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INTRODUCTTION

La facilité avec laquelle le nickelage des métaux a
pu, depuis pré&s d'un sig&cle, &tre effectué, et la multiplicité
des résultats empiriques obtenus, ont suffi pendant longtemps
a résoudre la plupart des problémes pratiques qui pouvaient se
poser. De nombreuses solutions &lectrolytiques ont ainsi &té
expérimentées dans le but d'améliorer les propriétés physiques
et mécaniques des dépdts. Il s'est alors impos& que la compo-
sition de 1'électrolyte influencait profondément les qualités
du dépdt électrolytique. En particulier, 1'adh&rence de celui-
ci sur le substrat a pu &tre améliorée en excluant du sein de
1'électrolyte les anions chlorure et les impureté&s, susceptibles
d'augmenter les tensions internes des dép6ts. Un examen morpho-
logique des surfaces a permis de montrer que les différences
observées n'étaient en fait que le reflet des variations struc-
turales du métal déposé, elles-mémes induites par un changement
des conditions de 1'électrolyse. Ces propriétés physico-chimiques
telles que 1'état de surface, la texture, la taille des grainms
et par voie de conséquence les qualités mécaniques, dépendent
bien évidemment des réactions électrochimiques conduisant au
dépot.

L'étude cinétique de l'interface NiII/Ni devrait nous
permettre d'accéder au mécanisme de 1'électrocristallisation
du nickel et de déterminer ses fluctuations en fonction des pa-
ramétres de 1'électrolyse. C'est pourquoi nous nous proposons
de rechercher 1'influence de certains anions (chlorure et sul-
fate) sur la cinétique de 1'€lectrocristallisation du nickel en
€tudiant de maniére systématique le comportement de 1l'Electrode
dans des é&lectrolytes simples. |




L'examen de la littérature, auquel est consacré le
premier chapitre de ce travail, met en évidence la complexité
des résultats obtenus tant lors d'études structurales que ci-
nétiques. Le rble joué par les anions dans 1'élaboration d'un
dépdt de nickel est loin d'&tre &clairci, et 1'on ignore encore
actuellement si 1'anion agit directement au niveau de 1'inter-
face ou seulement sur la stabilité de certains équilibres, en
particulier ceux déterminant la formation de composés basiques
susceptibles d'inhiber le dépdt.

La méthode des impé&dances &lectrochimiques permet
d'accéder aux intermédiaires réactionnels adsorb&s i l1la cathode.
C'est pourquoi 1'analyse conjuguée des courbes de polarisation,
des mesures de rendement et des diagrammes d'imp&dance nous
parait particulidrement bien adaptée pour statuer de 1'influence
de 1'anion. Ces méthodes expérimentales, mises au point au la-
boratoire et décrites dans le deuxiéme chapitre de ce mémoire,
ont déja permis d'obtenir des renseignements sur les mécanismes
réactionnels correspondant & 1t8lectrocristallisation de cer-

tains métaux tels que le zinc, 1'argent ou le nickel.

Les études concernant l1'électrocristallisation du
nickel ont le plus souvent &té réalisées dans un électrolyte
de Watts au sein duquel les espéces ioniques sont nombreuses
et 1'ion nickel peut, en particulier, se trouver sous la forme
de divers complexes avec les ions sulfate et chlorure. En se
basant sur des études réalisées au laboratoire dans ces condi-
tions, nous montrerons dans le troisiéme chapitre que des
€lectrolytes simples ne contenant simultanément qﬁ'une seule
espéce anionique conduisent 3 des résultats expérimentaux dif-
férents selon la nature de 1'anion.

Pour déterminer la maniére dont l'anion influence
1'électrocristallisation, il nous parait indispensable d'iden-
tifier les processus interfaciaux impliqués dans 1'€laboration
des dépbts i partir de solutions de sulfate d'une part,chlorure
d'autre part. A cette fin, deux €tudes systématiques paralléles




de la cinétique de 1'électrode en milieu sulfurique et chlorhy-
drique sont respectivement présentées dans les quatriéme et
cinquidme chapitres de ce travail. A la suite de ces &tudes
nous proposerons un mécanisme réactionnel permettant de rendre
compte des principaux effets expérimentalement observés dams

chacun des deux milieux.

Les diols insaturés, introduits en trés faible quan-
tité au sein de 1'8lectrolyte modifient les propri€tés physiques,
chimiques et m&caniques des dépSts de nickel. Ils sont donc
capables d'intervenir sur la cinétique des processus réaction-
nels. Le chapitre VI est consacré a 1'€tude de 1'influence de
quelques inhibiteurs organiques sur la décharge des ions métal-
liques dans les électrolytes simples de sulfate et de chlorure
de nickel. Nous y tenterons de déterminer 4 quel stade le pro-
cessus d'électrocristallisation du nickel va &tre modifié par
ces molécules et nous montrerons que ces modifications dépendent
du milieu 8lectrolytique considéré.




CHAPITRE I

RAPPEL BIBLIOGRAPHIQUE




Dés la premiére moitié€ du 19%e si&cle, on a tenté de
réaliser des couches de nickel ; mais les sels alors employés
étaient trop impurs et les dépdts si cassants qu'ils se déta-
chaient du support. Ce n'est qu'en 1843 que Bdttger [1] réussit
3 déposer, 3 partir de solutions de sulfate de nickel ammonia-
cal, des revétements de nickel utilisables. Désormais, le
nickelage trouvait partout un grand intérét et cela aboutit &
différents brevets d'invention. Vers la fin du siécle, Springer
[2] constata 1'importance de la teneur en chlore pour les bains
de nickel ; les ions Cl1~ étant en effet réputés favoriser la
dissolution des anodes de nickel, facilement passivables, et
diminuer la polarisation cathodique. En 1916, 0.P. Watts [3]
décrit un €lectrolyte dont la composition NiSO,, 7H,0 240 g/l ;
NiClz, 6H20 20 g/l ; H3B03 20 g/1 sert encore de base pour la
plupart des &lectrolytes modernes de nickelage. La présence de
sulfate permet d'obtenir des dépbts peu fragiles et dont les
tensions -internes sont, en régle générale, relativement faibles.
I1 fournit des €lectrolytes tré&s conducteurs au sein desquels
1'ion nickel est essentiellement sous la forme d'un complexe
hydraté [4]. L'acide borique joue le r&le de tampon et, limi-
tant 1'appauvrissement en H de 1'électrolyte, prévient la pré-
cipitation d'hydroxyde de nickel Ni(OH)Z dont la formation
fragilise les dépdts. Quant au chlorure, sa présence permet
non seulement de prévenir la passivation de 1'anode, mais aussi
d'accroitre le rendement cathodique de 1'€lectrolyse.

Dans 1'état actuel des connaissances, les diverses
étapes de 1'€lectrocristallisation du nickel sont encore dis-
cutées. Il est cependant admis qu'un ion hydraté doit Etre
transporté jusqu'd la limite externe de la double couche avant
de subir une succession d'étapes élémentaires pour parvenir au
stade d'atome métallique [5-7]. Au cours de ces différentes
€tapes, le cation sera progressivement déshydraté& ; mais c'est




encore partiellement hydraté qu'il s'adsorbe i la surface de
1'électrode. I1 devient alors adion. Cet adion va éventuellement
migrer vers un point énergétiquement favorable, le site de
croissance (kink) ol il se décharge,se déshydrate complétement
et s'incorpore dans le ré€seau métallique.

Beaucdup d'auteurs [8-121 s'accordent pour admettre
la présence de 1'intermédiaire NiOH adsorbé a la cathode au
cours de 1'électrocristallisation, ainsi que les deux réactions
de formation de cet intermédiaire :

2+

Ni + H0 > niont + H'

NioH® + e T (NiOH) 4

qui, lui-méme, se réduira pour former du Ni métal [11].

Pour interpréter 1'effet inductif observé lors de
mesures d'impédance électrochimique effectuées dans 1'électro-
lyte de Watts & des pH compris entre 3 et 5,5, R. Wiart [12] a
proposé la réaction de dépdt suivante :

(NiOH) , ¢ * (NiOH)* + 3¢ + 2Ni + Z0H

I1 s'agit encore d'une réaction globale (triélectro-
nique) qui, pour le moment, n'‘a pu &tre détaillée, et qui
englobe les étapes de diffusion superficielle et d'incorpora-
tion de 1'adion au réseau métallique. Dans cette réaction

(NiOH)ads
intermédiaire dans le transfert d'électrons. Un tel mécanisme

ne joue pas de role catalytique mais intervient comme

ne tient cependant pas compte de la nature de 1'anion. Dans le i
bain de Watts, ol sont présents chlorure et sulfate, on a pu - |
relever une grande influence des conditions expérimentales sur |
1'élaboration du dépdt métallique.

Les dépbdts électrolytiques sont effectués sur un
support métallique. Dans ces conditions, 1'influence du support




peut &tre trés forte et imposer l'orientation des germes
[13-15]. Au bout d'un certain temps, le dépdt acquiert une tex-
ture de fibre indépendante du substrat et assujettie aux seules

conditions expérimentales.

Le dépdt de nickel est compact dans une large plage
de densité de courant et présente plusieurs types de textures
selon la valeur de la densité de courant, du pH et de la compo-
sition de 1'électrolyte. Par exemple, d'apré&s [16], pour une
solution du type Watts ajustée 3 pH 3, on observe successive-
ment, lorsque la densité de courant augmente, les textures
[1101, [2113, [100]1 et [210]. Ces auteurs associent 1'apparition
de la texture [110] & une inhibition des autres modes de crois-
sance par Hads et observent que la texture [211] est due @ une
inhibition spécifique de la croissance des autres modes par
la présence massive de Ni(OH)Z. Ils é&tablissent en outre une
corrélation étroite entre la présence d'hydrogéne gazeux a la
cathode et la stabilité de 1'orientation [2710]. Quant 2 la tex-
ture [100], son apparition nécessite que 1'interface soit libre
vis-a-vis des espéces H,, Ni[OH)2 &t Hads‘ Elle correspond donc
au mode de croissance "1libre" du nickel électrolytique.

L'étude de la texture des dépbts de nickel s'est ré-
vélée Btre une &tape intéressante vers 1'é&laboration d'un mé-
canisme si 1'on consid@re les effets d'une variation de la
composition de 1'électrolyte sur les propri&tés macroscopiques
des dépdts obtenus. Ainsi, J. Amblard [17] associe la texture !
[211] aux propriétés mécaniques médiocres des dépbts préparés
dans une solution riche en chlorure, dans lequel 1'hydroxyde
précipite facilement & la cathode, et la texture [100] aux
dépdts de meilleure qualité obtenus dans une solution de sul-
fate. Dans une &tude antérieure, Yeager [18] avait constaté
que le type d'anion agissait non seulement sur la texture du
dépbt mais aussi sur la taille des grains qui le composaient.
L'étude réalisée & différents pH montre que les grains de nickel
sont gros lorsqu'ils sont obtenus & partir de bain de chlorure,
et plus petits si 1'électrolyse est réalis€e en milieu sulfate,
et d'autant plus que le courant augmente [19].




Le dépdt de nickel s'accompagne généralement d'un
dégagement plus ou moins important d'hydrogéne, provenant de
. + 5 4 :
ia réduction des ions H présents dans les &lectrolytes acides.

Dés 1931, Mac Naughtan [20] &tudie 1'influence de
1'acidité sur la dureté et la structure des dépdts €lectroly-
tiques de nickel et met en évidence une augmentation locale du
pH dans le catholyte, due & la présence de substances basiques
pouvant intervenir différemment selon la nature de 1l'anion [21].
En outre, la surtension du nickel dépend du pH de la solution
[22] : la tension de décharge de"Ni2+ croit d'abord rapidement
avec le pH, décroit ensuite brusquement pour les pH compris
entre 3,5 et 4,5, puis réaugmente lentement [8]. Cette diffé~
rence de potentiel est, d"aprés les auteurs, due a des diffé-
rences d'acidité de la solution dans la région voisine de la
cathode, l'accroissement du pH pouvant atteindre 7 4 8 unités
quelques minutes aprés immersion de 1*électrode. Cette augmen-
tation, d'autant plus marquée que la densité de courant imposée
est élevée [23], est interprétée par [24]

H,00 + e + Ni 2% NiHads + HZO' En outre, 1'augmentation du

pg favorise la formation d'un composé basique de 1l'ion N12+ 5
NiZ* &+ OH- 7 NioH' qui se réduit &lectrochimiquement pour
donner un espéce NiOHads - NioH" + e~ T NiOH capable de
déplacer 1'hydrogéne adsorb& @ la surface de 1'€lectrode :

NiOHad + NiH_ + 2Ni + H,O0.

ads 2

D'aprés [25], 1'alcalinisation du catholyte peut gtre
empéchée si les ions hydroxyle réagissent pour former NiOH®
des molécules d'eau. De méme, la formation d'un complexe métal-
anion semble jouer un réle : si A” est un anion capable de
former avec Ni2+ un intermédiaire stable NiA+, celui-ci peut
se combiner avec OH pour former un complexe soluble qui mi-
grera vers une région de plus bas pH oi le complexe relachera
OH . Ainsi, la nature méme de l'anion A” doit influencer le
mécanisme de 1'&lectrocristallisation du nickel.

Le codégagement de 1'hydrogéne a une grande impor-




tance dans la technologie et peut avoir un effet inhibant du
fait de 1'accroissement du pH du film cathodique. La concentra-
tion des protons peut suffisamment diminuer pour qu'umn hydro-
xyde soit formé par hydrolyse. Il est alors adsorb& 2 1la
cathode et incorporé au déptt météllique [26] affectant la
cinétique et les propriétés du dépbdt.

En étudiant le dégagement d'hydrogéne dans les mi-
lieux acides, H. Gerischer et W. Mehl [27] décomposent la
réaction globale MY+ 267 - H2 en une succession d'étapes
€lémentaires

le transport des ions H' dans la double couche
cathodique,

. la décharge de H® sur le métal avec acceptation
d'un €lectron ~d'oll transition d'un &tat solvaté
4 un &tat adsorbé [28] H;olv + e = Hogs>

. formation d'hydrogéne moléculaire H2 a la surface
du métal,

. désorption de HZads puis sa transition vers la

solution.

La formation d'atomes d'hydrogéne 4 la cathode a pour consé-
quence une pénétration de 1l'hydrogéne dans le métal [29],
d'autant plus grande que les défauts de surface sont nombreux
[30]. L'hydrogéne, piégé dans le substrat grice 3 la présence
d'impuretés de grande surtension [31],précipite dans des bulles
dont la croissance est gouvernée par la diffusion de 1'hydro-
géne [32]. Par suite de 1'adhésion des bulles sur la cathode
pendant une certaine durée de la croissance du métal [4], il

se forme dans le dépdt des piqlires, d'autant plus nombreuses
que 1'épaisseur de la couche de métal déposé augmente, et plus
particuliérement encore dans les &lectrolytes & fort rendement.
En outre, la surtension de 1'hydrogéne sur le nickel dépend de
la composition de 1'€lectrolyte [32] et plus cette surtension
sur le métal est grande, moins 1l'hydrogéne s'y adsorbera [33].

La maniére difficilement prévisible dont varient les
propriétés des dépbts de nickel en fonction des param@tres de




1'8lectrolyse refléte la complexité des phénoménes gouvernant
1'électrocristallisation et on ne peut actuellement dire si les

2+

. . . . + ; »
mécanismes de réduction des ions H et Ni ont des étapes

cinétiques communes ou indépendantes.

En comparant les rendements faradiques du nickel lors
de la décharge simultanée du nickel et de 1'hydrogéne dans des
solutions de chlorure et de sulfate, Yeager et coll [18] ont
montré que ces dépbts se produisaient sans interdépendance
appréciable dans tout un domaine de pH compris entre 1,49 et
2,43, de température (25 & 45°C)! de concentration (0,12 &

0,50 M) et de densité de courant (1 & 100 mA/cmz).

D'autres auteurs stipulent que 1'hydrogéne adsorbé
jouerait le rdle d'intermédiaire capable de réduire soit les
adions [8], soit directement les cations mé&talliques [34]. Ces
derniers auteurs considérent alors que les sites réactionnels
sont des entités chimiques et interviennent dans 1'écriture
cinétique [35]. Leur modéle indique que 1'Electrocristallisation
du nickel dépend de la ré&duction de 1'ion H puisqu'il fait
intervenir une espéce (H,s) susceptible de s'adsorber aux sites
libres (s) de 1'électrode. Le mécanisme serait alors dé&composé
en différentes €tapes réactionnelles :

+ +

Hsol - H

H" + s + e~ =+ H,s

+ _ :

H + H,s + € -+ HZ’S
Hz,s + H, * 5

72+

Hy,s + Ni“" + nNi,s + 20" |

2

Ce modéle n'a été testé qu'a un seul pH (2), ce qui
est insuffisant pour affirmer sa validite.




Compte tenu des différentes interprétations, les
mod&les d'électrocristallisation qu'on trouve dans la littéra-
ture sont donc contradictoires ; en particulier, le probléme
du dégagement d'hydrogéne dans 1'électrocristallisation du

nickel n'est pas résolu.

Au terme d'une étude au cours de laquelle la plupart
des paramdtres de 1'électrolyse ont &t& analysés, il ressort
[36] que le facteur déterminant en.premier lieu les propriétés
physiques et chimiques des dépdts reste la composition de
1'électrolyte. Nous venons de voir que le pH pouvait influencer
profondément le comportement de 1'&lectrode, mais le rble joué
par les anions sur 1'&lectrocristallisation du nickel reste peu
précis. Ils agissent assurément sur le mécanisme lui-méme, ne
serait-ce qu'a travers 1'hydroxyde de nickel dont la formation
et la coprécipitation sont facilitées en présence de g1,

Par ailleurs, la comparaison des rendements faradi-
ques du nickel déposé a partir des solutions de chlorure et de _
sulfate montre une appréciable différence au détriment de ce ;
dernier. Cette baisse de rendement est attribuée 3 la faible i
activité de 1'ion nickel dans les solutions sulfuriques [18].

En outre, la polarisation est moins cathodique en milieu chlo= '
rure que dans les bains de sulfate [37]. Pour expliquer ces ;
différences, les tentatives sont nombreuses et les résultats '
sont souvent contradictoires. En effet, toutes les espéces
agissantes doivent &tre prises en compte si bien que 1'espéce
électroactive peut aussi bien &tre, comme nous l'avons vu pré-
cédemment, un COmplexé du type NiOH" qu'un complexe tel que
[Ni(504)2]= [38] ou [Ni(HZO}SCl]+ qui pourrait alors expliquer
la présence de chlore dans les dé&pdts [39, 401.

Ainsi, 1l'influence de l'anion sur le mécanisme
méme de 1'électrocristallisation du nickel reste trés discutée '
et il ne nous est pas possible, aprés examen de la littéra-
tdre, de déterminer 3 quel stade le processus d'é@lectrocris-
tallisation va &tre modifi€ par une variation de la composi-




tion de 1'€lectrolyte. Il nous parait en outre indispensable de
tenir compte de 1'adsorption et de la décharge de 1'hydrogéne
qui se manifestent par un ensemble de conséquences non négli-
geables sur la cinétique de 1'électrode,et provoquent en parti-
culier 1'alcalinisation du catholyte. Pour tenter de comprendre
ce phénoméne et comment il est influencé par la nature de
l1'anion composant la solution &lectrolytique, nous analyserons
a2 différents pH le comportement de 1'&électrode dans des solu-
tions simples de chlorure et de sulfate de nickel.

L'introduction au seinud‘un €lectrolyte de quelques
millimoles de certains composés organiques modifie les proprié-
tés physiques, chimiques et mécaniques d'un dépdt de nickel
[5, 41-43] . Ils sont en particulier capables de conduire 3 des
dépbts dont la brillance, le mode de cristallisation et le
nivellement sont différents ; ils ont par conséquent un effet
cinétique : les molécules organiques inhibent en général la
réaction cathodique de décharge des ions métalliques, mais on
ignore encore actuellement 3 quel stade du mécanisme d'électro-
cristallisation ces molécules interviennent. Il existe en effet
plusieurs explications concernant le processus de production
d'un revétement de nickel brillant.

La base de toutes ces interprétations est toutefois
le fait que les additifs sont adsorbés 3 la cathode pour Etre
incorporés dans le dépdt [44] ou rejetés. On considére fréquem~
ment que ce ne sont pas seulement les additifs eux-mémes qui
sont adsorbé&s mais aussi leurs produits de décomposition formés
par réduction, hydrogénation ou hydrolyse.

L'action inhibitrice d'une substance organique est
caractérisée par une augmentation de la polarisation [45].
Cette augmentation est fonction du degré de recouvrement par
les molécules d'inhibiteurs [46] de la surface active de 1'élec-
trode, qui est souvent lui-méme limit& par leur transport par
diffusion [12, 47].




