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INTRODUCTION

L’électrochimie analytique est largement utilisée en solution aqueuse et non
aqueuse pour analyser et prévoir les réactions chimiques et électrochimiques en milieu
homogéne ou non. Elle est en particulier mise en oeuvre pour la détermination des
constantes thermodynamiques (pKa, pKc, pKs, Eo) qui sont les outils de I’analyste pour
établir les prévisions.

Elle est également utilisée pour suivre un processus connu lors d’une opération
industrielle et pour répondre a des problemes d’analyse chimique.

L’apparition des ultramicroélectrodes (UME) a révolutionné a plusieurs titres
I’électrochimie analytique. Du fait de leur tres faible surface, les limites des méthodes
électrochimiques classiques se trouvent sensiblement reculées. Il est par exemple
possible d’appliquer les techniques ultramicroélectrochimiques a des milieux jusque la
inexplorés car trop résistants comme les solutions aqueuses tres diluées ou les solvants
de basse constante diélectrique, utilisés en extraction liquide-liquide.

Le deuxiéme avantage important des UME est de pouvoir étre utilisées dans de
nombreux cas sans ajout délibéré d’électrolyte. Contrairement a I'électrochimie
classique, I'ultramicroélectrochimie est donc une méthode qui peut rendre compte des
phénomenes en solution sans que cette derniere soit perturbée par 1’ajout d’électrolyte
support. Elle est donc bien adaptée au suivi in situ des réactions.

Le fait de pouvoir opérer sans ajout délibéré d’électrolyte entraine une
modification importante du mode de transport des especes électroactives. Alors que leur
déplacement par migration est pratiquement négligeable en électrochimie analytique
classique du fait de la présence de sel ionisé en forte concentration, il peut intervenir de
maniere tres significative lorsque ’on utilise les UME. Ces phénomenes de migration
ont été étudiés en détail par Amatore et Oldham essentiellement dans un but
fondamental.

Les études entreprises au Laboratoire sur cette méme thématique ont été
orientées essentiellement sur Iutilisation de ces effets a des fins analytiques. C’est ainsi
qu’il a ét¢ montré que I’on pouvait tirer un certain nombre d’informations sur la force
d’un acide ou d’une base, sur la stabilité d’un complexe, sur la nature des systémes mis
en jeu en électrochimie, sur la charge du contre ion associé a I’espece électroactive, en
examinant les courbes voltampérométriques en absence puis en présence d’électrolyte.
L’importance des effets d’exaltation des phénomeénes de migration du fait de la
présence d’espéces moléculaires électroactives a également été soulignée lors de la
détermination ampérométrique des solutés.

Il nous a paru important de poursuivre dans la premiére partie de notre thése,

I’étude des effets de migration a des fins analytiques en considérant des systémes



(V]

électrochimiques engageant plusieurs étapes et présentant des -caractéristiques
permettant d’analyser d’une part les effets de charge des especes électroactives et de
leur contre ions, et d’autre part ’influence du nombre d’électrons échangés. Les
systtmes cuivre(Il) / cuivre (I) / cuivre (0) en milieu eau-acétonitrile ont été
selectionnés, leur comportement en électrochimie classique étant connu.

Notre premier objectif est de voir si I’hypothese simplificatrice basée sur
I’égalité des mobilités absolues des especes ioniques rend mieux compte des
phénomenes observés lors de I’addition d’électrolyte, lorsque 1’on prend en compte la
contribution apportée par les espéces chargées formées au cours de la réaction
électrochimique au transport du courant. Ceci nous a conduit a analyser a différentes
électrodes le systéme Cu?*/Cu*.

Le deuxiéme objectif est de voir si les raisonnements simples faits au niveau de
la premiere transformation électrochimique pour expliquer les effets de migration,
peuvent étre appliqués a la transformation globale. 11 s’agit de savoir par exemple si les
résultats concernant la réduction directe de Cu?* en Cu(0) dans I’acétonitrile (ou
I’espéce Cu™ est stable) obéit a la méme regle que celle observée dans 1’eau ou se
produit la réduction directe Cu?*/Cu(0). L’incidence sur ’évaluation par ampérométrie
des concentrations en présence et en absence de sel dans le cas de systémes engageant
plusieurs étapes mérite parallélement une attention particuliére dans la mesure ou elle
peut étre significative.

La deuxiéme partie de notre thése porte sur ’analyse des réactions dans le
dichlorométhane par ultramicroélectrochimie. Ce solvant est trés utilisé en chimie
analytique pour 1’analyse des médicaments et des métaux lourds. Il est de plus le chef
de file des solvants utilisés en extraction liquide-liquide mettant en jeu la formation de
paires d’ions dans la phase organique. Il a fait I’objet d’études tres détaillées de la part
de Gustavii qui a analysé par spectrophotométrie les équilibres de partage de nombreux
COmpoOseEs.

Notre objectif principal est de montrer les possibilités qu’offre
’ultramicroélectrochimie pour |’analyse des réactions de partage, a partir des
voltampérogrammes tracés dans la phase organique, en prenant des exemples connus et
analysés par spectrophotométrie.

Les premiers tests électrochimiques réalisés avec les UME dans le
dichlorométhane ayant montré la possibilité d’op€rer en absence d’électrolyte malgré la
faible valeur de la constante diélectrique du milieu, la premiére question qui se pose est
de savoir si les phénomenes de migration ont la méme influence sur les courants limites
qu’en milieu dissociant. En effet, contrairement a ce qui est observé dans les solvants
dissociants, les solutés se trouvent principalement sous forme de molécules et de paires

d’ions, les ions libres étant en premiére approximation en concentration négligeable. Il



est capital de savoir si les régles appliquées pour l’analyse des réactions en milieu
dissociant sont transposables au dichlorométhane. Nous avons donc choisi d’y étudier le
comportement ultramicroélectrochimique des iodures, qui ont déja fait 1’objet au
Laboratoire d’une étude détaillée dans I’acétonitrile et dans le carbonate de propyléne.
De plus, I’iodure a été utilisé par Gustavii comme indicateur spectrophotométrique pour
suivre |’extraction de sels d'ammonium quaternaire, calculer les coefficients de partage
et évaluer les constantes de dissociation ionique des paires d’ions.

Nous examinerons donc pour commencer dans le solvant saturé d’eau les effets
de migration et les modifications apportées sur les courants limites correspondant a
’oxydation des iodures puis a la réduction de I’iode, par I’addition d’un composé ionisé
non électroactif tel que le perchlorate de tétrabutylammonium. On analysera ensuite les
effets d’exaltation de la réponse des iodures par 1’ajout en solution de ferrocene.

Notre étude se poursuivra par ’analyse ultramicroélectrochimique du
comportement des picrates d’ammonium. Le picrate est trés largement utilisé pour
suivre les réactions de partage par spectrophotométrie et de nombreuses constantes
thermodynamiques sont connues. Il s’agira de voir si il est électroactif et si son
comportement confirme les résultats obtenus avec les iodures.

Une fois les résultats acquis, nous envisagerons les opérations d’extraction
proprement dites des ammonium quaternaires et des amines par les iodures et les
picrates. Les effets de masse, les réactions de compétition, les constantes de partage et
’évaluation des constantes de dissociation des paires d’ions dans la phase organique
seront étudiés. On analysera en particulier les effets d’hétéroconjugaison par liaison

hydrogéne dans le cas de I’extraction des amines a longue chaine.

La derniére partie de 1’étude sera consacrée a ’extraction des métaux par
complexation, 1’extractant choisi étant 1’acide diéthyldithiophosphorique. La chimie de
ce composé est intéressante car il possede des propriétés complexantes, acides et
réductrices. Il est électroactif dans les solvants moléculaires comme le DMSO ou
’acétonitrile.

Notre premier but est de montrer qu’il est possible d’analyser le comportement
de I’extractant en utilisant une UME de platine et de suivre le partage d’un cation
par I’évolution de la réponse de |’extractant, soit par I’apparition du

Il nous parait important également d’examiner la possibilité¢ de suivre la
réaction en utilisant une UME de mercure. Cette derniere électrode est peu utilisée dans
ce but. Il semble intéressant d’exploiter les propriétés complexantes de I’extractant vis-
a-vis des ions mercure pour suivre les extractions de cette maniére. Au préalable, une

analyse polarographique classique en présence d’un fort exces d’électrolyte indifférent



est réalisée pour préciser les réactions électrochimiques et le rdle du pH. On examinera
ensuite 1’extraction de 1’ion mercurique.

L’ensemble des résultats devrait permettre de confirmer I'intérét que présente
I’exploitation des effets de migration pour I’analyse des équilibres et les précautions
qu’il y a lieu de prendre pour la détermination ampérométrique des concentrations.

IIs devraient également souligner ’apport de I’ultramicroélectrochimie pour
I’analyse des réactions de partage dans la phase organique dans des conditions non
perturbatrices.






CHAPITRE 1

1.1- LES ULTRAMICROELECTRODES

1- I- A- INTRODUCTION

La voltampérométrie est une méthode largement utilisée en chimie analytique
générale et en analyse chimique. Les courbes intensité-potentiel obtenues donnent un
grand nombre d’informations sur les systtmes étudiés: le potentiel de demi-vague
renseigne sur la nature de I’espéce électroactive, le courant limite de diffusion sur la
concentration et le nombre d'électrons échangés.

Il est également possible par électrochimie de déterminer des constantes
thermodynamiques telles que des constantes d’acidité (Ka), des produits de solubilité
(Ks) ainsi que des constantes de complexation (Kc) et les potentiels normaux. L’analyse
des voltampérogrammes permet de calculer les constantes de vitesse et d’étudier des
mécanismes réactionnels [1-6].

Comme toutes les méthodes, la voltampérométrie posséde ses limites. Les
analyses en milieux résistants sont difficiles voire impossibles. Une addition
d'électrolyte support est nécessaire pour le tracé des voltampérogrammes. Elle risque
d'étre une source d'impureté, et peut modifier la cinétique des réactions et la nature des
espéces mises en jeu. Avec les méthodes ¢électrochimiques classiques, le courant
capacitif peut devenir plus important que le courant faradique et entraine donc des

interprétations erronées.

Du fait de leur petite taille, les ultramicroélectrodes, que nous symboliserons
par UME, permettent de résoudre les problémes rencontrés en électrochimie classique
[7-11]. Les recherches sur les UME sont devenues trés actives a partir des années 70
pour montrer leur intérét dans des domaines tels que 1'électroanalyse et la
bioélectrochimie.

Les premiers travaux ont ét¢ publiés vers 1975 par Fleishmann et son équipe
{12, 13] sur les cinétiques de transfert €lectronique dans les conditions d'état stationnaire
(systéme Hg,2*/Hg). Ces électrodes ont surtout été mises en oeuvre pour travailler dans
de trés faibles volumes, en particulier en biologie [14-16].

Nous donnons le nom "ultramicroélectrode" aux électrodes dont le rayon ou la
plus petite dimension est de l'ordre du micrométre (um), alors que la littérature parle
indistinctement de "micro" ou "ultramicro" électrodes. Les microélectrodes seront pour

nous des électrodes dont le rayon est de 1'ordre du millimetre.



Leur application s'est étendue maintenant & de nombreux domaines. Les UME
sont utilisées non seulement en chimie analytique générale mais également pour
l'analyse de traces et les calculs de constantes de stabilités [17]. Grace aux progrés de
I'électronique et de la technique de miniaturisation des électrodes, les UME peuvent étre

utilisées dans les secteurs suivants:

* des études cinétiques afin de déterminer les constantes de vitesse de réactions
catalytiques homogénes. Dong montre, en prenant comme exemple le systéme
Fe(CN)g*-aminopyrine, que l'ordre de la réaction change avec la taille de I'électrode

(deuxiéme ordre sur une microélectrode et "quasi-premier ordre" a une UME) [18-20].

* la mise en évidence de mécanismes réactionnels d'especes de faible durée de
vie, en particulier les radicaux libres, lors de I'étude de l'oxydation de composés

aromatiques tels que l'anthracéne, le diphenylanthracéne [21, 22].

* J'utilisation des UME comme capteurs pour le contrdle de fluides, puisque les

UME sont peu sensibles au phénomene de convection [23].

* la microscopie électrochimique, développée récemment pour les études de
surfaces minérales, organiques ou biologiques [24, 25], méthode développée

actuellement dans notre laboratoire.

Toutes ces applications sont possibles grace aux caractéristiques originales des
UME qui seront développées plus loin dans l'exposé, en particulier, le mode de
diffusion a 'électrode.

1- I- B- VOLTAMMETRIE AUX ULTRAMICROELECTRODES

1- I- B- 1- Définitions

Il est important avant de parler du mode de diffusion aux UME et de leurs

différentes caractéristiques, de rappeler quelques notions fréquemment utilisées.

A l'état stationnaire, la vitesse de transfert de masse, Vm, est indépendante du
temps (V, = cste). La vitesse de réaction €électrochimique est égale a la vitesse du

transfert de masse a la surface de 1'électrode (vitesse d'apport de mati¢re constante). La



concentration de l'espéce électroactive a 1'électrode, Cyjecr , dépend du potentiel imposé
a l'électrode (Fig.1). La vitesse de transfert de masse la plus grande correspond a
Celect. = 0 [26]. Dans ce cas, les courbes i = f(E) possédent un palier de diffusion et les

tracés aller et retour se superposent.

Cpd,
C

Co

3 X

0 3

Fig.1 : Profil de concentration a 1'état stationnaire:
C = conc.de l'espéce €lectroactive au sein de la solution, x = & correspond a
la couche de diffusion, x = 0 correspond a la surface de I'électrode,
Co = Cglect. pour: (1) un potentiel tel que Cgjeer = C/2,
(2) un potentiel sur le palier de diffusion (i = ij;;,) tel que Cyee = 0.

En régime transitoire (ou non stationnaire), la vitesse de transfert de masse

dépend du temps. La vitesse de transfert de masse, V,;,, n'est plus constante.

Co

1
!
1
I
1
I

1 1 1 3 x
0 3(l) 3{t2) 3(t3)

Fig.2 : Profil de concentration a |'état transitoire en fonction du temps.

x = 0 correspond a la surface de 1'électrode, x = & correspond a la couche de diffusion,

C est la concentration en solution et Cyo.; = Co est la concentration a I'électrode.
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La diffusion correspond au mouvement des espéces chargées ou neutres sous
l'influence d'un gradient de concentration résultant de la transformation électrochimique
a l'électrode. Ce phénomene est localisé dans une zone proche de I'électrode que l'on

appelle couche de diffusion. Selon I'électrode, le type de diffusion n'est pas le méme
(Fig.3).

27\ SR ANii

Macroélectrode

Diffusion Effet de bord peu UME
Sphérique important : Effet de bord important
Diffusion plane Diffusion de type sphérique

Fig.3 : Mode de diffusion sur différentes électrodes.

Pour une microélectrode plane, les effets de bord sont négligeables, et la
diffusion est unidirectionnelle, perpendiculaire a I'électrode. Par contre, il n'y a
pratiquement que des effets de bord pour une UME, d'ou une diffusion de type

sphérique.

La migration correspond au déplacement des espéces chargées, électroactives
ou non, sous l'influence d'un gradient de potentiel. Elles participent ainsi au transport du

courant. Les anions migrent vers I'anode et les cations vers la cathode.

La convection correspond au mouvement des espéces dii 4 une agitation
mécanique ou a l'existence d'un gradient de température ou de viscosité. Elle augmente
'apport de matiére a l'électrode classique et rend ainsi le régime transitoire. La
convection n'est plus nécessaire & une UME car l'apport de matiére est déja trés

important par diffusion pure.

Courant capacitif: lorsque la solution ne contient pas d'espece €lectroactive, il
existe, entre les deux limites d'électroactivité, un courant appelé courant résiduel dont

une composante est faradique (résultant de la transformation ¢lectrochimique
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d'impuretés par exemple) et l'autre est capacitive (liée a la charge de la double couche)
[27]. Quand l'électrode est portée a un potentiel positif (respectivement négative), il
apparait des charges négatives (respectivement positives) 4 la surface et des ions de
charges opposées (provenant de 1'électrolyte support par exemple) se placent en vis-a-
vis (Fig.4) [28]. C'est I'équivalent d'un condensateur. Les phénomeénes de charge et de

décharge de l'interface électrode/solution induit le passage d'un courant capacitif :

i = (%E—).exp(%c—) éa.1)

ou t est la durée d'impulsion de la différence de potentiel AE appliquée.

F AE

Fig.4 : Répartition des charges a l'interface électrode/solution

suivant le potentiel imposé
Contrairement & ce que l'on observe en électrochimie classique, le temps de
charge et de décharge du condensateur formé par l'interface UME/solution étant tres

court. Il est alors possible d'atteindre des vitesses de balayage tres élevées (au moins
104 V.s-1) [29].

1- I- B- 2- Transport de matiére en présence d'électrolyte support et
expression du courani aux macro et uliramicroéiectrodes

On s'intéresse a 1'oxydation de Red (& la concentration Co) selon la réaction:

Red - ne = Ox
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On se place au potentiel E* ou la concentration de Red & 1'électrode est nulle
(palier de diffusion).

En présence d'¢lectrolyte, le mode de transport prédominant est la diffusion.
Nous verrons dans les différents cas ci-dessous, l'influence de la convection sur les
régimes de diffusion (influence plus importante a une électrode classique qu'a une
UME).

1- I- B- 2- a- Microélectrodes

* Régime de diffusion plane stationnaire:
Ce régime est obtenu sur une microélectrode plane avec convection, c'est-a-dire

avec agitation, ou rotation de 1'électrode. La vitesse d'apport de matiére est constante,
g Pp

indépendante du temps. Le type de courbe i = f(E) est représenté Fig.5.

E*
Fig.5 : Représentation des courbes théoriques pour un

régime de diffusion plane stationnaire

En se plagant au potentiel E*, le courant ne varie pas en fonction du temps

(Fig.5) et suit la relation:

__ FsDC,

5 Equation de Levich (¢q.2)

i = 0,620nFSD? 30 /2y ~V/6C

T
0 Ly

ou n est le nombre d'électrons échangés, F le faraday, S la surface de I'électrode, D et C,,
le coefficient de diffusion et la concentration de l'espéce €lectroactive, 6 1'épaisseur de la
couche de diffusion, o la vitesse de rotation de I'électrode et y la viscosité cinématique
[30]. Ces équations (éq.2, 3) sont valables pour une électrode a disque tournante lorsque

c'est le transfert de masse qui limite le courant.
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* Régime de diffusion plane transitoire:
Il s'agit également d'une microélectrode plane mais sans convection. La vitesse

d'apport de mati¢re n'est pas constante. L'allure des courbes i = f(E) est donnée Fig.6.

Le calcul du courant limite de diffusion implique la résolution de 1'équation de
diffusion (seconde loi de Fick) :

8Co (x,0)t) D62C0(x,t)

éq.4
P 52 (¢q.4)
en considérant les conditions limites suivantes :
C(x, t=0)=C, la solution est homogene.
C(x=0,t)=0 au niveau de I’électrode la concentration est nulle.
Clim Cy(x,t)=C, quand x — o (conditions semi-infinies : pas de
X—>®©

perturbation de la solution due a I’expérience).

La résolution de l'équation (éq.4) dans les conditions indiquées, permet
d'obtenir I'équation de Cottrell (relation entre le courant limite de diffusion, le temps et

la concentration de 'espece):

nFSD'/2C,
( Ttt)l/ 2
ou F le Faraday, S la surface, D et C, le coefficient de diffusion et la concentration de

()= (é9.5)

'espéce électroactive {31].

En se plagant au potentiel fixe E* (Fig.6), le courant varie en fonction de
l'inverse de la racine carrée du temps et tend asymptotiquement vers zéro lorsque t tend
vers l'infini (éq.5).

Lo Lo

(e [ o——,
E*

Fig.6 : Représentation des courbes théoriques i = f(E) et i = f(t) a E*,
pour un régime de diffusion plane transitoire
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* Diffusion sphérique, en absence de convection:

C'est le cas d'une électrode a goutte pendante (stationnaire) de mercure. Le

champ de diffusion sphérique est symétrique dans toutes les directions.

La résolution de la seconde loi de Fick, exprimée en coordonnées sphériques,

donne le courant de diffusion résultant;

1" 1]

—— (é9.6)
(nDt)l/2 r—

i(t) = nFSDCol:

ou n est le nombre d’électrons par mole de composé réduit ou oxydé, F le Faraday, D et
C, le coefficient de diffusion et la concentration de I’espece électroactive, r et S le rayon
et la surface de I’électrode (pour une sphére : S = 4nr2 et pour un hémisphere :
S = 2mr?).

Les courbes i = f(E) et i = {(t) sont représentées Fig.7.

1."\. lﬁ\

\

E*

Fig.7 : Représentation des courbes théoriques i = f(E) et 1 = f(t) a E*

pour un régime de diffusion sphérique

Le courant de diffusion dans le cas d'une sphére est donc égal au courant de

diffusion pour une électrode plane plus un terme constant di a la diffusion radiale.

Selon le temps de 'expérience, le régime est stationnaire ou transitoire. Pour
2
r : D . .
des temps cours, t<<_ﬁ’ le premier terme entre | ] de l'expression (éq.6) prédomine. Le
T

courant dépend alors du temps, le régime est donc transitoire. Il est équivalent a celui
2

. . , , . r
d'une électrode plane en régime transitoire. Pour des temps d'expérience longs, t>>_ﬁ’
T

c'est le deuxiéme terme entre | | qui 'emporte, d'autant plus rapidement que r est petit.
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Le courant de diffusion tend vers une limite non nulle indépendante du temps et le

régime devient alors stationnaire.
1- I- B~ 2- b- Ultramicroélectrodes

Comme le montre la Fig.8, les effets de bord a une UME sont trés importants.
En effet, le flux de matiére a I’électrode n’est pas uniforme a la surface car 1’électrolyse
qui a lieu sur le pourtour de 1’électrode diminue le flux de matiére sur la partie centrale
du disque. La diffusion radiale ne peut plus étre négligée. Plus la taille de 'UME est
petite, et plus les effets de bord sont importants [32].

C'est donc la diffusion sphérique qui rend compte des phénomenes de diffusion (éq.6).
2
Le régime est transitoire pour des temps trés courts (t((iﬁ). Etant donné que
T

2
. . , . . r .
I'UME a un rayon trés faible, l'état stationnaire, obtenu pour t>>——l—)~, est atteint
T

beaucoup plus rapidement qu'a une électrode sphérique (Fig.8).

