux pics. Il se présentera donc
pour 1le pic anodique les mémes problémes que ceux rencontrés pour le
pic cathodique : son intensité ne peut étre expliquée que par le
couplage de 1la réaction électrochimique avec la réaction de
dissociation de Sg'

2- o -
(VI.12)

SB 2S5, + e
On observe également sur les voltammogrammes la présence d'un
prépic (Fig VI.1) . Celui-ci doit étre associé a 1l'adsorption de
1'espéce électroactive produite par la réaction électrochimique : S3.
Ceci est confirmé par les mesures d'impédance a potentiel imposé
puisque la branche verticale doit é&tre associée au méme type de

phénoméne.

Lors du balayage retour, nous n'observons pas de pic retour.
On peut 1l'expliquer par deux hypothéses : soit la réaction
électrochimique est irréversible, soit le produit de la réaction S3
n'est pas stable et se réarrange trés rapidement. La premiére
hypothése n'est pas compatible avec les résistances de transfert de
charge obtenues par la mesure d'impédance & potentiel imposé
(Fig. VI.Q). D'autre part, si la réaction était irréversible, on ne
comprendrait pas pourquoi on retrouve le pic cathodique inchangé au
balayage retour (Fig. VI.1). Nous admettons donc que le produit de la
réaction (S3) n'est pas stable dans le milieu et se réarrange trés
rapidement.



d. Mesures d'impédance au potentiel d'équilibre

L'amplitude du diagramme d'impédance au potentiel d'équilibre
est importante. Cela est directement 1lié a 1l'allure de la courbe
courant-potentiel au voisinage du potentiel d'équilibre. Il semble
toutefois que le demi-cercle obtenu au potentiel d'équilibre sur les
diagrammes d'impédance ne doive pas étre associé a la seule réaction
de transfert de charge. En effet, si on suit 1'évolution des
diagrammes d'impédance obtenus en imposant une surtension cathodique,
on remarque, lorsque la surtension w tend vers zéro, que le profil CE
est de plus en plus marqué. Le demi-cercle observé au potentiel
d'équilibre pourrait donc étre interprété comme un cercle de transfert
de charge apparent dont 1'amplitude Rera est obtenue par
simplification des équations du mécanisme CE (eqs. 1.87 et I1.88) [9] :

R = R., + i Egz (VI.13)

CTA CT K+ 1

ou o, est égal a o,, bour la réaction & surtension cathodique et a

Opeq Pour 1la réaction & surtension anodique c'est-a-dire en fait

proportionnel a [SS]-I.DTK . Ceci expliquerait 1les wvariations
importantes des diagrammes d'impédance avec la température. Toutefois
un rapide calcul de la résistance de 1la résistance de transfert de
charge apparente avec les valeurs de concentrations de Sg déterminées

par la RPE ne permet pas de retrouver la forte amplitude des
diagrammes d'impédance obtenue expérimentalement {différence d'un
facteur 100). Il est donc probable que les phénoménes de surface
observés aux surtensions anodiques inetviennent également pour
expliquer cette amplitude importante. Il serait intéressant de
regarder si ces phénoménes sont observés sur d'autres matériaux
d'électrode et si la forte amplitude des diagrammes d'impédance est
corrélée a 1'observation de ces phénoménes.

V1.6.2. Solutions de soufre dans 1'ammoniac

Les résultats expérimentaux observés permettent de proposer
pour ces solutions le méme mécanisme que pour les solutions Lizsé-NH3.

s =28
S; +emsit & (VI.14)
S:'3 prd S3 + e &

Les expériences effectuées apportent deux renseignements
complémentaires.
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Nous savons que les solutions de soufre dans 1'ammoniac
contiennent une grande concentration de NH;. L'étude des solutions de
tétrasulfure d'ammonium a montré 1l'influence de 1l'acidité sur la
cinétique de réarrangement de S%'. Cela vient se combiner &
1'influence du milieu oxydé observée en solution LiZS6-NH3. Ceci se
traduit expérimentalement par la non-observation de la réoxydation de
Sg'qui se réarrrange donc beaucoup plus rapidement dans ces solutions.