L'inhibition de 1'électrocristallisation des métaux
a pu étre définie et classifiée selon qu'elle influence le
mécanisme électrochimique de la réaction & 1'&lectrode (inhi-
bition électrochimique) ou la morphologie du dépdt électroly-
tique (inhibition morphologique) [471]1. Ces deux types
d'inhibition sont assurément interdépendants puisque le méme
auteur montre que pour de faibles concentrations d'adjuvant,
celui-ci bloquera préférentiellement les sites actifs de
1'interface ; pour de plus fortes concentrations, 1'inhibition
est telle que des zones de 1'Electrode sont bloguEes et il ne
s'y fait aucun dé€pdt. Une trop forte concentration du composé
organique conduira & un dépdt inutilisable parce que craquelé,
pelant facilement et n'adhérant pas 3 la cathode. On peut ainsi
définir, par une méthode purement expé€rimentale, les limites
inférieure et supérieure de la concentration d'inhibiteur per-
mettant d'obtenir des dépSts convenables [48].

L'adjuvant provoque, outre le décalage vers des po-
tentiels plus cathodiques de la courbe de polarisation, une
diminution du rendement de 1'é&lectrocristallisation du nickel,
tandis qu'il augmente celui du dégagement d'hydrogéne [49].
Ltadsorption des molécules organiques induit par ailleurs une
diminution de la capacité de double couche [50] et modifie de
maniére sélective les paramétres cinétiques des différentes
réactions é€lectrochimiques [12].

Le butyne 2 diol 1,4, brillanteur trés utilisé et
que nous avons choisi dans notre &tude, ainsi que le cis buténe
2 diol 1,4 et l'alcool‘propargylique, se sont révélés augmen-
ter le degré d'hydrogénation des dépbts en favorisant la dé-
charge des ions H" et la formation de composés basiques dans
la couche cathodique [S51]1. Or il semblerait, d'apré&s une €tude
récente [52], que la principale source d'inhibition soit due
4 la formation abondante de Ni[OH)2 prés de la cathode, et non
pas seulement 3 1'adjuvant introduit dans 1'é&lectrolyte. Nous
avons vu précédemment que la stabilité de cet hydroxyde dépen-
dait profondément de la composition de 1'&lectrolyte, et en




particulier de la nature de l'anion. Ainsi, si comme on peut le
supposer, le mécanisme de 17électrocristallisation du nickel

en milieu chlorure différe de celui intervenant en milieu sul-
fate, 1'influence de 1'inhibiteur doit &tre différente, et en
particulier les molécules organiques adsorbées doivent perturber
ces mécanismes 3 des stades spécifiques & chacun des milieux
considérés.

Visant & mieux décrire le mécanisme de 1'inhibition
de 1'8lectrocristallisation du nickel, il nous a paru intéres-
sant d'examiner dans quelle mesure 1'influence de 1'additif sur
la cinétique des processus interfaciaux dépend de la nature de
1'anion dans 1'électrolyte.
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I11.1. CONDITIONS EXPERIMENTALES

1. BElectrolytes

En se basant sur les &tudes déja réalisées au labora-
toire dans 1'6lectrolyte de Watts, mous considérerons plusieurs
solutions électrolytiques exemptes d'acide borique et contenant
diverses quantités d'anions. Leur composition est indiquée, en
mole/litre, sur le tableau de la page suivante.

Tous ces électrolytes sont préparés 2 partir de pro-
duits Prolabo Normapur de puret& pour analyse, et d'eau Aquadem
bipermutée sur résines, passée sur charbon actif puis sur un
filtre 25 microns et ensuite bidistillée dans un appareil en
quartz. Les pH sont ajustés par addition de quelques gouttes
d'acide sulfurique pour les Electrolytes au sulfate, et d'acide
chlorhydrique pour les solutions de chlorure.

Notre étude concerne &galement une solution €lectro-
lytique de type industriel d'origine Pilote, fournie par la
Société Minemet et dont la composition est

NiZ* . 108 g/1 soit 1,84 M
Na¥ ;28 g/1 soit 1,22 M
cl- : 162 g/1 soit 4,28 M
so, : 23 g/1 soit 0,24 M

Cet &lectrolyte est, par nos soins, ajusté & pH 3
avec quelques gouttes de NaOH. Notons que la composition de
cette solution est semblable 3 celle de 1'un des &lectrolytes
"mixtes" (0,24 M NiSO4 + 1,60 M NiCl2 + 1,22 M NaCl) puisqu'’elle
n'en différe que de 0,14 M C1~ par défaut.
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2y Gellule

La cellule d'électrolyse (représentde Fig.II.1) est
un cylindre de verre formé de deux parois entre lesquelles
circule de 1'eau thermostat@e maintenant la température de la
solution a étudier a 50 * 0,2°C. Un couvercle de verre réduit
1'€vaporation de 1'électrolyte, tandis qu'un barbotage
d'azote ou d'argon rend inerte 1'atmosphére de la cellule.

Au cours de l'électrolyse de solutions a pH 3
contenant du chlorure en grande proportion, nous avons noté,
et d'autant plus nettement que le courant est &levé, une évo-
lution du pH vers des grandeurs plus basiques. Par exemple, a
3 mA on ohserve une augmentation d'environ 0,3 unité pH par
heure. Pour pallier 4 cette variation, nous avons été amenés
d réaliser un systéme permettant de réguler le pH, c'est-a-
dire permettant d'introduire une goutte d'acide lorsque cela ;
s'avére nécessaire. Pour cela, nous avons utilisé un grand |
volume d'électrolyte réparti dans deux récipients -la cellule

et un réservoir, représentés Fig. II.1- entre lesquels une

pompe et un "retour™ assurent une circulation d'électrolyte,

ce qui permet de réaliser 1'&lectrolyse & 0,05 unité pH prés.
Tous les autres &électrolytes ne n€cessitent pas une telle ré-
gulation du pll, l1a plus grande variation observée alors &tant i
de 0,07 unité pH par heurc. |

3. Electrodes

Nous utilisons un systéme i trois €lectrodes dont

les caractéristiques sont les suivantes

le dépdt est la section droite d'un cylindre de laiton. La
surface latérale de ce cylindre est isolée de la solution

électrolytique par un enrobage de résine type "Spécifix".
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Cette &lectrode est entrainée dans un mouvement de rotation
uniforme autour de son axe vertical et constitue ainsi un
disque tournant de surface 0,2 cmz, dont la vitesse de rota-
tion Q peut varier de O 2 5.000 tours/mn. Q sera dans tous les
cas suffisamment &levée (2.600 tours/mn) pour que la courbe _
courant-tension en soit indépendante, c'est-a@~-dire indépendante
du transport par diffusion convective des espéces vers la

cathode.

Certaines expériences ont €té réalisées avec une Elec-
trode en nickel : c'est le cas en particulier de 1'é&tude effec~
tuée en présence d'inhibiteurs. Cette précaution associée 3
1'emploi des adjuvants organiques a &t€é impos€e du fait que la
cathode, aprés 1'électrolyse, présentait des zones noires cor-
respondant 3 une corrosion de 1'électrode. Ainsi, de maniére a
éviter le passage en solution de zinc ou d'impuretés présents
dans le laiton, nous avons utilisé un barreau de nickel de pro-
venance '""Johnson~Matthey" enrob& de Spécifix.

Le contact &lectrique avec le circuit de mesure est

réalis€& par un contacteur au mercure.
Afin dfobtenir des tracés reproductibles, 1'&lectrode

est, avant chaque électrolyse, polie mécaniquement sous circu-
lation d'eau sur papier émeri (grade 600)

. La_contre-€lectrode est, sauf précision contraire,

constituée d'une plaque de nickel "Johnscn-Matthey'™ contenant
moins de 30 ppm d'impuretés et dont la surface est grande de-
vant celle de 1'€lectrode de travail.

i forte teneur en chlorure, une électrode au calomel en solu-
tion saturée de KC1 (E.C.S.). Le potentiel E de 1'é&lectrode de
travail (reliée & la masse) est repéré, pour les €lectrolytes
au sulfate, par rapport & une E€lectrode au sulfate mercureux




en solution saturée de KZSO4 (E.S.S5.). Aux potentiels oll se
décharge le nickel, la correspondance entre ces deux &lectrodes
peut se faire par la relation

E/E.C.S. = E/E.S5.5. + 410 mV

11.2. METHODES EXPERIMENTALES

1. Courbes de polarisation

Le tracé des courbes courant-tension stationnaires
est d'autant plus intéressant que la vitesse de la formation
du dépdt est proportionnelle 3 la densité de courant. Ces
courbes permettent donc de relier directement la vitesse de la
réaction au potentiel d'électrode.

Nous utilisons une méthode galvanostatique, c'est-3-
dire que pour une intensité I du courant donnée, on observe la
réponse du potentiel U de 1'&lectrode, mesuré par rapport 4 une
&lectrode de référence. Cette méthode n'est cependant applica-
ble que lorsque la relation entre le courant et la temsion
n'est pas biunivoque. A une valeur du courant, il ne doit cor-
respondre qu'une valeur de la tension. Lorsque la courbe
courant-potentiel sfactive lentement, c'est-28-dire lorsque
pour une petite variation du courant on observe une différence
de potentiel importante, il est préférable d'utiliser une mé-
thode potentiostatique. Un potentiostat permet alors de réguler
la tension de 1'électrode et on cbserve la réponse en courant
de 1'électrode.

Cependant, le potentiel d'électrode U contient,
outre la tension E existant entre 1'électrode de travail et
1'interface électrode - électrolyte, un terme dii 2 la chute
de tension provoquée par la résistance de 1'Electrolyte




compris entre 1'électrode de travail et 1'€lectrode de réfé-
rence. Ce terme R I de chute chmique est mesuré par une méthode
de coupure dont la précision avec un oscilloscope Tektronix
type 535A est d'environ 4 % [53]. La tension cathodique s'&crit

donc

E = U= ReI

2. Détermination du rendement

Les mesures de rendement effectuées dans ce travail
ont toutes &été& réalisées en utilisant une régulation galvanos-
tatique.

Si A et Z représentent respectivement la masse ato-
mique (58,71 g) et la valence (Z = 2} du métasl déposé, et
F (96 500 C) le Faraday, la masse de nickel théoriquement
déposée pour une intensité I du courant traversant la cellule
d'électrolyse pendant le temps t est, d'aprés la loi de Fara-
day

A

mp = 4% . It = 0,304 1073

1.t

L'électrode de travail est, avant et aprés chaque
glectrolyse, lavée & l'alcool &thylique, séchée sous vide puis
pesée sur une microbalance E&lectronique "Sartorius'". On ob-
tient ainsi la valeur de la masse réelle Ty de métal déposé 2
la cathode. Le rendement se calcule alors selon l'expression :

=
i
£l

La précision sur n, limitée par celle des pesées,
du temps et de l'intensité& du courant, est voisine de 2 %.
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3. Tracé des diagrammes d'impé&dance

La méthode [54]1 utilisée pour mesurer 1'impédance de
1'interface métal - électrolyte repose sur l'analyse de la
réponse de cet interface & une perturbation sinusoidale de
faible amplitude superposée au courant continu I (régulation
galvanostatique). Un analyseur de fonction de transfert @ deux
voies traite la réponse prélevée sur 1'€lectrode de référence
et fournit directement Re(Z) et Im(Z). En décrivant une gamme
de fréquences variant de 10 kHz & 10—3 Hz, nous obtenons la
totalité du diagramme d'impé&dance.

En trés haute fréquence, 1'impédance Z est court-
circuitée par la capacité de double couche. Alors Z(«=) = 0 et
on mesure Z(w) = Re + (=) = R.. Cependant, Re est parfois
élevé devant Z : c'est le cas,par exemple, des €lectrolytes
faiblement conducteurs ou de mesures faites 2 fortes densités
de courant. Pour améliorer la précision des mesures, nous
avons utilisé une méthode, mise au point au laboratoire [55,
56] , permettant la compensation partielle, totale, et méme
la surcompensation de la résistance d'&lectrolyte. Un tel
montage est représenté Fig.II.Z.

A 1a tension pilote EP’ convertie en courant I = ;E
par le galvanostat (Rg étant une résistance interne au gal-
vanostat), est superposé un signal sinusoidal AE_ d'amplitude
assez faible pour rester dans le domaine de linéarité du sys-
téme. L'amplificateur D1 permet de décaler la composante
continue correspondant au potentiel de polarisation et d'am-
plifier 1a réponse en potentiel de 1'interface métal / &lec-
trolyte. La compensation de la résistance d'€lectrolyte
consiste a faire la différence entre deux signaux pré€levés
séparément : d'une part, la tension U = E + R_I mesurée entre
1'é6lectrode de travail et 1'électrode de référence, et d'autre
part une grandeur proportionnelle au courant électrique tra-
versant 1'interface. A 1'aide dfun pont diviseur, la tension
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de commande est atténue d'un facteur k. L'amplificateur D2
effectue la compensation analogique et donne

v = [E + (Re - kREI)]Dz. Ainsi, selon la valeur de k, 11 est
possible d'effectuer une compensation partielle, totale ou
méme la surcompensation de la résistance d'électrolyte, le
taux de compensation k &étant choisi de telle sorte qu'il
n'introduise pas de déphasage dans la chaine de mesure. L'ana-
lyseur de fonction de transfert (Solartron JM 1600 A + exten-
sion JX 1639) traite la sortie v(t) sur deux voies différentes:
sur la premiére voie, le signal v(t) est corrélé 4 coswt, en
phase avec 1'excitation i, ce qui permet d'atteindre la partie
réelle Re(Z) de 1'imp&dance. La partie imaginaire Im(Z) est
obtenue en corrélant le signal 4 sinw t, en quadrature avance

sur l'excitation 1.

Les progrés récents [57] réalisés au laboratolre en
ce qui concerne 1'automatisation de la méthode nous ont permis
de travailler avec un analyseur de fonction de transfert pro-
grammable (Solartron 1170). Le montage expérimental alors uti-
lisé est représenté Fig.IT.3.Une perturbation sinusoidale de
faible amplitude AED est superposée & la tension pilote Ep’
transformées en courant par le galvanostat. Les amplificateurs
opérationnels Dy et DE permettent de décaler les composantes
continues du courant et du potentiel, et d'amplifier respecti-
vement la perturbation AT imposée et la réponse ALE de 1l'inter-
face. lLe corrélateur calcule les composantes réelles et imagi-
naires de chacune des voies X et Y et obtient les signaux

résultant

il

X (w) DIIAII.RST exp (i¢q)

Y (w) DplaE]. exp (i)

ou RST représente la résistance standard sélectionnée dans le
galvanostat, by et b, les déphasages entre les signaux regus

respectivement sur les voies X et Y du corrélateur et la per-

turbation imposée par le générateur. L'analyseur de fonction
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1]
Y(w) _ I 1 7 (
R e L = < Z{w)
X(w) BI RST
En prenant DF = Dy on accéde directement & la valeur de 1'im-

pédance. En outre, la programmation du balayage en fréquences
permet d'obtenir, par 1l'intermédiaire d'un interface Solar-

tron 1180, le tracé automatique du diagramme d'impédance.

Qutre la capacité de la double couche €lectrochimique
et la résistance de transfert Rt traduisant le tranfert de
charge, on peut ainsi observer les composantes d'une impédance
faradique Zf capable de révéler des processus interfaciaux
autres que le simple transfert des €lectrons. Pour obtenir ces
informations, il est nécessaire de mesurer 1'impédance de
1'électrode jusqu'a 107° Hz environ. C'est en effet aux basses
fréquences qu'apparaissent les phénoménes de relaxations dues
aux espéces intermédiaires adsorbées sur 1'électrode. La 1i-
mite basse fréquence de 1'impédance, c'est-d-dire la résistance
de polarisation Rp’ est Cgale a la pente de la courbe de pola-

risation réalisée dans les conditlons stationnaires.

En admettant le concept du taux de recouvrement ins-
tantané 64 de la surface de 1'&lectrode par des ions adsorbés
et cclui de la concentration instantanée c; des espéces réagis-
santes, le courant I donnant la vitesse instantanée de 1la

réaction déterminante est

I = f(E, 8 Ci)

Ainsi, si1 1'on superpose un faible signal alternatif
au courant continu I, on détermine une impédance faradique |
dont les variations en fonction de la fréquence F se ratta-
chent 4 1'équation
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1 t
Lorsque la vitesse de rotation @ de 1'€lectrode est
suffisamment élevée pour que les réactions a 1'interface ne
soient plus limitées par le transport de matiére, les concen-
trations c; peuvent gtre considérées comme constantes. L'ex-

pression de 1'impédance faradique devient alors
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ETUDE PRELIMINAIRE :

INFLUENCE DE LA NATURE DE L'ANION




¥ITE.1. ELECTROLYTE DE WATTS

Les mesures d'impédance effectuées au cours de
I'Clectrocristallisation du nickel dans 1'électrolyte de Watts
ont permis a1 R. Wiart [12] de mettre en évidence un ph&noméne
inductif basse fréquence interprété par 1'existence d'un in-

termédiaire d'adsorption (NiOH) formé lors de 1'étape

ads
NioH™ + 7 =« Nio“ads et consommé lors de la rdaction qui abou-
tit au dépdt : (NiOH),,  + (NioH)" + 3e” - 2Ni + 20H".

En reprenant cette €tude jusqu'd de plus basses fré-
quences, J. Bressan [58] a pu montrer gu'un deuxi@me processus
de relaxation se manifestait aux faibles densités de courant,
et d'autant plus nettement que le pH était acide. Ce phénoméne
inductif, n'apparaissant que dans un domaine restreint du po-
tentiel et du pH, semblait traduire 1'existence & 1'interface
d'un adsorbat hydrogéné [59]. L'existence de processus de
relaxation supplémentaires que 1'on détecte également dans des
Glectrolytes simples ne contenant qu’une seule esptce anio-

nique ne peut @tre expliquée par les réactions précitées.

Les électrolytes expérimentés dans le cadre du pré-
sent travail sont tous exempts d'acide borique dont 1'action
semble se limiter 4 un effet tampon [61] amortissant 1'augmen-
tation lecale du pH dans le catholyte. Par exemple, dans une
sclution dont le pH en volume est 2,7, le pll au voisinage de
1'¢lectrode est diminué de 9,4 & 7,2 par la présence de H3B03.

Dans le cas particulier de 1'électrolyte de Watts,
une variation du pil dans une gamme comprise entre 3,0 et 5,6
n'entraine pas de variation notable du courant, a potentiel

constant [12]. Par conséquent, nous pouvons comparer les
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Figure [I11.1 : Courbes de polavisation corrigées de la chute

ohmique, réalisées pour différents électrolytes
a pH i3 :

(1) NiSOd 1,07 M + Nﬁcﬁg
(2) NiSOq 1,045 M + Ni(?lg
(5) WSO, 1,22 M R

0,15 M R, = 10,49
0,075 M R_ = 10,7 Q
11,8 §

1

e
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résultats obtenus dans la solution de Watts a8 pH 4,5 [63] avec
notre €lectrolyte de méme composition (NiSO4 1,07 M + NiClz
0,15 M), mais ne contenant pas d'acide borique et ajusté a

pH 3. Nous devrions ainsi pouvoir ‘déterminer si 1'acide bori-
que joue un role sur la cinétique de 1'é€lectrode : cette compa-
raison nous permet de noter qu'il n'existe pas de différence
appréciable entre les deux courbes de polarisation et les dia-
grammes d'impédance enregistrés pour ces deux €lectrolytes. Il
semblerait donc que l'acide borique ne joue aucun rdle dans le
mécanisme méme de 1'€lectrocristallisation du nickel.

ITI.2. INFLUENCE DES IONS SULFATE

Lorsqu'on remplace progressivement les ions chlorure
présents dans 1'6lectrolyte de Watts par des ioms S0, pour
aboutir a une solution ne contenant gue du sulfate, on observe
un léger glissement de la courbe courant-tension I(E) station-
naire, corrigée de la chute ohmique, vers des potentiels plus
cathodiques.

Comme le montre la figure III.1, on peut différen-
cier deux zones : au-dessus de 2,5 mA, le glissement de la
courbe de peolarisation se fait de maniére continue au fur et
i mesure que les anions SOZ sont plus nombreux en solution,
l'activité des icns nickel diminuant lorsqu’on remplace le
chlorure par le sulfate [18]. En dessous de 2,5 mA, on observe
tant que 1'€lectrolyte contient un peu de chlere, un tel dé-
placement. Par contre, lorsque la solution est exempte de Ci ,
la polarisation devient moins cathodique. La différence des ‘
coefficients d'activité ne peut plus expliquer un tel effet
qui ne peut &tre relié qu'd un ph&nomé&ne intervenant 4 la sur-
face méme de 1'€lectrode. Si la surtension plus faible corres-
pond & un déblocage plus précoce de 1'électrode, l'existence




‘lant a 1'interface.

d'un point d'inflexion autour de 1,5 mA laisse supposer un
recouvrement de 1'électrode par une espéce inhibitrice qui

augmente le potentiel.

Le déplacement de la courbe de polarisation n'est
pas la seule influence des iomns sulfate : la déformation des
diagrammes d'impédance (Fig.IILZ) révéle un effet cinétique,
c'est-a-dire une modification relative de la vitesse des

processus réactionnels mis en jeu.