¥S

o

classique

t

Fig.8 : Représentation des courbes /S = j = {(t) théoriques pour un régime

de diffusion sphérique a une UME et une électrode classique

T E > E
E* E*
Fiat transitoire Fiat stationnaire
(balayage rapide) (balayage lent)

Fig.9 : Représentation des courbes théoriques i = f(E) pour un

régime de diffusion sphérique a une UME

Saito [33] est le premier a avoir donné une relation du courant limite a 1’état

stationnaire pour une UME a disque:
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* Pour des temps longs d'électrolyse (faible vitesse de balayage) il s'établit

rapidement un état stationnaire :
ijjm = 4nFDCr

* Pour des temps courts (vitesse de balayage supérieures a 200 V.s-!), on
retrouve l'allure des courbes de la voltammétrie cyclique a une microélectrode classique.

L'interprétation des courbes est identique.

Un changement de vitesse de balayage a une UME permet donc d'étre en
régime stationnaire ou transitoire [34].

Dans tout ce qui suivra, nous nous placerons en régime stationnaire.

1- I- C- AVANTAGES DES ULTRAMICROELECTRODES
1- I- C- 1- Introduction

La petite taille des UME (1-50 pm) apporte de nombreux avantages. Les UME
permettent d'appliquer les techniques voltampérométriques en absence ou en présence
de faible quantité d'électrolyte support. La présence de ce sel peut étre une limitation de
la méthode: il peut réduire le domaine d'électroactivité, soit par lui méme, soit lorsque
l'on travaille en milieu non aqueux anhydre, par les traces d'eau résiduelle qu'il est
susceptible de contenir Il peut également perturber le milieu s'il contient des impuretés
et modifier les équilibres et la cinétique des réactions électrochimiques. Il est donc

intéressant de pouvoir opérer sans électrolyte.

L'ultramicroélectrochimie permet donc de caractériser une solution sans
perturbation, au méme titre que d'autres techniques comme par exemple les techniques

spectrophotométriques.

Une particularité importante des UME est de pouvoir étre traversées par une
forte densité de courant (j). Le rapport des densités de courant entre une UME et une
¢lectrode tournante a disque est donné par [35]:

JUME /Jél.tourn. = 2,05 D13yl/6 / o V2r

j représente la densité de courant (A.cm™2), D le coefficient de diffusion de l'espéce
électroactive (= 10-5 cm2.s°! dans l'eau), v la viscosité cinématique (102 cm2.s! pour

I'eau). Si la vitesse de rotation de I'électrode, ®, est de 600 rpm (~ 63 s°1) et si 'UME a
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un rayon (r) de 10 um, la densité de courant a I'UME est 2,5 fois plus grande. Le rapport

est de 25 lorsque r est égal a 1 um.

Par ailleurs, la vitesse de transport de masse m, a I'UME est plus importante

qu'a une électrode classique:

* pour une UME de 10 um de rayon dans l'eau (D~10-5 cm2.s°1):
m,=D/r=10-5/10.104 =102 cm.s}

* pour une électrode tournante dont la vitesse de rotation est 600 rpm (soit
o ~ 63 rad.s'!) dans I'eau (D~10-> cm2.s"! et la viscosité est y = 102 cm2.s°1):
m, =0,620D%" 312y 76 = 5.10-3 cm s

La vitesse d'apport de matiere est donc 10 fois plus grande & une UME. Elle

peut encore €tre augmentée en diminuant le rayon de 'UME.

De ces deux caractéristiques résultent différents avantages qui seront examinés
en détail:

* Le courant limite €tant proportionnel au rayon de 1'électrode, les courants
mesurés au cours d'une électrolyse sont trés faibles (de l'ordre du nanoampére). Il en

résulte des chutes ohmiques iR trés faibles (R étant la résistance de la cellule).

* La capacité de double couche étant proportionnelle a la surface de 1'électrode,
elle est donc plus petite dans le cas des UME. Le courant capacitif diminue trés vite
avec le temps. Des tracés voltampérométriques peuvent étre réalisé€s avec des vitesses de
balayage en potentiel élevées (104 V.s-1).

* Les densités de courant sont plus élevées & une UME que celles obtenues a
une électrode classique. Il y a donc une transformation de matiére plus importante par

unité de surface, ce qui entraine un meilleur rapport courant faradique/courant capacitif.
1- I- C- 2- Réduction de la chute ohmique

En électrochimie classique la résistance R (Q) de la cellule électrochimique
déforme sérieusement les voltampérogrammes. Cela s'explique par la création d'un
potentiel iR, appelé chute ohmique qui s'oppose au potentiel impos€ : Epes = Ejpp - iR
[36]. Il est d au courant i = (igt+i;) qui posséde une composante faradique et une

composante capacitive.
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Pour les études voltampérométriques classiques, R dépend de la longueur (1) de

la colonne de liquide entre 1'électrode de travail et I'électrode de référence:

R=p.l/S
ou R est en ohm, | est la distance séparant les électrodes (cm), p la résistivité de la
solution en Q.cm, S la surface de I'électrode classique (cm?).

I est possible, avec ce type d'€lectrode, de tracer des courbes
voltampérométriques dans des solvants résistants de basse constante di€lectrique (¢ > 6,
0), a condition d'une part, d'opérer en présence de fortes concentrations en électrolyte
(= 1 M) et d'autre part, d'utiliser des potentiostats ayant une tension maximale de sortie

élevée. Mais ces conditions ne sont pas toujours suffisantes.

La réduction de la chute ohmique est I'un des avantages le plus important des
UME, car cela permet d'analyser par électrochimie des milieux tres résistants.

Comme nous le verrons plus loin, 'TUME permet, dans certains cas, d'analyser
des milieux de faibles € sans ajout délibéré d'électrolyte.

A la différence d'une électrode classique, la résistance de la cellule
électrochimique a une UME ne dépend pas théoriquement de la longueur de la colonne
de liquide entre les électrodes, mais ne dépend que du rayon de 'UME [34]:

R = p/dr

D'aprés ce qui précede, a l'état stationnaire (i est proportionnel a r), la
diminution de la taille de 1'électrode ne devrait pas améliorer les résultats en milieu
résistant puisque iR est indépendant du rayon et de la géométrie de I'électrode. Dans ces
conditions iR = nFDCp. Il a été montré expérimentalement que les chutes ohmiques
sont toujours moins importantes que celles prévues par la théorie parce qu'il y a toujours
une petite quantité d'impureté ionique qui contribue a la conductivité de la solution.

Par exemple, 'oxydation du ferrocéne dans l'acétonitrile & une UME ne montre
pas de perturbation alors que sur une électrode de taille conventionnelle (& ~ 2 mm), le
voltampérogramme est trés déformé. En effet, l'oxydation d'espéces neutres ou
cationiques et la réduction d'espéces anioniques ou neutres générent une augmentation
de la force ionique de la solution au niveau de I'électrode. Ceci vient du fait que des ions
sonit créés ou que des ions peu chargés sont remplacés par d'autres plus chargés. Il faut
donc que des contre-ions s'approchent de l'interface ou que les ions générés
électrochimiquement s'en €éloignent. Cette redistribution d'ions est plus importante & une
UME et la résistance au niveau de 1'électrode diminue [37]. Au contraire, la réduction de
cations ou de l'oxydation d'anions devrait conduire & une augmentation de la résistance,
correspondant a la diminution de charge au voisinage de 1'électrode. Cependant, cet effet

n'est pas aussi important que la diminution de résistance observée dans le cas de la
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transformation électrochimique d'une espéce neutre, car des contre-ions doivent
obligatoirement étre présents initialement a une concentration au moins égale a celle des

ions électroactifs.

- Les courants mesurés & une UME étant trés faibles (nA, pA), les chutes
ohmiques en seront plus faibles. Il est alors possible d'utiliser un montage a deux
électrodes [38].

En régime stationnaire (balayage lent), i est trés petit, R et ig est proportionnel
ar. La compensation de iR est donc améliorée en diminuant r.

En régime transitoire (balayage rapide) ig et i, sont proportionnels a la surface,
la chute ohmique peut donc étre réduite en diminuant la surface de I'électrode
(diminution de iR également due a la diminution de R qui dépend du rayon). La
composante capacitive est plus élevée qu'en régime stationnaire (balayage lent) mais

elle reste cependant plus faible par rapport a une électrode classique.

- Cette baisse de chute ohmique permet d'atteindre des milieux résistants, de trés
faible constante diélectrique, qui étaient jusque la inaccessibles a 1'électrochimie
classique, tel que l'heptane (€ = 1, 9) et le toluéne (g = 2, 4) en présence d'électrolyte
[39, 40] et le benzéne [41]. Dans ces solvants, 'effet de chute ohmique est toujours
présent mais les distorsions s'atténuent en utilisant des UME dont les rayons sont

inférieurs au micron.

1- I- C- 3- Diminution du courant capacitif

En absence d'espece électroactive, la cellule électrochimique est comparable a
un circuit RC en série, R étant la résistance de la solution et C la capacité de double
couche [42]. Si une différence de potentiel AE est appliquée a la cellule (au circuit RC)

un courant de charge (ou capacitif), i, est créé. Il est exprimé par :

1, = (%).exp(fé) (éq.7)

Si maintenant une espéce é€lectroactive est mise en solution, un courant
faradique ip apparait et le courant total est la somme du courant capacitif et du courant
faradique. Lorsque la concentration en espéce électroactive est faible ou lorsque le

temps d'analyse est court, le courant capacitif peut devenir supérieur au courant



20

faradique ce qui entraine des erreurs d'interprétation. Il faut donc trouver un moyen

d'optimiser le rapport ig/ic.

Du fait de la proportionnalité de C avec la surface de 1'électrode et de R avec
l'inverse du rayon, RC est plus faible & une UME qu'a une électrode classique. Par
conséquent i, s'en trouve réduit.

A l'état stationnaire, ip est directement proportionnel au rayon et i. est trés faible.
L'utilisation d'une UME permet donc d'améliorer nettement le rapport ig/i..

Habituellement on utilise la voltampérométrie impulsionnelle pour détecter des
traces en régime transitoire. Dans ce cas, les courants faradique et capacitif sont plus
importants. Tout se passe a I'électrode comme si les concentrations étaient plus élevées.
Cette méthode sera encore plus performante avec des UME car le courant capacitif
diminue trés rapidement. Les limites de détection en seront améliorées (2.107 M en

ferrocéne dans l'acétonitrile) [43].

1- I- C- 4- Voltammétrie a des vitesses de balayage de potentiel

élevées

Pour des microélectrodes, 'échelle de temps est de 1'ordre de la milliseconde,
voire de la seconde. Les faibles valeurs de capacité et de résistance des UME permettent
a l'électrode de travail de prendre le potentiel impos€ trés rapidement. On peut donc
faire des balayages rapides en potentiel. En effet, 'échelle de temps peut diminuer
jusqu'a la microseconde et méme la nanoseconde pour un disque de 30 pum [34, 44]. Des
vitesses de balayage comprises entre 103 et 105 V.s-l peuvent étre utilisées sans
perturbation due aux chutes ohmiques.

Une des applications importantes de ce type de voltampérométrie est I'analyse

de composés de durée de vie inférieure a la milliseconde tels que les radicaux [21, 22].

La faible dimension de la couche de diffusion & = (Dt)1/2 4 I'état stationnaire (t
étant la durée d'un échelon de potentiel), constitue un autre avantage des UME. Howell
[34] a déterminé les limites, dues 2 la vitesse de balayage, de I'état stationnaire et du
régime de diffusion pour une UME de 7 pm de rayon. La votampérométric a des
vitesses de balayage inférieures a 50 mV.s'! est régie par un régime de diffusion
stationnaire. Pour des vitesses supérieures 4 200 V.s'! la couche de diffusion n'est que
de quelques microns et la diffusion linéaire domine. Pour des vitesses comprises entre
ces deux valeurs, le régime de diffusion est intermédiaire entre stationnaire et

transitoire. En présence comme en absence d'électrolyte support, nous nous sommes
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limités a des vitesses de 50 mV.s"1, afin de rester a 'état stationnaire, pour une UME de
Pt de 10,7 um de rayon.

Comme r < 8, (ou r est le rayon de 1'électrode), les phénoménes de convection
sont plus faibles & une UME car le flux de matiere résultant de la diffusion est

important.
1- I- C- 5- Conclusion

Puisque ['état stationnaire s'établit rapidement, le tracé des courbes
voltampérométriques peut étre réalisé en des temps relativement courts.

L'apport important de matiere a une UME (vitesse de transfert de masse élevée)
permet d'avoir un gain de sensibilité¢ au niveau des mesures multiplié au moins par 10
dans le cas de notre électrode (r = 10 um).

Les vitesses de balayage trés importantes qui peuvent étre atteintes permettent

la mise en évidence de composés de faible durée de vie.

Les tres faibles chutes ohmiques sont a la base de nombreux avantages:

* il est possible d'étendre 1'électrochimie a des milieux de faible permittivité
diélectrique

* les mesures peuvent étre réalisées sans ajout délibéré d'électrolyte support.
Dans ces conditions, les effets de migration doivent étre connus et quantifiés pour une
bonne interprétation des voltampérogrammes.

* un potentiostat de puissance n'est pas nécessaire pour le tracé des courbes

voltampérométriques.

La partie qui suit démontre qu'a 1'état stationnaire et en présence d'électrolyte
support, les équations des voltampérogrammes i = f(E) sont peu différentes de celles
obtenues a une électrodes classique. Il sera donc possible d'en déduire les différentes
caractéristiques des systémes analysés (potentiels normaux, constantes d'équilibre,

grandeurs cinétiques, concentrations des especes mises en jeu, etc...).
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1-I- D- EQUATION DES COURBES i = f(E) AUX UME

Connaissant les différents modes de diffusion aux UME, on s'intéresse
maintenant aux équations des courbes intensité-potentiel.

Pour une concentration donnée en espéce électroactive, il existe une relation
entre le courant i, le potentiel pris par 1'électrode et le temps, soit {f(i,E,t) = 0. Dans
certaines conditions, la relation se simplifie pour donner une relation unique entre i et E,

indépendante du temps : on parle alors d’état stationnaire.

Pour des vitesses de balayage suffisamment lentes (v < 50mV-! lorsque
r = 7um), le régime de diffusion stationnaire est atteint trés rapidement, et un palier de
diffusion(i = ij;y,) est visible. L'allure des courbes est la méme qu'a une électrode

classique. Les tracés aller et retour se superposent.

=

faible vitesse de balayage vitesse de balayage €élevée

Par contre, pour des vitesses plus élevées (v > 200mV.s"! lorsque r = 7um), les
courbes sont similaires a celles obtenues en voltammétrie classique (obtention de pics et

non plus de paliers).

Si ’on considére un systéme rapide : Ox + ne <= Red et si I’oxydant est seul en
solution, I’équation de la courbe i-E pour une UME hémisphérique ou a disque, en

présence ou non d’électrolyte, est donnée par I’expression [45]:

RT d .
E=Eq+2,3—1 redy o, 3—1 8
0 F og(D )+ F og( - —) (€9.8)

[6).4

avec Ej;p =Eg+2 3%leog( red ) Je potentiel de demi vague.

($).4
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Pour cette méme réaction, la rapidité du systéme peut étre vérifiée soit par la valeur de

la pente de la droite : E = f[log( lim )}, qui vaut 2,3RT/nF = 59,1/n a 25°c pour un
—i

systeme rapide, soit par la valeur de la différence de potentiel (E5/4-E;/4), correspondant
au courant i = 3/4.14 et i = 3/4.i4.
Pour un systéme rapide, (systéme réversible), le critere de Tomes vaut :

E3/4-E /4 = 56, 4/n mV a une UME sphérique

Es/4-Eq/4 = 60, 2/n mV a une UME a disque

E3/4-E /4 = 56, 4m mV a une microélectrode classique
Si la réaction est lente, (systéme irréversible), le coefficient de transfert, o, apparait au
dénominateur : E5/4-E /4 = 60, 2/an mV a une UME a disque et 56, 4/an pour une
UME sphérique [45]. La différence entre ces deux valeurs est due a la non-

homogénéisation de la densité de courant au centre et au bord de 'UME a disque [46].

1- I- E- CONCLUSION

Les voltampérogrammes a une UME sont peu différents de ceux obtenus avec
des électrodes de taille conventionnelle. Les potentiels normaux, les constantes
cinétiques et thermodynamiques et les concentrations des espéces mises en jeu peuvent
donc, en principe, en étre déduits, comme pour une électrode classique. Du fait de leurs
caractéristiques, les UME présentent des avantages supplémentaires:

* Diminution de la chute ohmique et du courant de charge, permettant 1'analyse
de milieux résistants avec et sans ajout délibéré d'électrolyte support et des balayages en
potentiel tres rapides

* Analyse de tres faible volume.

1-11- EFFETS DE MIGRATION

Nous avons vu que l'ajout délibéré d'électrolyte en solution n'est pas nécessaire
pour caractériser une solution par sa courbe i = f(E) a condition que le milieu ne soit pas
trop résistant.

11 en résulte que dans certains cas, les phénoménes de transport par migration
peuvent intervenir de maniere significative et perturber l'analyse des systémes et la
mesure ampérométrique des concentrations. Il est donc important de connaitre leur
influence sur les courbes voltampérométriques.

De nombreux milieux résistants sont souvent caractérisés par des valeurs de

permittivité diélectrique faibles. C'est le cas en particulier de notre solvant, le
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dichlorométhane (¢ = 9,08). Dans ces milieux, les solutés se trouvent majoritairement
sous forme de molécules ou de paires d'ions, la concentration en ions libres restant
faible. Pour faciliter la présentation, nous parlerons en premier lieu des phénoménes de
migration dans des solvants dissociants, comme l'eau ou l'acétonitrile, ol les paires
d'ions sont en concentration négligeable; nous aborderons ensuite le cas des milieux peu

dissociants.

1- II- A- EFFET DE MIGRATION EN MILIEU DISSOCIANT
1- II- A- 1- Courant de diffusion et de migration
1- II- A- 1- a- Introduction

-Généralement, les techniques d'analyse électrochimiques classiques sont
utilisées le plus souvent, aprés addition d'une forte concentration en électrolyte support,
de fagon a réduire au maximum les chutes ohmiques et l'apport de matiére par
migration. Le transport de matiere se fait alors uniquement par diffusion [4].

L'apparition des UME permet maintenant de tracer des courbes
voltampérométriques sans addition délibérée d'électrolyte support. L'apport de matiére a
I'électrode se fait par diffusion (di a un gradient de concentration) et par migration (di a
un gradient de potentiel). Ces phénomeénes de migration deviennent essentiels pour la
compréhension et la détermination des réactions électrochimiques. Ils donnent des
renseignements complémentaires sur la charge de l'espéce électroactive ainsi que sur

celle de son contre-ion.

Les impuretés ioniques contenues dans le solvant peuvent également contribuer
au transport du courant. Toutefois, si la concentration de 'espéce électroactive est trés
faible, proportionnellement, la concentration d'impureté ne peut plus étre négligée. Ceci
pourra, dans certains cas, expliquer des phénoménes expérimentaux qui ne

correspondent pas a la théorie.

Si le déplacement des charges par migration s'oppose a celui de ces mémes
charges par diffusion, le courant limite en absence d'¢lectrolyte sera plus petit qu'en
présence d'électrolyte : on parle de migration défavorable. Par contre, si les directions
sont les mémes, les courants de migration et de diffusion s'additionnent et le courant

limite résultant est plus grand sans électrolyte : on parle cette fois de migration

favorable.
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On a alors : i=1iq tipy (é9.9)

"nn

Dans cette expression, le signe "-" correspond a 1'oxydation d'un cation ou a la
réduction d'un anion et le signe "+" correspond a la réduction d'un cation ou a
l'oxydation d'un anion. Une espece neutre ne participe pas a la migration. Il n'y a donc

pas de modification entre son courant limite en absence et en présence d'électrolyte.
On exploite les phénoménes de migration en étudiant le rapport i/iy, i et iy étant
respectivement le courant limite en absence et en présence d'électrolyte.
1- II- A- 1- b- Courant de migration
-Comme on l'a déja précisé, le courant au sein de la solution est transporté par
les ions en mouvement. La fraction de courant total transportée par la migration de l'ion

j est égal au nombre de transport t; donné par l'expression :

lzguge 22 je;

t: = =
Do lzkfukek X jzk Rk
K K

] est la charge en valeur absolue de I'ion j, u;j est la mobilité ionique de j, cj sa

(éq.10)

ou ‘Z j
concentration et A; sa conductivité équivalente.

Cette expression de t; n'est valable qu'au sein de la solution et non pas dans la couche de
diffusion. En effet, t; ne prend pas en compte la migration de l'espéce produite a

'électrode.

Pour un ion j électroactif en solution, le courant de migration, iy, en absence

totale d'électrolyte est €gal a :

i =it (éq.11)
Zj

i étant le courant total, n le nombre d'électrons échangés lors de la réaction

¢lectrochimique, z; la charge de l'ion €lectroactif j, t; son nombre de transport.

Lorsque la solution contient cette fois un grand exces d'électrolyte indifférent,
la majeure partie du courant est alors transportée par ces ions et la contribution de la

migration au transfert de masse diminue sensiblement.
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1-I1I- A- 1- ¢- Courant de diffusion

En présence d'un excés d'électrolyte support, l'espece électroactive diffuse
seule jusqu'a I'électrode. Il est alors possible de calculer le coefficient de diffusion de
l'ion j (Dj ou Dj,,) a partir de sa conductivité équivalente limite kjo [47]:

RTX%
D; = =D; (éq.12)
J *ZJ ’Fz 10on

Par contre, en absence d'électrolyte indifférent, l'espéce électroactive ionique j
n'est plus libre de diffuser indépendamment de son contre-ion. Elle a alors un coefficient
de diffusion qui est intermédiaire entre D; et le coefficient de diffusion du contre-ion. Ce

coefficient est appelé Dy, il est défini par la relation suivante:

RT| A%A° 11
Dg=—r| —t = || —+— (éq.13
TR (2% 4 N2y [z 1

A0, et A0 sont respectivement les conductivités équivalentes limites du cation et de

I'anion.

Pour une UME a disque, le courant limite de diffusion a I'état stationnaire est

exprimé de la fagon suivante:

g =4nFrDc; (éq.14)

avec D = Dy, en absence d'électrolyte support et D = D;,, en présence.

11 est important de remarquer que l'expression de iy pour une €lectrode a goutte
de mercure est de la méme forme mais avec un exposant 1/2 pour le coefficient de
diffusion [48]:

ig = 708nD1/2cjm2/’t1/6 courant maximum  (éq.15)

ig = 605nD1/2cjm2/3t1/6 courant moyen (éq.16)

ou m (mg.s!) représente la vitesse d'écoulement du mercure par seconde, t (s) le temps

de goutte. Le terme 708¢;m?/3t!/6 étant pratiquement indépendant de la présence
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d'électrolyte [49] dans la gamme de concentration utilisée en électroanalyse (=10-3 M),
on a D = D¢, en absence d'électrolyte (ig =KnDY 12) et D = D;,, en présence

se
(ig = KnDY?).

on

1- II- A- 2- Effet d'électrolyte : expression de i/ig

1- II- A- 2- a- Formule basée sur la variation des coefficients de

diffusion avec la présence d'électrolyte

Nous rappelons dans un premier temps les travaux de Lingane et Kolthoff [47].