D'autre part, on peut déduire de la position du potentiel
d'équilibre que le soufre au degré d'oxydation zéro dont l'existence a
été montrée par DUBOIS [4] n'est pas le soufre S3 formé
électrochimiquement. En effet, si tel était 1le cas, on aurait en
solution une grande concentration d'espéce oxydée S3 et une faible
concentration d'espéce réduite Ss. la concentration du polysulfure Sg'
étant négligeable. On se trouverait donc dans un cas de figure
similaire au cas des solutions de tétrasulfure. Le potentiel
d'équilibre serait alors imposé par le couple S3/83 et se trouverait
donc déplacé vers les surtensions anodiques et plus précisément sur la
vague d'oxydation de 83 ce qui n'est pas observé expérimentalement.

VI.7. CONCLUSION

Les premiéres mesures effectuées sur les solutions de soufre
et d'hexasulfure de 1lithium dans 1'ammoniac liquide permettent de
proposer une explication qualitative du mécanisme de transfert de
charge dans ces solutions. Nous montrons gque ce mécanisme fait
intervenir le radical S; qui participe a deux réactions
électrochimiques

Ces réactions sont fortement influencées par 1l'équilibre de
dissociation de Sz' qui est assez rapide. Les espeéces produites S%' et
S3 ne sont pas stables dans ces solutions et se réarrangent.

L'étude de ces solutions montre le rdle essentiel du radical
83 dans le mécanisme de transfert de charge pour toutes les solutions
de polysulfures. Cette étude devra bien entendu étre complétée par une
étude plus quantitative faisant intervenir un électrolyte support afin
d'étudier plus précisément 1'influence de 1'équilibre de dissociation
de Sg' et 1'influence des réactions de réarrangement des espéces
chimiques produites.
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CONCLUSION

Nous avons effectué une étude électrochimique de solutions de
polysulfures et de soufre dans 1'ammoniac liquide. Nous avons étendu
ce travail aux solutions de tétrasulfure de 1lithium dans 1la
méthylamine afin d'observer 1'influence de 1la nature du solvant. Ce
travail fait intervenir deux techniques électrochimiques : la
voltampérométrie cyclique et la spectroscopie d'impédance
électrochimique. Les mesures ont été effectuées sur électrode
stationnaire. Nous avons limité 1les études de voltampérométrie
cyclique a de faibles surtensions autour du potentiel d'équilibre.
Lt'utilisation des deux techniques s'est révélé trés utile dans 1'étude
de 1'influence de réactions chimiques sur le mécanisme de transfert de
charge.

La trés grande diversité apparente des résultats expérimentaux
obtenus nous a obligé a considérer séparément les expériences
relatives 4a des solutions de composition donnée. Il1 est ainsi apparu
que les expériences effectuées pour les solutions LiZSA-NH3 pouvaient
faire 1l'objet d'une interprétation plus simple et donc d'une analyse
trés détaillée. Nous avons été conduit & analyser les résultats
expérimentaux obtenus pour les solutions de tétrasulfure en milieu
neutre (LiZSL-NH3) et en milieu acide ((NHL)ZSA-NH3). Nous avons alors
pu interpréter, en partie par analogie, les résultats obtenus pour les
solutions Li, S¢ -NH3 et S—NH3 . Pour ces solutions, les résultats
expérimentaux étaient moins abondants et n'ont pu faire l'objet que
d'une interprétation qualitative.