Outre la capacité de double couche et la boucle in-
ductive précédemment observée dans 1'électrolyte de Watts,
il apparait dans les &lectrolytes a forte teneur en sulfate
une capacité en trés basse fréquence [62]. Cet effet capaci-
tif, d'autant plus marqué que l'on se rapproche de 1'é€lectro-
lyte ne contenant que du sulfate, traduit une inhibition de
1'électrocristallisation, c'est-a-dire une diminution de la
surface active sur laquelle le dép6t peut se faire, par une
espéce qui s'adsorberait lentement et cathodiquement. Cette
adsorption, favorisée par la présence d'une grande quantité de
sulfate, se saturerait avec la polarisation cathodique : ainsi
on peut observer, lorsque le courant augmente, la diminution
de la taille de cette boucle, et enfin sa disparition.

Pour élucider le mécanisme de 1'électrocristallisa-
tion du nickel dans un &lectrolyte ne contenant que des
anions SOZ, il nous parait indispensable d'analyser systéma-
tiquement le comportement de 1'€lectrode, en tenant compte de
toutes les espéces réagissantes (Ni2+, H+, SOZ)a En comparant
des diagrammes d'impédance réalisés dans des €lectrolytes
contenant ces ions dans différentes proportions, nous essaie-
rons de déterminer 1'évolution des vitesses relatives des

réactions et d'identifier les différents processus se dérou- |




Dlagramme A :
Ni.5'04 1,07 M + Ni{;’lg 0,16 M pH 4,0
I'=1mld ; F = - 1145 mV/E.S5.5.

Diagramme B :
N‘iSO4 1,146 M + NiC’ZS 0,075 M pH 3,0
I =1md ; E=- 1164 mV/E.S.85.

Magramme (0 :

NSO, 1,22 M pH 3

I =1mA ; E=- 1120 mV/E.S.5. Diagramme D : 1 = 5 mA ; B = -1237 mV/E.5.85.

Figure I11.2 : Déformation des diagrammes d'impédance observie

lorsqu'on remplace progressivement CL par ,30;
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{a) Courbes de poiarisation I(E) stationmaires corrigées de la chute ohmique.

pH = 3,0.

(1) Niﬂlg 1,82 M Re = 4,4 Q

() Ni304 1,07 M + Niczg 0,15 M Re = 10,4 Q
j-i6/0 A-ic

(b) Diagrammes d'impédance obtenus dans les conditions des points
A(LI =1mA ; E=~640mV) ; B (I =3mV; E=- 680mV), paramétrés

en Herts.

Figure ITI.3 : Influence des ions ehlorure.




I11.3. INFLUENCE DES IONS C1°

Ltaddition d'ions chlorure dans un &lectrolyte pro-
voque, contrairement aux ions sulfate, un déplacement de la
courbe de polarisation vers des potentiels moins cathodiques
(Fig.I111.3a), en accord avec la variation des coefficients
d'activité [18].

L'étude systématique de 1'évolution des diagrammes
d'impédance avec 1l'intensit& du courant révéle, et d'autant
plus que le courant est faible, le rdle trés complexe des ions

chlorure.

Aux courants é€levés, supérieurs 32 8 mA, on n'observe
qu'une seule boucle inductive., Le diagramme a alors une forme
similaire 8 celui obtenu dans 1'électrolyte de Watts, mais les

fréquences sont légérement plus faibles.

Aux courants inférieurs on retrouve entre 0,1 et
107° Hz une deuxi@me boucle inductive (Fig.III.3b) qui a déja
€t€é observée dans la solution de Watts, mais 3 des courants
plus faibles [59]. En effet, cette boucle ne persistait alors
que jusqu'd 3 mA dans le bain de Watts acidifié & pH 0,5, et
n'atteignait pas 2 mA 3 pH 4,5. I1 semblerait que cet effet
inductif ne traduise pas simplement la présence d'hydrogéne
adsorbé, mais plutdt celle d'une espéce dont la stabilité
seralt augmentée par la présence excessive d'u#* et de C17. Sa
disparition progressive indique que lorsque la densité de cou-
rant croit, la surface de 1'électrode se libére lentement,
permettant au dépdt de se généraliser. L'espidce adsorbée se-
rait alors vraisemblablement un anion complexe dont la forma-
tion serait favorisée A bas pH et dans les milieux 3 forte
teneur en chlore, et qui se désorberait quand la polarisation

augmente. L'acidification de 1'électrolyte de Watts, entrai-

-nant une diminution du potentiel cathodique, permettrait donc

d cet anion de s'adsorber 3 1'électrode et d'inhiber 1'élec~
trocristallisation du nickel.




En outre, il apparait, aux faibles courants, une
capacité entre les deux boucles inductives (Fig.III.3b, dia-
gramme A) traduisant 1'existence d'un troisiéme processus
d'adsorption. Cette boucle capacitive, se manifestant entre
0,1 et 0,01 Hz, a peut-&tre la méme origine que celle déja
observée en milieu sulfate. L'inhibition correspondante serait
cependant beaucoup moins prononcée dans le milieu chlorhydri-
que puisque la boucle reste trés petite, méme aux plus faibles
pH, et disparait d&s que le courant atteint 3 mA.

I11.4. CONCLUSION

La comparaison des diagrammes d'impé&dance réalisés
dans des €lectrolytes ne contenant simultanément que du sul-
fate ou du chlorure met en évidence 1'importance de lienvi-
ronnement cathodique sur la cinétique d'électrode.

Pour €lucider le mécanisme conduisant au dépdt de
nickel il nous parait donc indispensable d'effectuer des
mesures corrigées du rendement afin de déterminer 1'ordre des
réactions vis-d~vis des différentes espéces réagissantes, et
de connaitre le rdle joué par H' qui semble lui aussi dépen-
dre de la nature de l'anion. En effet, de cette €tude préli-
minaire il apparait d'ores et déjid que 1'effet inhibiteur df
d une espéce hydrogénée recouvrant 1'€lectrode est beaucoup
plus marqué en présence de sulfate que dans les milieux chlo-
rhydriques. Des mesures d'impédance réalisées systématiquement
dans des solutions contenant différentes quantités d'ions
(s0;, Ni’*, H") d'une part, (c17, Ni%*
devraient nous permettre d'accéder d une connaissance des

et H+) d'autre part,

€tapes réactionnelles intervenant au cours de l'€lectrocris-
tallisation du nickel 3 partir d'é€lectrolytes simples. De plus,
1'électrolyte de Watts nous apparait avoir des propriétés ré-
sultant de la superposition des effets observés dans les
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milieux chlorhydrique et sulfurique séparément : les phéno-
ménes observés en basses fréquences, capacitif en présence de
sulfate, inductif en chlorure, se manifestent dans le méme
domaine fréquenciel. Ils s'annulent 1'un 1'autre en présence
des deux anions.

En conclusion, 1'étude de 1'impédance de 1'électrode
montre que le recouvrement de la cathode par une espéce NiidS
ne suffit pas pour expliquer les résultats expérimentaux.

Pour interpréter les phénoménes lents se manifestant donc en
basses fréquences, il apparait nécessaire de considérer les
recouvrements de 1'&lectrode par d'autres adsorbats (hydro-
géne, anions, ...) provoquant une diminution de la surface
active sur laquelle le dépbt peut s'effectuer.
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CHAPITRE IV

ETUDE CINETIQUE EN MILIEU SULFATE
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Lfanalyse du comportement stationnaire et transitoire
de 1'€lectrode dans des électrolytes ne contenant que du sul-
fate de nickel montre que la taille des boucles observées sur
les diagrammes d'impé&dance et leur persistance avec le poten-
tiel dépendent de la concentration des différents ions intro-
duits dans la solution. Nous pouvons donc, en faisant varier la
composition de 1'électrolyte, déterminer la contribution de
chacune des espéces réagissantes au mécanisme de 1'électrocris-
tallisation du nickel.

IV.1. RESULTATS EXPERIMENTAUX

1. Résistance d'électrolyte

Par la méthode des coupures, on mesure la résistance
d'électrolyte de chaque solution. Les résultats obtenus sont

les suivants

Re (2)
Electrolyte @ = = (m==--=< lvmmrree—
pH 3 : pH 1,5 :
: NiSO, 2,44 M . 10,8 :
: NiSO, 1,22 M . 10,7 : 8,0 :

g NiSO, 0,61 M + Na,S0, 0,61 M : 7,2 : 6,1
g NiSO, 0,305 M + Na,S0, 0,915 M 7.0 5,2
: Na,S0, 1,22 M : . 4,2
g NiSO, 1,22 M + Na,SO, . i

1,98 M : 6,2 :
: NiSO, 1,07 M + NiCl, 0,15 M  : 10,4 :

solution de Watts [12] : 9,5
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Ce tableau met en &vidence le fait que la résistance
d*électrolyte, et par conséquent sa résistivité, dépendent de
la composition de la solution. On remarque ainsi que Re est
diminuée si 1'on introduit du sulfate de sodium dans la solu-
tion ou si on en abaisse le pH. Notons, par ailleurs, que ces
valeurs sont, sauf précision ultérieure (§ IV.5), indépen-
dantes de ladensité de courant.

2. Rendements faradiques

Les mesures de rendement représentées Fig.IV.1 confir-
ment 1'importance de 1'Evolution de 1'hydrogéne 2 bas courant
[64] et sa prédominance & bas pH (courbe 4). On constate ainsi
que la diminution de la concentration c de Niz+ entraine une
légé&re diminution du rendement faradique de la r€action de
dépdt de nickel et que son évolution avec le courant est pra-
tiquement linéaire, pour tous les électrolytes considérés,entre
5 et 20 mA.

3. Influence de la concentration des ions sulfate

Comme le montre la figure IV.2, les ions sulfate
peuvent &tre associés & un renforcement de l'effet inhibiteur M}
qui se traduit par un déplacement de la courbe de polarisation |
vers des potentiels plus cathodiques. Cette inhibition se sa-
turant, la boucle capacitive précédemment d&crite (§ III.Z) !
disparait progressivement lorsque le courant augmente. Cepen-
dant, cette disparition est indépendante de la quantité d'ions
SOZ introduits dans 1'€lectrolyte. On peut donc affirmer que |
1'ion sulfate n'est pas 1'espé&ce responsable de la capacité.
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Figure V.1 :

5 10 15 20

Rendemerit furadique de l'électroeristallisation
du nickel pour différents électrolytes.

(1) WSO, 2,44 M pH 3,0

(2) NiSO, 1,22 M pH 3,0

(3) Niso; 0,61 M + Wa, S0, 0,61 M pH 3,0

2774
(4) NiSC*4 1,22 M pH 1,5
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Figure ITV.2 : Influence de la concentration des ions sulfate.
Courbes de polarisation corrigées de la chute
ohmique relevées dans @

(1) Ni304 1,22 M pH 3,0
(2) !V'iSO4 1,22 M+ !’lJaQSOg 1,98 M pH 3,0

Par ailleurs, une Ctude [38] réalisée au cours de
I'électrocristallisation du nickel sur une électrode de nickel
ou de mercure a montré que la réaction cst d'ordre - 1 vis-
1-vis des ions SOZ. Nos résultats expérimentaux conduisent @
un ordre de réaction par rapport aux ions sulfate d'environ
- 0,6.

4. lLtude de la codécharge des ions nickel et

hydrogéne en solution sulfate

En comparant les courhes courant-tension I(E) sta-
tionnaires corrigées de la chute ohmique effectuées pour dif-
férents ¢lectrolytes, on vérifie (Fig.IV.3) que le courant
augmente, 3 potentiel donné, avec la concentration ¢ des ions
N12+ d'une part, la quantité d'H" introduits dans la solution

d'autre part.
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Courbes de polarisation corrigées de la chute ohmique.
(1) 11;’?'.15‘0‘g 1,22 M pH 3,0

2) NS0, 1,22 M pH 1,5 (acidification)

(3) NiSO% 0,61 M + Ne,50, 0,61 M pH 3,0 (dilution)
(4) Ni50, 0,81 M + Na,80, 0,61 M pH 1,5
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Figure V.4 : Courbes courant-tension zorrigées du rendement dans
(1) WiS0, 1,22 M pi 3
(2) NiS0, 1,22 M pH 1,5
(3) Ni304 0,81 M + Na2304 0,61 M pH 3

(4) IU'.?:SO{T, 0,61 M + NagSO{J ,61 M pH 1,5
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L'examen des courbes de polarisation corrigées du ren-
dement (Fig. IV.4) permet d'évaluer 1'ordre apparent de la
rcéaction correspondant au dépbdt de nickel. On constate alors
qu'il est supfrieur a 1 par rapport aux ions nickel, en accord
avec [65]1, sauf a pH 3 pour des courants supérieurs 3 4 mA on
il est &gal a 1'unité&. Dans cette zone onl la capacité basse
fréquence n'apparait plus, nos résultats sont en accord avec
[12 et 38]. De plus, l'accroissement observé i forts courants
(supérieurs a 3 mA) du courant partiel I(Ni) provoqué par la
diminution du pH (courbe 2 de la figure IV.4) prouve une cer-
taine interdépendance des processus de décharge des ions H et
N12+. I1 apparait donc clairement que les paramétres des réac-
tions interfaciales conduisant au dépdt de nickel dépendent

du pil.

Les courbes de polarisation I(E) et INi(E) ne sont pas
monotones : on distingue entre - 1,10 et - 1,18 Volts un palier
correspondant 4 une moins forte dépendance du courant avec le
potentiel. A ce palier, particuliérement net sur les courhes
(1) et (2) des figures IV.3 et IV.4, on peut associer une ca-
pacité de trés grande taille et de trés hasse fréquence qui re-
flete le blocage de 1'Eélectrode par une espéce s'y adsorbant
cathodiquement. Cet effet capacitif, dont la fréquence propre
augmente avec le courant, diminue progressivement du fait de 1la
saturation progressive de 1'€lectrode par 1'adsorbat pour dis-
paraitre au-delfi d'un certain courant dont la valeur est fonc-

tion de la composition de 1'électrolyte.

En comparant les diagrammes d'impédance obtenus a
pll 3 (diag. A et B, fig. IV.5) et & pH 1,5 (diag. D et E), on
constate qu'une diminution du pH provoque 1'exaltation de cette
houcle capacitive qui, & pll 1,5, persiste encore 3 12 mA
(diag. E) alors qu'elle n'existait d&ji plus lorsqu'on attei-

gnait 5 mA dans la solution de NiSOQ 1,22 M a pi 3 (diag. B).

b : + s -
L'influence des ions H sur la cinétique d'électrode




NiSO_i 1,82 M pH 3,0
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3mld ; F=- 1124 mV

figure 1V.& @ Diagrammes d'impédance véalisés aux points

A, B, Det E de la figure IV.3.




apparait donc clairement sur les diagrammes d'impédance et se
traduit par une inhibition du dépdt de nickel. Cette inhibition
qui rend compte de la diminution de la surface active sur la-
quelle le dépGt peut se faire, est due 3 un adsorbat dont le
recouvrement augmente quand le potentiel devient plus négatif
jusqu'id ce qu'il atteigne une valeur indépendante de la pola-
risation pour laquelle la capacité n'apparait plus. Cet encom-
brement de 1'interface semble 1i& 3 1'adsorption d'hydrogéne
puisque, si on acidifie, la boucle capacitive s'agrandit, ce

qui correspond d un palier plus marqué de la courbe de polari-

sation (courbe 2, fig. IV.3).

D'autre part, lorsque le rendement de nickel est su-
périeur & 90 %, ce phénoméne capacitif n'apparait plus, et les
diagrammes d'impé&dance ne révélent plus que la boucle induc-
tive due a 1'intermédiaire Ni;dqet commune i tous les &lectro-

lytes que nous avons &étudiés.

En outre, une variation de la concentration en sel de
nickel influe, en augmentant ou en diminuant le rendement fa-
radique de 1'électrolyse, sur la persistance de cette capacité
avec le courant : elle disparait vers 2 mA (n = 90 %) dans un
4 2,44 M) 3 pH 3, alors qu'elle
existe encore a 12 mA dans 1'électrolyte dilué (NiSO, 0,61 M +

4
N32804 0,61 M) 4 méme pH (diag. F, fig. IV.6). I1 en résulte

électrolyte trés concentré (NiSO

l-ij.

Figure IV.6 : Diagramme d'impédance effectué dans
les conditions du point F de la
figure IV.3.
I'=12mi ; E = - 1335 mV/E.S.5.




donc que cet effet capacitif est favorisé par une diminution
; 3 i y LF
non seulement du pH mais aussi de le g

Pour des potentiels cathodiques inférieurs a
- 705 mvV/ECS ( ~1115 mV/L8S), correspondant & la zone située
en-dessous du palier de la courbe de polarisation, il apparait
aux plus basses fréquences (< 0,01 Hz) une boucle inductive
supplémentaire (diag. C, fig. IV.7). Ce phénoméne disparais-
sant dé&s que la polarisation cathodique est supérieure a
- 705 mV/LECS est semblable 4 celui qui se manifestait en mi-

lieu chlorure (§ III.3). Il pourrait donc provenir é&galement

J-iG
0 Figure IV.7
o 1k 80 Diagramme d'impédance relevé
C . o dans NiSO‘g 1,22 M a pH 1,65
0 -10k - ! 601 RL.. au point de fonctionnement €
\20 40 0,03 de la figure IV.3
\\ 0,006 IT=1mA; E =~ 1104 mV/ESS
-20L N e = =0,002

de la désorption cathodique d'un anion et serait plus 1ié au

potentiel gqu'id la composition méme de 1'€lectrolyte puisqu'il
4 pu 8tre observé dans les &lectrolytes de sulfate, de chlo-

rure et de Watts dés que le potentiel était inférieur &

- 705 mV/ECS.

Notons en outre l'apparition d'une boucle capacitive
autour de quelques hertz. Ce phénoméne qui reste trés petit
par rapport & l'amplecur des autres, n'existe que dans la me-
sure ol la boucle inductive basse fréquence se manifeste déja,
mais ne semble pas dépendre de la composition de 1'électrolyte.




5. Remarque concernant les électrolytes dilués

. . . : . 2+
Lorsqu'on fait varier la concentration ¢ des ions Ni

de 1,22 a 0,305 M tout en maintenant constante la teneur en

ions SO,, la courbe courant-tension est, dans les conditions

s
galvanoitatiqucs, non réversible : s5i 1'on soumet 1'électrode
i une forte polarisation, puis que 1'on diminue le courant, on
décrit une courbe trés cathodique (courbe (1), fig. IV.8 (a) )
qui présente un décrochement vers 2 mA ; en augmentant alors
le courant, on décrit la portion'de courbe (2}. Celle-ci s'est
révélée @tre réversible dans la mesure oll 1'on prend soin de

démarrer 1'électrolyse A faihle courant (nv1 mA).

La régulation potentiostatique (fig. IV.8 (b) ) a per-
mis de révéler l'existence de deux courbes, 1'une correspondant
au dépdt (courbe (2) ), 1'autre & un &tat passivé de 1'élec-
trode. La résistance d'électrolyte mesurée le long de la
courhe (1) dépend du courant ; elle est constante le long de
la courbe (2), c'est pourquoi nous avens utilisé la méme valeur
de Re pour corriger de la chute ohmique les courbes (1) et (2)
de la figure IV.8 (a). Notons en outre que la courbe (2) de 1la
figure IV.8 (b) vérifie, 3 la chute ohmique prés, la courbe (2)
de la figure IV.8 (a).

Quelle que soit la régulation imposée, la courbe cor-
respondant au dépdt est réversible et constitue une succession
d'¢tats stationnaires ; c'est par conséquent dans ces condi-
tions qu'ont &té réalisés les diagrammes d'impédance. A partir
de Ta courbe (2), on peut commuter sur la courbe (1) en arré-
tant la rotation de 1'électrode. Lorsque la rotation reprendra,
11 faudra diminuer la polarisation cathodique en se placant,
cn régulation galvanostatique & un courant inférieur 3 2 mA,
en régulation potentiostatique 3 un potentiel U < - 1650 mV/
ESS, pour décrire a4 nouveau la courbe (2) correspondant au dé-
pot.
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Figure IV.8 : Courbes de polarisation d'un élecirolyte diiué

NiS0, 0,305 M + NayS0, 1,075 y &

Vitesse de rotation de ['8lectrode

pH 3
: 2600 trs/mn.
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Les diagrammes d'impédance (Fig. IV.9) réalisés le
long de la courbe réversible ont avec le courant une &volution
parallele & celle observée avec une solution plus concentrée
jusqu'a environ 10 mA (diag. X). Au-deld de ce courant, les
diagrammes présentent une bhoucle capacitive supplémentaire au-
tour de 15 Hz (diag. Y, fig. IV.9).

A-ic/a

Figure IV.9 : Diagrammes d'impédance rdalisds le long de la courbe (2)

de la figure IV.2 aux points :

X: (I =3mi, E=- 1300 mV)
Y : (I =16 md, E = - 71390 mV)

Ce phénoméne peut &tre associ@ i un début de passi-
vation de 1'¢lectrode : d&s que cette boucle apparait, le
dépdt sur 1'¢lectrode est tr&s mince, puisqu’il ne parvient
pas @ masquer les rayures du polissage, et est recouvert d'une
substance gé€latineuse verdidtre soluble dans 1'ammoniaque. La
passivation pourrait par conséquent &tre 1iée 3 1'existence
d'un hydroxyde [661 qui bloquerait largement la surface de
1'Glectrode, et ceci d'autant plus que le catholyte s'appau-
vrit en hydrogéne, puisque dans le méme Electrolyte acidifié

-~

d@ pH 1,5 on ne retrouve plus ce phénoméne de passivation.