IIs définissent le rapport i/ig en tenant compte de Dgep et Dj,, pour une électrode a

1/2
i Dyej 1
— = . €q.17
ig (Dion) [litj €a17)

Cette relation peut €galement s'écrire pour une UME a disque en régime stationnaire:

_i-= _]?ﬂ . ___1__ (6q.18)
id Dion litj ’

Dans ces relations, Lingane et Kolthoff ont défini le courant de migration

goutte de mercure:

comme étant le produit entre le courant limite total (i) et le nombre de transport (t;), sans
tenir compte du rapport (1/z) :
iy =1y (éq.18 ")

M. Perdicakis et C. Piatnicki [S0] ont établi une nouvelle relation qui corrige
l'expression de Kolthoff (¢q.18) d'un facteur n/z; provenant de I'expression du courant
de migration (éq.18 '). Etant donné que pour une électrode & goutte de mercure, pour une
électrode tournante a disque et pour une UME, le courant limite de diffusion en absence
d'électrolyte, comme en présence d'électrolyte, ne varie que par la puissance affectée au
coefficient de diffusion, le rapport i/i peut alors se généraliser pour différents types
d'électrodes [35]:
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;=(D56‘J. ! (6q.19)
R )

avec v = 1/2 pour une électrode a goutte de mercure, v = 2/3 pour une ¢€lectrode

tournante a disque et v =1 pour une UME a disque.

De maniére a mieux préciser l'influence de chaque paramétre, C. Piatnicki a
exprimé l'équation (éq.19) en fonction des conductivités équivalentes et de la charge du
cation et de I'anion en remplagant Dy, D; et t; respectivement par les équations (éq.13,
12 et 10). Il en résulte:

* Pour un cation:

A P R ‘[0 B
R e I = ——*—(liﬁ—]ﬂ (64.20)
14 }\,O_ ‘Z*‘ )"0_ Zy
"+ = oxydation, "-" = réduction
* Pour un anion :
1-v -1
i |2 2] 12 o
L L O T S T CEN
ld )\'+ Z+ )\.+ ‘Z—!
"+" = réduction, "-" = oxydation

Pour une UME a disque (v = 1) ces expressions se simplifient:

. }\'0
z
Cation : ‘.‘l‘=|:_+—+1:| —t(lii)+1 (¢q.22)

4

non

ou le signe "+" correspond a I'oxydation d'un cation et le signe "-" a sa réduction.
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5 -1
. I R O ,
Anion : — = —+1 || —] 11— |+1 (éq.23)
iqg |z 22 z_|

ou le signe "-" correspond a I'oxydation d'un anion et le signe "+" a sa réduction.

11 est possible dans I'eau de vérifier la validité de ces relations dans la mesure
ou l'on dispose des valeurs des conductivités limites équivalentes.
Elles permettent donc la comparaison d'un méme systéme avec les trois électrodes, en
tenant compte de la variation des coefficients de diffusion avec l'absence ou la présence
d'électrolyte indifférent. Elles montrent que les UME donnent les mémes informations

que les électrodes classiques.

1- II- A- 2- b- Formule proposée par Amatore

Amatore [S1] s'est proposé de quantifier les effets de migration pour les
réactions électrochimiques du type : AZ + ne = B(z-1), Son modéle est le plus proche de
l'expérience. Il prend en compte la diminution de la migration dans la couche de
diffusion et la migration du produit formé a l'électrode en considérant égaux les
coefficients de diffusion des especes qui arrivent et qui partent de 1'électrode. Il aboutit a

la relation 1/i4 suivante:

Si n#z, avec la charge du contre-ion égale a 1:

.
LI P 1+(1+{z;).(1—-z-).1n 1- : (6q.24)
ig n (1+\zy).(1-z)

n
avec (-)sin>z et avec (+)sin<z.

Sin =z, avec la charge du contre-ion égale a 1:

L In] (é9.25)
14
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L'hypothése de ces relations étant basée sur 1'égalité des coefficients de
diffusion des espéces A et B, cette théorie ne peut étre appliquée ni aux réactions
d'électrodéposition des cations métalliques ni a la réduction du proton. De plus, elle est

réservée au cas ou la charge du contre-ion est égale a I'unité.

Lorsque n = z+1 et z # 0, I'espéce formée a une charge opposée a celle de
l'espece subissant la transformation électroactive. L'éq.24 prévoit un rapport 1/iy infini.
Pour analyser ce cas particulier, Amatore propose une autre relation qui tient compte du

rapport des concentrations en électrolyte et en espece électroactive (y):

sin=2:
,L=(1+y).1n[(1”)} (é9.26)
i4 Y

sin>2:
_—i—=2-n+{(n_1)(“27)}.1{_—-—(“2”} (é9.27)
14 n 2Y

Ajout progressif d'électrolyte support:
Il est intéressant de suivre l'évolution du courant limite d'une espéce

électroactive en fonction de la quantité d'électrolyte ajouté. Amatore [51] propose pour
cela, quatre relations, donnant la valeur du rapport i,/ij suivant les valeurs de n et z et en

fonction de v, i, étant le courant limite pour une valeur y et iy celui pour un excés

d'électrolyte:

(Dpourn=2z-1:

iy—=(1+z)—(—z—).(l+\z\+2y).ln{m] (€q.28)
14 n No
(2)pourn=z+1:
jy =(l—z)—(—Z—).(l+}z\+2y).ln(—n—1) (é9.29)
14 \ I \nO/

B)pourn<z-2etnzz+2:
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%l = (_Z.j (n12 +F0)1/2 —(ng +F0)1/2 —(z—-n).(l+lz’+2y).ln I:

(4) pour n=z:

I_Y—=1+2y +$z}—[(iz]+2y)2—zz]1/2 (éq.31)
d

avec: n> 0 pour une réduction,
n < 0 pour une oxydation,
no =(z~n).(1+|7]+27),
ub! =n+(z—n).(l+!z|+2y),

et Fy =4y([z|+y).[l—(z—n)2].

Myland et Oldham [S2] ont également fait une étude théorique générale sur les
effets de migration valable quel que soit le systéme.

Stojek et ses collaborateurs [53] ont utilisé la relation (éq.31) pour expliquer les
effets d'électrolyte sur la réduction des acides dans 1'eau. Cette théorie est bien vérifiée
pour un acide fort. Pour que la relation soit également valable dans le cas d'un acide
faible, il fait intervenir un autre parameétre y ', qui correspond au rapport de la
concentration en €lectrolyte sur la concentration en ions électroactifs dissociés:

%: {y'+1—[y'(y'+1)]”2} (69.32)

Nous reverrons cette relation lors de I'étude des effets de migration en milieu

peu dissociant.

1- II- A- 2- c- Formule basée sur I'égalité des mobilités absolues

sans tenir compte des espéces formées a 1'électrode

La relation établie par B. Benzakour est un modele simple pouvant étre utilisé
pour des systémes dont la charge du contre-ion est supérieure a 1'unité [S4]. Elle conduit
a des résultats cohérents méme dans le cas d'espece fortement chargées. Cette théorie est
basée sur I'égalité des mobilités absolues de tous les ions en solution. Ceci implique que

le courant de diffusion en présence et en absence d'électrolyte reste le méme. En effet,
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les coefficients de diffusion Dy et D; deviennent égaux. Elle peut s'appliquer aux

systémes du proton et aux systémes métalliques.
Elle propose une modélisation de la réaction électrochimique au voisinage de
I'électrode sans prendre en compte la migration de l'espéce produite a 1'électrode. A

partir d'exemples, une relation générale est établie:
. n

1y, =1—t;
m —4j
Zj
or : 1=14q iy,
1 1
dou : = (€q.33)
Moogx—t;
z: ?
J

B. Benzakour ne prend pas en compte les especes formées a I'électrode, c'est a

dire que le nombre de transport t; dans la couche de diffusion est égal a celui calculé au

sein de la solution. En considérant les mobilités absolues égales : Uy = u;bs, le
nombre de transport est:
+ Z¢ . .
t pour un cation (éq.34)
Z¢ +|zq]|
- Iza[ . .
t = ———— pour un anion (éq.35)
Zc +|2,|

En remplagant t; dans 1'éq.33 respectivement par (€q.34) et (€q.35) selon qu'il

s'agisse d'un cation ou d'un anion, B. Benzakour aboutit a :

i Zetlzal ,
ig  2c+|za|%n (€9.36)

ou le signe"+" correspond a une migration défavorable (oxydation d'un cation ou
réduction d'un anion) et le signe "-" a une migration favorable (réduction d'un cation ou
g g

oxydation d'un anion).

Examinons le cas de I'oxydation du Cu®™ en Cu2* et voyons I'effet du contre-

ion.
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Cas du perchlorate cuivreux : Cut -e=Cu2t

On suppose que 3 Cu® arrivent a 1'électrode par diffusion (Fig.10). En présence
d'électrolyte le courant anodique est €quivalent & 3 électrons. Par contre, en absence
d'électrolyte support, 1 Cu' peut s'éloigner de l'anode par migration. La réaction
devient : 2 Cu* - 2e = Cu?" et nécessite le passage d'un courant équivalent cette fois a
2 électrons qui sera assuré par la migration de 1 CuClO,4. La migration défavorable

conduit donc a la diminution du courant anodique en absence d'électrolyte et le rapport

i_/ig est égal 4 2/3.

anode
1Cu

N

1ClO;

3cut

—

Fig.10 : Modélisation de B. Benzakour pour l'oxydation de Cu* en Cu?*

avec ClO4” comme contre-ion

Cas du sulfate cuivreux : Cut-e<= Cu2t

On considére ici l'arrivée de 4 Cut par diffusion (Fig.11). En présence
d'électrolyte support, la réaction est : 4 Cu™ - 4 e = 4 Cu?*. En absence d'électrolyte, 1
Cu™ s'éloigne de l'anode. La réaction est alors 3 Cu* - 3 e &= 3 Cu2" et correspond 4 un
courant équivalent & 3 électrons. L'ion SO42- transporte 2 fois plus de courant qu'un
Cu*. Par conséquent la migration d'un CuSO, peut assurer le passage d'un courant
équivalent a 3 électrons. Comme pour CuClOy, le courant en absence d'électrolyte est
plus petit qu'en présence d'électrolyte et le rapport i/ig = 3/4.

+ anode

1Cu

/N

2=
1 SO4

4 Cu+

R

Fig.11 : Modélisation de B. Benzakour pour l'oxydation de Cu™ en Cu?*

avec SO42- comme contre-ion
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1- II- A- 2- d- Formule basée sur 1'égalité des mobilités absolues

en tenant compte des espéces formées a 1'électrode

Cette formule est la derniére mise au point au laboratoire. C'est une
amélioration de la formule de B. Benzakour puisque les bases de départ et les
hypothéses sont les mémes. L'amélioration vient du fait que l'on fait participer les
especes chargées résultant de la transformation €lectrochimique a la migration. Elles

participent donc €galement au transport de courant.

Migration défavorable :
Nous envisagerons tout d'abord le cas de l'oxydation d'un cation, avec
l'oxydation du cuivre I (CuClOy) en cuivre II. Une formule plus générale en sera déduit

par la suite.

Si l'on considére qu'un seul Cu™ (Fig.12) arrive par diffusion a 1'électrode, et si I'on
suppose que X s'en €éloigne par migration, il faut que x ClO4” arrivent également par

migration. Il reste donc (1-x) Cu™ qui vont étre transformés selon la réaction:

(1-x) Cut - (1-x) e = (1-x) Cu2* (éq.37)

anode
+
x Cu

\ -
y+x CIO;

y Cu2+

N

1 Cu+

—

(1-x)C"
e______.

Fig.12 : Modélisation de 1'oxydation du CuClO4

Il y a donc formation de (1-x) Cu2* au niveau de l'électrode dont une partie y
va pouvoir migrer. Il y a par conséquent y ClO4~ supplémentaires qui arrivent a 1'anode
par migration.

L'équation (€q.37) nécessite le passage d'un courant équivalent a (1-x)

électrons, qui sera assuré par la migration de x Cu™, y Cu2* et (y+x) ClOy4".
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Du fait de I'égalité des mobilités absolues des ions, ceux portant le méme
nombre de charges transportent la méme quantité d'électricité, et I'on obtient alors une

premiére relation:

+y.z

(1 —x) =X.Zo 4 +(y+ x). ZCIOZ cu* (€q.38)

Il faut maintenant trouver une deuxieéme relation entre X et y, qui permettra de
déterminer combien de Cu?* des (1-x) formés vont migrer.

On sait que si 1Cu* arrive par diffusion, il en repart X par migration. Or on
suppose, dans un premier temps, que l'espéce formée est Cut et non plus Cu?*, il y a
donc x(1-x) Cut qui repartent par migration sur les (1-x) formés a I'électrode. Mais
comme il s'agit de Cu?* qui migre deux fois plus vite que Cu*, il y a deux fois plus de

Cu?* que de Cu* qui partiront par migration. On aboutit donc 4 la deuxiéme relation:
y =2x(1-x) (69.39)
On obtient donc un systtme a deux équations (éq.38) et (éq.39) a deux

inconnues qu'il est facile de résoudre. Connaissant x, i/iq est déterminé puisque :
iig=(1-x)/1

Modélisation de 1'oxydation d'un cation MZc; MZc - ne— MZctn

de
Z ano
P xM
<
y+x A%
Ztn
M
< Yy
ZC
1M
2
1x) M<™"

Fig.13 : Modélisation de I'oxydation de MZc

A partir de I'exemple précédent, il est possible de tirer une expression générale

dans le cas de la migration défavorable lors de 1'oxydation d'un cation. En effet , on peut
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écrire l'équation générale de l'oxydation de M?c (z, et z, sont respectivement la charge

du cation et de l'anion):
(1-x)M% —n(1-x)e = (1-x)M{Z+1)

En appliquant le méme raisonnement que précédemment, le courant équivalent
a n(1-x) électrons sera assuré par la migration de x M?c, (x+y) A% (contre ion) et y

M(Ze ™) On a donc I'égalité suivante:

n(l-x)=xz, +(x+y)z, +(1-x)(z, +n) (éq.40)

(z,+n)

y étant égal au nombre de M qui participent a la migration :

_ x(1-x)(z; +n)

Ze

(ég.41)

La résolution du systéme a deux équations, (€q.40) et (éq.41), revient a résoudre une
équation du second degrés. Puisque x est trés inférieur a 1, il est possible de négliger x2

devant x. On arrive a la solution suivante:

X = (é9.42)
327 4o, (Zat)
n n Z.
Or: i/ig=(1-x)/1
2
n|z
2n+2z, +2|za|+n—+—‘—i‘

z

d'olr : — = S £ pour I'oxydation d'un cation (¢q.43)

2
3n+2z; +2|z, |+—-+n|Zal
Z¢ Z¢

La réduction d'un anion équivaut également a une migration défavorable

selon la figure (Fig.14). L'expression de i/iy obtenue est de la méme forme que 1'éq.43:

2
2n+2z; +2|z,|+ ‘nz | +ln |
z z
d'ou: -1— = 2 5| pourla réduction d'un anion (éq.44)
n

3n+2zc+2]za}+nz +
22| |24
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z cathode
a

N
>
>

y+x C%°

S
<
>

a

1A

)

(1-x) A"

Fig.14 : Modélisation de la réduction d'un anion
AZa +ne — AZah

Migration favorable :

Il y a migration favorable lorsque 1'oxydation d'un anion ou la réduction d'un
cation a lieu.

* Nous examinons le cas de la réduction d'un cation MZc (Fig.15):

z cathode
x M*

¥4
s Y+XA a
N

Z-n
yM*®

Fig.15 : Modélisation de la réduction d'un cation

La modélisation de ce cas est plus compliquée que pour la migration
défavorable, dans la mesure ou I'on admet que l'espece formée a I'électrode diffuse au
sein de la solution puis migre en sens inverse pour transporter une partie du courant

nécessaire a la réaction électrochimique.
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(1+x)M? +n(1+x)e = (1+ x)M(Zc‘“)

Elle nécessite le passage de n(1+x) électrons. Le courant est assuré par la

. . . z
migration des ions M“¢

relation:

n(l+x) = xz, + (x+ty)z, + y(zc-n)

Pour connaitre le nombre des (1+x) M

M(Zc_n)

(Zc "n)

. z s 5
et du contre ion A2 . On arrive a une premiére

(éq.45)

qui migrent (y), il suffit de savoir

que lorsque (1+x) MZ¢ arrivent par diffusion, x(1+x) M?¢ arrivent par migration. Par

conséquent pour (1+x) m(zen)

y= x(1+x)(z; —n)

il en arrive par migration :

Z¢

(éq.46)

La résolution du systeme a deux équations, (éq.45) et (€q.46) permet de

déterminer x et donc d'évaluer le rapport /iy qui est égal a (1+x)/1.

En supposant x2 << 1, on arrive a:

1

2(Za|+(-gza]+n)

(éq.47)

X =
-3+2Z—°+

n n
-2n+2z +2[z, |- iz + 2
R Zc Ze
n’zal n2
-3n+2z; +2|z,|- +—
Zc Zc

Z¢

pour la réduction d'un cation (éq.48)

* De la méme fagon, pour l'oxydation d'un anion, le modéle est identique au

cas précédent (éq.49) et (Fig.16):

2

nz n
—2n+2Zc +2l2a'—'|?£‘ m
a a

b nZC n2
—3n+2zc +2lZa|—'E—I+E—|*
a a

pour I'oxydation d'un anion (¢q.49)
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anode

/N
bt
I
>
@'
&

(+x) A"

Fig.16 : Modélisation de 1'oxydation d'un anion

Dans le cas général, ou la réaction électrochimique n'engage pas de coefficient,

et en négligeant x? devant x, on aboutit 4 la relation:

2

n° |, nz
. En+2z+2z5+— -
1 Zj Zj .
R . (69.50)
n° | nzg
3n+2z; +2z5 +—x —L

Zi Zi

ou i est l'ion é€lectroactif, ci son contre-ion, le signe (-) est relatif a une migration

favorable et le signe (+) & une migration défavorable.
L'équation de B. Benzakour est retrouvée dans le cas ou n = z;.

Nous verrons, en examinant les différents résultats expérimentaux, que le
premier modele basé sur les €galités des mobilités absolues (Benzakour, €q.26) donne
des résultats relativement proches de l'expérience (erreur de l'ordre de 10%). Le fait de
tenir compte en plus de la migration des especes formées a I'électrode améliore encore la

concordance entre les résultats théoriques et expérimentaux.
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1- II- A- 3- Phénoménes d'exaltation du courant de migration dans

I'acétonitrile
1- II- A- 3- a- Introduction

En absence d'électrolyte support, le courant limite d'une espece électroactive
chargée subit des effets d'exaltation positifs si la transformation électrochimique de cette
espece est précédée par celle d'une autre espece neutre ou chargée. Comme I'utilisation
des UME permet la caractérisation des solutions en absence d'électrolyte support, il est
important sur le plan de I'électroanalyse de prévoir et de quantifier ces effets afin
d'éviter des interprétations erronées.

Ces phénomeénes d'exaltation ont été mis en €vidence dans les années trente par
Kemula et Michalski [47] puis par J.J. Lingane et .M. Kolthoff [47bis] lors de la
réduction des ions potassium ou sodium en absence d'électrolyte support mais en
présence d'oxygene. Il s'agit en fait d'une augmentation du courant de migration de 1'ion
électroactif (ici K* et Na*) due a la présence d'une espece neutre réductible (O,) a un
potentiel plus élevé.

Le signal de réduction d'une molécule peut étre amplifié par la présence d'une
espéce cationique réductible a un potentiel plus élevé. Ainsi le signal de I'acide acétique
est multiplié par deux lorsque l'on introduit du hexafluorophosphate de ferricinium et
ce, quelle que soit la concentration en Fc*PF¢- [42]. Ces résultats correspondent avec la
modélisation de B. Benzakour si I'on admet l'égalité des conductibilités équivalentes
limites. Nous I'utiliserons donc pour expliquer et quantifier le cas de l'exaltation de la
vague d'oxydation d'un anion (Br-) par une molécule (Fc) dans l'acétonitrile.

Une fois ces phénomeénes d'exaltation précis€s, nous examinerons les avantages

que l'on peut en tirer en analyse.

1- II- A- 3- b- Exaltation des ions bromure par le ferrocene

dans 1'acétonitrile

Modélisation :

Les schémas de B. Benzakour peuvent permettre d'expliquer les phénomeénes
qui se produisent au niveau de 1'anode.

La Fig.17 représente la modélisation, en absence d'électrolyte support, de
l'oxydation d'une solution de Br- en Br; en absence de ferrocéne. 50 % du Br- arrive a

I'électrode par migration.
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anode
1 Br’

1BqlN+

V4
AN

1 Br )
1/2 Br2

2Br -2e - Bn,
Fig.17 : Modélisation de 'oxydation sans électrolyte support de Br- en Br,

en absence de ferrocéne

Par contre lorsque la solution contient 18 fois plus de ferrocéne que de

bromure, la modélisation aboutit aux résultats suivant (Fig.18).

Au potentiel d' oxydation du Fc Au potentiel d'oxydation Br—Br,
i anode i anode
9 Br 1+18 Br
+ +
,  9ByN P 1+18 Bu, N
< <

18 Fc ) 18 Fc :

1 BI‘_ |

18 Fc - 18¢ — 18 Fc* (1) 18 Fc - 18¢ — 18 Fc*
20 Br- - 20e — 10 Br, (2)
Fig.18 : Modélisation de l'oxydation sans électrolyte support d'une solution de Br-

contenant 18 fois plus de Fc

Au niveau du potentiel d'oxydation du ferrocéne, le courant de la réaction
¢lectrochimique (1) est équivalent a 18 électrons et est assuré par la migration de

9Bu,N* et 9Br- qui ne peuvent s'oxyder a ce potentiel.

Au niveau du potentiel d'oxydation des Br- en Br,, le ferrocéne est toujours
oxydable, et les seuls ions capables de transporter le courant nécessaire a leur oxydation
sont les ions BuyN*: si 18 Fc arrivent par diffusion a l'anode alors 18 BuyN* sont
nécessaires. Il y a donc 18 Br- qui arrivent par migration a l'électrode, qui transportent
eux méme le courant nécessaire a leur oxydation. Par diffusion, 1Br- arrive a l'anode et

par conséquent la migration de 1BuyN* supplémentaire est nécessaire. Ceci impose
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l'arrivée d'un Br- par migration. Au total, il y a oxydation de 20 Br- qui nécessitent un
courant équivalent a 20 électrons. En présence de ferrocéne, le courant limite de
diffusion de Br- — Br, est exalté par la présence de 18 BuyNBr nécessaire a 1'oxydation
des 18 Fc.