Les premiéres expériences de voltampérométrie cyclique
effectuées ont montré une influence du sens initial de balayage. Ces
expériences montraient la présence en solution des deux espéces d'un
méme couple redox, ce qui est & l'origine de 1'existence d'un
potentiel d'équilibre bien défini. Cette situation n'est pas celle qui
est habituellement étudiée en voltampérométrie cyclique sur électrode
stationnaire. Elle provient de la dismutation des polysulfures et elle
est expérimentalement inévitable. L'analyse théorique de ce probléme a
été effectuée par une méthode de simulation, et a montré que la
voltampérométrie cyclique permet, méme dans la situation rencontrée,
de déterminer certains paramétres d'une réaction électrochimique:
nombre d'électrons transférés, distinction entre réaction réversible,
quasi-réversible ou irréversible. Cette analyse théorique a aussi
montré que l'utilisation des courants convolués permet la
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détermination de la concentration des espéces électroactives si les
coefficients de diffusion sont connus, du coefficient de transfert o
et de la constante de vitesse standard k° pour des réactions de
transfert quasi-réversibles et irréversibles. Nous avons montré que
dans 1la situation considérée ( présence a 1'équilibre des deux formes
d'un couple redox) 1la voltampérométrie cyclique peut étre utilisée
pour analyser le mécanisme de transfert de charge méme en présence de
réactions chimiques couplées en phase homogéne.

Le principal résultat de cette étude est la mise en évidence
du roéle essentiel du radical anion SS dans le mécanisme de transfert
de charge. Cela a été vérifié dans toutes les solutions étudiées.

Dans les solutions de tétrasulfure dans 1'ammoniac et dans la
méthylamine, nous montrons que les expériences sont interprétées par
une réaction de transfert de charge a un électron entre Sg et S%'

Nous avons déterminé les concentrations des espéces
électroactives S; et Sg‘ en faisant une hypothése sur les coefficients
de diffusion. Les paramétres de transfert de charge o et k° ont été
déterminés pour les différentes solutions de tétrasulfure. Nous
montrons que la cinétique de transfert de charge est moyennement
rapide .

La réaction de transfert de charge est le plus souvent couplée
a des réactions chimiques en phase homogéne. La grande diversité des
résultats expérimentaux s'explique par le méme mécanisme. Les grandes
différences observées sont seulement dues au déplacement des
équilibres de dismutation. En milieu neutre (LiZSA—NH3), le mécanisme
de transfert de charge se réduit a une simple réaction de transfert de
charge peu influencée par des réactions chimiques en solution. En
milieu acide ((NH, ),S, -NH3), la forte influence de 1l'acidité sur le
déplacement des équilibres chimiques de dismutation est caractérisée
par un comportement CE des voltammogrammes et des diagrammes
d'impédance. Enfin, nous avons montré que la dismutation plus
importante des polysulfures dans la méthylamine était mise en évidence
sur les résultats des expériences électrochimiques.

Les variations avec la température de la concentration de Sé
et de Sg‘ sont expliquées par le déplacement de 1'équilibre de
dismutation de Sf‘ avec la température. La valeur de la constante de
cet équilibre a 20°C ainsi que son énergie d'activation ont été
déterminées. La concentration de Sg' augmente de maniere monotone avec
la concentration de 1la solution; cette variation est interprétée par
l'intervention de plusieurs équilibres de dismutation. La variation de



la concentration de Sé avec la concentration de la solution est
inattendue car elle passe par un maximum. Elle est expliquée
qualitativement par la compétition entre 1les forces de répulsion
coulombiennes et les forces d'intéraction magnétique dues aux spins
des radicaux S;.

Le mécanisme que nous proposons permet d'expliquer les
différentes observations expérimentales relatives aux solutions de
tétrasulfure. Il faut remarquer que les espéces électroactives sont
trés minoritaires, ce qui explique que leur étude ait pu étre
effectuée sans 1l'ajout d'un électrolyte support. I1 faut aussi
remarquer que l'interprétation des expériences électrochimiques n'a pu
étre effectuée qu'en utilisant les résultats des travaux de
spectroscopie effectués récemment dans notre laboratoire . Mais ces
travaux électrochimiques appellent d'autres travaux spectroscopiques.
I1 faudrait en particulier identifier le polysulfure Sg'.