Les diagrammes d'impédance effectués le long de 1la
courbe (1) (Fig. IV.10) différent de ceux réalisds sur la
courbe (2) : avec une résistance d'électrolyte de 7 Q (valeur
mesurée le long de la courbe correspondant au dépdt) ,les me-

sures amorcent une boucle capacitive en trés haute fréquence
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Pigure IV.10 : Diagramme rvéalisé au point I de

la courbe passive
NiS0, 0,305 M + Na,50, 1,075 M ; pi 4.
I =12mA ; E =~ 1720 mV/ESS




{ > 200 kliz). Ce phénoménec n'est vraisemblablement pas dfi 3

une capacité parasite de 1'€lectrode de référence puisque, aux
fréquences supérieures d 20 kHz, nous avons utilisé un fil de
platine de faible impédance. Il s'agirait plutét d'un trans-
fert de charge a travers une couche dont la capacité serait

trés faible (quelques microfarads par cmz).

Les processus ne peuvent par conséquent pas &tre les
mémes que ceux qui correspondent & 1'€lectrocristallisation
du nickel puisqﬁc 1'électrode est recouverte d'un hydroxyde
qui inhibe la formation du dépdt en isolant la surface de
1'Clectrode [41]. Cette isolation E€lectrique partielle peut
expliquer les fluctuations de la résistance d'électrolyte que

nous avons pu observer pour différentes valeurs de la tension.

6. Ré€sistance de transfert

D'une maniére générale, on peut considérer que la
valeur du produit Rt1~dans la solution de Ni.SO4 1,22 M a pH3 |
cst constante et &gale & 61 £ 3 mV (courbe 1, fig. IV.11). .
Une acidification de 1'électrolyte tend 3 donner a la varia- '
tion de RtI avec le courant une pente négative (courbe 2),
tandis que la dilution conduit 3 une pente positive (courbe 3).
Cependant, 1'addition de 1,98 M de NaZSO4 d 1'€électrolyte de '
base NiSO
RtI avec

1,22 M induit également une augmentation du produit

—_

e courant (courbe 4). I1 semblerait donc que le ‘
changement de pente ohbhservé lors de la dilution soit provoqué, |
non pas par la diminution de la concentration du sel de nic- :
kel, mais par le remplacement de celui-ci par le sulfate de |
sodium qui ralentit le transfert de charges aux courants supé-

rieurs a 5 mA.




Flgure IV.11 : Evolution du produit R.T avee le courant

pour Jdifférents électrolytes :

(1) NZSO, 1,22 M pH 3,0

(2) WiSO, 1,22 M pH 1,5

(8) NiS0, 0,61 M + Na,S0, 0,61 M pH 3,0
(4) Nz5 588 M+ Na,S0, 1,98 M pH 3,0

by




7. Dégagement d'hydrogéne

L'étude du dégagement d'hydrogéne a &té réalisée dans
Na,S0, 1,22 M

platine pour ne pas dissoudre de nickel dans la solution. Que

a pH 1,5 en utilisant une contre-électrode en

1'on travaille avec une cathode en nickel massif ou avec une
€lectrode en laiton recouverte d'un dépdt de nickel, les ré-
sultats dépendent du prétraitement appliqué & 1'électrode de
travail. Nous n'avons pu pour cette raison tracer de courbe
courant-tension réversible et reproductible : on observe une
dérive continue du systéme vers des polarisations moins catho-
diques. Quand on reste 3 faible courant (<5 mA), cette dérive
ne dépasse pas 15 mV en 1 heure et nous avons pu relever des

diagrammes d'impédance, tel celui représenté Fig. IV.12.

A-1670

Figure JV.12
Diagramme d'impédance
relevéd dans ma2304 1,22 M

a pH 1,5 pour T = 3 mA,
E = - 945 mV/E.5.85.

Outre la capacité de double couche, les diagrammes
présentent une houcle inductive dont la fréquence (~ 0,06 Hz)
reste pratiquement constante, quelle que soit la polarisation.
Or, nous avons vu que la fréquence de relaxation de 1'effet
inductif observé dans tous les €lectrolytes contenant du sel
de nickel se situait autour de quelques hertz et augmentait
avec le courant. Ces deux effets qui se comportent différemment
ne peuvent par conséquent pas prétendre 4 la méme interpréta-
tion.




Dans le cas présent, 1'effet inductif demeure par
ailleurs un phénoméne trop lent pour traduire la désorption de
1'intermédiaire d'adsorption Hads’ généralement mis en jeu
dans le dégagement d'hydrogéne. Etant donné que le systéme €vo-
lue, 11 est difficile de déterminer si cette bhoucle inductive
est 1idée 4 la dérive du systéme ou si elle traduit une lente

activation de 1'é€lectrode avec le potentiel.

1V.2. INTERPRETATION : MECANISME -DE L'ELECTROCRISTALLISATION
DU NICKEL N MILIEU SULFATE

Les observations expérimentales ont montré que la ciné-
tique d'électrode est, en milieu sulfate, gouvernée par des
intéractions entre les décharges simultanées du nickel et de
1"hydrogéne. Pour rvendre compte de ces intéractions, nous avons
¢laboré un mod&le permettant de simuler les effets principaux,

i savoir
- les déplacements relatifs des courbes de polarisation.

- 1'allure générale des diagrammes d'impédance relevés aux po-
tenticls cathodiques supérieurs a - 705 mV/ECS. Nous pourrons
ainsi rendre compte de 1'effet inductif autour de quelques
hertz, de la boucle capacitive basse fréquence, et de leurs
modifications lors d'un changement dans la composition de

1'¢lectrolyte.

- 1'¢volution du rendement faradique de la réaction du dépdt de
nickel avec le courant et avec la composition de 1'électro-

lyte.

- la variation du produit RtI avec le courant qui est détermi-
née par les coefficients de transfert des réactions impliquées
dans le mécanisme [67]. Nous avons vu que RtI était affecté
par une modification de la composition de 1'électrolyte et en

particulier par une diminution du pH.
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t. Couplage des réactions interfaciales

On admet gén€ralement que le dégagement d'hydrogéne se
fait par 1'intermédiaire d'une espéce H adis™ Cependant, les me-
sures d'impédance relatives au dégagement d'hydrogéne sur une
électrode de nickel ne font pas apparaitre de processus de re-
laxation mettant en évidence la présence de Hads comme intermé-
diaire. C'est pourquoi nous considérerons que le dégagement
d'hydrogéne se fait selon la réaction glecbale :

2017 + €7) + H, (1)

L'€lectrocristallisation du nickel fait intervenir un
. - - & .- I - o~ - -~
intermédiaire Nlads, plus ou moins solvaté et peut-&tre complexd
sous la forme NiOHads, formé par la réaction :

- . I ,
Nill + e =+ Ni_je _ {2)

On suppose que cet adion est consommé dans la réactiom 3
conduisant au d&pdt :

I -

Nij o+ e+ Ni (3)

et qu'il est capable de catalyser la réaction :

NiII + NiI

- . < I
1.ds Ze 4+  Ni + Ni

ads

~
=N
oy

Ainsi, Niids apparait comme un site de croissance se propageant
8 la surface de 1'&lectrode. Notons que les réactions 3 et

4 fournissent une description un peu plus détaillde de la
Téaction triélectronique antérieurgment proposée [12]. Une aug-
mentation du recouvrement 8, en Niids avec le potentiel, cor-
respondant 3 une activation de la surface d'électrode o se
fait le dépdt, explique la boucle inductive toujours observée
dans les différents Electrolytes.




On sait gue dans des solutions sulfuriques, uneé autre
espéce d'hydrogéne adscrbé Hids’ fortement 1life au métal, peut
8tre impliquée dans un preocessus cathodique, par exemple la
réduction des protons ou celle de 1'oxygéne dissous, se dérou-
lant sur des métaux tels que le nickel [68]. Par analogie,
nous admettrons qu'un tel intermédiaire Hgds existe 3 la sur-
face d'un dépdt croissant de nickel et qu'il est généré sous
17infiuence catalytique de Niids [701 selon la réaction lente:

4 P4

Hads (5)

Cet intermédiaire est lentement consommé& & 1'€lectrode, soit
pour dé€gager de 1'hydrog@ne (réaction 6 ), soit en s'incluant
dans le dépdt lors de sa croissance (réaction 7 ) :

2HH + H, 6)

Eads Ha {6}

Niloe mE. o+ 6T o+ Nio+ H._ . | (73
ads ads inclus

2. Eguations du systéme

=

Chacune de ces n réactions (n = 1 &8 7) est caractéri-
sée par une constante de vitesse normalisée An (en mole cm
Secﬂ‘} correspondant au preduit de sa constante de vitesse K
par la concentration des cations se déchargeant. On définit

aingsi
. i PR 3 y = .
A, = K? [H1 { Ad = inhl 1 3 A5 K38 :
. sk L ) - sy . . 2
A[ﬁ - RAF'[N]- ] I AS K:BLH :il ] Aﬁ - KGB ¥
A, = K85

en supposant que les concentrations superficielles maximales,




ax
v

. . k
par unité de surface, de Ni 4, et de B s
égales & B. Les vitesses des réactions €lectrochimiques sont,
selon la loi de Tafel, des fonctions exponentielles du poten-
tiel cathodique E. Bile s'&crivent donc par unité de surface

sont identiques et

i = o - 3
A An exp (an).

Soit ey la fraction de surface occupée par NiI et

ads
0, celle occupée par 1l'intermédiaire H% 4.« Pour chaque adsor~
bat i, la vitesse de variation du nombre de molécules adsorbées
par unité de surface est la différence entre leur vitesse de

formation v, et la vitesse Vi de leur disparition. Dfol

ae .

j- s —
B J% Vfi “’di

Pour rtendre compte des différents résultats expéri-
mentaux obtenus lorsqu‘on modifie la composition de 1'€lectro-
lyte, nous nous scommes imposés les hypothéses simplificatrices

suivantes

. le dégagement d'hydrogéne peut se faire sur la
surface libre de 1'électrode ou sur la fraction 6,
H
occupfe par les adions, mais pas sur la fraction de

surface 8, re rerte par H¥, .
ac 2 couverte pary Hads

. 1'intermédiaire d'adsorption Hgds n‘emp&che pas
1'adsorption des adions.

e cette maniére, “qu se présente comme un inhibiteur spéci-

fique au dégagement d'hydrogéne [71].

S5i l'on suppose d'autre part que chague adsorption
obéit & 1'isotherme de Langmuir, les bilans de matiére
s'écrivent :




do .
de, ’
B o = Ag%p - AghBy - Ag848,

et le bilan d'électrons & 1'interface est

= 2A

] G

g - @+ - B i 7
ST = 0,0+ AL(1 - 8, + Ag0, + 24,0,

Les processus faisant intervenir 1'intermédiaire Hﬁds Etant
= (=3

des processus lents, leurs vitesses sont négligeables devant

celles des réactions vapides 1 a 4

3. BEtat stationnaire et impédance

c’ie1 dez
Dans les conditions stationnaires g s, 158 O.

On calcule ainsi

64 = ' T

/7.2
i AZB5 - AAAB

et 3
Z A
O

Par suite, la densité de courant stationnaire JS est donnée
par

T o= A1 . Yo% [ =

J 2F[AL (1 - 8,) (A; + A;)8,]

et le rendement électrocristallisation n, €gal au rapport du

df
courant de nickel sur le courant total par

Quand on superpose @ la tension continue une faible
variation sinusoidale AE = [AE|exp (jot), il lui correspond




une réponse A8, = fae.fexp [j(wt + ¢}]. Par lindarisation
autour du point de fonctionnement, on obtient 1'impédance fa-
définie par 1'équation

radique ZF

1 . A & 13 g 9, (Ed_y %2
ZF AE AL 84,6, a8, E,0, AE 892 F,81 AE
Le terme {%%)8 g qui correspond a4 l'inverse de la résistance
3 6, 5 )
de transfert, 1578 et les termes (%é—) , sont donnés respec-
1 B

tivement par

8J N T )
(§EJGT,82 = R, " FL2b A, (1 6,) + (b, + bz)As6,
+ 2byAs8, + bAB.]
S MR L R VR W Tt
1 E,6, : -
J _ ‘
(£ = - 2AF
) E, 0, 1

L'expression donnant 1'impédance est donc devenue

I1 apparait d'ores et déji de cette derniére fquation, que les
diagrammes d'impédance présenteront deux processus de relaxa-
tion : l'augmentation avec le potentiel du recouvrement 0, de
l1'adion Niids générera, si 2_/-\4 + AS est supérieur 2 Az, une
boucle inductive, tandis gue 1'accroissement du recouvrement 6,
de 1'électrode par 1'intermédiaire szs engendrera la boucle
capacitive qui se manifeste en basses fréquences dans les solu-

tions sulfuriques.




A8 .
Le calcul des Wfi est effectué par lin€arisation des

bilans de matiére autour du point de fonctionnement considéré :

dABi . P dei
B—gr = PBJub8y = B [yg~ (gg)1 A8,
i E
5 48y

On obtient ainsi les expressions

o
[stp]

(bz - h3) A381

1 _
AL - X
flw + AZ i A3
et
ABZ [b581(Bjm + AZ + AE} + (bz - bS)A381} (AS - AYBZ)
AE -

(Bjw + 24,08, + As84) (Bjw + A, + Ag)

En tenant compte de la capacité de double couche Cd
considérée en parall@le sur ZF’ on obtient finalement 1'impé-
dance Z de 1'interface

1 1 .

= = e B :

7 7 ] G u

2
En basse fréquence cette impédance est caractérisée par deux
processus dont les constantes de temps correspondant # la

relaxation des taux de recouvrement 84 et 82 sont respective-

ment : i
|
T = 8 -
1 B A,
_ B
et Te T ST RW




4. Exemples de simulations

Pour un jeu de paramétres choisis, on peut rendre
compte de 1'évolution de la composition de l1"électrolyte sur

la courbe courant-tension calculée, qui est montrée Tig.IV.13.

Avec les paramétres dont les valeurs sont données
dans la 1&gende de la figure IV.13, on peut tracer les courbes
de polarisation (1), (2), (3) et (4) correspondant respective-
ment 3 la solution 1,22 M en NiSO‘,1 ad pH 3 et 3 pH 1,5, et 3 1a
solution diluée NiSO4 0,61 M + Na,50, 0,61 M a pH 3 et 1,5.

Les parametres permettant de tracer la courbe 1 sont
tels que la réaction 4 apparait &tre le chemin principal du
courant conduisant au dépdt de nickel. En outre, les vitesscs
des réactions 5 et 7 dépendent, en plus du potentiel, de 1la

propagation des sites de croissance Ni- i la surface de

ads
I"¢lectrode qui est régie par la réaction 4 ; c'est pourquoi
pour toutes les courbes calculées les coefficients de trans-

fert b b

Cux.

4 et b, de ces ractions ont &té pris égaux entre i

tn

L'évolution avec le potentiel des recouvrements BT

et 82 est, a titre d'exemple, représentde figure IV.14 et est
calculée avec les paramdtres correspondants aux courhes de la
Tigure IV.13.

Nous avons supposé que Hqu n'empéchait pas 1'adsorp-
dds *

tion des N]adQ’ €e qui signifie que 1'adion peut s'adsorber
ads
avoir 6, + 8, > 1. Cette hypoth&se permet en outre d'éliminer

dans 1'expression de gg— le terme (-A,) qui aurait provoqué,

sur la surface recouverte par H ; c'est pourquoi on peut

lTors de la simulation d& 1'effet dilution une diminution de la
taille de la houcle capacitive basse fréquence, ce qui est

contraire aux observations expérimentales.

L'accroissement avec le potentiel du recouvrement 61




Pigure IV.13 : Simulation des courbes de polarisation.

La courbe (1) a été obtenue en prenant pour b : b, = b, =b, =b_=b, =
o _q n _21 73 4 5 Z?

577, b? =30V et a I = 0, pour A (en em “sec 7) 1 A, = 1,2.107 ;

‘) — - —7 -
Ay = 3,820 ; A, = 1,52.107° ; A, = 4.107 ; A, = 1,08.10 9 ; Ay = 2.107;
-0 [ 3 o
A? = 1,56.10 °. La courbe (2) a été caleulée en multipliant AI par 10, A2
et A, par 40, A, par 1,13 et en prenant b, = b, = b5 = b? =25 V1. Ia

courbe (3) est obtenue 4 partir de la courbe (1) en multipliant A, et A, par

0,5, en prenant b, = 18 4w 53 =b,=b, = b? = 14 V1. La courbe (4)
est caleulée d partir de la courbe (1) en multipliant AE rar 8, Ag par 20,
Ag par 40, A, par 0,5, A, par 1,13 et en prenant b, = b4 = b5 = b? = 25 VFI.
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dang Ni804 1,22 M 4 pH 3. dans 1'électrolyte dilué.
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Figure 1V.14 : Variation simulée des vecowvrements

o
(Wi 2t 9, (B o
6, 1Pvad5) et B, ads) avee le
potentiel dans les conditions de la

figure IV.13.




suggére 3 la fois 1'augmentation de la concentration de 1'in-
I

ads
1'¢lectrode ol le nickel se dépose. Aux fortes polarisations,

termédiaire adsorhé Ni et une activation de la surface de
1'indépendance de 6, et du potentiel est due @ la prédominance,
dans le hilan de Hgds’ des réactions 5 et 7 qui s'activent

de la méme maniére avec la polarisation.

A titre d'exemple, nous avons représenté& Fig.IV.15
les diagrammes d'impédance Z = R - jG calculés aux points A,
B, C et D des courbes I(E) simulées. I1 apparait (diag. A)
deux processus de relaxation, 1'un inductif 1ié & Niads’
1'autre capacitif se manifestant aux plus basses fréquences
et résultant de 1'augmentation avec le potentiel du recouvre-
ment 82 de 1'électrode en Hgds' Cette bhoucle capacitive
s'estompe au fur et 3 mesure que le courant augmente et dis-

parait quand 6, devient indépendant du potentiel (diag. B).

La diminution de la concentration de NiII au sein de
1'électrolyte correspond, d'aprés la définition de An, a la
diminution des constantes de vitesse normalisées Ag gt Ag.

Une diminution des coefficients de transfert b3, b4, b5 et b7
des réactions gouvernées par le déplacement des sites de crois-
sance Ni;[ldS d la surface de 1'€lectrode apparait également né-
cessaire pour rendre compte du produit RtI qui augmente avec

le courant. La simulation d'un tel effet conduit A une courbe
courant-tension située a des polarisations plus cathodiques
(courbe 3 de la figure IV.13) et & des diagrammes d'impédance
présentant une boucle capacitive plus marquée (diag. C de la
figure IV.15), relife d 1'augmentation plus rapide de 8, avec
le potentiel (Fig.IV.14 (3)).

La simulation de la diminution du pH a &t& obtenue

o o}

en augmentant AO, A A_S et légérement Ag et, pour rendre

L
compte du produit RtI, les coefficients de transfert b3, b4,
bg et b7. En stimulant les r€actions 2 et 3, on réduit la pré-

dominance de la réaction 4, et les deux chemins paralléles qui
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Diagranme A : I = 1,3 mA, E = - 60 mV ’ Diagramme B : I = 7,5 md, E=+ 20mV
courbe (1) courbe (1)

S| 200

Diagramme C @ T = 1,3 mA, E = = 40 mV Diagramme D : I = 7,7 mA, E=~ 60mV
courbe (3) courbe (2)
(effet dilution) (effet aeidification)

Figure 1V.15 : Diagrammes d'impédance caleulés aux
points 4, B, C et D des figures IV.13
et IV.14 , en prenant § = 3.10™ at.g./cm2
=70 uF/emz.

er Cd
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Figure TV.16 : Simulations du rendement ei du produit R.I dans les

conditions des courbes 1, £ (acidification),

3 (dilution) et 4 (acidification + dilution) de la

figure IV.13.




aboutissent au dépdt de nickel prennent une importance équi-
valente. La courbe de polarisation ohtenue sous ces conditions
est moins cathodique (courbe (2) de la figure IV.13) et les
diagrammes d'impédance (diag. D, fig.IV.15) subissent des
transformations en accord avec celles observées expérimenta-
lement, 4 savoir 1'augmentation de la fréquence de relaxation
de la boucle inductive et la forte exaltation de 1'effet
capacitif, liée au profil plus marqué de @,(E) montré sur la
figure IV.14 (courbes (2) et (4)). )

Notons en outre que la.simulation de 1'influence de
la composition de 1'€lectrelyte sur les variations avec le
courant, du rendement (figure IV.16 (a)) et du preduit RtI
(figure IV.16 (b)) sont qualitativement en accord avec les
observations expérimentales. Bien que les valeurs calculées
du rendement socient systématiquement inférieures & celles
observées expérimentalement, elles rendent compte des dimi- |
nutions apparues, d courant donné, lors d'un changement dans

la composition de 1l'électrolyte.