L'exaltation correspond donc a une augmentation du courant limite d'une
quantité égale au courant limite du ferrocene.
On peut alors représenter les courbes théoriques i = f(E) en absence (Fig.19) et

en présence d'électrolyte support (Fig.20).

Courbes théoriques en absence

Br Br, d'électrc?lyte : , ‘ |
i) I'exaltation est égale a f - a =7y = ig,
= |'exaltation est indépendante de [Br-]
Fcfs Fc* v

S Ta

Fig.19 : Courbes i = f(E) théoriques d'un mélange (Fc + Br-), sans électrolyte

o est le courant limite d'une solution de Br- seule, sans électrolyte

En présence d'électrolyte support, la migration n'a plus lieu. La vague de Fc ne
varie pas est celle de Br- est divisée par 2, et on retrouve l'additivité des courants limites
(Fig.20).

Br f_TOER

Fc-bs Fc' Courbe théorique en présence

T
d'électrolyte

Fig.20 : Courbe i = f(E) théorique d'un mélange (Fc + Br-), avec électrolyte

1- II- B- ANALYSE DES EFFETS D'ELECTROLYTE EN MILIEU PEU

DISSOCIANT (e<15)

Les phénomenes sont plus complexes qu'en milieu dissociant dans la mesure

ou la dissociation totale des €lectrolytes n'est pas observée du fait de la faible valeur de

la permittivité €.
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Supposons que l'on introduise un acide fort HC1O, a la concentration 10-2 M
dans un solvant HS dont € est de l'ordre de 6,0. Il va se trouver principalement sous
forme de paires d'ions, la concentration en ions libres H,S* et ClO4- étant inférieure a
10-3 M. Les paires d'ions (H,S*,ClO4") ne participent pas directement au phénomeéne de
migration puisqu'il s'agit d'une entité électriquement neutre. Ce sont donc les ions H,S™,

et ClO4" qui vont assurer le transport de courant.

Sur le plan formel, on se trouve dans une situation trés proche de celle qui
correspond au cas d'un acide faible qui se dissocie légerement et qui a été examiné par
C. Piatnicki [35] puis par Z. Stojek [S3]. Ces auteurs montrent qu'un effet de migration
est observé dans I'eau lorsque l'on analyse le comportement de l'acide acétique (AcOH)
par exemple. Le courant est effectivement divisé par 2,0 lorsque l'on ajoute un
électrolyte. Le modéle de B. Benzakour [S4], utilisé pour expliquer les phénomeénes
d'exaltation de la migration des especes é€lectroactives par les espéces moléculaires,

s'applique bien a l'analyse des phénomenes en milieu peut dissociant:

La paire d'ions (H,S*,A") exalte la migration des ions libres HyS™* électroactifs.
Supposons que la réduction de (H,S*,C104) se situe avant celle des ions H,S* (Fig.21)
et que les concentrations en (H,S*,ClO47) et en (H,S*)sont respectivement égales a
10-3 M et 10-4 M.

E2 El

+ -
H,S" Clo,

Fig.21 : mod¢élisation de la réduction de HCIOy4

en milieu peu dissociant

Au potentiel E; : On suppose que 10 (H,S*,Cl10y4") arrivent a la cathode par diffusion.
On a donc la réaction électrochimique:
10 (H,S*,Cl047) + 10e — 5 Hy + 10 ClO4~ + HS (solvant)
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cathode
5 st +

5 CIO4'

/N

10 (H,S*%Clo,)

Le courant nécessaire a la réduction des
paires d'ions est équivalent a 10 €électrons, et est assuré par la migration de 5 H,S* et 5
ClOg4-.

Au potentiel E, les paires d'ions et les ions libres sont réductibles. On a supposé qu'il y

a 10 fois plus de paires d'ions que d'ions libres. Par conséquent, 10 (H,S*,ClO,") et 1

H,S* arrivent par diffusion :
cathode
11 HS*
P 11 ClOo,
<

10 (H,S*Clo;")
—)

1 H28+

La réduction de 10 (H,S*,ClO4) et 1 HyS*
qui arrivent par diffusion nécessite 11 charges. H,S* étant réductible a ce potentiel, il
faut donc que 11 ClO4 et par conséquent 11 H,S™ se déplacent par migration pour que
la réaction ait lieu. Les 11 H,S* qui arrivent a la cathode par migration se réduisent
également et transportent eux méme le courant nécessaire a leur réduction. La réaction
électrochimique totale nécessite donc le passage de 22 €lectrons.

- L'ajout d'électrolyte élimine l'apport de H,S™ par migration. Le courant est

alors divisé par 2, 0.

Ajout progressif d'électrolyte support:
Amatore a établi quatre relations (éq.28-31) donnant le rapport i,/i4 en fonction

de n et de z, i, étant le courant limite pour un rapport y et 14 le courant limite lorsque

l'électrolyte est en exces. Dans le cas d'une espece partiellement dissociée dans l'eau,
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Stojek fait intervenir le rapport y' qui ne fait participer que les espéces €lectroactives
dissociées.

Le cas d'un milieu peu dissociant devrait ici encore se rapprocher de 1'étude de
Stojek sur l'acide acétique. Nous comparerons donc nos résultats expérimentaux avec
les relations théoriques établies par Amatore mais en considérant le rapport y ' défini par

Stojek. ¥ ' ne considére que les ions libres en électrolyte et en espece électroactive

chargée. La comparaison des tracés théorique et expérimental de L =f(y") vérifiera,
14

ou non, la validité de cette théorie dans un milieu peu dissociant.

1- 11I- LE DICHLOROMETHANE COMME SOLVANT D'EXTRACTION
LIQUIDE-LIQUIDE

.Les procédés industriels basés sur la séparation ou la concentration des solutés
par extraction liquide-liquide sont aujourd’hui trés utilisés, en particulier en
hydrométallurgie. Des ouvrages nombreux sont consacrés a cette méthode de séparation,
tant au niveau des processus chimiques mis en jeu qu'au niveau de l'ingénierie chimique
[55-58].

L'extraction liquide-liquide est également employée par les chimistes
organiciens pour réaliser des réactions de synthése en milieu biphasique. On parle alors
de catalyse par transfert de phases [59, 60].

Comme on le verra plus loin, les milieux biphasiques eau-chloroforme, eau-
dichlorométhane sont largement utilisés pour le titrage d'espéces dépourvues de
réactivité chimique dans l'eau (ammonium quaternaires, perchlorate, sulfonate, etc... )
ou pour le titrage de médicaments porteurs le plus souvent d'atomes d'azote [61-67].

Enfin, l'extraction liquide-liquide est également souvent utilisée dans le
domaine de l'analyse chimique ou elle a supplanté dans de nombreux cas les méthodes
de séparation souvent fastidieuses a mettre en oeuvre, surtout dans le cas de traces [68,
69].

Le plus souvent, les solvants non miscibles a 1'eau utilisés ont des permittivités
diélectriques qui leur conférent un caractére trés résistant, méme en présence de sels
dissous en forte concentration. Cela explique le fait que l'€lectrochimie analytique ne

leur a été que trés rarement appliquée.

11 est classiquement admis aujourd'hui qu'il existe trois grands types de réaction

d'extraction [S8]:
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1) l'extraction par solvatation ou 'extractant remplace 1'eau de solvatation des
especes présentes en milieu aqueux. Il est possible ainsi d'extraire des espéces neutres.
Le cas le plus étudié est l'extraction du nitrate d'uranyle (UO,(NOj),) par le
tributylphosphate (TBP) sous forme de UO,(NO3),.2TBP.

2) l'extraction par complexation: 'agent complexant est généralement un
acide faible de la forme HX qui contient un groupement donneur de fagon a former un
complexe métallique. L'extraction de ces complexes est régie par I'équilibre suivant:

MM, +m HX e & MXpy org + mHg
Les extractants les plus connus sont la dithizone, la 8-hydroxyquinoline, les

dithiocarbamates, les dithiophosphates...

3) l'extraction par paire d'ions concerne l'extraction d'espéces métalliques
neutres ou anioniques. La partie cationique de la paire d'ions est souvent un
alkylammonium, un alkylarsonium ou un alkylphosphonium. L'extraction par des bases
organiques de grande masse moléculaire, en particulier les amines tertiaires, est

également trés répandue. On a les équilibres du type :

R3N0rg +HT+ X = R3NH+X-0rg

R4N+org X R4N+X‘org

Dans la mesure ou l'électrochimie est basé€e sur les transferts électroniques
entre 1'électrode et la solution et que le passage du courant est lié & la migration des ions
libres au sein de la phase liquide, il nous a paru logique d'appliquer en priorité aux
processus d'extraction par paires d'ions les techniques ultramicroélectrochimiques

d'analyse, sachant que ces entités peuvent étre partiellement dissociées en ions libres.

Les équilibres de partage de nombreux composés ont été largement étudi€s par
Brandstrom [61] et Gustavii [74-76] par spectrophotométrie UV-visible, principalement
dans le dichlorométhane, qui est le chef de file des solvants proposés pour l'extraction
par paires d'ions. Il était donc normal d'analyser par ultramicroélectrochimie les

phénomeénes de partage dans ce milieu.

Nous précisons a présent, les propriétés générales de CH,Cl, en tant que
solvant, puis les résultats importants énoncés par Gustavii et ses collaborateurs [74-76]
concernant le partage des solutés, en prenant en compte I'ensemble des phénoménes

d'association ou de dissociation dans les deux phases liquides non miscibles.
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1- III- A- PROPRIETES PHYSIQUES DU DICHLOROMETHANE

Nous rassemblons dans ce paragraphe les différentes caractéristiques physiques

du solvant pouvant étre utiles a cette étude.

Le tableau 1 regroupe les principales données extraites de l'ouvrage de
Weissberger [70]. On y remarquera surtout les faibles valeurs de constante diélectrique,

de moment dipolaire et de conductivité électrique.

Masse moléculaire 84,94 ¢
Point d'ébullition 39, 95 °C (760 mm Hg)
Densité 1,33 (15 °C)
1,31 (30 °C)
Permittivité Diélectrique 9, 08 (20 °C)
Moment Dipolaire 1, 55 debye
Conductibilité Electrique 4,3x10- 11 o-l.cm-1 (25 °C)
Viscosité 0,45 cp (15 °C)
0,39 cp (30 °C)

Tableau 1 : Constantes physiques du dichlorométhane
(Extrait de Weissberger) [70]

1- ITI- A- 1- Propriétés dues a la faible valeur de la constante

diélectrique

Le dichlorométhane CH,Cl, appartient a la catégorie des solvants peu
dissociants: les solutés se trouvent majoritairement sous forme de molécules ou de
paires d'ions [71]. Le comportement du composé AB dans ce milieu se traduit par les
deux équilibres:

K K4
. + -
AB + (m+n) (CH2C12) S A+m CHCly » B n CHyClp S AmCH;_Cl;_ + BnCH2C12
molécule paire d'ions ions libres
(A"B7)

La constante K = ————= caractérise 'ionisation de la molécule AB.

(AB)
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A").(B” iy T o
La constante K4 = A).(B) caractérise la dissociation ionique de la paire d'ions.

(AB7)

On définit également la constante de dissociation ionique globale:
(AT).(BT) _ Ky

K = :
(A*B7)+(AB) 1+1/Kq

g.:

Denison et Ramsey [72] et Gilkerson [73] ont proposé une relation permettant
de calculer le pKy des paires d'ions en fonction de la permittivité diélectrique (€) des

solvants:

0,43Ne? 212y 1
RT r+n; ¢

pKg4 =pKp +

ou z; et z, sont les valeurs absolues des charges respectives des deux ions, ry et 1 leurs
rayons, ¢ la charge de l'électron, N la constante d'Avogadro, R la constante des gaz

parfaits, T la température absolue et pK, une constante le plus souvent négligée.

Le pKy4 de BuyNCIO4 dans CH,Cl, (e = 9) [74] est égal a 4,52. Cela signifie
qu'une solution 1 M de BuyNCIO, libére les ions libres BuyyN* et ClO4 a la
concentration 5,5.10-3 M, soit 0,5% de dissociation. Le perchlorate de
tétrabutylammonium se trouve donc pratiquement sous forme de paires d'ions
BuyN*,Cl04 . Nous verrons au chapitre 4 les mécanismes de partage engageant ces
entités.

Il faut également noter que les paires d'ions peuvent réagir entre elles et
modifier sensiblement les équilibres [77].

Si l'on considére le comportement de AB en présence de BuyNCIO, en forte
concentration, on constate que le degré d'ionisation de AB est sensiblement augmenté

par suite de I'existence d'une réaction entre paires d'ions: on a en effet les équilibres:

AB + CH2C12 = A+,B' (1)
A+,B' + BU4N+,C104° = A+,C104' + BU4N+,B' (11)

AB + BuyN*+,Cl0;” = A*,Cl04 + BuyN*,B- (iif)

Si I'on admet que les paires d'ions, A*,ClO4" et BuyyN*,ClO,4 ont le méme pKy,
le pk de I'équilibre (ii) est nul.
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Un excés de BuyN*,ClO4 déplace donc ['équilibre (iii) vers la droite.
Trémillon et Bessiére ont montré I'importance de ces phénoménes dans I'acide acétique

comme solvant.
1- III- A- 2- Propriétés solvatantes de CH,Cl,

Le solvant a un caractére aprotique dans la mesure ou il n'est pas donneur de
liaison hydrogéne. Il solvate donc trés peu les anions ce qui entraine les phénoménes
d'homo et d'hétéroconjugaison. Si l'on met en présence par exemple une base B et un
acide HA moléculaires, on peut s'attendre dans un solvant peu dissociant solvatant a la
formation d'une paire d'ions pure dont les deux composantes de la paire d'ions sont liées
essentiellement par effet électrostatique pur.

Par contre, dans le cas ou le solvant solvate peu l'ion A-, ce dernier va établir
avec le cation BH™ une liaison hydrogéne forte qui atténue la caractére de paire d'ions
de I'entité BHA. Il en résulte que la dissociation de BHA en BH™ et A- est plus difficile.
C'est le phénomeéne d'hétéroconjugaison expliqué en détail par Popovych [78].

Les phénomenes d'homoconjugaison font intervenir, par exemple, un acide et
sa base conjuguée. Dans le nitrométhane, qui est peu solvatant avec les anions, 1'ion CI-
peut réagir avec HCI pour donner HCl,~. On peut supposer que des phénomeénes de ce
type interviennent dans CH,Cl,: un acide HA en présence de BuyN*™A- pourrait réagir
pour conduire a la formation de la paire d'ions BuyN*"HA,".

Le caractere peut solvatant de CH,Cl, peut également favoriser les
phénomeénes de dimérisation ou de polymeérisation des molécules.

Le moment dipolaire du solvant (1,55 Debye) explique son pouvoir solvatant
plus marqué lorsqu'on le compare avec des milieux des constantes diélectriques voisines
mais moins polaires. Il est ainsi possible de solubiliser les sels habituellement utilisés
comme électrolyte support en forte concentration.

aT=-95,1°C Et,NBr | BuyNCl | BuyNBr | BuyNI | Buy/NHSO4
(T de fusion du sclvant)
Solubilité 0,5M 1,7M >3M >2,7M >3 M
en mol/l (20 °C)

Tableau 2 : Solubilité de quelques sels dans le dichlorométhane [79]
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1- III- A- 3- Miscibilité avec 1'ean

Le dichlorométhane n'est pratiquement pas soluble dans I'eau. Nous avons
effectué des mesures de concentration d'eau par la méthode de Karl Fischer sur le
solvant commercial, sans traitement au préalable, et sur le solvant saturé en eau:

CH,Cl, (SDS purex pour analyse) : 0,01 M
CH,Cl, saturé en eau : 0,13 M

Par contre, le dichlorométhane est totalement miscible avec l'alcool éthylique
ou avec des mélanges eau-éthanol. Ces mélanges peuvent étre utilis€s pour effectuer des

dosages en milieu homogéne.

1- ITI- B- BIBLIOGRAPHIE RELATIVES AUX ETUDES ELECTRO-
CHIMIQUES MENEES DANS LE DICHLOROMETHANE
COMME SOLVANT

Dans les années 60 Poever et White ont étudié dans différents solvants
organiques, dont le dichlorométhane, la modification des polarogrammes de molécules
aromatiques (accepteurs forts d'électrons) telles que le tétracyanoéthyléne, le
tétracyanoquinodiméthane, la dichlorodicyanoquinone et la chloranile, lors de la
formation de complexes avec 'hexaméthylbenzéne ou le pyréne [80, 81] et la réduction

de l'oxygéene [82].

En 1971, Coutagne [83] entreprend une €tude électrochimique détaillée du
dichlorométhane anhydre: domaines d'électroactivité sur différentes électrodes,
électrodes de référence, systéme du ferrocéne, mesures conductimétriques en vue de
préciser ultérieurement le comportement de l'acide perchlorique. Ses résultats sont

discutés plus loin.

En 1980, Kadish [84] a étudié la réduction des complexes de la porphyrine
avec le molybdéne par polarographie, coulométrie et voltammétrie cyclique a une
électrode de platine pour en déterminer le mécanisme et les différentes caractéristiques

du systeme (E/2, E3/4-Ej/4.-.)-

En 1988, Bond [85] a comparé les vitesses de transfert de charge a une UME et
a une électrode conventionnelle lors de I'oxydation du ferrocéne dans I'acétonitrile et le

dichlorométhane. Il s'est avéré que la constante de vitesse de transfert d'électron avec
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une UME (k > 6 cm.s'!) est beaucoup plus grande que celle trouvée a partir des
expériences utilisant une électrode classique. Effectivement, dans ce dernier cas, la
valeura de constante est de l'ordre de 0,002 & 0,22 cm.s-1. Elle indique que le processus
d'oxydation n'est pas rigoureusement réversible. On parle alors de systéme quasi
réversible. Le fait d'utiliser une électrode de trés faible taille (r < 1 pum) permet

d'augmenter la constante de vitesse du transfert de charge.

En 1989, Bond [86] a également déterminé le mécanisme d'oxydation et de
réduction des complexes dithiocarbamates de rhodium dans le dichlorométhane par
voltammétrie cyclique a une UME de platine jusqu'a des vitesses de l'ordre de

2000 V.s-! ainsi qu'a une électrode de mercure.

En 1991, Zhang [87] étudie aussi la cinétique électrochimique des complexes
métalliques et montre que la vitesse de transfert de charge est syjette a d'importantes
erreurs si la solution étudiée est trés résistante et si 1'électrode utilisée est de taille
conventionnelle. En effet, il est difficile dans ce cas d'éliminer ou de corriger
completement les distorsions dues aux chutes ohmiques et au courant de charge.
L'utilisation dUME, dans les conditions d'état stationnaire, lui permet de supprimer le
majeure partie de ces distorsions et offre ainsi la possibilité¢ d'étudier les cinétiques de

transfert de charge de complexes métalliques de la porphyrine.

En 1992, Bond [88] s'intéresse a la détermination de constantes
thermodynamiques et cinétiques, dans les milieux trés résistants tels que le
dichlorométhane, a partir de la voltammétrie cyclique a l'état stationnaire, ou la
diffusion radiale est importante, et non stationnaire, c'est-a-dire lorsque la vitesse de
balayage est tres rapide et ou la diffusion linéaire domine.

Bond arrive a déterminer les différentes constantes des réactions du schéma
carré du type :

A+e=B
I 1
D+e=C

A et D étant des isomeres ainsi que B et C.

Des vitesses de balayage élevées (50 V.s'1) lui permettent de mettre en
évidence la réduction distincte des paires isomériques. Il détermine la constante de
vitesse et le potentiel normal de chaque couple. 1l calcule également les constantes

d'équilibre entre A et D puis B et C.
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L'exemple trait¢ par Bond montre une bonne corrélation entre les différents
modes de diffusion excepté pour 2000 V.s-! ot la compensation du courant résiduel et
de la résistance est incompléte. Le gros avantage de cette technique réside dans le fait
que les voltammeétries a 1'état stationnaire et a I'état transitoire peuvent étre utilisées de

maniére complémentaire méme en milieu résistant comme le dichlorométhane.

I1 est important de déterminer les domaines d'électroactivité du
dichlorométhane saturé en absence puis en présence d'électrolyte support. Il importe
également de préciser l'influence de l'oxygene sur le domaine de potentiel accessible
ainsi que celle de la teneur en eau.

Par ailleurs, il convient de préciser également le comportement du ferrocéne
qui est le composé souvent utilis¢é comme référence pour mesurer le rayon des UME
utilisées, et évaluer l'importance des chutes ohmiques sur le tracé des courbes

voltampérométriques.

1- III- C- DOMAINES D'ELECTROACTIVITE DU
DICHLOROMETHANE

Le tableau 3 rassemble les travaux antérieurs sur les domaines d'électroactivité

a différentes électrodes.

Electrode | Electrolyte support E{(V)* E, (V) * Origine
cathodique anodique
BuyN*ClO4 :0,5M | -1,90(-2,52) +2,90 (2,28) Coutagne
Pt poli BuyN*PF¢ : 0,5 M -2,15 +3,20 [83]
BuyN*BF;-: 0,5M -1,40 +3,00
Pt BuyN*PF¢-: 0,1 M -1,50 +3,00 Holm [89]
Hg BuyN*ClO4 :0,5M | -1,88(-2,50) +1,13 (0,51) Coutagne [83]
Hg BuyN*ClO4 : 0,05 M -1,30/ECS +0,85/ECS Headridge [90]
Ag BuysN*ClO4 :0,5M -1,70 1,10 Coutagne [83]

Tabieau 3 : Domaines d'électroactivité dans le dichlorométhane
* Tous les potentiels sont donnés par rapport au systeme Ag/Ag;l4~,BuyN™ sauf
indication. Les potentiels ( ) sont donnés par rapport a Fc*/Fc
{Eg(Fct+/Fc) = 0,617 V / Ag/Agsl4~ BuyN*} (tiré de la thése de D. Coutagne [91])

Les valeurs que nous avons obtenues sur une électrode de platine avec

ByNCIO; comme électrolyte sont légérement différentes de celles obtenues par
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Coutagne. Cela vient sirement du fait que le dichlorométhane utilisé n'est pas anhydre

mais saturé en eau.

Les différentes valeurs obtenues a une UME de platine et a une électrode a
goutte de mercure tombante sont regroupées tableau 4. Les domaines d'électroactivité
ont été tracés avant et apres dégazage par 1'azote saturé en CH,Cl,. Compte tenu de la
forte volatilité¢ du solvant, on évitera de dégazer les solutions lorsque la réponse de

l'oxygéne n'est pas un obstacle.