I1 est souhaitable d'approfondir 1'étude des solutions de
tétrasulfure en s'affranchissant de l'hypothése sur les coefficients
de diffusion. La détermination des coefficients de diffusion de Sé et
de S§‘ est probablement difficile et n'a pas été entreprise dans le
cadre de ce travail. Elle nécessite la mise au point d'une technique
adaptée aux conditions expérimentales d'étude de ces solutions.
Lorsque la concentration des espéces électroactives ne dépendra plus
d'une hypothése relative aux coefficients de diffusion, on pourra
analyser de maniére détaillée la signification de la différence entre
la concentration de Sé mesurée en RPE et celle déterminée & partir des
expériences d'électrochimie. I1 est également souhaitable d'étendre
1'étude des solutions de tétrasulfure & des surtensions plus élevées.
Ceci devrait apporter des informations sur des réactions de
réarrangement des polysulfures.

Les solutions d'hexasulfure de 1lithium et de soufre dans
1'ammoniac ont été, faute de temps, étudiées de maniére moins
détaillée que les solutions de tétrasulfure. Les résultats sont treés
semblables pour les deux familles de solution mais ils présentent des
différences trés importantes avec ceux obtenus dans les solutions de
tétrasulfure. Ils s'interprétent qualitativement par le mécanisme
suivant : le radical S; est l'espéce oxydée de la réaction cathodique
a4 un électron entre S; et Sg’ . I1 est aussi l'espéce réduite de la
réaction anodique. Les expériences indiquent que les espéces produites
par la réduction ou 1l'oxydation de Sé sont peu stables et se
réarrangent rapidement. Ellessuggérent aussi que la réaction
cathodique et la réaction anodique sont assez fortement couplées a la
réaction de dissociation de Sg‘. L'étude électrochimique des solutions
d'hexasulfure de lithium et de soufre dans 1'ammoniac devrait étre
développée en vue d'obtenir une interprétation quantitative des
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résultats. Les résultats des expériences réalisées montrent qu'un
électrolyte support sera alors indispensable. Pour ces solutions, il
serait également utile d'étendre les expériences aux surtensions plus
élevées. Ces expériences devraient étre effectuées en utilisant une
électrode de référence, afin d'effectuer plus slrement la comparaison
des résultats obtenus pour des solutions de composition différente.

Le présent travail montre le rdéle central joué dans le
mécanisme de transfert de charge, au voisinage du potentiel
d'équilibre,par le radical Sé qui est la seule espéce radicalaire
présente dans ces solutions. I1 montre la grande complexité de la
chimie des polysulfures dont les réactions de dismutation
interviennent significativement dans 1le mécanisme de transfert de
charge.
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RESUME

Nous avons étudié le mécanisme de transfert de charge pour les solutions
de polysulfures et de soufre dans 1'ammoniac liquide. Deux techniques
électrochimiques ont été utilisées : 1la voltampérométrie cyclique et 1la
spectroscopie d'impédance électrochimique; ces expériences ont été effectuées
pour des surtensions inférieures a environ 500 mV. L'influence de plusieurs
paramétres (température , acidité) sur le mécanisme de transfert de charge a été

étudié.

Les résultats présentés portent essentiellement sur les solutions de
tétrasulfure en milieu neutre (LiZSA—NH3) et en milieu acide ((NHA)ZSA—NH3).
Nous montrons que le mécanisme de transfert au voisinage du potentiel
d'équilibre est centré autour d'une réaction monoélectronique entre le radical
Sg et le polysulfure Sg’ . Nous montrons que ces deux espéces électroactives
sont présentes dans la solution a l'équilibre. La présence de ces deux espéces
est une conséquence de la dismutation de Sﬁ'. Nous avons da développer une étude
théorique par simulation pour traiter ce cas 1inhabituel d'utilisation de la
voltampérométrie cyclique. Nous montrons que le mécanisme de transfert de charge
est assimilable, en milieu neutre, a une réaction redox simple modérément rapide
alors que cette réaction est fortement influencée par les réactions de
dismutation des polysulfures en milieu acide.

Nous avons étendu cette étude aux solutions d'hexasulfure de lithium
(Lizs6) et de soufre dans 1'ammoniac liquide. Nous montrons également pour ces
solutions 1la participation du radical Sg au mécanisme de transfert de charge.
Ces résultats établissent le rbéle essentiel de ce radical dans le mécanisme de
transfert électronique au voisinage du potentiel d'équilibre pour les solutions
de polysulfures et de soufre dans 1'"ammoniac.
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