Nous avons vu que 1'hydrogéne &tait susceptible de
pénétrer dans le métal [29-32]. Le mod&le que nous venons
d'exposer permet de prévoir le taux d'inclusion de 1'hydrogéne
dans le nickel : en effet, la réaction 7 représente 1'inclu-
sion de H dans le réseau lors de sa croissance. Cette crois-

sance est gouvernée par les réactions 3 et 4 ; ainsi, le flux '

de cation est ¢C = (AS + A4)81, tandis que le flux d'inclu- |
sion est ¢i = A78162. Nous pouvons donc calculer le taux
d'inclusion o de 1'hydrogéne dans le dépdt. Nous avons toujours
pris dans le modéle b3 = b4 = h7, ce qui nous permet d'écrire:
|
¢ A, A2 '
o= ?E - A, + A, By = Ag N Az By

On obtient, par exemple, avec les paramétres correspondant au

cas (1)




g = 3,7 107° 0,

On peut done, & partir du profil de 8.,(E) représenté Fig.IV.14,
¢valuer la variation du taux d'inclusion o en fonction du po-
tentiel (figure IV.17).

46"
=3

410 Figure IV.17

Tauxr d'inclusion o calculé

3 dans les conditions de la
210" |- /M courbe 1 de la figure IV.13.

Le taux d'inclusion o peut &tre Ccrit sous la forme

~ 3
nomhre d'atomes d'hydrogéne / cm

5

nombre d'atomes de nickel / c¢m

Le volume molaire du nickel est donné par V = %— od A est 13
masse atomique (58,71 g) et d la densitd du nickel (8,9 g/cm”).
S1 N est le nombre d'Avogadro (6,02 1023), le nombre d'atomes
de nickel par cm3 gst

2 1
Y 6,0
d'ott le nombre d'atomes d'hydrogéne inclus dans 1 cm™, pour

Jz =7
0,9 10°° % 2,4 1077

=]
It

H
5 .
w2 IO“O atomes / cm”




Une méthode totalement différente a permis aux auteurs
de [30] dfétablir un résultat du méme ordre de grandeur.

IV.3. CONCLUSION

Si le présent modéle permet de rendre compte des prin-
cipaux effets observés expérimentalement, il reste né€anmoins
semi-quantitatif. Il exprime que la cinétique d'électrode pa-
rait, en milieu sulfate, gouvernée par des intéractions
s'exercant entre 1l'adion intermédiaire Niids et l'espéce adsor-
bée Hgds’ formée sous 1'influence catalytique de l'adion et qui
a un r8le essentiellement d'imhibiteur du dégagement d'hydro-
géne.

En confrontant ce modéle aux résultats expérimentaux, |
il apparait que la surface active de 1'8lectrode sur laquelle
l1'€lectrocristallisation du nickel peut avoir lieu est direc~
tement 1life & la présence d'intermédiaires adsocrbés mic en
évidence par les diagrammes d'impé&dance : lfactivation de 1a

surface de 1'€lectrode sur laquelle se fait le dépdt, associée
I

ads?’
boucle inductive toujours observée en milieu sulfate, chlorure

4 1'augmentation du recouvrement en Ni rend compte de la
ou Watts ; 1'accroissement du recouvrement de 1'€lectrode par
szs engendre la boucle capacitive qui se manifeste en basses
fréquences dans les solutions sulfuriques. Cette boucle capa-
citive s'estompe au fur et & mesure que 1'électrode approche |
de la saturation, et disparait quand le recouvrement en H§d5
devient indépendant du potentiel. Elle est toutefois nettement
exaltée par une diminution de Nill et par une acidification

qui induisent une variation plus rapide du recouvrement 62 en |

i - o i
Hads avec le potentiel




CHAPITRE V¥

ETUDE CINETIQUE EN MILIEU CHLORURE




Nous nous proposons ici d'effectuer une Etude paral-
ieéle 3 celle gue nous avons réalisée dans les milieux sulfu-
riques (chapitre IV) et de tenter de déterminer le¢ rdle de
chacune des espéces réagissantes dans le mécanisme de 1'élec-
trocristallisation du nickel en milieu chlerure. A cette fin
nous avons €tudié de maniére systématique 1'influence des
différents paramétres sur 13 cinétique de 1'Electrode. L'ana-
lyse des résultats expérimentaux nous permet de proposer une
interprétation rendant compte des effets essentiels observés

lors de 1'électrolyse.

Dans ce milieu &€lectrolytique ol 1'évolution inces-
sante du pH nécessite 1'addition d'acide, les mesures eipéri~
mentales présentent une médiocre reproductibilité. En parti-
culier, la gamme des intensités du courant €tudi€es n'a pu
dans certains cas s'€largir au-deld de 12 mA,'représentant ila
limite des conditions de stationnarité au-deld de laquelle le
dépdt n'adh@re plus 3 1'électrode. Un tel problé&me d'adhérence
posé par la Scoci&té Minemet nous a permis d'expérimenter un
Electrolyte industriel dont les résultats seront relatés 3 la
fin de ce chapitre.

V.1. ETUDE SYSTEMATIQUE EN MILIEU CHLORHYDRIQUE

1. Résistance d'é€lectrolyte Re

Les différentes valeurs de Re mesurées pour chaque
électrolyte par la méthode des coupures sont rassemblées dans
ie tableau de la page suivante. Il apparait ainsi que la ré-
sistance dfElectrolyte diminue avec la concentration c des
ions Ni’* comme cela a déja €té observé dans 1'é€lectrolyte de
Watts [121, et diminue avec celle de C17, mais elle est pra-
tiquement indépendante du pH, contrairement aux sclutions

=y
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NiCl, 2,44 M . 4,0

NiCl, 1,22 M 4,7
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NiCl, 0,61 M + NaCl 1,22 M . 4,0

2
NaCl 1,22 M
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NiCl, 1,22 M + NaCl 1,98 M . 2,8
: &lectrolyte M.5. (NiCly; 1,60 M + VR
:  NisO, 0,24 ¥ .+ NaCI 1,22 M) =
: électrolyte Minemet : S 2 :

sulfuriaques. Elle est en ocutre constante tout au long de la
T

2. Rendements faradigues

Les mesures de rendement représentées Fig. V.1 mettent
en évidence 1'influence de la composition de 1l'&lectrolyte,

tout particuliérement aux faibles polarisaticns. On remarquera

que de part et d'autre.d'un maximum atteigmant 1 dans NiCl

1,22 M 8 pH 3, le rendement dfcroit. Le potentiel correspondan

i ce maximum de rendement est identigue pour tous les Blectro-
)

lytes &tudiés et se situe 3 ~ 705 mV/E.C.S. (fig. V.1 (a

Sur la figure V.1 (b) on remargue du'au-deld du maxi-
mum les courbes n(I) sont confondues pour 1'é€lectrolyte 1,22M
3 pH 1,5 (courbe (2)) et las eleciroly
Pour des polarisations inféricures a

maximum du rendement, cfest-i-dire da




{a) Rendement en

fonetion du potentiel
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(h) Rendement en
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tigure V.1 : Rendement faradique de L'électroevistallisation du nickel relevé dans :
NiCl, 1,22 M (1) p# 3 (2) pH 1,5
N?SC'Zg 0,61 M+ NaCl 1,22 M (3) pH 3 (4) pA 1,5




potentiel ol les diagrammes d'impédance révélent une boucle
inductive en basse fréquence (cf § III.3), 1la valeur du rende-
ment dépend plus nettement de la composition de 1'€lectrolyte :
on observe par exemple 3 1 mA, la décroissance suivante

(Fig. V.1 (b))

n, (NiCl, 0,61 M + NaCl 1,22 M ; pH 1,5)

2

> ng(NiCl, 0,61 M + NaCl 1,22 M ; pH 3)

> n,(NiCl, 1,22 M ; pH 1,5)

2

> n, (NiCl, 1,22 M ; pH 3)

Cela signifie qu'aux plus faibles polarisations, la
diminution du nombre des H® ou 1'augmentation de la concentra-
tion en sel de nickel diminuent le rendement faradique de
1'électrocristallisation, par exemple en favorisant la forma-
tion d'une espéce inhibant 1'électrocristallisation du nickel.
Cette espéce qui est probablement aussi a l'ofiging dé L'in=
ductance basse fréquence qui se manifeste aux faibles polari-
sations cathodiques dans les solutions sulfuriques et
chlorhydriques, pourrait &tre un hydroxyde dont 1'adsorption

anodique empécherait le nickel de se déposer [72].

[#3]

Etude stationnaire et dynamique des courbes de

polarisation et des diagrammes d'impé&dance en

milieu chlorure

La dépendance avec le pH des courbes courant-tension
I(E) stationnaires, observée pour différentes concentrations
de NiCl, est représentée figure V.2. Du fait de 1'évolution
spontanée du pH que nous évoquions précédemment, et qui est
particuliérement sensible dans les Electrolytes & pH 3, les

courbes (1) et=(3)ﬂsont, aux courants supérieurs 3 12 mA, réa-
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Figure V.2 : Courbes courant-tension corrigées de la chute ohmique
relevées dans les électrolytes
Nict, 1,22 M (1) pH & (8) pH 1,5
NiCl, 0,61 M + NaCL 1,22 M (3) pH 3 (4) pH 1,5
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Figure V.3 : Courbes courant-tension corrigées du rendement
dans
NiCL, 1,22 M (1) pH 3 (2) pH 1,5
WCl, 0,61 M + NaCl 1,22 M (3) p# 5 (4) pH 1,5
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lis€es en faisant varier rapidement la polarisation. C'est
pourquoi ces parties de courbe sont, sur la figure V.2, repré-
sentées en pointillé, et il est impossible, dans ces conditions,

d'y relever des diagrammes d'impédance.

On peut toutefois vérifier que le courant augmente, a
potentiel donné, avec la concentration du cation, et 1'examen
de la figure V.3 nous permet d'évaluer 1l'ordre apparent de la
réaction correspondant au dépdt qui est d'environ 1,5 par
rapport aux ions nickel et ceci aux deux pH étudiés. On constate
en outre que 1'influence des ions H' se révéle essentiellement

d forte polarisation.

L'¢volution avec lec courant des diagrammes d'impédance
est identique pour tous les électrolytes €tudiés, et leur forme
ne semble influencée que par le potentiel du point de fonction-

nement auguel le diagramme est réalisé

- Pour les potentiels cathodiques inférieurs a - 705 MVl EiGaS,
les diagrammes df impédance révélent en basse fréquence, outre
la boucle inductive due a 1l'intermédiaire Niids’ une seconde
inductance aux plus basscs fréquences (diag. B de la fig.v.4).
On peut également observer pour les faibles potentiels catho-
diques une petite boucle capacitive relaxant i des fréquences
situCes cntre les deux inductances (diag. A de la fig. V.d).
Ces deux phénoménes qui se manifestent en trés basses fré-
quences sont indépendants de la concentration des ions ' dans
une gamme de pll comprise entre 3 et 0,5, si bien qu'ils ne
peuvent €tre reliés i une adsorption d'hydrog&ne. Par contre,
Ia présence d'hydroxyde de¢ nickei adhérant 3 la surface de
1'¢lectrode aux potentiels inférieurs a - 705 mV/E.C.S. est
vraisemblablement 4 1'origine de la boucle inductive qui ap- .

paralt aux plus hasses fréquences.

- Au-deld de cette limite, 1'électrode s'est libérée de 1'hydro-
xyde et les diagrammes d'impé&dance ne révélent plus que 1la

Py g " . 2
boucle inductive due a 1'adion Nladq. Notons cependant que sa




F'z:gzmr;‘ V.4 :

(B)

0,003 4

Evolution avee le courant des diagrammes d'impédance
relevés dans NiCl, 1,22 M pH 1,5 aux points de
fonetionmement A (I = 1 md, E = - 625 mV) ;

BAI =3mA, E=-¢870mV) et C (I =8 mA, E = - 710 mV)

de la courbe (2) de la figure V.2.




fréquence de relaxation est multipliée par 2 lorsque le pll
décroit de 3 a 1,5, ceci indiquant une stimulation par les
. + . g . 5 0 iy

ions H des réactions conduisant au dépdt de nickel, comme

en milieu sulfurique.

La dilution ou la surconcentration en sel de nickel
n'apporte aucune modification & ces phénoménes basses fréquen-
ces. Il cn est de méme si 1'on introduit dans 1'€lectrolyte un
excés d'ions Cl . Seul, le dJéplacement de la courbe courant-
tension induit une plus ou moins grande persistance des proces-

sus de relaxation avec la polarisation cathodique.

4. Résistance de transfert

L'examen de la figure V.5 nous permet de constater que
le produit R.T est une fonction croissante du courant et du
potentiel dans toutc la zone des polarisations ot la boucle
inductive apparait. Au-deld de ce potentiel caractéristique de
~ 705 mV/E.C.S5., le produit RtI reste constant. La valeur de
RtI est alors la méme pour les électrolytes correspondant aux
courbes (1), (2) et (3) ; seule la double action acidification
+ dilution provoque une accélération appréciable du transfert

de charges.

5. Capacité de double couche

Les diagrammes d'impédance relevés dans les différents
Clectrolytes permettent en outre d'évaluer la valeur de la
capacité de double couche que nous calculerons d'aprés la re-
lation

. L2 _ S
Cd (en pF /cm® = TTE R
mt

ol Em est la fréquence mesurée au maximum de la boucle capaci-

tive traduisant le transfert de charge, et S la surface de
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Figure V.5 : Variation du prodult R,{LI avec (a) le eourant et
(b) le potentiel pour les Electrolytes
NiCl, 1,22 M (1) pH 3 (2) pH 1,5

f3

NiCl,0,61 M + NaCl 1,22 M (3) pi 3  (4) pd 1,5




1"électrode (0,2 cmz). Ainsi, en négligeant en premidre appro-
ximation la légére dispersion observée [72], on constate que
la Valeur'de Cd reste pratiquement constante autour de

150 uF/Cm2 pour les solutions & pH 3. Cette valeur est environ
2,5 fois plus grande qu'en milieu sulfate on Cd valait une

soixantaine de pFarads / cmz.

Que 1'on travaille en milieu chlorure ou en milieu
sulfate, C,d diminue l&gérement lorsque le courant augmente
dans les solutions diluées et acidifiées a pH 1,5 ; par exemple
dans NiClz 0,6; M+ NaCl 1,22 M a pH 1,5 on a pour I = 1 mA,
Cd = 130 wF/cm™, alors que pour un courant de 10 mA la capacité

de double couche ne vaut plus que 90 uF/cmz.

Les valeurs calculées de cette maniére &étant de l'or-
dre de grandeur de la double couche, nous considérerons
qu’aucun phénoméne faradique n'intervient dans la boucle capa-
citive.

6. Dégagement d'hydrogéne

L'€tude du dégagement d'hydrogéne, réalisée dans
NaCl 1,22 M a pli 1,5 sur une cathode en nickel massif et avec
une anode constituée d'une grille de platine, présente une
reproductibilité peu satisfaisante. En effet, 1'électrode de
travail a tendance a se dissoudre méme 4 des polarisations
aussi cathodiques que - 1,0 V/E.C.S., c'est-a-dire pour un
courant cathodique traversant la cellule dfenviron 20 mA. ‘
Cependant, si 1'électrolyte est dégazé énergiquement par un
barbotage d'azote ou d'argon pendant plusieurs heures, on
arrive 4 €viter la dissolution de 1'électrode et a tracer des
courbes de polarisation correspondant au dégagement d'hydro-
géne (Fig. V.6 (a)). Ces courbes sont reproductibles a4 25 mV
prés selon qu'on augmente ou que l'on diminue la polarisation,
la courbe réalisée en augmentant 1'intensité du courant &tant
systématiquement plus cathodique que celle effectude en sens

inverse. Toutefois, si 1'on se place en un point de fonction-
s p
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Figure V.6 : FEtwde du dégagement d'hydrogene dans NaCl 1,22 M
G pH 1,5.
(a) Courbe de polarisation corrigée de la chute ohmique.
(b) Diagrarmme d'impédance réalisé au point

X (I =5md, E =~ 895 my).




nement donné, le potentiel reste stable. On peut ainsi tracer
des diagrammes d'impédance (fig. V.6 (b)) qui présentent,
outre la capacité de double couche, une boucle capacitive re-
laxant autour de 10 Hz, et une boucle inductive dont la fré-

quence caractéristique est de quelques centilmes de hertz.

En comparant les résultats expérimentaux obtenus
lors du simple dégagement d'hydrogéne dans les solutions de
sulfate de sodium et de chlorure de sodium, il apparait une
certaine similitude en c¢e gui concerne ce phénoméne induc-
tif qui, ici comme en milieu sulfate, est un phénoméne trop
lent pour traduire la dé€sorption de l'intermédiaire Hads du
dégagement d'hyvdrogéne.

V.2. INTERPRETATION : MECANISME DE L'ELECTROCRISTALLISATION
DU NICKEL EN MILIEU CHLORURE

Le modéle que nous nous proposons de décrire ici va
nous permettre de rendre compte des principaux effets obser~
vés au cours de 1'étude systématique que nous venons dfeffec-
tuer et nous pourrons ainsi simuler :

-~ 1les courbes de polarisation et leur évolution avec la
composition de 1'€lectrolyte,

- 1l'allure générale des diagrammes d'impédance, c'est-d-dire
outre la capacité de double couche, les deux boucles in-
ductives observées en basses fréquences. Nous négligerons
la petite boucle capacitive gui apparaissait aux fréquences
intermédiaires et dont 1'évolution avec la composition de
i'électrolyte n'apparait pas clairement.

- la variation de rendement en fonction du courant, et sur-
tout du potentiel qui est plus significative,

- et la dépendance avec la polarisation du produit R.I.




1. Description des processus interfaciaux

La comparaison des résultats expérimentaux obtenus
en milieu chlorhydrique d'une part, em milieu sulfurique
d'autre part, met en évidence, en dépit des différences ob-
servées aux basses fréquences, le fait gue 1l'on retrouve
toujours, indépendamment de la pature de l7anion, la boucle
inductive que 1'on a attribufe & l'adion monovalent Niéds. 11
s'ensuit gque le mécanisme de 1'é&lectrocvristallisation du
nickel en milieu chiorure doit posséder des £tapes communes
avec celui intervenant dans les électrolytes ne contenant que
les anions 804. C'est pourquoi nous avons considéré&, tou
comme en milieu sulfate, gue l& dégagement d'hydrogéne et que
la formation de 1'adion N1£1 ¢t sa consommation étaient ré-

ads
gis par les réactions :
.t— —_— i % %
2B+ &) + H, (13
T1 u T .
Ni® " + e + Mil.. (2}
Nii. + e  + Ni (3)
ads - "
L IT — Y- T, . :
iRl 9 & ] e
Ni 1 Nlads 2e + N3 ae Ni (4}

sulfate (§ IV.Z), les dia-

I"‘“

Ainsi, comme précédemment en mil
grammes d'impédance ne véveéleront pas de boucle liée au déga-
gement d'hydrogéne et présenteront une boucle inductive lige
3 l'augmeniation avec 'le potentiel du recouvrement 8 de

1F 118 a i
lectrode en Nlads

L'étude systématique gue nous avons effectuée a ‘

cntré 1l'importance du potentiel sur les processus &lectro-
chimiques et nous a amenés 3 conclure que l'inductance ob-

servée aux plus basses fréquences est probablement 1i€e 3 la
présence d*un hydroxyde de nickel adsorbé. C'est pourqueil

nous admettrons que cet hydroxyde adsorbé se forme indiffé-

“ " - I " ;
remment 4 partir de MHi_ .. ou de Ni suivant des processus




anodiques lents indépendants du pH tels que :

. | v R + -
Nij 4. *+ 2H,0 » Ni(Gh)Zads + ZH + e {5)

o+ 2H0 o+ Ni(OH), 4 + 2H + e (5)

2

es ions OH selon

i

et est consommé cathodiquement en libérant

Ni(OH), 4. *+ 2e = Ni + 20H° (6)

4 =

2. Bquations du systeme

En supposant que les concentrations superficielles
ximales par unité de surface de Ni t de Ni(O} sont
maximales par unité de s de N i T8 QL(OH)ZadS son
les mémes, et égales & B, on peut écrire l'expression de cha-

cune des constantes de vitesse

I s BE -
Ay = K IH'YS 5 A, = KGINETTD ;A = KgB
o T EI = ¥ : H -~ T - r
‘&»4 s I(4;%;N.l } "AS .[\.r-B » AS - .‘(5 2 A{) I_'\.{B -

Selon la loi de Tafel, ces vitesses sont des fonctions expo-

nentielles du potentiel E et s'€crivent par unité de surface

>
ii

O i & i o
Al A_ exp (b E) pour les réactions directes

]

A

o % .
5 An exp.(—pr) pour les processus ancdiques.