Electrode Electrolyte E; (V) E, (V)
cathodique anodique

en présence UME Pt ByNClO4: 0,01 M| -0,60 (-1,15) | +1, 80(+1, 25)
d'oxygéne sans (mal défini) | <-1,00 (-1,55) | > +2,85 (2,30)

Hg (tombante) | BuyNCIO, : 0,01 M| -0,80 (-1,25) | +0,70 (0,25)
en absence UME Pt ByNClO4: 0,01 M| -1,60 (-2,15) +1,80 (1,25)
d'oxygéne sans <-1,55(-2,00) | > +2,85 (2,30)

Hg (tombante) | BusNCIO, : 0,01 M| -2,00 (-2,45) | +0,70 (0,25)

Tableau 4 : Domaine d'électroactivité dans le dichlorométhane saturé en eau.
Tous les potentiels sont donnés par rapport a 'ECS pont éthanol et

par rapport au systeme Fc*/Fc lorsqu'ils sont entre ().

/
1.0 ~
; .n—-.——-o——-‘.h—n—’E(

-1.0 0.0
/" -t ’/.;7, '
¢ /./ /
e /
a” o/
IDAnA

Fig.22 : Domaine d'électroactivité¢ du dichlorométhane
(a) CH,Cl, sat. sans dégazage, sans €lectrolyte
(b) CH,Cl, sat.+ BuyNCIO,4 10-2 M, sans dégazage
(c) CH,Cl, sat. + BuyNClO, 10-2 M, avec dégazage
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1- I11- C- 1- Limitations anodiques

* En présence d'électrolyte support

L'électrode a goutte tombante de mercure n'est utilisée qu'en présence
d'électrolyte support car sinon, aucun courant n'est détecté. La limitation du domaine
d'électroactivité du dichlorométhane sur mercure se situe a +0,70 V par rapport a I'ECS
(+0,25 V par rapport au ferrocéne), que se soit avec ou sans dégazage. Il s'agit de
l'oxydation du métal avec formation d'un complexe chlorure insoluble (certainement
Hg,Cly) qui est visible sur une électrode a goutte de mercure stationnaire, lors du tracé
de la courbe retour.

Coutagne observe l'oxydation du mercure a +0,51 V par rapport au ferrocene.
La différence vient du fait que le solvant qu'il utilise est anhydre et plus concentré en
électrolyte (BuyNClO4 0,5 M).

En ce qui concerne I'UME de platine, le domaine anodique est plus grand
qu'avec une électrode de mercure. On obtient une barriére anodique a un potentiel de
+1,25 V par rapport au systéme du ferrocéne. Coutagne observe un domaine beaucoup
plus large, limité a +2,28 V (par rapport a Fct/Fc)par la formation de phosgene et par
I'oxydation de l'anion perchlorate en hexoxyde de chlore [91]. Il envisage également
l'influence résiduelle de I'eau, en évoquant I'oxydation du platine vers +1,4 V selon les
réactions:

Pt + H,O +2 ClOy4™ - e = PtOH + H(ClOy),
PtOH + 2Cl04- - e = PtO + H(ClOy),"
PtO + H,O + 4 ClO4~ - 2 € = PtO, + 2 H(ClIOy),"

Dans notre cas, il est plus probable que ce soit I'oxydation de l'eau sur le platine
qui limite le domaine en oxydation car on n'observe pas sur la courbe retour la

réduction, vers +0,4 V, de l'oxyde de platine.

* En absence d'électrolyte support

En absence d'électrolyte support, le domaine anodique est augmenté de plus de
0,5 V. Le milieu n'est plus suffisamment conducteur pour détecter une limite anodique

bien définie du dichlorométhane.
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1- III- C- 2- Limitations cathodiques

* En présence d'électrolyte support

La limitation du domaine cathodique, sur 1'électrode a goutte tombante de
mercure se situe a -0,80 V par rapport a I'ECS (-1,25 V par rapport a Fct/Fc) lorsque la
solution n'est pas dégazée. Dans les mémes conditions, sur 'UME de platine, le mur de
réduction est a -0,60 V par rapport a 'ECS (-1,15 V par rapport au Fc*/Fc). Puisque ces
murs de réduction disparaissent apres un barbotage d'azote, le domaine cathodique est
donc limité par la réduction de 'oxygene s'il n'y a pas de dégazage.

Le signal di a la présence d'oxygéne est important, ce qui indique une forte
solubilit¢ du gaz. Si I'on admet I'égalit¢ des coefficients de diffusion D, et Dg, et si
l'on suppose la réduction directe de O, en H,O, les valeurs de courants conduisent a une
valeur de solubilité égale a 7.10-3 M. Si un seul électron est échangé [82], alors les
valeurs de courants conduisent a une solubilité de 3.10-2 M.

Par contre, lorsque la solution est désaérée, la limite du domaine de réduction
se situe a -2,00 V par rapport a I'ECS (-2,45 V par rapport a Fc*/Fc) sur mercure et a
-1, 60 V par rapport a I'ECS (-2,15 V par rapport a Fct/Fc) avec 'UME de platine.

Lorsque l'oxygéne n'est plus présent en solution, Coutagne observe la
limitation cathodique a -2,50 V par rapport a Fc*/Fc que ce soit sur mercure ou sur
platine, il déduit donc qu'il s'agit de la réduction du dichlorométhane suivant la réaction:

CH,Cl, + e = CH,ClI* + CI-

Mais comme on a pu le constater dans le tableau 3, la limitation cathodique du
dichlorométhane saturé en eau est différente suivant que l'on utilise une électrode de
platine (E; = -2, 15 V / Fc*™/Fc) ou de mercure (E; = -2, 45V / Fc*/Fc). Cette limitation
correspond certainement a la réduction de l'eau sur platine et sur mercure plutét qu'a

celle du dichlorométhane.

* En absence d'électrolyte support

Lorsque le domaine cathodique est tracé en absence d'électrolyte, on constate,
de la méme fagon qu'en présence d'électrolyte, un élargissement du domaine apres
dégazage. Mais, du fait de la trés faible conductivité du milieu il est difficile de donner
une valeur exacte de potentiel de réduction de I'oxygene et de réduction de I'eau. Ils se
situent de toutes fagons au voisinage des potentiels de réduction en présence

d'électrolyte.
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1- III- D- LE FERROCENE DANS CH,Cl,

Le ferrocéne a été étudié dans de nombreux solvants. Le systeme Fc*/Fc est
pris comme référence pour la détermination des coefficients de solvatation (hypothése
extrathermodynamique de Strehlow) [92]. Il permet la comparaison des potentiels avec

d'autres solvants.

A une UME de Pt, le ferrocene donne une vague anodique a +0,55 V par
rapport a I'ECS pont éthanol (Fig.23).

To.1na

—1.0 0.0 1.0

Fig.23 : Oxydation du ferrocéne en présence et en absence
d'électrolyte support, a une UME de Pt,
(a) Fc 1,5.104 M sans €lectrolyte (b) Fc 1,5.104 M + BuyNCIO,4 4.104 M

La relation de Saito [33] : i), = 4FnDrC, (ou ij;, est le courant limite de
diffusion en A, F la constante de Faraday, r le rayon de I'électrode en cm, n le nombre

d'électrons échangés et C la concentration en mol/cm3, permet de déterminer le
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coefficient de diffusion du ferrocéne: D(Fc) = 1,5.10-5 cm2.s°1. Cette valeur est environ
deux fois plus faible que dans I'acétonitrile D(Fc) = 2,3.10-5 cm2.s°1.

En absence d'électrolyte, les chutes ohmiques sont importantes. Mais une
addition de 104 M de BuyNCIO4 pour 104 M de ferrocéne les fait diminuer

considérablement. Ceci a pour conséquence de redresser les courbes (Tableau 5).

Fct/Fe Ez/4-Eqy4
en absence d'électrolyte 180 mV
avec BuyNClO4 75 mV

Tableau 5 : Valeurs de E54 - Ej/4 de Fc'/Fc en présence et en absence d'électrolyte
"Aux électrodes de mercure classique et stationnaire le ferrocéne donne une

vague uniquement en présence de BuyyNCIO,4 a E = +0,44 V/ECS et a E = +0,45 V/ECS
(Fig.24).

IO.4}1A

e

0.0 0.5

Fig.24 : Ferrocéne dans CH,Cl; a une électrode de mercure,
en présence de BuyNClO, 10-2 M, ECS pont éthanol,
(a) 4 goutte tombante Fc 3,8.10-4 M, (b) a goutte stationnaire Fc 5.10-4 M
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CHAPITRE 2 : EFFET D'ELECTROLYTE EN MILIEU DISSOCIANT

2-1- ETUDE DES DIFFERENTS SYSTEMES DU CUIVRE DANS
L'ACETONITRILE

2-1I- A- INTRODUCTION

Ce chapitre est consacré a la vérification expérimentale des hypothéses
proposées.

Le solvant choisi doit posséder une permittivité diélectrique relativement
élevée de fagon a éviter la formation de paires d'ions. Le systéme Cull-Cul-Cu0 a été
choisi car il rassemble tous les cas de figure : réduction, oxydation, espece soluble,
insoluble, systéme comportant une espéce intermédiaire. Les mélanges H,O-CH;CN a
50 et 2% en acétonitrile ont été retenus car ils sont dissociants et stabilisent le Cul. Dans
le mélange a 2%, les ions Cu?™ sont stables vis-a-vis du mercure ce qui permet de les
étudier a une électrode a goutte tombante ou stationnaire.

L'acétonitrile a déja été envisagé pour I'étude des effets d'électrolyte sur le
systéme de 1'iode par B. Benzakour, et par C. Piatnicki sur le systéme du proton avec

des résultats en bon accord avec la théorie.

Les différents systémes du cuivre sont examinés dans deux parties distinctes: la
premiére concerne les systémes ne mettant en jeu que des especes solubles, la deuxiéme
est relative aux systémes mettant en jeu des espéces insolubles et les réactions
électrochimiques a deux étapes successives. L'emploi de perchlorates et de sulfates de
Cull et de Cul permet de mettre en évidence l'effet de la charge du contre-ion.

L'électrolyte support introduit est dans tous les cas le perchlorate de sodium.

Afin de vérifier que les ions Cu* et Cu2™ ne sont pas engagés sous forme de
complexe ou qu'ils ne réagissent pas avec l'eau pour donner des hydroxydes, des
mesures de conductimétrie sont réalisées sur différentes solutions de sulfate et
perchlorate de Cul et Cull dans CH;CN a 50%.

Les rapports /iy théoriques, indiqués dans les différents tableaux, sont calculés
a partir de la théorie établie par B. Benzakour (€q.36) et par M. Perdicakis (¢q.50). On
rappelle que B. Benzakour suppose égales les mobilités absolues de tous les ions et
quelle ne prend pas en compte la migration des espeéces formées a 1'électrode. M.
Perdicakis a comme point de départ la méme hypothése mais il ne néglige plus la

migration de l'espéce formée a 1'électrode.
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2-1- B- 1T CAS : SYSTEMES ENGAGEANT DES ESPECES
SOLUBLES

2- I- B- 1- Mesures de conductibilité

Elles sont faites sur différentes solutions de perchlorate et sulfate de Cul et Cull
dans 1'eau et dans CH3CN 50%. Les tracés de A =1 (\/E ) [93], ou A représente la
conductivité équivalente et C la concentration exprimée en €q.g/l, donnent des droites
pour le Cul dans CH3CN (Fig.25) et pour le Cull dans l'eau (Fig.26) et démontrent donc
que, jusqu'a une concentration au moins égale a 10-3 M, les différents composés sont
des électrolytes forts dans le milieu en question. La courbe du Cull dans CH;CN 50%
(Fig.27) est également linéaire dans le domaine de concentration utilisé (6.104 M a
3.103 M).
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Fig.25 : Conductibilité équivalente de Cu(l) SO42- et C1O4~ dans CH3CN 50 %
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Fig.26 : Conductibilité équivalente de Cu(Il) dans H,O
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Fig.27 : Conductivité équivalente de Cu(II) dans CH3CN 50 %

- Les cas de l'oxydation du Cu* en Cu?* et de la réduction du Cu?* en Cu* sont
¢tudiés dans les paragraphes qui suivent, lorsque le contre ion est un perchlorate ou un
sulfate, de fagon a mettre en évidence I'effet de la charge électrique du contre-ion. Cette
étude est faite a une UME de Pt (CH3CN 50%) et a une électrode de mercure a goutte
tombante et stationnaire (EGG Park model 303A) (CH;5CN 2%).

2-I- B- 2- Etude du cuivre sur une UME de Pt
2-1- B-2-a- Cut > Cu?*:

Les solutions de Cul sont préparées a partir de la réaction (Cull + Cu0).
Les courbes voltampérométriques relatives a l'oxydation du perchlorate et du
sulfate cuivreux sont représentées respectivement figures 28 et 29. Ces tracés ont été

réalisés en présence et en absence d'électrolyte support.

Dans le cas de l'oxydation du perchlorate de cuivre (I), les courbes
voltampérométriques sont mieux définies lorsque le balayage en potentiel s'effectue
dans le sens des potentiels croissants. Le critére de Tomes (Tableau 5), est donc mesuré
sur les vagues les plus "redressées". Ces valeurs indiquent que le systéme Cull/Cul est
lent. Mais il est encore plus lent lorsque le contre-ion est le perchlorate.
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Fig.28 : tracé voltampérométrique de l'oxydation de CuClO4 10-3 M dans CH3CN 50%,
UME Pt, Réf. ECS, 5 mV.s71, (a) sans électrolyte, (b) avec NaClO4 10-1 M
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Fig.29 : tracé voltampérométrique de 'oxydation de Cu,SO,4 10-3 M dans CH3CN 50%,
UME Pt, Réf. ECS, 5 mV.s1, (a) sans électrolyte, (b) avec NaClO4 10-1 M

Cul > Cul! | milieu SO42-  milieu SO42- | milieu CIO4  milieu Cl0,

sans élect. avec élect. sans élect. avec élect.

(E3/4-E1/0) 270 mV 180 mV 290 mV 290 mV

Tableau 5 : Critére de Tomes pour la réaction électrochimique Cu(I) — Cu(Il)
en milieu perchlorate et sulfate avec et sans NaClO4 0, 1 M.

Les effets d'électrolyte sont quantifiés par le rapport i/ig. Les courants limites
sont mesurés a E =+ 1,10 V/ECS pour le sulfate cuivreux et a E =+ 1,30 V/ECS pour le
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perchlorate cuivreux. Pour une méme concentration de Cul le courant limite est plus

faible en absence qu'en présence d'électrolyte: i/iy est égal respectivement a 0,9 et 0,8

pour le sulfate et le perchlorate cuivreux. Ceci s'explique aisément qualitativement,

puisqu'en absence d'¢lectrolyte les ions Cut migrent dans la direction opposée a la

diffusion.

On peut modéliser cette réaction électrochimique par le schéma représenté

Fig.30. Les valeurs de x et y sont calculés pour ]za[ =2Z. =n =1 a partir des équations

41 et 42 données dans le chapitre précédant.

(x) 0,11 Cu™

anode

Z
N

(x+y)0,31 ClQ,

(¥)020 Ci*

/N

1Cu

—

(1x) 0,89 (™

%

+

i/ig=(1-0,11)/1=0,89

Fig.30 : Modélisation de I'oxydation du Cu(l) milieu ClOy4, x = 0,11 et y = 0,20
dans CH3;CN 50%

Le méme schéma peut étre envisagé dans le cas des ions sulfate comme contre-

ion. Les valeurs de x et y sont respectivement 0,08 et 0,15. Le rapport i/iq est alors égal

a0,92. Les valeurs expérimentales et théoriques de i/ig sont rassemblées dans le Tableau

6.

Cult > CuH"'

[_L) éq.36 (_—'-
14 /i 14

] €q.50
th

exp Amatore Benzakour  Perdicakis
SO % UMEPt | 09=£0,1 — 0,75 0,92
ClO4 UME Pt | 0,8%0,1 0,85 0,66 0,89

Tableau 6 : valeurs de i/ij concernant I'oxydation du Cul dans I'acétonitrile a 50%
NaClO4 0,1 M
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On peut remarquer une bonne corrélation entre l'expérience et les valeurs
théoriques obtenues par 1'équation de M. Perdicakis.

Les valeurs de i/iy confirment que l'effet de sel est plus marqué avec l'ion
ClOy4". Pour l'oxydation du Cu* en Cu?*, ou d'un cation en général, cet effet est peu
prononcé car les ions Cu2t formés a I'électrode ont une charge plus importante et

peuvent transporter une partie du courant par migration.
2- I- B- 2- b- Cull* — Cul*

Ne considérant dans cette partie que les espéces solubles, on s'intéresse a la
premiére vague de réduction du Cull en Cul dans CH;CN 50% (fig.31 et 32). Les
courbes voltampérométriques tracées a 50 mV.s-! présente un courant limite environ
10 % plus grand que pour une vitesse de balayage de 5 mV.s'l. Le balayage rapide est

surtout utile pour 1'étude de la 26™m€ vague.

0;0 +0:5

->E{V)

Fig.31 : tracé voltampérométrique de la premiére vague de réduction du Cu(ClOy);, 10-3
M dans le CH3CN 50% a une UME de Pt, réf. ECS, 5 mV.s1,
(a) sans électrolyte, (b) avec NaClO4 0, IM
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Fig. 32 : tracé voltampérométrique de la premiére vague de réduction du
CuSOy 10-3 M dans le CH3CN 50% a une UME de Pt, réf. ECS, 5 mV.s1,
(a) sans électrolyte, (b) avec NaClO4 0,1M

Contrairement au systtme Cul — Cull, ]'¢lectrolyte a peu d'influence sur

I'allure de la courbe. Ici encore, le systéme du sulfate cuivrique est plus rapide que celui
du perchlorate (Tableau 7).

Cull 5> Cul | milieu SO~  milieu SO42- | milieu ClIO4  milieu ClO4
sans élect. avec élect. sans élect. avec élect.
(E3/4 - Ey/4) 50 mV 50 mV 80 mV 80 mV

Tableau 7 : Critére de Tomes pour la réaction électrochimique Cu(Il) — Cu(I)
en milieu perchlorate et sulfate avec et sans NaClO4 0,1 M.

Pour une méme concentration de Cu?™, le courant limite est plus élevé en
absence qu'en présence d'électrolyte. C'est un cas de migration favorable puisque les
ions Cu?* migrent, en absence d'électrolyte, dans la méme direction que la diffusion.

Pour quantifier les effets d'¢lectrolyte, les rapports i/iy sont mesurés a
-0,1V/ECS. On obtient expérimentalement une valeur de i/iy égale a 1,2 et 14
respectivement pour le sulfate et le perchlorate cuivrique.
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1l est possible de modéliser cette réaction électrochimique (Cu?* — Cu*) & une
UME a disque par la théorie établie B. Lomaglio et M. Perdicakis (fig.33). Les valeurs
de x et y sont calculées pour z =2, et |z,| = n =1 & partir des équations 46 et 47.

(0033 Cu2 + cathode

(x+y)0,55 CIQ,”

N

(y) 0,22 Cu’

1 Cu2+
R

(1+x) 1,33 Cu’

i/ig=(1+0,33)/1=1,33
Fig. 33 : mod¢lisation de la premicre vague de réduction du Cu(ClOy),

Le méme schéma peut étre envisagé dans le cas des sulfates, les valeurs de x et
y sont alors respectivement égales a 0,22 et 0,13 et i/ig = 1,22.

Les différents résultats sont regroupés dans les tableaux 8.

T+ I+ . . . .
Cu™™ > Cu ( _—'—J [i) [LJ éq.36 (L) éq.50
CH3CN 50% 14 exp I4 th 14 th 4 /i
Amatore Benzakour Perdicakis
SO42' UME Pt 1,2+0,1 — 1,33 1,22
ClO4 UME Pt 1,4 £0,1 1,27 1,50 1,33

Tableau 8 : valeurs de i/iy concernant la réduction du Cull en Cul

dans l'acétonitrile a 50%

Comme pour l'oxydation du Cul, les valeurs obtenues a partir de la relation de
M. Perdicakis (éq.50), qui prend en compte la migration de I'espéce formée a 1'électrode,
se rapprochent sensiblement des valeurs expérimentales.

On remarque dans cet exemple, ou pour la réduction d'un cation en général, que
l'influence du contre-ion est importante. Plus sa charge est faible, en valeur absolue,

plus I'effet de migration est marqué.
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2- I- B- 3- Etude du systéme Cu!!l —> Cul 2 une électrode de mercure

Le domaine d'électroactivité en oxydation sur mercure est restreint par
l'oxydation du mercure a + 0,3 V/ECS. L'oxydation du Cu" n'est visible qu'en milieu
riche en eau (H,O-CH3;CN 98-2%).

Deux types d'électrode sont utilisés: une €électrode a goutte tombante et une a
goutte stationnaire. Les courants mesurés sont de l'ordre du pA, ce ne sont donc pas des
ultramicroélectrodes. Il est toutefois important de savoir s'il est possible de tracer des
voltampérogrammes en absence délibérée d'électrolyte et si oui, de comparer les

rapports i/ij obtenus avec ceux d'une UME de Pt.

L'é¢lectrode a goutte de mercure stationnaire présente un régime de diffusion
sphérique, comme les UME a disque, en supposant qu'aucun phénomeéne de convection
n'intervienne. En réalité, les voltampérogrammes sont légérement perturbés par la
convection. Les valeurs expérimentales des rapports i/ij détermineront si le

comportement de cette électrode est proche de celui d'une UME.

Pour calculer les rapports théoriques i/iy a l'électrode a goutte de mercure
tombante, l'équation de C. Piatnicki (€q.20) est utilisée en supposant que les

conductivités limites équivalentes dans I'eau et dans le mélange H,O-CH;CN 2% sont

égales:
)\4Cu2+ = 53,6
)”CIOZ =67,4
et )”SOi‘ = 80,0.

Comme a une UME de Pt, le voltampérogramme est tracé en présence et en
absence délibérée d'électrolyte support sur I'électrode a goutte tombante de Hg (Fig. 34)
et sur l'électrode a goutte stationnaire de Hg (Fig. 35) dans le cas du perchlorate
cuivrique. Les courbes pour le sulfate cuivrique ne sont pas présentées mais sont tout
aussi bien définies. Le tableau 9 rassemble les rapports i/ij pour les deux contre-ions

pour les trois types d'électrodes.
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Fig. 34 : tracé voltampérométrique de la premicre vague de réduction du Cu(ClOy),
5.10-4 M dans le CH3CN 2% & une électrode a goutte de Hg tombante, réf. ECS,
2 mV.s-1,(a) sans électrolyte, (b) avec NaClO,4 0,1M

—-0,5 0.0
; + >E (V)

Torp
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Fig. 35 : tracé voltampérométrigue de la premiere vague de réduction du
Cu(ClOy), 5.104 M dans le CH3CN 2% a une électrode a goutte de Hg stationnaire,
réf. ECS, 5 mV.s"1,(a) sans électrolyte, (b) avec NaClO4 0,1M
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Cull* - Cul* ( i ) éq.20 éq.36 éq.50
CH;CN 2% ig exp Piatnicki Benzakour Perdicakis
Hg goutte 1,1£0,1 — 1,33* 1,21*
SO 4%~ stationnaire
UME Pt 1,2£0,1 1,33 1,33 1,21
ds 50% (1,22*%)
Hg goutte 1,3+0,1 1,66 — —
tombante
ClO4 Hg goutte 1,4£0,1 — 1,50* 1,30*
stationnaire (1,33*%)
UME Pt 1,4+0,1 2,00 1,50 1,30
ds 50% (1,33**)

Tableau 9 : valeurs de i/ij concernant la réduction du Cu(II) en Cu(I)

dans I'acétonitrile a 2%, * théorie pour une UME, ** en supposant x2 <<x.

Le rapport expérimental i/ij obtenu a I'électrode a goutte stationnaire est en bon
accord avec la théorie définie pour une UME.

Le comportement de I'électrode a goutte de mercure stationnaire semble se
rapprocher de celui d'une UME. Nous avons constaté le méme comportement lors de
I'étude de la réduction du proton (HCIO4 10-3 M) dans H,O en absence et en présence
de KNO;5 10-1 M: (/ig)é1 Hg star. = 1, 9 et (Vigume pt = 1, 9 [94].

L'expérience montre peu de différence entre les deux électrodes de mercure.
Pourtant la convection intervient de maniére importante sur l'électrode a goutte
tombante. L'équation de C. Piatnicki (€q.20) aboutit a un effet de migration trop
important si on admet que les conductivités limites sont identiques dans 1'eau et dans le
mélange H,O-CH3CN 2%. Cet écart, ou une partie, peut étre dii a la migration de

l'espéce formée a I'électrode.
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2-1- C- 2¢me CAS : SYSTEMES ENGAGEANT DES ESPECES
INSOLUBLES

Nous étudions ici les rapports i/iq des systémes qui font intervenir le cuivre

métallique Cu0, c'est-a-dire les réactions électrochimiques suivantes:

* Cu2* — Cu0 dans l'eau
* Cut — Cul dans les mélanges H,O-CH;CN (50-50% et 98-2%)
* CuZ* - Cut — Cuf dans les mélanges HyO-CH;CN (50-50% et 98-2%)

Le mécanisme réactionnel a deux étapes successives est susceptible de nous
faire comprendre comment intervient l'effet de migration de l'espéce intermédiaire
formée a 1'électrode sur les courants limites. Il est également intéressant de voir si les
hypothéses avancées par M. Perdicakis sont applicables dans ce cas.

-Les systémes sont étudiés, comme précédemment, sur les trois types
d'électrodes déja utilisées: I'UME de platine, l'électrode a goutte de mercure tombante et

stationnaire.

2-1- C- 1- Cu?* > Cu? dans I'eau

2- I- C- 1- a- Etude sur I'UME de Pt
Dans ce cas, la migration de l'espece formée a 1'électrode n'intervient pas
puisqu'il s'agit d'une espece métallique. Le dépot se formant a 1'électrode modifie sa
nature, sa taille et peut provoquer une perturbation de la détermination du rapport i/iy.
Les courbes voltampérométriques de la réduction de Cu?* (10-3 M) sur une
UME de platine sont donc établies avec une vitesse de balayage élevée (50 mV.s-!1) afin
d'éviter le dépot d'une trop grande quantité de Cu® sur l'électrode, qui modifie non

seulement la nature mais également la taille de 1'électrode.

Les figures 36 et 37 réprésentent la réduction du perchlorate et du sulfate

cuivrique dans l'eau avec et sans électrolyte support (NaClOy).

Dans les deux cas, les courants limites sont mesurés a un potentiel de
-0,5 V/ECS, sur les courbes aller (des potentiels positifs vers les négatifs). Les résultats

théoriques et expérimentaux de ces deux systeémes, sont regroup€s dans le tableau 10.
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i i
Cu2* — Cu? (id )exp (id ) exp éq.20 éq.36
H,O0 Cu2t10-3M Cu2t5.102M Piatnicki  Benzakour
S042- UME Pt 1,6 +0,1 2,0x0,1 2,0 2,0
ce travail [95]
ClOy UME Pt 1,8+0,1 3,0+0.1 3,0 3,0
ce travail [95]

Tableau 10 : valeurs de i/iy concernant la réduction du Cu?* en Cu® dans I'eau

- E(V)

Fig.36 : tracé voltampérométrique de la réduction du CuSO, 10-3 M dans H,O a une
UME de Pt, réf. ECS, 50 mV.s"], (a) sans électrolyte, (b) avec NaClO,4 10-! M
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Fig.37 : tracé voltampérométrique de le réduction Cu(ClOy4), 10-3 M dans H5O, & une
UME Pt, réf. ECS, 50 mV.s"1, (a) sans électrolyte, (b) avec NaClO4 10-1 M
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Des manipulations ont été réalisées par B. Lomaglio [95] avec des
concentrations initiales en Cu2* élevées, de l'ordre de 5.102 M et une vitesse de
balayage encore plus rapide (500 mV.s'!). La cristallisation du cuivre est alors quasi-
immédiate, les courbes aller/ retours sont identiques et les valeurs expérimentales de i/iy
correspondent effectivement aux valeurs prévues par la théorie (2,0 et 3,0
respectivement pour le sulfate et le perchlorate de cuivre (II)).

Dans le cas d'une concentration en Cu?™ plus faible (10-3 M), il est difficile de
déterminer une valeur rigoureuse du courant de diffusion car les courbes aller et retour,
en absence d'électrolyte support, ne sont pas superposables méme a 50 mV.s-! (Fig.37).
En se plagant & E = -0,5 V/ECS, les valeurs de /i3 obtenues & 'UME de platine, sur les
tracés "aller", sont nettement inférieures a celles prévues par la théorie (en particulier
pour les perchlorates 1,8 au lieu de 3,0). Nous ne connaissons pas, pour le moment, les
raisons de cette différence de comportement. Il s'agit peut-étre d'une vitesse différente
de germination du cuivre a l'électrode selon les conditions de concentration en Cu?™.

C'est pourquoi I'étude du viologéne pourrait étre envisagée. C'est un systéme
comportant également deux étapes successives mais ou il pourrait ne pas y avoir de

génération d'espéces insolubles.

2-I- C- 1- b- Electrodes de mercure

Lors de 'utilisation de l'électrode a goutte de mercure tombante et stationnaire,
l'ajout d'un tensioactif, tel que le rouge de méthyle, est nécessaire pour limiter les
problémes de maxima polarographiques. En absence d'électrolyte support, et sur
I'électrode de mercure a goutte tombante, le tracé du sulfate de cuivre (II) est toujours
perturbé. Mais le maximum se trouvant au milieu du palier, on supposera qu'il ne

modifie pas le courant limite.

En présence comme en absence d'électrolyte support, la vague de réduction du
Cu2* en Cu0 dans l'eau est bien définie (Fig.38, 39). Le potentiel de demi-vague est de
0,00 V/ECS a l'électrode a goutte tombante et -0,25 V/ECS a I'électrode a goutte
stationnaire.

Les différents courants limites ont ¢été mesurés a un potentiel égal a
-0,75 V/ECS a l'électrode de mercure stationnaire, et -0.40 V a l'électrode a goutte

tombante.
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Fig.38 : tracé voltampérométrique de la réduction du CuSO,4 10-3 M dans H,O a une
électrode a goutte de mercure stationnaire, réf. ECS, 2 mV.s'1, (a) sans électrolyte, (b)
avec NaClO4 10-1 M
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Fig.39 : tracé voltampérométrique de la réduction du CuSO,4 10-3 M dans H,O a une
électrode & goutte de mercure tombante, réf. ECS, 2 mV.s-,
(a) sans électrolyte, (b) avec NaClO4 10-1 M,
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Cu2* - Cu® [ i ] éq.20 é9.36
H,0 id /exp Piatnicki  Benzakour
Hg goutte 1,6 £ 0,1 1,82 L
tombante
SO 42~ Hg goutte 1,6 £0,1 2,00 * 2,00 *
stationnaire
UME Pt 1,6 £0,1 (103 M) 2,00 2,00
2,0+0,1(5.102 M)
Hg goutte 2,0+0,1 2,32 L
. tombante
ClO4 Hg goutte 2,6£0,1 3,00 * 3,00 *
stationnaire
UME Pt 1,8 £ 0,1 (103 M) 3,00 3,00
3,0+ 0,1 (5.10-2 M)

Tableau 11 : valeurs de i/iq concernant la réduction du Cu?* en Cu? dans I'eau,

* théorie pour une UME

En polarographie classique, en milieu perchlorate et sulfate, les valeurs
expérimentales et théoriques données par 1'équation de C. Piatnicki (Cf tableau 11) sont
relativement proches, en remarquant tout de méme une légére différence due
probablement 4 une sur-estimation du nombre d'ions Cu?* qui participent a la migration.

Comme dans le cas de la premiére vague de réduction du Cu2*™ dans CH;CN,

I'¢lectrode a goutte stationnaire se rapproche de la théorie proposée pour une UME.

Nous rappelons ici, les résultats de S. Daniele et de son équipe [96] obtenus a
une UME de mercure lors de I'étude de la redissolution anodique du cadmium et du
plomb dans l'eau, en présence et en absence d'électrolyte support. Il obtient un rapport
i/ig de 3,0 conforme aux prévisions et aux résultats expérimentaux en milieu concentré.
Dans ce type d'électrode, le probléme de germination ne se pose pas puisque 1'on aboutit

a la formation d'un amalgame.
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2-I- C- 2- Cu* — Cu? dans I'acétonitrile
2- I- C- 2- a- Sur une ultramicroélectrode de platine

Les solutions de Cul sont préparées a partir de la réaction (Cul! + Cu?).

Les figures 40 et 41 représentent les tracés voltampérométriques du sulfate et
du perchlorate cuivreux dans l'acétonitrile a 50% a une UME de platine. La vitesse de
balayage utilisée est 50 mV.s'! de fagon a ne pas avoir un dépdt trop important a
1'électrode. Le potentiel de demi-vague est égal a -0,50 V /ECS, en présence comme en
absence d'électrolyte support. Dans les deux cas, et 2 50 mV.s"1, les tracés aller et retour
au niveau du palier de diffusion sont identiques, contrairement a la réduction du Cu2*
dans l'eau. Les courants limites sont mesurés a E = -0,75 V /ECS. Le tableau 12 donne

les rapports i/iq avec C10, et SO42- comme contre-ion.

1 * + — ¢ —»-E (V
~1,0 0,0 W

1014 nA

Y

Fig.40 : tracé voltampérométrique de la réduction du Cu,SO4 103 M
dans CH;CN 50%, UME Pt, réf. ECS, 50 mV.s71,
(a) sans électrolyte, (b) avec NaClO4 10-1 M
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Fig.41 : tracé voltampérométrique de la réduction du CuClO,4 2.103 M
dans CH5CN 50%, UME Pt, réf. ECS, 50 mV.s-1,
(a) sans électrolyte, (b) avec NaClO, 10-1 M

+ 0 . :
Cu™>Cu (3-) CH;CN 50% [ ,L}
UME Pt 14 exp ld théo.
Cl04 1,6+0,1 2,0
SO 1,40, 1 L5

Tableau 12 : valeurs de i/i4 concernant la réduction du Cu™ en Cu0
dans CH;CN a 50% a une UME de Pt
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En présence d'électrolyte support, les courants limites de diffusion du Cul en

réduction et en oxydation sont égaux. La réduction du sulfate cuivreux donne des

résultats trés proches de la théorie. Par contre, le perchlorate cuivreux donne des

rapports expérimentaux plus éloignés de la théorie, ce qui explique le faible effet du
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contre-ion observé. Travailler, comme dans l'eau en milieu concentré, n'est pas sans

difficulté car le Cu(I) n'est pas trés soluble.

2-1- C- 2- b- Electrodes de mercure

Les résultats obtenus pour la réduction du sulfate cuivreux sur les différentes
électrodes sont rassemblés dans le Tableau 13. Les courbes sont représentées Fig. 42 a
45. Des difficultés expérimentales interviennent, essentiellement dans le cas de la
réduction du perchlorate de Cul 2.10-3 M. Son courant limite de diffusion en absence
d'électrolyte support n'est pas reproductible (d'une solution a l'autre), alors que celui en
présence de NaClO4 0,1 M est identique et correspond a celui d'une solution de Cu,SOy4
a la méme concentration. Ce phénoméne peut étre li€¢ a la co-adsorption du contre-ion
sur le mercure.

-On peut néanmoins observer dans les deux cas, un courant cathodique plus
grand en absence d'électrolyte support, du fait de la migration favorable de l'ion Cu™.

Mais le contre-ion a peu d'influence.

-10 0.0
} } } » E(V)
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Fig.42 : courbes i-E de le réduction du CuClOy4 10-3 M dans CH;CN 50%,
Hg goutte tombante, réf. ECS, (a) sans électrolyte, (b) avec NaClOy4 10-' M
autre solution (a') sans électrolyte, (b") avec NaClO, 10-1 M



0.0
1.0 /
—+ } "“—"—J —E (V)

bﬁ:

Fig.43 : courbes i-E de le réduction du CuClO,4 2.10-3 M dans CH3CN 50%,
Hg goutte stationnaire, réf. ECS, (a) sans électrolyte, (b) avec NaClO,4 10-1 M
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Fig.44 : courbes i-E de le réduction du Cu,SO,4 10-3 M dans CH3CN 50%,
Hg goutte stationnaire, réf. ECS, (a) sans électrolyte, (b) avec NaClO4 10-1 M
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Fig.45 : courbes i-E de le réduction du Cu,;SO,4 10-3 M dans CH;CN 50%,
Hg goutte tombante, réf. ECS, (a) sans électrolyte, (b) avec NaClO4 10-1 M

Cu* —> Cu® ( i ] éq.20 6q.36
CH;CN 50% id Jexp Piatnicki  Benzakour
Hg goutte 1,3+£0,1 1, 1** L
tombante
SO Hg goutte 1,840, 1 2,00 * 2,00 *
stationnaire
UME Pt 1,4+0,1 2,00 2,00

MTT hN z

Tableau 13 : valeurs de i/iq concernant la réduction du Cu' en Cu® dans CH;CN 50 %,

* théorie pour une UME

** 1'équation de C. Piatnicki pour une électrode a goutte de mercure est
calculée a partir des conductibilités équivalentes dans I'eau en considérant Aq,+ égale a

Aag* Elle donne en premiére approximation une bonne prévision des effets de

migration.
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Le fait que le rapport i/iq soit seulement égal a 1,4 a 'UME de Pt peut provenir,
comme dans le cas de la réduction du Cu?* dans l'eau, de la vitesse trop faible de
germination du cuivre a l'électrode, mais le Cu(l) est difficilement soluble a

concentration €levée.
2-1- C- 3- Cu2* — Cu® dans I'acétonitrile
Il s'agit d'étudier la vague globale de réduction du Cull en Cu® dans CH;CN et
de voir l'influence apportée par 'existence de l'espéce intermédiaire (Cul) sur le rapport
/i4. Ces résultats seront comparés avec ceux obtenus dans l'eau.

2-I- C- 2- a- Etude sur 'UME de Pt

Les voltampérogrammes sont également tracés a 50mV.s"! (Fig.46 et 47) de fagon &

éviter des dépots trop importants sur 'UME.

Fig.46 : Réduction du CuSO4 10-3 M dans CH3CN 50%, UME Pt, réf. ECS, 50 mV.s-1,
(a) sans électrolyte, (b) avec NaClO4 10-1 M
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Fig.47 : Réduction du Cu(ClOy4), 10-3 M dans CH;3CN 50%, UME Pt, réf. ECS,
50 mV.s"1, (a) sans électrolyte, (b) avec NaClO,4 10-! M

Qualitativement, il est intéressant de remarquer que les courants limites, pour
une méme concentration, sont plus élevés en absence qu'en présence d'électrolyte
support. Cela signifie qu'il y a migration favorable (dans le méme sens que la diffusion)
d'espéces électroactives tels que Cu?™, _

Pour quantifier ces phénoménes de migration, nous établissons dans un premier
temps un raisonnement simple qui consiste a prendre séparément les deux vagues:

* au potentie]l E* : on a le systtme Cu?t + e — Cu', qui a été étudié
précédemment (§ 2- I- B- 2- b).

* au potentiel E** : on raisonne globalement sur la vague Cu?™ + 2e — Cu0,
qui a été étudié dans l'eau et qui donne un rapport /iy théorique de 2,0 et 3,0

respectivement pour le sulfate et perchlorate cuivrique.

Une autre hypothése peut étre faite: au potentiel E** il y a formation de Cu™

qui peut éventuellement quitter 1'électrode par diffusion et participer au transport, par
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migration, du courant nécessaire a la réaction €lectrochimique Cu?* — Cu® (Fig.48).
Par conséquent, le rapport /iy devrait théoriquement étre plus petit dans CH3CN que
dans l'eau.

cathode

X Cu2+

2.
x+y SOy,

N

1 Cu2+

e

Xty CuO <

Fig.48 : modélisation de la réduction du Cu?* dans CH;CN 50%, si 'on prend en

i/id = (14x)/1 = 1,47

compte la migration de l'espéce formée a I'étape intermédiaire

Les cations migrent vers la cathode, par conséquent, la réaction

électrochimique s'écrit:

(14+x) Cu2* + (14x) e = (1+x) Cu*
(1+x) Cut + (1+x) e = (1+x) CuO

=  (1+x) Cu?* + 2(1+x) e = (1+x) Cu0

Cette réaction globale nécessite le passage d'un courant équivalent a 2(1+x)
électrons, assuré par la migration de x Cu?™, y Cu* et (x+y) SO42-. Il en résulte la

relation suivante:

+y.z

2(1+x) = X.Z 2+ +(X+y).

502 Cu*

W
—
~—

= 2(1+x)=2x+2(x+y)+y (&q.

Sachant que lorsque 1 Cu2* arrive par diffusion a la cathode, x Cu?* arrivent
par migration or il y a formation de (1+x) Cu™ a I'électrode dont une partie (y) va

migrer. La relation qui existe entre X et y est la suivante:
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_x(x+1)  x(x+1)
B Zc 2

(¢q.52)

La résolution du systéme a deux équations (éq. 51 et 52) permet de déterminer
les valeurs de x et y. On arrive a x = 0,47 et y = 0,34, soit 1/ig = (1+x) = 1,47 au lieu de
2,0 quand on ne prend pas en compte l'espéce intermédiaire. Dans le cas du perchlorate
de Cull, x = 0,73 et y = 0,63 soit i/ig = 1,73 au lieu de 3,0.

Le tableau 14 compare les rapports i/iy que nous avons obtenus pour la
réduction du Cull en Cu® en une seule et deux étapes, pour une solution diluée (10-3 M).
Les courants limites de diffusion sont mesurés a + 0,8 V/ECS sur la courbe

aller, pour les ions perchlorate comme pour les ions sulfate.

H,0 CH;CN 50%
Cu2t—Cu?
S AR R
ig exp iq th ﬂ ig exp ig th
SO 1,6 (103 M) 20 || 150103 M) 1,47
Cl0, 1,8 (103 M) 3,0 2,2 (103 M) 1,73

Tableau 14 : comparaison des valeurs de i/ig pour la réduction de Cu?*
dans H,O et CH3CN 50% a une UME Pt,

Dans les mélanges HyO-CH3CN 50%, et pour une concentration en Cu(Il)
égale a 10-3 M, les courbes aller/retours ne sont pas superposables au niveau de la vague
globale, nous obtenons des rapports expérimentaux i/iy proches de la théorie obtenue
lorsque la migration du Cu(l) est prise en compte. Nous rappelons que dans notre cas,
les courants limites sont mesurés sur la courbe aller.

B. Lomaglio [95] a tenté, comme dans le cas de la réduction du Cu?* en Cud
dans I'eau, d'utiliser des concentrations plus élevées en Cu(ll), mais le sulfate cuivrique
n'est soluble que jusqu'a des concentrations de l'ordre de 5.103 M. Pour cette
concentration, et pour une vitesse de balayage égale a 500 mV.s-l, les courbes
aller/retour sont identiques mais il n'y a pratiquement pas d'effet de sel sur la premiére
vague et les rapports i/ig au niveau de la vague globale sont trés faibles (Tableau 14 bis).
Une concentration plus élevée peut étre utilisée dans le cas du perchlorate cuivrique
(5.102 M) dans le mélange H,O-CH;CN (5-95 %), également & 500 mV.s"l. mais les

courbes aller-retour ne sont plus superposables. B. Lomaglio, en mesurant les courants
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limites sur la courbe retour, donne un rapport i/iy égal a 3,0 qui pourrait étre di au
changement de nature et a 'augmentation de la taille de 1'électrode et non seulement aux
effets de migration. Il parait donc difficile de conclure que les ions cuivreux
n'interviennent pas dans le transport du courant par migration dans le cas de la réduction
du Cu(II) en Cu(0).

H,0 CH;CN
e | L)y (WL 6L
UME Pt iq exp iq th iq exp iq th
SO 42- 2,0 (5.10-2 M) sur Pt 2,0 1,4 (5.10-3 Mds 1,47
CH3CN 20%,)

1,2 sur Pt (5.103 M
ClO4 3,0 (5.10-2 M) sur Cu 3,0 ds CH3;CN 20%) 1,73

‘ 2,8% sur Pt (5.10-2 M

l| ds CH3;CN 95%)

Tableau 14 bis : résultats de B. Lomaglio [95], comparaison des valeurs de 1/i4 pour la
réduction de Cu2* dans H,O et CH;CN 50% a une UME Pt ou de Cu

* dans ce cas, les courants limites sont mesurés sur la courbe retour

L'analyse des courbes peut se poursuivre en comparant les rapports des

courants limites de la deuxiéme (a) et de la premiére vague (b) de réduction du Cu2™.
En effet, sachant qu'un seul électron est échangé a chaque étape de réduction, le rapport
des deux vagues (a / b), a étant la courant limite de la vague globale et b celui de la
premiére vague (mesurés sur la courbe aller), est de deux en présence d'électrolyte
support. Connaissant également les rapports /i de ces deux vagues, il est alors possible
de quantifier le rapport (a / b) en absence d'électrolyte support. Ce calcul est effectué en
se basant sur les deux hypothéses:
* hyp.l: les deux vagues sont prises indépendamment, sans prendre en compte la
migration des ions Cu™:

(i/ig)1ére vag, = 1,33 €t (/iglyag globale = 3 pour la réduction de Cu(ClOy),

et (i/ig)ére yag. = 1,50 et (i/ig)yag globale = 2 pour la réduction de CuSOy

* hyp.2: les ions Cu™ sont pris en compte dans le transport de courant par migration :
(/ig)1ére yag. = 1,22 et (/ig)yag globale = 1,73 pour la réduction de Cu(ClOy),
et (ifig) ére yag = 1,33 et (/ig)yag globale = 1,47 pour la réduction de CuSOy
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Le tableau 15 compare les rapports (a / b) théoriques et expérimentaux.