Désignons par 8, la fraction de surface occupde par Hiids et 1
par g, celle occupée par 1'hydroxyde. Si l'on suppose d'une
part que le dégagement d'hydrogéne peut se faire sur teute la

surface de 1'électrode, sans inhibition par NiI ni par

ads
. AL " |

Nl{GH}ZEdS, et d'autre part que Ni~ ne peut s'adsorber que sur

la surface libre (1. - 8, - 6,) de 1'Electrode, les bilans de

matid&re et d'Electron s'écrivent, d'aprés l*'isotherme de

Langmuir :




de.
P . 3
Bap = A0 - 8y - 8,0 - Aghy (7)
46
2 .
B gz = Mgy v ALl - By - 8,) - A0, (8)
J - i - 1T %
I = 2ap ¢ A0 - 8y - 0,) ¢ A0, + 24,8, (9)

Pour simplifier le probléme nous supposerons que les
molécules d'eau se lient indifférvemment & Ni ou 3 Niids pour
former 1'hydroxyde ; nous poserons ainsi Ag = Al. Par suite,

la vitesse de variation du nombre de molécules Ni{OH)zadq par
unité de surface devient
dﬁz .

Les réactions (5}, (5'} et (6) sont des réactions
lentes ; leursvitesses sont donc négligeables devant celles

des processus rapides (1) 3 {4).

3. BEtat stationnaire et impédances

Les conditiens stationnaires g W e e 0 permettent
de déterminer
A
5 )
8 = . (11)
? P
2 AS + A&
6, = A1 - %) (12)
1 AZ + A, °
3
Ainsi, on calcule la densité de courant stationnaire Js
¥ = 3 w i d Ay 1
dg ZFLA1 (A + n4J61} (13)

et le rendement de 1'€lectrocristallisation est




- 89 -

(Ag + A4)61
n = = s (14)
ATF (Ag * K8

Le calcul de 1'impédance faradique est identique 3 celui déve-
loppé lors de l'interprétation en milieu sulfate (§ IV.2).

C 3J . ; =
Alnsi, le terme (5?)5 5 correspondant 4 1'inverse de la ré-
84,06,

sistance de transfert “  s'éerit
(Bl = 1 = F[2b.A, + (b,+*b,JA.8, *+ 2b,8.]  (15)
a9k 0},07 Rt 11 A S 4+1

La réaction (4) est, comme en milieu sulfate, le chemin
principal du courant conduisant au dépbét de nickel. En consé-
quence, ce sont les constantes de vitesse A1 et A4 gqui déter-
minent n ct les cogefficients b1 et b4 qui donnent i RtI s5a

valeur.

L'expression (15) conduit, quelles que soient les va-

leurs des paruamctres, a une variation de RtJ avec le courant, ;
parallcle d celle du rendement, c'est-d-dire préscntant un ma- é
Ximum de part et dfautre duquel R.J diminue. Or, les résultats
explrimentaux ont mis en Cvidence une résistance de transfert
dont Je produit par 17intensité du courant augmentait, comme
le rendement faradique, aux polarisations inférieures i ED,
puis restait constant tandis que le rendement diminuait. En
introduisant dans le modéle 1'id€e de 1a réversibilité de 1la
réaction (4) on arrive a4 simuler les courbes RTI(I,E) mais le ~

rendement faradique ne diminue plus au-deld du potentiel E

De manic¢re a rendre compte des observations expérimen-
tales, nous avons Eété& conduits 4 considérer les coefficients de

transfert bi et bd comme des fonctions décroissantes du poten-

tiel. 61 augmente au fur et a4 mesure que le potentiel croit, si .
bien que, Gcrire pour i = 1 et 4, bi = f(E), est équivalent i i
bj = f(BIJ. On a donc : |

0 o', ;

by = by(1 - oy8y) = by (1 +8,6,) (16)

by, = bo(1 - a,6,) = Y (1 B,0,) (17)




Cette conception est Iégitime car les réactions (1)
et (4) sont des réactions globales contenant plusieurs proces-
sus €lémentaires. Il n'est donc pas &tonnant que les coeffi-
cients globaux varient ; d'autant plus que la définition ther-
modynamique de b, n'impose pas que ce terme soit indépendant
de E [73-76].

L'augmentation de 6, fait que les réactions (1) et
(4) sont de moins en moins activées par le potentiel, ce qui
signifie gue lorsque le potentiel croit, les réactions (1) et

(4) se rapprochent d'un comportement chimique.
: PP P q

En introduisant cette modification dans le calcul de

1'impldance, on obtient

3J - o 7 r . O by Ji = o~ D.l‘ M
(Eg? _ [LA4KT b4a4LB]) + AE AZ 2A1b1Lu1}F {18)
2 e
(55) = AT (19)
2 B,

AB

1 1 i S 0 o i
Z; - ﬁ? 4F[~A4(} - b4&i91] + AS - AZ - ZATb}&L]EE“
| (20)
ASZ
=¥ BT
ABi
dans laquelle les ig sont obtenus par linéarisation des bilans

de matiére autour du point de fonctionnement considéré et

s'écrivent

A8, ] [b5 + b6)A682 (21}
AL Rjw + AS + Aﬁ -
A8 4 ) (bz - b3)A381(Bjm + AS + AG} = Az(b5 ¥ bé)Aﬁez _
AE (22)

(Bjw + AZ + ABJ (Sjm # AS * Aﬁ)




sg =~ DB
A8 Le prodult Y TF: est positif. Si le produit
2J 1 ., oty Ak e i )
367 ° AE LT est aussl, 1'impédance Z de l'interface

présentera deux processus de relaxation inductifs dont les

constantes de temps sont

A
po = mmetes g T, = (23)

4. Lxemples de simulations en miliecu chlorure

Avec le modéle précédemment décrit, on rend compte des
courbes de polarisation obtenues dans diffCrents électrolytes:
sur la Ffigure V.7, la courbe 1 simule la courbe de polarisa-
tion relevie dans NiCl2 1,22 M & pll 3, la courbe 2 le ménme
électrolyte acidifié a pH 1,5, la courbe 3 1'électrolyte dilueé
(NiCl, 0,61 M + NaCl 1,22 M} a pll 5, et enfin la courbe 4 re-
présente 1'Electrolyte dilué et acidifi€ a pH 1,5. Pour le cal-
cul de ces courbes, la réaction (4) est toujours le chemin
principal du courant conduisant au dép6t et les coefficients
de transfert des processus régis par la propagation des sites

2 : s o) ;
de croissance sont pris &guaux centre eux (b4 = hS).

La figure V.8 représente, pour chacune de ces courbes,
1'évolution avec le potentiel des recouvrements 8, et 82. On
constate que, en accord avec 1'équation (11}, la composition
de 1'électrolyte ne joue aucun rble sur GZ{E} puisque cette
courbe reste identique dans les quatre cas considérés. Par
contre, la courbe 61(E} est sensible 4 la composition de 1'élec-
trolyte : une diminution du pH (Fig. V.8 (2)}) provoque une aug-
mentation plus rapide du recouvrement 81 avec le potentiel,
potentiel

tandis que la dilution du sel de nickel diminue, 3
(Fig.v.8 (3)).

% . ;: - g
donné&, la f{raction de surface occup€e par Ni_

ds

L'accroissement avec le potentiel du recouvrement 81
I
ads
trolytes C€tudiés. La diminution du recouvrement 6, en

en N1 engendre la boucle inductive commune a tous les élec-
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Figure V.7 : Simulation des courbes de polarisation.
o ~1

La courbe (1) a éié obtenue en prenant a, = Gy = 0,3 et pour bn ? bl =83V,

bo=s0 VvV, b,=b=b, =36V, b, =20V A4EFE=0, les A sont

& -0 _ o 4 5 -9 4] -9 -9 n -8

(en ecm = see ") : A, = 310" ; A, = 2,67.10 " ; A, = 5,1.10 " ; A4:21,5.10 i
: -12 N ~12 7 . s . o

Ay = H,6.10 77 et AG = 51.10 %, La courbe (2) a été calculée en multipliant

A, par 3 5 Ag par 4 et Ag par 2. la courbe (3) est cbtenue d partir de la

'Z L
courbe (1) en multipliant 4, par 0,67 et A, par 0,5. La courbe (4) est cal-

culde d partir de la courbe (3) en multipliant L, par 3 ; Ay par 8 et AS par 2.
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(1) Simulation des recouvrements dans
NiCl, 1,22 M 4 pH 3.

-04 0

+0,1

(3) Simulation des recouvrements
dans l'électrolyte dilué.

Figure V.8 : Variation simulée des re

Q,5

46

couvrements BI { N’Iia

=0,

(2) Simulation des recouvrements

dans 1'électrolyte acidifié.
Y

(4)

Nik}H)?ads

0,1 0

(4) Stmulation des recouvrements
dans L'électrolyte actdifié
et dilud.

I
ds

et 6, (Ni(@ﬁ)gads) avec le potentiel dams

les conditions de la figure V.7.
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Ni(DH)ZHdS, due a la désorption lente de 1'hydroxyde, est res-
ponsable de 1'inductance observée en basses fréquences. La
courbe 8,(E) &tant indépendante de la composition de 17C¢lec-
trolyte,dl’existence de la boucle inductive ne dépend que du
potentiel, quelle que soit la valeur de [H'] ou de LNiII}.
Lorsque 6,(E) atteint 286ro, cet effet n'apparait plus ; ceci se
produit 1Srsque la polarisation est d'environ + 30 mV par Tap-
port i notre origine arbitraire du potentiel. Cette valeur par-
ticuliére de la tension est représentée par EO sur la figure
L' P

La figure V.9 montre la transformation subie par les
diagrammes d'impédance calculés de part et d'autre de Eo
(diagrammes A et B). En outre, moins le potentiel est catho-
dique, plus la boucle inductive basse fréquence est grande
(diag. C). Ce résultat qui est conforme a l'expérience, met
hien en évidence le fait que ce processus est 1i&, non pas a
1a composition de 1'électrolyte, mais bien au potentiel du
point de fonctionnement considéré, et par conséquent a la va-

leur de 8, correspondante.

La simulation de la diminution du pH a ét& obtenue en

augmentant A A, et A, d'un facteur environ 10 fois plus petit

=1 T2 3
que celui qui permettait de décrire l1'acidification du milieu
sulfate. 11 s'ensuit que les protons influencent nettement
moins les réactions 1, 2 et 3 en milieu chlorure qu'en miliecu
sulfate. Cette activation des réactions 2 et 3 suffit en par-
ticulier pour que la fréquence propre de la boucle inductive

2 .1 : - .
due a Ni soit augmentée d'environ un facteur 2, en accord

ads
avec les résultats expérimentaux.

T1

.- . . o " Y
La diminution de la concentration de Ni au sein de

1'électrolyte correspond @ la diminution de AE et A, . Lette
diminution entraine un glissement de la courbe de polarisation
vers des potentiels plus cathodiques, et par conséquent la
houcle inductive basse fréquence sera plus petite a courant

donné.




Diagramme A :

I =2,6mA

E= 0 mV

6 R/OY courbe (1)
B

Magramme B :

= 7,1 mA
E =+ 40 mV

40 RJE} courbe (1)

Dragramme © :
= 2,3 md
£ == 20 mV

¥ s RIQ courbe (2)
{ —_—

Figure V.9 : Diagrammes d'impddance calculés aux points
A, B et C des figures V.7 et V.8, en prenant

G 2 ) 2
B=3.10 7 at.g./em et Cy = 150 WF/em .




Fﬁgure V.10 -

0 s |
0 70 20 -

Simulation du rendement faradique dane les conditions des
courbes 1, 2 (acidification), 3 (dilution), 4 (acidification +

dilution) de la figure V.7.




Figure V.11 :

Variations simulées du produit R, I avec (a) le courant
L

et (b) le potentiel dans les conditions des courbes 1,

2 (acidification), 3 (dilution) et 4 (acidification +

ditution) de la figuve V.7.




Alnsi, en attribuant & 1'action inhibitrice de 1'hy-
droxyde de nickel sur l'adsorption des NiI la décroissance du
rendement faradique observie aux faibles polarisations catho-
diques (< - 705 mV/E.C.S.), on rend compte de l'allure géné-

rale des diagrammes J'impédance.

Ce modeéle permet en outre de simuler les courbes du
rendement en fonction de la polarisation (Fig. V.10). Ces
courbes présentent bien un maximum situé au potentiel
“0 = + 50 mV de part et d'autre duquel n diminue : aux pola-
risations inféricures 2 EO, la décroissance est due 4 1'adsor-
ption anodique de Ni{OH)Z, tandis que pour E > ED, la diminu-

tion de n o pour origine l'activation plus forte du dégagement

d'hydrogéne avec le potentiel.

Les paramétres choisis pour rendre compte de ces ef-
fets conduisent 3 un produit RtJ croissant avec la polarisation
(Figure V.11)}, en accord avec l'expérience.

5. Comparaison des simulations du milieu chlorure

et du miliecu sulflfate

On sait que remplacer les ions Cl1  par des ions SOZ
tout en maintenant constante la concentration du sel de nickel,
¢quivaut a déplacer la courbe courant-tension vers des poten-
tiels plus cathodiques. Sur la [igure V.12 ol sont représentées
les courbes de polarisation releviées dans des €lectrolytes de
chlorure et de sulfate de nickel i méme concentration de NiII
(1,22 M) et @& méme pH (3,0), on peut mesurer ce décalage qui

cst dienviron 120 mV 4 5 mA.

D'autre part, nous avons vu que les mécanismes de
l1'électrocristallisatin du nickel en milieu chlorure et en mi-
licu sulfate ont des €tapes communes. 11 s'agit des processus

interfaciaux conduisant au dCégagement d'hydrogéne (réaction 1)
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+Evolrs/E.C.5.

Fﬂgurﬁzﬁ V.12 :

-0,9

Courbes de polarization expérimentales, corrigées de la
chute ohmique, effectudces dans @

(1) WiCl, 1,22 M pH 3,0

(2) NiSO, 1,22 M pH 3,0

.
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et au dépdt de nickel par l'intermédiaire de 1'adlon Ni;ds

(réactions 2, 3 et 4)

=2

20"+ 2Ty -l ()
.II = < 1
Ni + e -+ N]ads (2)
Nif, o+ e o+ Ni (3)
“ads y )
11 L1 b= | o L
Ni + Nlads + 2e =+ Nlads ¢ N1 (4)

A l'origine des potentiels E = 0, qul n'est pas la

méme pour les deux mod@les décrits en milieu chlorure ou en mi-

licu sulfate, les constantes de vitesse normalisées et les coef-

ficients de transfert de ces réactions sont

Milieu chlorure : Miliecu sulfate
Ay =3 ey~ Ay = 12 .10 ?
& i
by = 2588 » 10 2 A, = 3,8 .10 :
C i
A, = B 4 , 7 g = 18.2 - 0 .
I"\ — Lj . e om 4
\ 1,5 10 A4 1 10
e = 37 s
]_l 1 i . | h I -!D
hZ = 30 hz = 30 :
= 0 = 1 = 1 =
173 134 16 hB b, 16

Nous allons maintenant comparcr les constantes de vi-
tesse en les ramenant & la méme origine de potentiel, qui est
celle du milieu sulfate. Ces constantes de vitesse sont, au po-

tentiel 0 de la nouvelle origine commune
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Pigure V.13 : Simu:lation des courbes de pclarisation

milieu chlorure (1) / miliew sulfate (2)
La cowurbs (1) est obtenue davs les mémes
conditions que la courbe 1 de la fig.V.?7.
Ia courbe (2) est obtenue dans les mémes

conditions que la courbe 1 de la fig.IV.13.




(A
e : 0. o}
Milieu X Milieu

chlorure : sulfate : (Ai) = :
. . 504 .
A = 17,4 . 1070 A =12 1078 4 :
i "g I L‘) Z :
A, = 369,0 10 Ry = 5,8 10 97,3 :
A, = 69,6 . 1077 Ay = 15,2 . 1077 4,6 :

Ay =9 107 A= 4107 1,8

Les courbes courant-tension simulées avec ces parame-
tres sont représentes Fig. V.13, qui est en accord qualitatif

avee 14 Figare V. ld.

Le dégagement d'hydrogéne s'active plus vite en milicu

chlorure (on b?
est par conscéquent loglque d'avoir a4 potentiel donné
(A _ > (A _.
G:1 50

= 33) gqu'en milieu sulfate (ou b1 = 76) ; 1l

b 0
Les autres coefficients b,, b% et h4 sont communs aux
deux milieux. En comparant les constantes de vitesse des réac-

tions correspondantes, on remarque quec les (A.) _ sont systé-

; w5 5 i1
matiquement supérieurs aux (Ai) . W Les ¢ constantes
T 50, . ~
iﬂdjfi‘ et LA4J _ restent 04 toutefois du méme ordre de
y 30 . P ~ - P
grandeur et 5L4 lewr différence peut €tre interptétée par

Ie ftait que le ceoefficient d"activiteé de 1'ion nickel est plus
grand en milicu chlorure qu'en milicu sulfate. Cependant, cela
ne suffit pas pour expliquer le facteur 100 qui intervient dans
le rapport des A,, ni le facteur 5 qul résulte du rapport des
AS puisque l'expression de AS n'implique pas explicitement le
coeftficient d'activité de 1'ion nickel. En conséquence,

lorsqu'on change la nature du milicu électrolytique, les pro-
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{a) Courbes de polarisation corrigées de la chute chmique

(1) P = 50°C F {8} = 20°%

(b)

(b) Diagrammes d'impédance relevés aux points

A (T = 8 md, £ = ~ 646 mV) 2t B ([ =8mA, E = - 640 mV)

Pigure V.14 : Etwde de l'électrolyte industriel

d pH 3 (C.E. en platinez).
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cessus conduisant au dépdét de nickel sont modifiés. Cette mo-
dification sc fait au niveau de la formation de 1'espéce

intermédiaire qui peut soit €tre de nature différente selon le
milieu Clectrolytique, soit &tre la méme mais s'adsorber avec

des constantes de vitesse trés différentes.

V.3. ETUDE DE L'ELECTROLYTE INDUSTRILL MINEMET

Nous étudierons ici un-électrolyte utilisé dans
I"électroraffinage industriel. Sa composition nous a été di-
rectement communiquée par la Société Minemet qui l'utilise

afin de produire du nickel.

Nous avons préctédemment mentionné sa composition
exacte mails il nous semble intéressant de remarquer d'une
part que sa concentration en ions NiZ+ est supérieure i celle
introduite dans 1'€lectrolyte de Watts et vaut 1,84 M, et
d'autre part que les anions présents sont, dans une grande ma-

jorité, des ions Cl1 .

Lles conditions sont telles que l'électrocristallisa-
tion du nickel est réalisée & 70°C avec une contre-&lectrode
constituée d'une grille de platine. Cependant, afin de nous
rapprocher des conditions expérimentales fixées antérieure-
ment, nous avons Egalement réalisé 1'électrolyse 4 50°C. Ceci
nous a permis de montrer que la température n'avait un effet
gque trés léger sur les courbes de polarisation tracées dans
un tel €lectrolyte (figure V.14 (a)). On observe en outre
(figure V.14 (b)), et de maniére systématique aux deux tempé-
ratures &étudices, les deux inductances que 1l'on observait dans
les milicux chlorhydriques (§ IIT.3). I1 semblerait toutefols
que la température joue un rdle sur la séparation reclative de
ces deux boucles inductives et que la fréguence de relaxa-
tion du phénomc¢ne le plus lent diminue lorsqu'on passe de

70 4 50°C.




De maniCre 4 tester l'éventuelle influence d'impure-
tés dans cet €lectrolyte de provenance industrielle, nous
l'avons synthétis€. Nous avons ainsi obtenu 1'électrolyte M.S.
(Minemet Synthétisé) dont la composition (0,24 M NiSO4 +
1,60 M NiCl2 + 1,22 M NaCl) se rapproche de 1'électrolyte in-
dustriel, mais sa concentration en ions Cl est légérement

supérieure, a savoir de 0,14 M.

Les résultats expérimentaux n'ont pas mis en évi-
dence de différence fondamentale entre ces deux Eélectrolytes
puisque leurs courbes de polarisation sont, aux erreurs prés,
trés voisines et leurs diagrammes d'imp@dance, hormis le fait
quc le processus le plus lent apparait systématiquement plus

nettement dans 1'€lectrolyte industriel, sont analogues[62].

I1 apparait en outre que 1'électrolyte industriel,
d'origine pilote ou synthétisé, se comporte tout @ fait comme

un électrolytc ne contenant que des ions chlorure.

La comparaison des courbes de polarisation effec-
tutes dans l1'¢lectrolyte M.S. pour différents pl révéle un
glissement, lorsque le pH croit, vers des polarisations plus
cathodiques (Fig. V.15 (a)). Il s'ensuit que H' active le
courant. les diagrammes d'impédance relevés 3 différents pH
mettent c¢n évidence une modification des vitesses relatives
car les processus apparaissent différemment selon la concen-
tration de H' . A titre d'exemple, nous avons représenté
figure V.15 (b} les diagrammes effectués aux points A et B
des courbes de la figure V.15 (a) : les boucles sont vrai-
semblablement de méme nature, mais leurs tailles différent
selon qu'on est a pH 0,5 (diag. A) ou 4 pH 4,5 (diag. B).
Entre pH 3 et pH 4,5 et lorsque la densité de courant atteint
des valeurs élevées, 1'influence du pl n'apparalt presque
plus (diag. € et D). On notera cependant que la fréquence du
phénoméne inductif intermédiaire augmente légérement lorsque

le pH diminue.
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Figure V.15 : Influence du pH

(a) sur les courbes de polarisation corvrigées de la chute ohmique effectuées

dans 1'électrolyte M.S. (NiCl, 1,60 M + Ni50, 0,24 M + NaCl 1,22 M} a
(1) pH 0,5 : (2) pH 3,0 ; (3) pH 4,5,

(b) sur les diagrammes d'impédance relevés aux points de fonctionnement
A(I=1mA, E=~530my) 5 B(I=1mi, E=~- 580 mV)
C (I =8mi, E =~ 647 mV) s D(I=8md, E == 670 mV)




De plus, la fréquence caractéristique du processus
le plus lcnt ne semble pas dépendre du pH. Cette remarque
révéle une analogie avec les observations faites dans les mi-
Iieux de Watts [59] et chlorure et traduit la présence d'une
espéece dont les vitesses de formation et de diéparition dé-

. ; +
pendraient peu de la concentration en H .

Ainsi, 1'influence du pll sur le comportement de
1'électrode est sensiblement le méme dans cet électrolvte
y

qu'en milieu chlorure pur.

De maniére & se rapprocher des conditions expérimen-
tales que nous nous sommes imposées lors de 1'@tude dans les
milieux sulfate et chlorure purs, nous avons réalisé l'élec-
trocristallisation du nickel dans 1'électrolyte M.S. avec une
contre-€électrode de nickel, & pH 3 et 4 la température de 50°C.
Ceci nous permet de comparer les résultats obtenus avec les
différentes anodes : 1l'examen des courbes de polarisation
(Fig. V.16 (a)) révéle une nette influence de la contre-&lec-
trode, 1'€lectrocristallisation du nickel avec une anode de
nickel se produisant pour des polarisations plus cathodiques.
Les diagrammes d'imp&dance sont identiques # faible densité
de courant, mais lorsque la polarisation croit, des différen-
ces apparaissent (Fig. V.16 (b)) : les diagrammes relevés en
utilisant une contre-électrode de platine présentent deux pro-
cessus de relaxation (diag. A), tandis qu'avec une anode de
nickel on peut observer (diag. B) trois processus de relaxa-

tion.

Ltacidification spontanée de la solution observée
[62] avec la contre-électrode de Pt est la prcuve de 1'évolu-
tion de 1'€lectrolyte et il est possible que le catholyte soit
contaminé par les produits dégagés a4 1l'anode. Ces produits de
réaction anodique pouvant perturber 1'électrocristallisation,
11 nous paralt, dans une cellule 3 compartiments non séparés,

indispensable d'utiliser une contre-é&lectrode en nickel.
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Figure V.16 :

Evonrs/E C.5.

Influence de la contre électrode dans L'électrolyte M.S.

(a) Courbes de polarisation réalisées avec

(1) C.E. en platine ; (2} C.E. en nickel
(b) Diagrammes d'impédance relevés aux points
A(l =8mid, B = - 647 mV} ;

8 mi, E = - 678
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L'€lectrolyte dont la composition est NiCl2 1,22 M +
NaCl 1,98 M, contient la méme quantité d'ions Cl~ que 1félec-
trolyte M.S. {NiClz 1,60 M + NisO, 0,24 M + NaCl 1,22 M),
c'est-a-dire 4,42 M. En comparant les résultats expérimentaux
obtenus dans ces deux électrolytes, il apparait (Fig. V.17) un
léger décalage des courbes courant-tension obtenues dans les
conditions stationnaires, 1'€lectrocristallisation dans 1'élec-
trolyte de chlorure pur se produisant pour des polarisations
plus cathodiques.

D'aprés la littérature {11,12,38,45], 1l'augmentation
’ : o " ;
de la concentration c¢ des ions Ni provoque, d potentiel
donné&, un accroissement de la densité de courant. Le décalage

des deux courbes va bien dans ce sens.

L.a comparaison des diagrammes d'impédance révéle que
1'évolution des diagrammes de ces deux électrolytes est iden-
tique dans toute la gamme des courants inférieurs 3 & mA. A
partir de cette valeur, si les diagrammes sont toujours simi-
laires (diag. A et B fig. V.17(b)), les fréquences de relaxa-
tion différent l€gérement : la légére remontée des fréqguences
est probablement due & 1'influence des ions so: présents dans
l1'électrolyte M.S.

Ces €lectrolytes se comportent donc similairement dans
tout le domaine des densités de courant &tudiées : on retrouve
avec l'électrolyte M.S. et 1'électrolyte industriel le méme

comportement qu'en milieu Cl , avec influence analogue du pH.

Il s'ensuit que les résultats expérimentaux obtenus
dans 1'é€lectrolyte Minemet peuvent &tre interprétés dans les
termes du modéle décrit pour les milieux chlorhydriques
{§ V.2). En conséquence, les problémes d'adhérence du dépdt a
1'électrode, observés lors de 1'électrocristallisation du nic-
kel dans les électrolytes riches en chlorure, et en particulier
dans l'électrolyte industriel, sont vraisemblablement 1iés i

l'existence de 1'hydroxyde de nickel dont 1'adsorption i la
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(a) Courbes de polarisaticn corrigées de la .wote ohmique dos
(1) électrolyte M.S. (N‘L'Clg 1,80 M + N?’-SO{I 0,24 M+ NaCl 1,702 M)
(2) NiCl, 1,22 M + NaCl 1,38 M
1

0,008 8

(b) Diagrammes d'impédance relci's aws peints

A (I =8ml, E=- 678 mV) B (i =#nml, & =- 420 mV)

i o e 3 o P
Figure V.17 : Influence de la concenivrbion o N~ en main-
tenant eonstante la concontraizon en Ol (4,42 M)

d pH & avee une anode en nickel.




cathode, en intensifiant les contraintes [771, provocue une di-
minution des forces d'adhésion au métal de base [78].

V.4. CONCLUSION

Le modéle de 1'é&lectrocristallisation du nickel en
milieu chlorure que nous avons décrit dans ce chapitre pernet
d'interpréter en termes de processus interfaciaux les diffé-
rentes grandeurs physiques mesurables expérimentalement. Il
apparait que ces réactions sont couplées par des intermédiaires
adsorb€s dont la comcentration superficielle dépend fortement
du potentiel. On différencie 2insi deux zones :

- Celle des polarisations peu cathodiques pour laquelle la
cathode est encombrée par de 1'hydroxyde de nickel qui
s'oppose & 1l'adsorption des Ni£ et bloque largement 1z sur-
face de 1'€lectrode. Les diagrammes d'imp&dance y sont ca-
ractérisés par deux boucles inductives traduisant, d'une
part 1’adsorption des Niz, d'autre part la désorption catho-
dique d'hydroxyde. C'est cet hydroxyde qui, se désorbant
progressivement lorsque la polarisation augmente, est res-
ponsable de 1'augmentation, avec le potentiel, du rendement

faradique de 1'&lectrocristallisation.

- Pour des potentiels plus cathodiques que - 705 mV/E.C.S., on
b nductive attribuée 4 1'adion.

i.-h

n‘observe plus que la boucle
Dans cette zome, le dégagement d*hydrogéne s'active plus

vite avec le potentiel que ne le fait 1l'électrocristaliisa-
tion du nickel, ce qui provoque, lorsque la polarisation aug-

+

mente, la décroissance du rendement faradique de 1'&lectro-

lyse.

Le pl du catholyte joue un r8le déterminant, puisqu’il
intaruient au niveat de la possibilité de formation et de préci-
nsi, comme le suggére




J. Horkans [791, si 1facide borique s‘'adsorbe davantage en mi-
lieu sulfate qu'en chlorure, il serait intéressant de reprendre

cette 6tude en présence de H,.BO,. Par son effet tampon, il ré-
3

e
gulerait le pH du film cathodique ' et devrait restreindre le
domaine d'existence de la houcle inductive attribuée 2 1'adsorp-
tion d'hydroxyde. Cette adsorption est probablement une des
causes de la mauvaise adhérence des dépdts de nickel préparés

a partir de la solutfon industrielle riche en chlorure.




CHAPITRE VI

INFLUENCE DE QUELQUES INHIBITEURS ORGANIQUES

SUR L'ELECTROCRISTALLISATION DU NICKEL




On sait que la présence en petites quantités d'inhi-
biteurs organiques modifie la réaction cathodique de décharge
des ions métalliques en s'adsorbant sur la surface active de
1'électrode. Si la technique des‘dépats brillants de nickel
a fait des progrés considérables, le mécanisme de l'action
des inhibiteurs sur le processus de 1'électrocristallisation
du métal est encore mal connu. Nous nous proposons donc
d'étudier 1'action de quelques composés organiques sur les
processus interfaciaux mis en jeu au cours de 1'électrocris-
tallisation du nickel dans des électrolytes simples ne conte-

nant que des anions Cl  ou 80, -

Nous avons choisi & cet effet le butyne-2 diol 1,4,
dialcool acétylénique dont 1'aptitude & améliorer le nivelle-
ment et la brillance des dépbts fait qu'il est parmi les
composés lesplus souvent utilisés dans 1'industrie. Nous com-
parerons son influence sur la cinétique de 1'électrode i
celle d'un autre diol acé&tylénique : l'alcool propargylique.
Nous étudierons &galement 1'action du cis-buténe-2 diol 1,4
qui est un des produits de l'hydrogénation partielle du
butyne-2 diol 1,4. Nous verrons en milieu sulfate que toutes
ces substances organiques inhibent qualitativement de la
méme maniére la cinétique de 1'électrode, et nous analyserons
en milieu chlorure 1'influence du plus utilisé d'entre eux :
le butyne-2 diol 1,4.
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Figure VI.1 : Courbes de polarisation corrigées de la

chute okmique, réalisées dans :
iSO, 1,22 M (1) pH 3,0 (2) pH 1,5
NiSO, 1,22 M + butyne~2 diol 1,4 1,25mM (3) pH 3,0 (4) pH 1,5
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VI.1. INFLUENCE SUR LES RESULTATS EXPERIMENTAUX

1. Action en milieu sulfate

Nous avons €tudié l'action inhibitrice des molécules
de butyne-2 diol 1,4 CHZOH*C = C~CH20H sur la réaction de
décharge des ions métalliques en présence d'un transport suf-

fisamment rapide pour ne pas contrdler l'action inhibitrice.
P p p

Les courbes de polarisation relevées dans NiS0,
1,22 M a pi 3 et 1,5 sont rappelées sur la figure VI.1
(courbes 1 et 2) ; l'addition de butyne-2 diol 1,4 1,25 10~
déplace ces courbes de polarisation vers des potentiels plus

3y

cathodiques (courbes 3 et 4, fig. VI.1). Cet effet inhibiteur
qui apparait plus fortement dans 1'électrolyte acidifié ré-
gresse lorsque le courant augmente puisque les courbes 3 et 4
tendent respectivement # se rapprocher des courbes 1 et 2.

On remarquera que la courbe 4 (NiSO4 1522 M =
butyne-2 diol 1,4 1,25 M a pH 1,5) présente, en dessous de
10 mA,une hystérésis : lorsque l'on diminue le courant, la
courbe de polarisation se situe 3 des potentiels moins catho-
diques que lorsque I augmente.Cette hystérésis est reproducti-
ble, et le potentiel y est stable en chaque point. Des dia- |
grammes d'impédance peuvent donc &tre relevés le long de cette

|

courbe,

Les dépbts effectués en présence d'inhibiteur ont un
aspect différent de ceux réalisés dans les électrolytes |
exempts d'adjuvant. Cependant, si 1'électrolyse réalisée |
dans les conditions de la courbe 4 de la figure VI.1 produit
un dépbt uniforme et brillant, il n'en est pas de méme i
pH 3 ol 1'on peut observer un dépdt spiralé. Ces spirales,

alternativement blanches ou noires,signifient que le nickel
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se dépose localement d'une maniére peu reproductible : un
profilogramme réalisé pour un tel dépSt a montré son inhomo-
généité le long d'un rayon de la cathode [80]. Ainsi, les
plages brillantes correspondent & une épaisseur positive du
dépdt, tandis que les spirales noires traduisent une corro-
sion de 1'@lectrode; d'oll la nécessité pour éviter la disso-
lution partielle de l1'€lectrode en laiton d'utiliser une

cathode en nickel massif.

Les diagrammes d'impédance représentés Fig. VI.2
relevés le long des courbes 3 et 4 de la figure VI.1, ont
une allure identique 3 celle de ceux effectués en 1'absence

d'inhibiteur.

La réduction de la surface active de 1l'électrode
par adsorption de molécules organiques est un fait générale-
ment admis [81]. Cette adsorption explique la diminution de
la capacité C(1 de la double couche, similaire a celle déja
signalée en solution de Watts [45,821. En milieu sulfate,
celle-ci se trouve diminuée de 50 % d 1 mA & pH 3, mais cette
diminution s'atténue lorsque le courant augmente du fait que
1'inhibition régresse,et au-deld de 8 mA dans 1l'électrolyte
a pll 3, Cd devient indépendante du courant et de la présence
d'inhibiteur, et vaut environ 60 uP/cmz. Dans l'électrolyte

acidifié, C, est nettement moins influencée par l'adjuvant.

L'inhibiteur provoque en outre une augmentation,
aux faibles polarisations, de la résistance de transfert
(Fig. VI.3). Ce ralentissement du transfert de charges met !
bien en évidence le fait que, au niveau de 1'interface, la
vitesse de 1'électrocristallisation du nickel est modifiée |
par les molécules d'inhibiteur liées & la surface par chi- |

misorption. |

Si 1'on considére maintenant les effets basse fré-

quence, on observe aux faibles polarisations cathodiques




Diagramme A :

5
=56md ; E=~ 11890 mV
—_— pi 1,5

0,05

0,006 R/QQ
Diagramme B :
=3md ; E=~- 1252 mV
pH 3

Diagramme C :
=6md ; E = - 1268 mV
pH 3

Figure VI.2 : Influence du butyne-2 diol 1,4 sur les diagrammes !
d'impédance relevés dans
N£504 1,22 M + butyne-2 diol 1,4 1,25mM aux points
A, B et C de la figure VI.1.




Figure VI.23 : Influence de l'inhibiteur sur la variation avee le
courant du produtit R tI pour
Nis0, 1,22 (1) pil 3,0 (2) pH 1,5
N?ZSO4 1,22 M + butyne-2 diol 1,4 1,25mM (3) pH 3,0 (4) pH 1,§
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(diagramme A, fig. VI.2) deux boucles inductives séparées

par une boucle capacitive aux fréquences intermédiaires. Au-
deld d'un certain potentiel Eé d'environ - 1210 mV/E.S.S., la
boucle inductive aux plus basses fréquences disparait, et

les diagrammes d'impédance ne présentent plus que les deux
phénoménes de relaxation (diagramme B) 1iés, 1'un i d'adion
Niids’ l'autre 3 Hgds' L'évolution des diagrammes d'impédance
avec le courant est la m&me que dans les €lectrolytes exempts
d'additif : quand la polarisation augmente, la boucle capa-
citive disparait progressivement, et les diagrammes d'impé-
dance ne présentent plus que la boucle inductive due a la

présence des adions (diagramme C).

Tous ces processus de relaxation se manifestaient
déja dans les électrolytes ne contenant pas d'adjuvant, mais
la valeur Eé ( - 1210 mV/E.S5.5.) au-delad de laquelle la bou-
cle inductive n'apparait plus est environ 100 mV plus catho-
dique que celle EO (- 1115 mV/E.S5.5.) que nous avions notée

en l'absence d'inhibiteur.

Ainsi, l'action inhibitrice des molécules organiques
se traduit d'une part par une diminution, i potentiel donné,
de 1l'intensité du courant traversant la cellule, d'autre part
par une plus grande persistance avec le potentiel de la bou-
cle inductive trés basse fréquence. Ce ne sont cependant pas
les seuls effets : lorsqu'on acidifie & pH 1,5 une solution
contenant du butyne-2 diol 1,4, on ohserve une légére remon-

tée de la fréquence de relaxation du phénomé&ne capacitif di
I

ads
vant, cette fréquence restait insensible #4 une variation du

pli.

aux intéractions Ni - H;ds’ alors qu'en 1l'absence d'adju-

I1 s'ensuit que 1'introduction de butyne-2Z diol 1,4
au sein d'un &lectrolyte sulfurique entraine une modifica-
tion des vitesses des réactions €lectrochimiques mises en
jeu dans le mécanisme de 1'électrocristallisation du métal.
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a) Courbes de polarisation corrigées de la chute ohmique, effectudes a pH 3 dans
(1) Ni304 I,82 M

(2) Ni304 1,28 M + aleool propargylique 3,33 107* M

‘-jca/n (b)

24k

b) Diagramme d'impédance relevé au point X (I = 8 mA, E = - 1275 mV)de la courbe 2.

Figure VI.4 : Influence de l'aleool propargylique.




L'addition de 3,33.10-4 M par litre d'alcool propar-
gylique HC = C - CHZOH d 1'électrolyte NiSO4 1,22 M provoque
également un glissement de la courbe courant-tension vers des
polarisations plus cathodiques (Fig. VI.4(a)). L'écart entre
les deux courbes ((1) sans inhibiteur, (2) avec inhibiteur)
s'atténue lorsque le courant augmente, et aux fortes polarisa-
tions, les deux courbes courant-tension se confondent et

1'effet inhibiteur disparait.

L'action inhibitrice se manifeste sur les diagrammes
d'impédance en &élargissant ici aussi le domaine d'existence
de la boucle inductive hasse fréquence : celle-ci persiste,
en présence d'alcool propargylique, jusqu'a - 1280 mV/E.S.S.
(Fig. IV.4(b)). Au-deld de cette valeur, c'est-3a-dire dans la
zone de potentiel ou les deux courbes de polarisation sont
confondues, les diagrammes d'impé&dance ne présentent plus que
la boucle inductive due i 1'adsorption de Niids et 1'effet
capacitif 1lié o szs qui disparait progressivement lorsque 1la
polarisation augmente. On remarquera en outre que cet effet |
capacitif est lui aussi favorisé& en présence de 1'adjuvant !
puisqu'on n'observe pas sa disparition le long de 1la courbe 2
alors qu'il n'existait plus au-deld de 5 mA dans la solution

exempte d'inhibiteur (§ IV.1 (4)). '

La courbe de polarisation relevée dans Nis0, 1,22 M
d pH 3 est rappelée sur la figure VI.5 (courbe 1) ; par addi-
tion de 10 mM par litre de cis-buté&ne-2 diol 1,4
CHZOH - Chh = Cll - CH,OH, on obtient 4 1'abri de 1'influence

2
du transport de matiére la courbe 2, plus cathodique.

lLes diagrammes d'impé&dance effectu&s en présence de
buténe-2 diol 1,4 1072 M, & 1'abri de la diffusion (diagram-




AImA ?
| I
I
/

Evolrsl JE.SS.
_b-
Yy ~1,2 1,3 Y,

Figure VI.5 : Courbes de polarisation corrigées de la chute ohmique

relevées d pH 3 dans :

(1) }U?:.'S'O‘g 1,22 M Q = 2600 trs/mm
Nzl504 1,22 M + eis buténe-2 diol 1,4 10mM :(2) Q@ = 2600 trs/mn
(3) Q = 1500 trs/mn

(4) Q = 1000 trs/mm




Diagramme A : Diagramme B :
F=1mh ;3 F == 1240 mV I =3md ; F =~ 1367 mV
= 2600 trs/mm Q = 2600 trs/mn

0,006 S 3

Diagramme C : Diagramme D :
I =8mid ; E =~ 1403 mV =8mid ; F = - 1378 mV
Q= 2600 trs/mn = 1500 trs/mm

Figure VI.6 : Diagrammes d'impédance relevés dans les
conditions des points A, B, C et D de la

figure VI.5.
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mes A, B et C de la figure VI.6), subissent une &volution avec

le courant identique 3 celle observée en présence des autres

adjuvants : la boucle inductive basse fréquence existe dans

un domaine élargi du potentiel (diag. A) puis disparait vers

- 1300 mV/E.S.S. (diag. B). On n'observe plus alors que la

boucle inductive attribuée & l'adion monovalent NiEIld5 et le

phénoméne capacitif dii 4 1'adsorption de 1'espéce Hgds'
On notera en outre sur les diagrammes d'impédance A,

B et C, 1'existence d'une boucle capacitive autour de quel-

ques hertz et dont la fréquence augmente avec la densité du

courant. Ce phénoméne est probablement le méme que celuil que

1'on a observé en milieu sulfate sans adjuvant (§ IV.1 (4}) ; 1l

serait alors exalté par le buténe-2 diol 1,4 puisqu'il appa-

ralt en sa présence beaucoup plus nettement.

Sous 1'influence de la diffusion de l'inhibiteur
qui est consommé # 1'interface, le déplacement provoqué par
1'adjuvant diminue lorsque la vitesse de rotation & de 1'€lec-
trode diminue (courbes 3 et 4 de la fig. VI.5). Ainsi, lorsque
2 décroit, le transport limite 1'effet inhibiteur et le cou-
rant augmente i potentiel donné. C'est pourquoi les courbes
de polarisation se redressent progressivement et tendent a

rejoindre la courbe 1.

Les diagrammes d'impédance relevés le long des cour-
bes 3 et 4 sont analogues i ceux obtenus lorsque l'agitation

est plus forte (diagramme D de la figure VI.6).