Cu?*-—>Cul [3) [E) * (i) * %
UME Pt bJexp b /hyp.1. b /hyp.2.
S0 42~ (103 M) 2,9 3,0 2,4
ClO4 (103 M) 3,6 4,0 2,6

Tableau 15 : comparaison des valeurs théoriques et expérimentales de a/ b
pour la réduction de Cu?* dans CH;CN 50% a une UME Pt
*hyp.1: le Cu™ n'est pas pris en compte dans la migration

**hyp.2: le Cu™ est pris en compte dans la migration

Contrairement aux rapports /iy qui se rapprochent de I'hypothese 2, on peut
remarquer par les calculs précédents, une bonne corrélation entre les valeurs (a / b)
lorsque ” les ions cuivreux ne migrent pas. Cela signifie que la transformation
électrochimique serait cette fois plus proche de la réduction directe du Cu2* en Cu®.

Pourtant, les rapports i/iy sont loin de 2,0 et 3,0.

Quel que soit le raisonnement utilisé, on a une ambiguité¢ dans les deux cas.
Pour lever cette ambiguité, et pour avoir la possibilité de dire si oui ou non l'espéce
intermédiaire intervient dans le transport du courant par migration de la transformation
électrochimique globale, il faut éliminer le dépdét métallique a 1'UME. Pour cela,
l'utilisation d'une UME de mercure pourrait €tre envisagée. L'utilisation d'un systéme
similaire, tel que le viologéne (V2+ — VT -5 V0) est susceptible de répondre au

probléme.
2- I- C- 2- b- Sur une électrode de mercure

Les électrodes de mercure a goutte tombante et stationnaire, ont €té utilisées
pour tracer la réduction du perchlorate cuivrique (Fig.49, 50) et du sulfate cuivrique
(Fig.51) dans le milien CH3CN-H,O (2-98 %). Le tableau 16 rassemble, comme dans
les autres cas, les valeurs théoriques et expérimentales des rapports i/i5 concernant la

vague globale de réduction du Cu2* en Cu?.



87

> E(V)

Fig.49 : Réduction de Cu(ClOy), 10-3 M dans CH3;CN-H,0 (2-98%),
Hg goutte stationnaire, réf. ECS, 2 mV.s"1, (a) sans électrolyte, (b) avec NaClO,4 10-1 M

I 0.25 pA

Fig.50 : Réduction du Cu(ClOy), 5.10-4 M dans CH3CN-H,0 (2-98%),
Hg goutte tombante, réf. ECS, 2 mV.s"1, () sans électrolyte, (b) avec NaClOy4 10-1 M
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Fig.51 : Réduction de CuSO, 5.10-4 M dans CH;CN-H,0 (2-98%)),
Hg goutte stationnaire, réf. ECS, 2 mV.s"1, (a) sans électrolyte, (b) avec NaClO4 10-1 M

Cu2* - Cu® [ i J éq.20 éq.26 modéle
CH;CN 2% ig exp Piatnicki Benzakour B. Lomaglio
Hg goutte 1,5+£0,1 2,00 * 2,00 * 1,47%*
SO,42- stationnaire
UME Pt 1,5+0,1 2,00 2,00 1,47
(CH;CN 50%)
Hg goutte 1,9+0,1 2,32 — —
tombante
CiOy Hg goutte 1,7+0,1 3,00 * 3,00 * 1,73*
stationnaire
UME Pt 2,2+0,1 3,00 3,00 1,73
(CH3CN 50%)

Tableau 16 : valeurs de i/ig concernant la réduction du Cuz* en Cuf dans CH;CN 2%,

* théorie pour une UME
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La valeur théorique, donnée dans le tableau 16, pour I'électrode a goutte de
mercure tombante dans CH3;CN 2%, est identique a celle donnée dans I'eau puisqu'elle
est calculée a partir de 1'équation établie par C. Piatnicki (€q.20), en considérant que les

conductivités limites sont les mémes dans l'eau et dans le milieu considéré.

Pour un contre-ion donné, toutes les valeurs expérimentales des rapports i/ig
pour les différents types d'électrode sont trés proches. 1l est donc difficile ici de dire que
le comportement de 1'électrode a goutte stationnaire de mercure se rapproche de celui
d'une UME.

Le fait de prendre en compte la migration de I'espéce intermédiaire Cu™, lors du
calcul de i/ig, réduit I'écart entre l'expérience et la théorie. Pourtant, les valeurs
expérimentales obtenues pour la réduction du Cu?t dans H,O (tableau 11) sont du
méme ordre de grandeur que celles dans CH3;CN 2%. Par conséquent la migration des
ions Cu" n'est pas le seul effet, le changement de la nature de I'électrode, et en
particulier la vitesse de germination du cuivre a I'électrode interviennent de maniére

significative.

Meéme si les rapports 1/i4 expérimentaux ne sont pas toujours en accord avec la
théorie, ceux obtenus avec le contre-ion perchlorate sont toujours supérieurs a ceux
obtenus avec le contre-ion sulfate. Ceci confirme donc un effet de migration plus
marqué lorsque le contre-ion est monovalent, ce dernier contribuant nécessairement

moins au transport du courant.

2- I- D- CONCLUSION

Cette premicre étude d'effet de sel dans l'acétonitrile permet de mettre en
évidence plusieurs points importants tels que l'effet du contre-ion, I'effet de la migration
de l'espece formée a 1'électrode sur les rapports de courants limites en absence et en
présence d'électrolyte support (i/i4). Ces effets d'électrolyte, ou effet de migration,
peuvent étre exploités en vue de la caractérisation d'espéces en solution : charge de

l'espece électroactive et de son contre-ion.

En ce qui concerne ['étude électrochimique a une UME des systémes du cuivre
engageant uniquement des espéces solubles, le fait de tenir compte de la migration de
l'espéce formée a l'électrode diminue nettement l'écart entre les valeurs de 1/i4 théoriques

et expérimentales.
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Le rapport i/iy mesuré a I'électrode de mercure a goutte tombante a été comparé
avec la valeur théorique (€q.20) établie par C. Piatnicki qui traduit assez bien
l'expérience. Les écarts expérience-théorie sont toutefois plus élevés que dans le cas des
UME.

Les rapports obtenus avec une électrode a goutte stationnaire de mercure sont
comparés avec la théorie définie pour une UME. Il semblerait que, pour les systémes
engageant uniquement des especes solubles, son comportement se rapproche de celui
des UME. Mais il ne serait pas raisonnable de généraliser cette observation a tous les
systémes.

Dans l'ensemble, les effets de migration restent voisins quelle que soit

I'électrode.

Pour clore ce chapitre, il nous a paru intéressant d'examiner le comportement
électrochimique de l'ion triiodure I3~ en absence puis en présence d'électrolyte support,
en prenant en compte éventuellement le transport du courant par les espéces formées. Ce
systétme sera également étudié dans le dichlorométhane afin de comparer les deux

milieux.

2- 1I- EFFET D'ELECTROLYTE SUR L'OXYDATION ET LA REDUCTION
DES TRIIODURES EN MILIEU DISSOCIANT

2-11I- A- OXYDATION DE I3 EN I,

L'oxydation des triiodures est étudiée dans I'acétonitrile. La réaction

électrochimique est:
2157 -2¢e >3]

En absence d'électrolyte support, il y a migration des ions I3~ vers l'anode. Il
s'agit d'une migration favorable. Un ajout d'électrolyte (BuyNCIO,4 5.10-2 M) entraine
donc une diminution du courant limite. On obtient un rapport expérimental i/iy égal a
1,8 (Fig.52). Dans ce cas, le rapport i/ig est indépendant des A9, la charge z, étant égale
au nombre d'électrons échangés n. Les différentes théories sont en accord avec un

rapport i/i4 égal a 2,0, correspondant au résultat expérimental obtenu.
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Fig.52: : Effet d'électrolyte sur une solution de BuyNI; 5, 9.10-4 M dans 1'acétonitrile.
UMEj, Pt, en réd. 20 mV.s"1, en oxy. SmV.s"1, réf. ECS pont alcool, pas de dégazage.
(a) pas d'électrolyte, (b) avec BuyNClO4 5.10-2 M.

2-1I- B- REDUCTION DE I3- EN I

Le tracé voltampérométrique de I3~ en I- dans CH3CN est représenté Fig.52.
Les courbes cathodiques sont tracées avec une vitesse de balayage égale a4 20 mV.s"!
pour éviter des problémes d'adsorption au niveau de 1'électrode.

La réaction électrochimique s'écrit: I3~ +2e — 3I.

Un ajout d'électrolyte (BuyNCIO, 5.10-2 M) sur une solution de triiodure
accroit le courant limite. Ceci s'explique par la migration, en absence d'électrolyte
support, des ions I3~ dans le sens opposé a la diffusion. C'est donc un cas de migration
défavorable.

Nous quantifions ces effets de migration a partir de la théorie établie par M.
Perdicakis et B.Lomaglio. Elle améliore I'analyse de B. Benzakour car elle prend en
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compte la migration des ions I- formés a I'électrode. Le nouveau rapport théorique i/ig

est obtenu a partir de la modélisation représentée Fig.53.

X I 3‘ cathode

x+y NBuL;L

/N

N

y 1

N

115

—)
3(1-x)1

Fig.53 : Modélisation de la réduction des ions I3

La réaction électrochimique est la suivante:
(1015 +2(1-x)e = 3(1-x)1"

Il y a donc formation de 3(1-x) I- a I'électrode dont on suppose qu'une partie, v,
peut participer a la migration.

Cette réaction électrochimique nécessite le passage d'un courant équivalent a
2(1-x) électrons, qui sera assuré par la migration de x I5-, y I- et (x+y) BuyN*. Gardant
toujours I'hypothese de 1'égalité des mobilités absolues, il est possible d'écrire :

2(l-x)=x

7|+ ylzl- |+ (x+¥)zg, o+ =2(x+y)  (€0.53)
I- et I;- migrent & la méme vitesse et x I3~ s'éloignent de la cathode lorsque 1 I5-

y arrive. Par conséquent, lorsque 3(1-x) I- sont au niveau de la cathode, il y en a 3x(1-x)

qui s'en €loignent.

D'ou : y = 3x(1-x) (ég9.54)

La résolution du systéme a deux équations (53, 54) et deux inconnues (X et y)
permet d'obtenir la valeur théorique de i/i4, puisque i/iq = (1-X)/1.

On aboutit a x = 0, 23 (sans approximation) et par conséquent:

,L) =0,77
KR
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Le tableau 17 compare les différentes valeurs théoriques et expérimentales dans
CH;CN.

LI i/ig (Benzakour) i/ig iy /iy
(éq.26) (Amatore) |Perdi. (Fig.39) | expérimental
dans CH;3CN 0,50 — 0,77 0,7+0,1

Tableau 17 : Valeurs théoriques et expérimentales de i/i4 pour la
réduction (I; — 1) dans CH3CN

Les résultats expérimentaux obtenus sont en accord avec le modéle d'Amatore

et avec celui de B. Lomaglio et M. Perdicakis.

2-11I- EXALTATION DU COURANT DE MIGRATION DANS L'ACETONITRILE
2- III- A- EXALTATION DES IONS BROMURE PAR LE FERROCENE

Les conditions d'expérience ont été prises telles que l'effet d'exaltation soit
important. Ainsi, on remarquera que la vague d'une espéce en trés faible concentration
(Br), a la limite de détection, peut étre largement exaltée par la présence d'une
molécule, en l'occurrence Fc, oxydable a un potentiel inférieur a celui de l'espéce Br-.

La concentration en ferrocéne utilisée est environ 18 fois celle des ions
bromure et l'acétonitrile contient 5% d'eau. Les courbes voltampérométriques sont alors
tracées en absence et en présence d'électrolyte support (0,1M en BuyNClO,). Les

courbes obtenues sont regroupées Fig.54.

Du fait de la petite taille de 'UME utilisée dans ce solvant, (le rayon apparent
est de 0,6 um), le courant limite obtenu pour la vague globale d'oxydation de
3,7.104 M Bu,NBr dans l'acétonitrile 95% est trés faible, de l'ordre de 0,4 nA sans

électrolyte support.
Une solution de 6,6.10-3 M de Fc correspond a un courant limite égal a 2,1nA.

Par contre lorsque la solution contient de 3,7.10-4 M de Br et 6,6.10-3 M de
ferrocéne, le courant limite de la vague globale d'oxydation des Br- en Br, devient égal
a2,1nA. Il y a donc eu une exaltation de 1,7 nA, ce qui correspond a 0,8 ig. au lieu de

ig, (valeur théorique établie au premier chapitre § 1- II- A- 3- b).
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Fig.54 : Exaltation de le vague d'oxydation des ions bromure dans CH;CN 95%
(a) NBuyBr 3, 7.10-*M seul, (b) NBuyBr 3, 7.10-4M + Fc 6, 6.10-3M sans électrolyte
(c) avec 10- 1M NBu,ClO4

Les mémes phénomenes sont observés avec une solution contenant des ions I3

et du ferrocéne.

2- III- B- EXALTATION DES IONS TRIIODURE PAR LE
FERROCENE DANS L'ACETONITRILE

La vague I3~ —> I, augmente de 1,2 nA (Fig.55) lors de l'ajout de 10-4 M en Fc
qui, seul en solution, correspond a un courant limite de 0,5 nA. Il y a donc une
exaltation du courant de 0,7 nA c'est-a-dire 1,4 fois ig, au lieu de ip.. Ce résultat est
supérieur & ce que l'on attend mais la solution de I3 étant préparée & partir d'un mélange
(Fc + 1) suivant les équations:

L+23es=2/315

et Fc-es Fct
les quantités stoechiométriques n'étaient pas atteintes lors de la préparation de la
solution. Le courant de I3~ seul, sans électrolyte support (Fig. 55a), n'est donc pas tout &
fait exact (il est 1égérement sous estimé). C'est le ferrocéne supplémentaire, ajouté pour

vérifier I'exaltation, qui termine la réaction.
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Fig.55 : exaltation de la vague d'oxydation des ions triiodure en iode dans CH;CN 95%
(@) I3~ 6, 5.104 M seul, (b) I3~ 6, 5.10-4 M + Fc 104 M sans électrolyte support
(c) avec NBuyClO4 102 M

Ce phénomeéne sera également observé dans le dichlorométhane pour des

solutions (Fc + I-) et (Fc + Br). 1l sera développé dans le chapitre 3.
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CHAPITRE 3 : EFFET D'ELECTROLYTE EN MILIEU PEU DISSOCIANT

3-I-INTRODUCTION

Nous montrons dans ce chapitre que les UME sont effectivement adaptées pour
suivre les phénomeénes de partage d'espéces électroactives dans un solvant peu
dissociant, le dichlorométhane saturé en eau , sans ajout délibéré d'électrolyte support.

Notre choix s'est porté sur l'analyse du comportement électrochimique des
iodures car ils sont utilisés par Gustavii pour suivre le partage d'espéces cationiques par
spectrophotométrie UV-visible. Nous aurons donc la possibilit¢ de comparer les
méthodes électrochimiques et UV pour suivre un méme phénomene. Par ailleurs, les
systémes I,/I5/1- ont fait I'objet de nombreuses études dans les solvants aprotiques tels
que l'acétonitrile [98-103, 54], le diméthylsulfoxyde {104], le carbonate de propyléne
{105-107] et d'une seule dans le dichlorométhane [108].

Ceci nous conduit a engager une étude systématique du systéme de l'iodure afin
de suivre la concentration des espéces dans des conditions optimales: linéarité du
courant avec la concentration en présence et en absence d'électrolyte, calcul des
coefficients de diffusion, effet d'électrolyte, etc...

Dans la mesure ou les effets de sels ont été décrits en milieu dissociant par B.
Benzakour {54], il est intéressant de voir si les hypothéses émises sur le role des paires
d'ions en milieu peu dissociant conduisent & des résultats similaires ou si de profondes
différences apparaissent.

Pour la clarté¢ de I'exposé nous examinons successivement le comportement
électrochimique de l'iodure, puis de 1'iode et du tritodure d'ammonium quaternaire.

La deuxi¢me partie de ce chapitre est consacrée a l'analyse du comportement
électrochimique du picrate d'ammonium quaternaire. L'ion picrate est également trés
largement utilisé par Gustavii pour I'étude des coefficients de partage et des coefficients
d'extraction des ammonium quaternaires dans le dichlorométhane et pour analyser
l'influence des équilibres secondaires par spectrophotométrie. Il est donc intéressant de

comparer les résultats connus avec ceux déduits des mesures ultamicroélectrochimiques.

Une fois élucidé le comportement ultramicroélectrochimique des systémes de
l'iode et du picrate, I'analyse des extractions liquide-liquide in situ (chapitre 4) peut étre
envisagée par ultramicroélectrochimie. La concentration des espéces, les différents
paramétres de l'extraction, tels que les coefficients de partage (P) et les constantes

d'extraction (E), ainsi que la constante de dissociation de I'espéce extraite (ky) seront en
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mesure d'étre calculés. Si la phase aqueuse contient un sel en forte concentration, l'allure
des courbes voltampérométriques dans la phase organique permettra de savoir si ce sel,

non électroactif, est extractible ou non.

3-1I- COMPORTEMENT ELECTROCHIMIQUE A UNE UME, DE L'IODE,
DES IODURES ET DES TRIIODURES DANS LE DICHLOROMETHANE

3-1I- A- OXYDATION DES IODURES DANS LE CH,CL,

3- II- A- 1- Comportement électrochimique de I'iodure de
tétrabutylammonium a une UME de Pt en présence
d'électrolyte support (NBu,ClO4) 0,1 M

-Compte tenu des valeurs de pKy dans CH,Cl, (4,12), liodure de
tétrabutylammonium se trouve essentiellement sous forme de paire d'ions. On est donc
obligé d'en tenir compte dans 'écriture des équilibres électrochimiques.

Comme dans le cas de l'acétonitrile, du DMSO et du carbonate de propyléne,
l'oxydation des iodures se fait en deux étapes successives (Fig.56 b):
3T, R4NT —2e > I7 ,RyNT +2R4N”
215 ,R4yN™ —2e - 31 +2R4N"

{ . -l >
o 0:5 +1,0 E(v)
Fig.56 : Tracés voltampérométriques de BuyNI 5,3.104 M dans CH,Cl, sat. H,O

(a) en absence d'électrolyte, (b) avec NBu,ClO4 0, 01 M, UME Pt, 20 mV.s-1
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Si B correspond au courant limite de la vague totale (I, R4yN* — I,), et A au
courant limite de la premiére (I",R4N* — I;,R4N+), le rapport B/A = 1,5, observé
expérimentalement en présence d'électrolyte, est conforme aux équilibres proposés. La

méme valeur est obtenue dans le carbonate de propyléne par B. Benzakour.

Contrairement a ce qui a été observé dans le carbonate de propyleéne (CP), le
calcul du critere de Tomes, (E3/4 - E|/4), pour les deux vagues anodiques indique que les
systemes, dans CH,Cl,, ne sont pas rapides (Tableau 17). Les chutes ohmiques sont

négligeables.
avec électrolyte (E3y-Ey) > Iy | Ezy-Ep) Iy -1
Théorique (rapide) 30 mV 60 mV
CH,Cl, sat H,O 75 mV 60 mV
‘(présent travail)
CP [109] 48 mV 62 mV

Tableau 17 : Critére de Tomes pour I'oxydation des iodures dans CH,Cl, sat.H,O,

comparaison avec le CP et les valeurs théoriques pour un systéme rapide

Le voltampérogramme obtenu en présence d'électrolyte support permet de
déterminer le coefficient de diffusion de I'espéce BuyNI dans CH,Cl, sat. H,O a partir
de la relation de Saito [33]:

ijiry = 4nFDrC
ol iy, est en ampeére, F en coulomb, r en cm, C en mol.cm™ et D en cmZ2.s71.
La valeur moyenne de D(BuyNI), obtenue indifféremment par la premiére ou la vague
totale, est égale a 9.106 cm2.s7! (3.10-6 cm2.s-! dans le CP [109]), valeur inférieure a
celle du ferrocéne (1,5.10-5 cm2.s°1).

3- II- A- 2- Comportement électrochimique de l'iodure de
tétrabutylammonium a une UME de Pt en absence
d'électrolyte support, dans le dichlorométhane

En absence d'électrolyte support, la courbe (Fig.56a) présente également deux
vagues successives. Les potentiels de demi-vague (E|/;) de ces deux systeémes sont peu

différents de ceux en présence d'électrolyte support (Tableau 18).
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Par contre les courants limites sont plus élevés, en particulier pour la seconde
vague. On retrouve des résultats trés voisins de ceux obtenus en milieu dissociant alors
que la concentration en ions libres est sensiblement inférieure a celle des paires d'ions
[54].

E1/2 vs ECS pOﬂt éthanol E1/2 (I',BU4N+ - I; ,BII4N+) E1/2 (I; ,BH4N+ —> 12)

avec NBuyClO4 10-2M +0,23 V +0,51V

sans électrolyte support +0,22 V +0,60 V

Tableau 18 : Potentiels de demi-vague des deux vagues de l'oxydation de
BuyNI 5, 3.10-4 M dans CH,Cl, sat.H,O, UME Pt

De la méme fagon qu'en présence d'électrolyte support, la courbe est
caractérisée par son rapport B/A, défini précédemment. Ce rapport B/A vaut 2,5 en

absence d'électrolyte (au lieu de 2 dans CP).

On observe un effet de migration favorable sur le transfert des ions libres I-, ce
qui explique I'accroissement des courants limites en absence d'électrolyte support.

Comme nous le verrons plus loin, le r6le joué par les paires d'ions BuyN™,I- sur
les effets de migration des ions I-, s'apparente a celui joué par l'acide acétique sur les
effets de migration des protons [35]. Avant d'envisager la quantification des
phénoménes, il est nécessaire de préciser les relations entre 'intensité et la concentration

analytique des iodures introduits en solution, en présence puis en absence d'électrolyte.

3- II- A- 3- Relation entre courant limite et concentration en iodure

En présence d'électrolyte NBuyClO, (Cy = 10-2M), on observe une relation
linéaire du courant limite avec la concentration en iodure de tétrabutylammonium dans
le domaine de concentration 2,5.10-5 2 2.10-3 M.