Quelle que soit la vitesse de rotation £ de 1'é€lec-
trode, il apparait aux fortes polarisations cathodiques
(diagrammes C et D) une boucle inductive supplémentaire en
basses fréquences comprises entre 0,06 et 0,001 Hertz. Ce
n'est vraisemblablement pas le méme phénomé&ne que celui que
1'on attribue d& 1'hydroxyde de nickel puisque, d'une part il
existe une zone de potentiels pour laquelle les diagrammes ne
révélent pas d'effet inductif & de telles fréquences (diag.B),




et d'autre part la fréquence propre de cette nouvelle induc-
tance n'augmente pas avec le courant. De plus, la taille de
cette boucle diminue lorsque @ diminue (diagramme D). Il est
possible que ce phénoméne inductif apparaissant au-dela de

- 1,4 V/E.S.S5. lorsque l'agitation est forte, ou & des va-
leurs moins cathodiques de E si l'agitation est moins forte,
c'est-3-dire dans la zone de potentiels ol 1'inhibition
régresse, refléte la désorption de l'inhibiteur.

2. Inhibition en milieu chlorure

L'action inhibitrice du butyne-2 diol 1,4 se révéle
étre, 4 concentration &gale d'inhibiteur, plus forte en
milieu chlorure que dans le milieu sulfate. On observe en
effet 4 pH 3 et pour 1,25 mM/litre de butyne diol introduits
dans NiCl, 1,22 M un glissement de la courbe de polarisation
de plus de 150 mV vers les potentiels cathodiques (courbe 3
de la fig. VI.7(a)). Ce déplacement €tait environ 10 fols
plus faible en milieu sulfate. Il apparait d'ores et d&ja
que 1'inhibition dépend fortement du pH puisque a4 pH 1,5
(courbe 4) celle-ci est plus limitée et du mé€me ordre de

grandeur qu'en milieu sulfate.

On remarque en outre sur ces courbes qui sont tra-
cées a 1'abri du transport de matiére que lorsque le cou-
rant augmente 1'inhibition régresse et les courbes de pola-
risation se redressent pour se rapprocher des courbes I(E)

relevées en 1'absence de substance inhibitrice.

Le butyne-2 diol 1,4 introduit dans la solution
chlorhydrique favorise le phénoméne inductif en trés basse
fréquence dii 4 1'hydroxyde. Cette cxaltation par 1'inhibiteur,
qualitativement commune au milieu sulfate et au milieu chlo-
rure, est cependant plus forte en milieu chlorure : dans

toute la gamme des courants étudiés et quelle que soit 1la
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Pigure VI.7 : Influence du butyne-2 diol 1,4 en milieu chlorure.

a) Courbes de polarisation corrigées de la chute ohmique, relevées dans

NiCl, 1,22 M (1) pH 3 (2) pH 1,5
WiClL, 1,22 M + butyne-2 diol 1,4 1,25mM (3) pH 3 (4) pH 1,5
b) Diagramme d'impddance effectué au point X (I = 8 mA ; E = = 867 mV)

de la courbe 3.
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Figure VI.8 : Variation avee le courant du produit RtI pour les

électrolytes :

N-?:C?,? 1,28 M (1) pH# 3 (2) pH 1,5

NiCl, 1,22 M + butyne~2 diol 1,4 1,25 mM (3) pH 3 (4) pH 1,5




valeur du pH (1,5 ou 3), on n'observe plus, en milieu g1, 1a
disparition de ce phénoméne inductif, ce qul signifie que 1la
désorption de Ni(DH)z continue jusqu'd des polarisations beau-
coup plus cathodiques (Fig. VI.7(b)). On notera en outre que
la fréquence de relaxation de cette inductance est légérement

relevée en présence du butyne-2 diol 1,4.

Les dépdts effectués aprés introduction de 1'inhibi-
teur ont le méme aspect que ceux réalisés dans les mémes
conditions en milieu sulfate puisque 1'on observe 4 pH 3 un

dépdt spiraleé.

Tous ces effets induits par 1'additif ont déja été
décrits en milieu sulfate. L'analogie se répercute sur la va-
riation avec le courant de RtI et c'est encore pour les fai-
bles polarisations que l'on peut cobserver une augmentation du
produit de la résistance de transfert par 1'intensit¢ du cou-
rant (Fig. VI.8). Par conséquent, ici aussi, les molécules
organiques adsorbées ralentissent le transfert de charges.
Cette décélération est observée dans tout le domaine des den-
sités de courant €étudiées a4 pH 3 (courbe 3), alors qu'elle
n'apparait qu'aux faibles polarisations dans 1'é€lectrolyte &
piH 1,5 (courbe 4).

VI.2. INTERPRETATION : ACTION DES INHIBITEURS SUR LE MECA-
NISME DE L'ELECTROCRISTALLISATION DU NICKEL

Les inhibiteurs que nous avons &tudiés dans ce travail
(butyne-2 diol 1,4, alcool propargylique, cis-buténe-2 diol 1,4
modifient certaines données expérimentales. Les effets communs

observés en milieu sulfate et en milieu chlorure sont




- le déplacement vers des polarisations plus cathodiques
des courbes courant-tension,

- la plus grande persistance avec le potentiel de la boucle
inductive en trés basse fréquence et l'augmentation de
sa fréquence de relaxation,

- 1taugmentation aux faibles polarisations du produit RtI.

Ces effets expérimentaux traduisent un effet cinétique
et nous allons essayer ici de déterminer 4 quel stade le méca-
nisme de 1'électrocristallisation. du nickel est modifié par
1'additif. Dans cette optique, rappelons tout d'abord les pro-
cessus réactionnels gue nous avons décrits pour expliquer le
comportement de 1'électrode dans les différents milieux €tudiés
(figure VI1.9).

Outre la réaction globale du dégagement d'hydrogéne
(réaction 1), le modéle est basé sur la formation et la consom-
mation d'une espéce intermédiaire monovalente Niids jouant
aussi le rbBle de site de croissance et dont la variation du

recouvrement 6., avec le potentiel est responsable de la boucle

1
inductive commune aux €lectrolytes chlorure, sulfate et Watts.
Interviennent ensuite des réactions lentes conduisant a des
intermédiaires d'adsorption spécifiques a4 chacun des milieux.
Par conséquent, nous traiterons de 1'influence de l'inhibiteur

d'une part en milieu chlorure, d'autre part en milieu sulfate.

1. En milieu chlorure

La lente activation de 1'électrode due & la désorption
cathodique de 1'hydroxyde de nickel (réaction 6) engendre, aux
faibles polarisations cathodiques (< - 705 mV/E.C.S.},1la bou-

cle inductive que 1l'on ohserve aux plus basses fréquences.

Le modéle qui nous a permis de décrire 1'é€lectrocris-

tallisation du nickel en milieu chlorure permet de reproduire
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les 3 effets liés a l'introduction de 1'adjuvant, a condition

de modifier certains paramétres

Les diminutions de AZ’ A, et A4 signifient que 1'inhibi-
teur géne 1l'adsorption des cations, s'oppose a l'incorpo-

ration des adions au réseau et fait obstacle & la propa-

gation des fronts de croissance. Chacune de ces diminutions

contribue au déplacement de la courbe de polarisation
(figure VI.10(a)).

L'augmentation de Ac, la diminution de Ag ainsi que
celle de b5 et de bﬁ,
présence de 1'hydroxyde sur un plus grand domaine de po-
tentiel (£figure VI.11), ce qui favorise l'effet inductif

traduisent un renforcement de la

1ié 4 cet hydroxyde tout en augmentant sa fréquence ca-

ractéristique.

La diminution de tous les bn (n =1 a 6) signifie que
1'adjuvant organique freine la variation avec le poten-
tiel des processus €lectrochimiques mis en jeu dans le
mécanisme réactionnel. Ces diminutions permettent de
rendre compte de 1'augmentation de R.J (figure VI.12).

On sait par ailleurs qu'en présence de 1'inhibiteur le
rendement diminue aux fortes polarisations [82], ce qui
signifie que le dégagement d'hydrogéne augmente plus
vite avec le potentiel que le dépSt de nickel. On simule
cette situation en supposant que, en présence d'inhibiteur
organique et dans les solutions chlorhydriques & pH 3,
le coefficient de transfert b1 de la réaction de dégage-
ment d'hydrogéne ne diminue pas avec le potentiel

(a1 = 0, d'on b1 = b?). De cette maniére, le dégagement
d'hydrogéne est accéléré aux potentiels les plus catho-

diques (1a o0 1'inhibition régresse).




A pH 1,5, 1'effet inhibiteur est nettement moins im-

portant et pour le simuler il suffit

d'augmenter AS et de diminuer Ag et bS’ mais plus

faiblement que précédemment,

. de diminuer A,

. et de diminuer b? et bg.

Toutes ces modifications permettent de simuler a pH3
et a4 pll 1,5 les courbes de polarisation (Fig. VI.10(a)), les
diagrammes d'impédance (Fig. VI.10(b)) et le ralentissement
du transfert de charges (Fig. VI.12). Toutes ces simulations

sont en accord qualitatif avec l'expérience.

2. En milieu sulfate

L'introduction de 1'inhibiteur a encore pour effet
de favoriser la persistance d'une boucle inductive tr&s basse
fréquence sur un plus grand domaine de potentiel cathodique.
I1 est évident que le modéle que nous avons développé pour le
milieu sulfate ne rend pas compte de cet effet, puisque les
réactions 5%, 6% et 7% rappelées Fig. VI.9 n'expliquent que
l'eifet capacitif associé au recouvrement de 1l'électrode par
Hds
vers les potentiels plus cathodiques des courbes I(E) ainsi

Par contre, le modéle permet de simuler le glissement

que l'augmentation du produit RtI aux faibles polarisations

ot la contribution du courant d'hydrogéne au courant total

est la plus forte. 11 suffit pour cela de diminuer A4 (1a
réaction 4 représente le principal chemin de dépdt) et by. En
outre, ce modéle permet aussi de simuler, en augmentant Ag

et A7, l'augmentation de la fréquence caractéristique de la
boucle capacitive associée a H;ds que l'on a observée d pH 1,5
en présence de 1'inhibiteur.
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a) tourbes de polarisation calculées.
La courbe 1 a été obtenue dans les conditions de la eourbe 1 de la figure V.7.
La courbe 2 (aeidification) a été calculée en multipliant AI par 3, .112 par 4 et
A, par k. La courbe 3 (solution & pH 3 avec inhibiteur) est obtenue d partir de
u ceurbe 1 en nultipliant !12 par 0,06 ; AS par 0,5 ; A4 par 0,33 ; A5 par 8 ;
A, par 0,2 ; b? par 0,42 ; by par 0,67 ; by par 0,62 ; b, par 0,87 ; b, par 0,4

©il en prenmit b5 = 0 et o, = 0. La courbe 4 (solution d pH 1,5 avee inhibiteur)

1
w8t caleulée d partir de la courbe 2 en multipliant Ag par 0,2 ; ’45 par 3 ; Aﬁ, par

0,8 ; b‘;’ par 0,73 ; b, par 0,87 et b, par 0,62.

(b)

b) Diagramme d'impédance calculé au
point X (I = 14,2 mA ; E = + 220 mV)

de la courbe 3 en prenant B = 340

aw’:.g/cm2 et C'd = 150 uF/cmB.

Figure VI.10 @ Stmulation de 1'action de l'inhibiteur en milieu

chiorure.
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a) Courbes caleulées dans les conditions des courbes 1 (solution

a pH §) et 3 (solution 4 pH 3 + inhibiteur) de la figure VI.10.
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b) Courbes caleulées dans les conditions des
courbes 2 (solution 4 pH 1,5) et 4 (solution

d pH 1,5 + inhibiteur) de la figure VI.10.

Figure VI.11 ¢ Influence en milteu chlorure de 1'inhibiteur sur les

variations simulées des recouvrements 61 (Niids) et

8, (Ni(OH)Qadg)avec le potentiel.




Figure VI.12 : Stmulation de Ll'influence de 1'inhibiteur sur la

variation avec le courant du produit R%ll

Les courbes sont calculées dans les conditions

des courbes 1 (solution d pH 3), 2 (solution d

pH 1,5), 3 (solution ¢ pH 3 + inhibiteur) et 4
(solution 4 pH 1,5 + inhibitewr) de la figure VI.IO.




Avec ces modifications, on obtient les courbes I(E)
représentées Fig. VI.13 et les variations de RtI avec le

courant {Figure VI.14 (a)).

Les évolutions avec le potentiel des recouvrements 8,

en NiI
a

représentation met en €vidence le fait que les modifications

o et 82 en Hﬁds sont représentées Fig. VI.14(b). Cette

apportées aux paramétres pour rendre compte de l'influence de

l1'adjuvant provoquent une augmentation du recouvrement en szs’

uniquement aux polarisations peu cathodiques et d faible pH

(courbe 4).

En Rutre, le taux d'inclusion de 1'hydrogéne défini
7

par ¢ = T
Az *+ Ay

de ces modifications. Ainsi

82 sera considérablement augment& par suite

- a pll 3, la diminution de A, multiplie le taux d'in-

clusion de 1l'hydrogéne par 3,6 ;

- a pH 1,5, o0 est en présence de l'additif 13 fois
plus grand. Ce chiffre provient de ce que, a la
diminution de A,, sont associes les augmentations

de A7 et de 82.

On confirme ainsi que l'inhibiteur augmente 1'hydro-
génation des dépdts [51,82], d'autant plus nettement que le pH
est faible.




Figure VI.13 : Simulation de l'influence en milieu sulfate du butyne~2 diol 1,4

sur les courbes de polarisation.

Les courbes 1 (solution & pH 3) et 2 (solution & pH 1,5) sont calculdes dans

les mémes conditions que les courbes 1 et 2 de la figure IV.13. La courbe 3
(solution d pH 3 + inhibiteur) est obtenue d partir de la courbe 1 en multipliant
A4 par 0,25 et bz par 0,93. La courbe 4 (solution 4 pH 1,5 + inhibiteur) est
obtenue d partir de la courbe 2 en multipliant Ay par 0,1 ; A et A? par 8 et

bl par 0, 83.
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al) Stmulation de l'influence de 1l'inhibiteur sur le

produit RtI‘
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b) Variation calculée des recouvrements 61 (N~ , ) et 6, (Hgdb) avec le potentiel.

Pigure VI.14 : Simulation de 1'influence du butyne-2 diol 1,4 en milieu sulfate.

~

Les courbes 1 (solution d pH 3), 2 (solution d pH 1,5), 3 (solution 4
pH 3 + inhibiteur) et 4 (solution & pH 1,5 + inhibiteur) sont respectivement

caleulées dans les conditions des courbes 1, 2, 3 et 4 de la figure VI.13.
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VI.3. SYNTHESE : INFLUENCIE DU BUTYNE-2 DIOL 1,4 EN
MILIEU CHLORURE LT LN MILIEU SULFATE

Il résulte de cette étude que 1'introduction de
petites quantités (1,25 millimole par litre) de butyne-2 diol
1,4 modifie le comportement de 1'électrode. En milieu sulfate,
ces modifications nous sont apparues plus importantes 3
pH 1,5 qu'a pll 3, alors que c¢'est le contraire qui se produit
en milieu chlorure. Cependant, ces dites modifications sont
de méme nature : on a en effet noté, quelle que soit la nature
du milieu électrolytique, une diminution # potentiel donné de
l'intensité du courant traversant la cellule, un ralentisse-
ment aux faibles polarisations du transfert de charges, et une
forte propension de 1'inhibiteur & exalter la boucle inductive
trés basse fréquence. Ce dernier effet correspond i une aug-
mentation de la concentration superficielle en hydroxyde de
nickel.

Dans une certaine mesure, les mod@les que nous avons
proposés (Fig. VI.9) pour décrire 1l'électrocristallisation du
nickel en milicu sulflate ct en milieu chlorure sont capables
de rendre compte de 1'introduction de 1'inhibiteur, 3 condi-
tion de modifier les vitesses relatives de certains processus.
D'une maniére générale, l'inhibiteur bloque la croissance du
dépdt en s'opposant, selon la nature de l'anion, 3 1'une ou/et
a4 1l'autre des réactions rapides liées i 1'intermédiaire mono-
valent Niids (formation des adions, incorporation au réseau,
propagation des fronts de croissance). Mais c'est le modé&le
décrivant 1'électrocristallisation du nickel en milieu chlorure
qui est le plus apte & rendre compte de la forte exaltation
par l'adjuvant de la présence de 1'hydroxyde de nickel dont
la formation serait favorisée et dont la désorption serait ra-

lentie par 1'inhibiteur organique.
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Ce travail nous a permis d'identifier les processus
réactionnels intervenant dans le mécanisme de 1'électrocris-
tallisation du nickel. C'est par 1l'analyse combinée des
courbes de polarisation et de 1'impédance électrochimique,
effectuée soit en milieu chlorure, soit en milieu sulfate,
soit dans un €lectrolyte industriel de type Watts contenant
d la fois du chlorure et du sulfate, que nous avons pu montrer
que le mécanisme de la réaction cathodique de décharge des
ions métalliques fait intervenir des intéractions entre dif-

férentes espéces selon la nature du milieu.

L'effet inductif observé sur tous les diagrammes d'im-
ptdance, qu'ils soient réalisés en solution de sulfate, chlo-
rure ou Watts, implique que les mécanismes réactionnels
conduisant au dépdt de nickel dans ces différents électrolytes
ont des &tapes communes couplées par l'existence de 1'adion
monovalent Niids’ qui intervient comme intermédiaire de réac-
tion et comme catalyseur d'électrocristallisation.

Aux fréquences inférieures 34 0,1 Hertz, le rdle de
l'anion est mis en évidence du fait de 1'apparition de pro-

cessus de relaxation supplémentaires

. Dans les Clectrolytes sulfuriques, un effet capacitif
fortement exalté quand le pH diminue montre que la
cinétique d'électrode est, dans un tel milieu, prin-
cipalement gouvernée par des intéractions entre
l'intermédiaire Ni;ds et une espéce hydrogénée szs’

adsorbée et fortement li€e a4 la surface, formée sous

l'influence catalytique de l'adion monovalent, et
agissant essentiellement comme inhibiteur du dégage-

ment d'hydrogéne.
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. En milieu chlorure, la forme des diagrammes d'impé-
dance est directement li€e au potentiel du point de
fonctionnement considéré. Aux potentiels cathodiques
inférieurs a - 705 mV/E.C.S., les diagrammes d'impé-
dance révélent un effet inductif traduisant une lente
activation de la surface de 1'électrode avec le po-
tentiel et pouvant &tre relié 3 la désorption d'un
anion. Ce phénoméne, trés peu sensible 3 une varia-
tion du pH, s'interpré&te par la formation anodique
d'hydroxyde de nickel adsorhé et capable d'inhiber
1'¢lectrocristallisation du nickel. Au fur et a
mesure que la polarisation cathodique augmente,
l'anion hydroxyle se désorbe et la concentration
superficielle de 1'hydroxyde de nickel diminue. Au-
dela de ~ 705 mV/E.C.S,, il ne reste plus d'hydroxyde
4 la surface de 1'électrode et on n'observe plus sur
les diagrammes d'impé&dance que la boucle inductive

attribuée 4 1l'adion monovalent Ni;ds'

Ces processus de relaxation spécifiques de 1l'anion et
qui se manifestent par une boucle capacitive en milieu sul-
fate, inductive en milieu chlorure, ont des fréquences pro-
pres trés voisines et s'annulent 1'un l'autre en présence
des deux anions. C'est pourquoi les diagrammes d'impédance
relevés dans un &lectrolyte de type Watts ne présentent,

dans le cas général, qu'une boucle inductive due & l'existence

de l1'adion. Cette superposition des deux phénoménes implique
qu'ils peuvent exister dans l'électrolyte de Watts et appa-
raitre dans des conditions particuliéres (faible pH et fai-

ble polarisation cathodique).

Les diols insaturés introduits en trés faible quan-
tit¢é au sein de 1'€lectrolyte, en s'adsorbant 4 la cathode,
agissent spécifiquement sur certaines réactions interfacia-
les. Ils favorisent en particulier la formation d'hydroxyde
de nickel adsorbé dont la présence persiste, avec 1l'adju-

vant, jusqu'a des potentiels beaucoup plus cathodiques,
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quelle que soit la nature du milieu €lectrolytique. En outre,
ils freinent la réaction de croissance du dépdt et en milieu

chlorure ils ralentissent 1'adsorption de 1'adion monovalent.

Lfensemble de cette étude cinétique de 1'é&lectrocris-
tallisation du nickel nous a permis de montrer que la compo-
sition de 1l'électrolyte, et en particulier la nature de
l'anion, &était susceptible d'influencer non seculement la ci-
nétique des processus réactionnels mis en jeu mais aussi leur
nature. Nous avons mis en évidence une influence de 1l'anion
étroitement liée 3 l'existence d'hydrogéne ou d'hydroxyde
adsorbés 8 la surface de 1l'électrode. Ceci devrait maintenant
permettre de préciser les liens entre ces adsorbats et les
textures des dépbts de nickel qui déterminent en particulier

leurs propriétés optiques et mécaniques.

Paris, juin 1981.
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