Gustavii [74-76] donne un pKy égal a 4,12 et 4,52 respectivement pour NBuyl et
NBu,ClO4. On peut admettre que le rapport [I-]/[BuyNI] reste peu différent de

Kq
BugI T ~107%%, I'électrolyte étant en excés par rapport &
(KdBu4NClO4 Co)

liodure ajouté (ceci revient a faire les hypothéses suivantes: [ClO4 }=[BuyN*] et
[BuyNC104)~Cy). Les paires d'ions sont donc en trés large exces par rapport aux ions

libres.
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Le seuil de détection est égal a 4.10-5M.

En absence d'électrolyte support, on observe également une relation linéaire
entre le courant limite et la concentration analytique d'iodure introduit, que 1'on se place
sur le palier de la premiére vague ou de la seconde (Fig.57, 58). Cette relation linéaire
est observée dans tout le domaine de concentration utilisé (2.10-5 a 2.10-3 M), ce qui
laisse entendre que paires d'ions et ions libres ont une réponse équivalente.

Si l'on considére en effet, une concentration initiale en BuyNI égale a
5,3.10-4M, un calcul simple montre que 69 % de 1'iodure se trouve sous forme de paires
d'ions et 31 % sous forme d'ions libres. Cette proportion de paires d'ions diminue a
mesure que la concentration analytique est plus faible. Si chacune de ces entités avait
une réponse spécifique, on ne devrait pas observer la linéarit¢ i = kC dans tout le
domaine de concentration.

Les tests de sensibilité montrent qu'il est possible de détecter la présence de
BuyNI = 1, 5.105M en absence d'électrolyte (Fig.59). Le seuil de détection en présence

d'électrolyte est supérieur a cette valeur car les courants limites sont plus faibles.

I1nA

0,0

g I0))

Fig.57 : Ajouts successifs de NBuyl dans CH,Cl, sat. H,O,
en absence d'électrolyte support, UME Pt, 10 mV.s"1, (a) solvant,
(1) 2,9.104 M (c) 7, 7.104 M (d) 1,3.103 M () 1, 9.103 M () 2, 1.103 M
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12 & P
vague totale e
~
/‘
inA) 81 P
.
~

4 | lere vague
0

1.00E-03 1.50E-03 2.00E-03 2.50E-03
Conc(NBudl)

0.00E+00 5.00E-04

Fig.58 : Relation linéaire ij;, = kC pour NBuyl dans
CH,Cl, sat. H,O en absence d'électrolyte support;
(—) 1i€re yague a +0,35 V/ECS, (---) vague totale a +0,85V /ECS

IO,MnA

fa

0,0 + 1,0

my
-
4

Fig.59 : Recherche de la détection limite en NBuyl dans CH,Cl, sat.tamp.7,5 (ou H,O):
(a) solvant, (b) NBuyl 1,5.105 M sans électrolyte support, UME Pt, 20 mV..s"1
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3-I1- A- 4- Ajout progressif d'électrolyte support

Une addition progressive d'électrolyte fait diminuer les vagues anodiques des
iodures (Fig.60 et 61), pour atteindre, expérimentalement, une valeur limite de i/ij de
1,3 pour la premiere vague et de 1,9 pour la vague totale & partir du moment ou la
concentration en BuyNCIOy est 10 fois supérieure a la concentration de BuyNI. Cela a
été vérifié jusqu'a une concentration en électrolyte support égale a 0,1 M. Il est
préférable de ne pas utiliser une concentration trop élevée en électrolyte. Un léger
décalage en potentiel dii a un changement de viscosité du milieu, peut apparaitre. Un
bon compromis est autour de 5.103 M et 10-2 M en électrolyte pour une concentration
de 5,3.10-4 M en ions iodure. Ce qui représente 10 a 20 fois plus d'électrolyte que
d'espéce électroactive. Toutefois, il est intéressant de remarquer qu'il suffit d'ajouter une
concentration en €lectrolyte égale a celle de 1'iodure pour que le courant limite diminue
de 13% (i/ig = 1, 2) et 41% (i/ig = 1, 7), respectivement pour la 1i¢r¢ vague et la vague

totale. -

—>E(V)

Fig.60 : Ajouts successifs de NBuyClOy sur une solution deNBuyl 2, 15.10-3 M dans
CH,Cl, sat. HyO, UME Pt, 10 mV s-1, (a) sans électrolyte, (b) 5, 3.104 M
(¢)1,1.103M (d) 102 M (e) 4, 9.102 M (£) 9, 9.102 M (g) 0, 15 M
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4 ¢
35+

25 +
total wave
i(mA) 2+ - .

15 N,

1t 1st wave

05

0 0.002 0.004 0.006 0.008 0.01
Conc(NBud4ClO4) M

Fig.61 : Evolution des courants limites de la 1¢r¢ 3 E = +0,35 V/ECS et de la 2¢me
vague a4 E = +0,85V /ECS de l'oxydation de NBuyl 5, 3.10-4 M en fonction
de la quantité d'électrolyte [NBuyClOy4] ajouté.

Effet de sel :

En principe la quantification de ['effet d'¢lectrolyte sur la vague d'oxydation
des iodures en iode dans CH,Cl, est la méme que celle adoptée par Stojek [51, 53] pour
analyser 1'ajout d'électrolyte sur la vague de réduction de 1'acide acétique.

La relation d'Oldham appliquée a l'oxydation des iodures en iode (n = z = -1)
est la suivante:

1{1— —o{ieyyrasyn]"?}

ou y ' est le rapport des concentrations en ions libres [BugN*)/[I], i, est le courant

limite pour une valeur y ' et iy le courant limite pour un excés d'électrolyte.

Pour ['utiliser, il est important de connaitre, pour chaque ajout de BuyNClO4
dans la solution de BuyNI & la concentration C,, les concentrations des ions libres [~ et

ClO4. On les calcule a partir des relations suivantes:
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* Conservation de la matiére:

- BuyN™
(I) + (BugN*©,I) = (1 ).{1 4 (BuaN) ul‘(‘ )} =C (é9.55)
1
(BuyN™)
(ClO47) + (BugN*,Cl047) = (CIO, ).| 1+ —kL—— =G, (éq.56)
2
* Conservation des charges (électroneutralité):
(BugN™) =x=(I) + (ClOy4") (éq.57)

Si k; et k, sont respectivement les constantes de dissociation des paires d'ions

de BuyNI et BuyNClOy, on aboutit & une équation générale du 3¢me degré:

x> +x2(ky +ko) +x(ky.ky —k;Cy —kpCy) —ky.kp (C; +C5) =0

ou X est la concentration totale en ions libres BuyN*.

Les solutions de 1'équation sont rassemblées dans le tableau 19.

C,(BuyNI) | C2(BuyNCIO,) | BuyN* | ClO4 I- v | ipfig | ipfig

exp. | théo.
5,3.10-4 0 1,66.104 | — [1,66.104| 0 | 2,00 | 2,00
5,3.104 6,5.104 1,92.104 4,30.10-5| 1,49.104 | 0,29 | 1,19 | 1,36
5,3.104 1,11.10-3 2,19.104 [8,30.10-5] 1,36.104 | 0,61 | 1,12 | 1,24
5,3.104 5,22.10°3 3,92.104 |3,06.104 | 8,58.10-5 | 3,57 | 1,00 | 1,06
5,3.10-4 1,02.10-2 5,37.104 |4,71.10 ] 6,55.10-5 | 7,20 | 0,98 | 1,03

Tableau 19 : calcul des différentes concentrations en ions libres lorsque la solution

de BuyNI contient différentes concentrations analytiques de BuyNClO4

Si l'on porte i,/ig en fonction de Log(y'), on arrive au résultat représenté Fig.62.

courbe théorique 2.00
conc. analytiques
1.50 //
ifid o e T
fons dissocies "/ 1'00 "L\-\.ﬁ_gv -
— - 050 e
-2.00 -1.80 -1.00 -0.50 0.00 0.50 1.00 1.80 2.00

Logl([BuN4 +]/11-])

Fig.62 : Courbe i,/ig = f(Log(y")) pour BugNI dans CH,Cl,
(e)avecy',( ®)avecy, (—) théorique
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Les courbes i,/iq = f(Log(y)) (Fig.62) ne permettent pas d'affirmer que
l'utilisation des concentrations en ions libres, a la place des concentrations analytiques,
améliore la corrélation expérience/théorie. En effet, dans les deux cas, les points sont
proches de la courbe théorique. Notre concentration initiale en iodure (5,3.10-4 M) étant
faible, il est difficile d'obtenir un nombre de points raisonnables. Il serait préférable de

prendre une concentration élevée en iodure afin d'atteindre des valeurs plus faibles de y'.

3- II- A- 5- Modélisation des effets de migration sur I'oxydation des

ions iodure en milieu peu dissociant

Le tableau 20 rassemble les différentes valeurs expérimentales du rapport i/ig
au niveau de chacune des vagues d'oxydation lorsque l'on est en excés de BuyNCIO,.
Ces résultats sont comparés aux valeurs théoriques obtenues dans les milieux
dissociants en utilisant les différentes hypotheses présentées dans le premier chapitre.
On constate en premier lieu qu'il y a bon accord, ce qui semble indiquer que tout se

passe comme si le solvant était dissociant.

ds CH,Cl, | B. Benzakour | M. Perdicakis Amatore expérimental
sat.H,O (éq.36) (schéma)
)
faJy; L5 L3 — 1,30, 1
(Fig.63)
(}_J 2,0 2,0 2,0 1,940, 1
ig I, /1”

Tableau 20 : Valeurs théoriques et expérimentales de i/iq pour I'oxydation des ions
iodure dans le CH,Cl, sat.H,O, a une UME de Pt.

En milieu peu dissociant, la modélisation est déiicate dans le mesure ot
coexistent ions libres et paires d'ions d'une part et que I'ajout d'électrolyte stabilise les
paires d'ions. Il semble néanmoins que l'on puisse appliquer les raisonnements avancés
pour interpréter nos résultats expérimentaux.

Pour simplifier les calculs, on admet que les paires d'ions BuyN*,I- s'oxydent
avant les ions libres I et exaltent les phénoménes de migration des ions [". L'iode formé

est neutre donc ne participe pas au transport du courant.
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o~ -

Bu N+I- 12

Ey E;

Pour simplifier, placons nous au potentiel ou l'on observe 1'oxydation totale des
iodures en iode. Supposons que 1/10 de la concentration analytique d'iodure soit sous

forme d'ions libres.

Au potentiel E; : On suppose qu'il arrive 10 BuyN*,I- qui arrivent par diffusion a

l'anode:
10 (BuyN*I) -10e — 515 + 10 BuyN*
- anode
51
4+

P 5 NBuy,
<

10 NBu, I~

Le courant nécessaire a l'oxydation des paires d'ions est

équivalent a 10 électrons, et est assuré par la migration de 5 BuyyN* et 5.

Au potentiel E,, il y a transformation électrochimique de 10 Buy,N*,I- et 1 I- arrivant

par diffusion:
- anode
11 1
+
. 11 NBy,
N
10 NBy, I”
114
A
121,
- L'oxydation de 10 BuyN*,I- et 1 I- nécessitent 11 charges

transportées par la migration de 11 BuyN*. Les ions I- et BuyN" migrent a la méme
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vitesse, par conséquent, 11 I~ arrivent a 'anode par migration, ils transportent eux méme
le courant nécessaire & leur oxydation.

La réaction €lectrochimique totale nécessite donc le passage de 22 électrons.

En présence d'¢lectrolyte support, les especes - n'arrivent plus par migration et

le courant limite est réduit de moiti€ par rapport a sa valeur initiale: i/ig = 2,0.

Les résultats sont donc formellement analogues a ceux obtenus par B.
Benzakour dans le DMSO et le carbonate de propyléne [110].

Tout semble indiquer que ce raisonnement, basé sur l'exaltation des
phénomenes de migration des ions par les paires d'ions, puisse s'appliquer au niveau des

différentes étapes d'oxydation.

Pour expliquer l'influence de l'ajout d'électrolyte sur la premiere vague, nous
raisonnons donc comme si le solvant €tait dissociant, en adoptant I'hypothése de M.
Perdicakis qui prend en compte le transport du courant par la migration des espéces

chargées I3~ formées au cours de l'oxydation (Fig.63).

L'équation générale (€q.50) de M. Perdicakis et B Lomaglio est établie pour
une réaction électrochimique Ox - ne = Red n'engageant pas de coefficient, c'est-a-dire
lorsque 'espéce €lectroactive passe d'une charge z a une charge (z £ n). L'évaluation de
i/ig, pour la premicre vague I- — I3-, se fait donc en passant par les schémas de B.

Benzakour mais en considérant l'espéce formée a 'électrode.

- d
< 1 anode

X+y NBuI

N

y I3

11 \

1/3(1+x) I
e__.__‘

Fig.63 : Modélisation de la premicre vague d'oxydation de l'iode : I" — I3~
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En ce plagant au potentiel d'oxydation de I- en I3, et, suivant la Fig.63,

I'équation de la réaction électrochimique s'écrit :

(1+X)I_———§—(1+x)e —éé(l+x)1; (é9.58)

Il y a donc formation de 0, 33(1+x) I3~ a I'anode dont on suppose qu'une partie,
y, participe a la migration.
D'aprés 1'équation (éq.58), la réaction électrochimique nécessite le passage d'un courant
équivalent a 0, 66(1+x) €lectrons, qui sera assuré par la migration de x I, y I3~ et (x+y)
NBuy*.

L'hypothése de ce travail étant basée sur 1'égalité¢ des mobilités absolues, il est

possible d'écrire :

2

-3—(1+x)=x\zl_‘+(x+y)zNBuz +y =2(x+Yy) (€9.59)

zZ -
13

Comme les ions I~ et I3~ migrent a la méme vitesse, on établit une deuxiéme

relation:

1
y= 3 x(1+x) (éq.60)

La détermination de x, par la résolution du systeme a deux équations (éq.59,

60) et deux inconnues, permet d'atteindre la valeur de 1/ig, puisque i/ig = (1+x)/1.

On parvient a x = 0, 30 et par conséquent:

,LJ =1,30
RS S by

Ce résultat correspond bien avec la valeur expérimentale obtenue dans CH,Cl,

et confirme donc que tout se passe comme si l'on €tait en milieu dissociant.
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3-1I- B- REDUCTION ELECTROCHIMIQUE DE L'IODE
3- II- B- 1- Stabilité de I'iode

La stabilité de I'iode dans les solvants organiques est souvent réduite du fait de
la réaction de l'iode sur le solvant. C'est le cas par exemple dans le DMSO. B.

Benzakour a utilisé 1'acétonitrile ou la réaction:

CH3C=N+2I, = CH,IC=N+I; +H"
ne se produit pas de fagon significative [110]. Le systéme ayant déja été étudi€ de fagon
approfondie dans l'acétonitrile, seul son comportement vis-a-vis d'un ajout d'électrolyte
support a été examing.
Dans CH;,Cl,, I'iode ne réagit pas avec le solvant et les 1ons triiodure sont stables.

3- II- B- 2- Comportement électrochimique en présence d'électrolyte

Comme dans de nombreux solvants, la réduction de liode dans le
dichlorométhane fait apparaitre deux vagues successives (Fig. 64) correspondant aux
réactions:

31y +2RyN™ +2e & 217 ,RyN™
215, RyNT +4RyN™ +4e = 617 ,RyN"

Des phénomeénes d'adsorption perturbent le tracé des courbes
voltampérométriques au niveau de la deuxiéme vague de réduction uniquement. Pour
éviter ces problémes, les tracés voltampérométriques sont réalisés a une vitesse de
balayage élevée (20 mVs-1), tout en restant dans les conditions de I'état stationnaire. En
effet, les tracés aller et retour ne font pas apparaitre de pic d'oxydation correspondant
aux especes produites a 1'électrode, la vitesse de balayage n'étant pas suffisamment
rapide. Dans ces conditions, la seconde vague est double de la premiére, comme dans de
nombreux solvants. En présence d'un exces d'électrolyte support (environ 50 fois plus
d'électrolyte que d'iode), le rapport B/, B étant le courant limite de la vague totale et o
celui de la premiére vague, est égal a 2,7 (Fig.64) (théoriquement 3,0), conformément au

nombre d'électrons échangés dans les deux étapes.
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—>E (V)

Fig.64 : Réduction de l'iode en présence d'électrolyte support
dans CH,Cl, sat.H,0O, UME Pt, 20 mV .s", [, 1,9.104 M,
(a) en absence d'électrolyte, (b) avec NBu,ClO,4 5,2.10-4 M

Le coefficient de diffusion de l'iode, D(l,), dans le dichlorométhane est calculé
a partir du courant limite de diffusion de sa premiére vague de réduction car elle n'est
pas perturbée par les phénomeénes d'adsorption. Il est égal a 2.10-> cm?.s-1, ce qui

correspond a une valeur un peu plus élevée que celle du ferrocéne (1, 5.10-5 cm?2.s-1).

Les potentiels de demi-vague, E;/,, sont respectivement égaux a +0,50 V et
-0,15 V par rapport a I'ECS pont €thanol (Fig.64).

Le tableau 11 regroupe les valeurs de (E;3y4 -E;/4) pour les deux vagues
cathodiques. On en déduit que la premiére €tape de réduction est nettement plus rapide

que la deuxiéme. Mais les deux systémes restent lents.
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LI -1

(E3/4 -E1/4) exp. 90 mV 170 mV

(E3/4 -E1,4) théo. 60 mV 30 mV

Tableau 21 : Critere de Tomes pour la réduction de I, UME Pt, dans CH,Cl, sat.H,O

en présence d'électrolyte support

3- II- B- 3- Comportement électrochimique en absence d'électrolyte

support

En absence d'électrolyte support, la réduction de l'iode présente également deux
vagues. Le rapport P/o, défini précédemment, est sensiblement plus faible qu'en
présence d'électrolyte et varie avec la concentration en iode. Ce rapport varie entre 1,3 et
1,5 lorsque la concentration en iode est respectivement entre 1,6.10-4 M et 10-3 M. Ce
phénomeéne a également été observé par B. Benzakour dans l'acétonitrile mais de fagon
plus prononcée [112]. Les systémes électrochimiques a étapes successives sont
compliqués et il arrive qu'ils soient perturbés par des réactions chimiques de
recombinaison. Il peut s'agir également de problémes d'adsorption puisqu'en présence
d'électrolyte le probléme n'a pas lieu.

Une étude en fonction de la température permettrait de dire si cet écart est plus

un probléme cinétique que d'adsorption.
3- II- B- 4- Addition progressive d'électrolyte support

Un ajout d'électrolyte support, méme en faible quantité¢ (Fig. 64), dans une
solution d'iode entraine le redressement des courbes. Il ne modifie pas le courant limite
de diffusion de la premicre vague cathodique (I, — X7,I37) mais augmente
considérablement celui de la deuxieme vague (X*I3- — X'T-). Ceci s'explique par la
migration des espéces chargées électroactives, en absence de sel:

* La premiére vague correspondant a la réduction d'une espéce moléculaire (I,)
reste inchangée puisque [ ne peut arriver a I'électrode que par diffusion. Son courant

limite, méme en absence de sel est donc un courant de diffusion pur.

* La deuxiéme étape correspond principalement a la réduction de la paire d'ions
I;-X* formée au niveau de I'électrode, X™ étant un cation de nature inconnue, apporté
par le solvant. Cette paire d'ions libére quelques ions libres I3~ qui sont soumis aux

effets de migration, contrairement aux paires d'ions I3-X*. Pour une concentration en
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iode de 1,6.10-4 M et un ajout de 10-2 M en BuyNCIOy,, on obtient un rapport /i égal a
0,18 sur la 2¢me vague. Ce rapport i/ig passe a 0,31 pour une concentration de 10-3 M en

iode.

11 est important de constater que, qualitativement, les effets apportés par 'ajout
délectrolyte dans CH,Cl, est trés proche de celui observé par B. Benzakour dans
CH;CN alors que les ions libres restent en faible concentration par rapport aux paires
d'ions et aux molécules. Comme pour l'oxydation de l'iodure de tétrabutylammonium,
tout se passe comme si le solvant avait un caractere dissociant. Nous adopterons donc la
modélisation établie par B. Benzakour dans CH;CN [112] pour quantifier l'effet
d'électrolyte dans CH,Cl,.

La premiére vague est limitée uniquement par la diffusion de la molécule I,.
On ne dispose pas de modéle dans le cas ou l'espéce électroactive est moléculaire et
qu'elle se réduit en deux étapes. B. Benzakour admet que ce sont les produits chargés
résultant de la 1°r¢ réaction électrochimique qui assurent le passage du courant
nécessaire a leur propre formation. On admettra donc que tout se passe comme si le
solvant était dissociant. Les I3~ formés s'éloignant de la cathode par migration seront
moins nombreux a se réduire. Le courant limite de la 26M€ vague doit donc étre plus

faible en absence qu'en présence d'électrolyte, ce qui est confirmé par I'expérience.

1¢re yague :

Si 11, arrive par diffusion a la cathode (Fig.65), il se forme 0,66 I3~ dont une
partie x s'éloigne de 1'électrode. Le courant nécessaire a cette réaction électrochimique
est équivalent a 0,66 €lectron. Il est assuré par la migration des x ions I3~ et des x cations
X* provenant du milieu. La migration de x = 0,33 I3~ est donc nécessaire. Par
conséquent, la moitié des I3~ formés a l'électrode vont donc quitter la cathode par

migration pour assurer le passage du courant.

2¢me yagye:

Nous venons de montrer qu'au niveau de la premiére vague, en absence
d'électrolyte, seulement la moitié¢ des I5- formés vont se réduire car l'autre moitié sert au
passage du courant nécessaire a la premiére réaction électrochimique. Par contre en
présence d'électrolyte, tous les I3~ vont se réduire. Par conséquent, le rapport théorique
pour la 2¢me étape devrait étre i/ig = 0,5 pour un schéma simple, sans recombinaison. La
valeur expérimentale obtenue dans le cas d'une concentration élevée en iode se

rapproche de cette valeur théorique.
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On admet que le transport du courant de la réaction I3~ — I~ est assuré par la
migration des ions iodure produits a I'électrode et des contre-ions X* qui les
accompagnent.

La réaction électrochimique s'écrit:
03313 +0,66e=1T
Cette réaction nécessite le passage d'un courant équivalent a 0,66 électron

On peut donc adopter la représentation suivante (Fig.65):

Premiére étape Deuxiéme étape
033 [+ cathode cathode
<l 20 3 P 0,33)x1°
S oomx A +
’ (0,33) xX
11 0,33 13-
—2 )
0,66 15" | 11

Fig.65 : Modélisation de la réduction de l'iode : I, > I

L'expérience semble plus compliquée et rend difficile la quantification des
effets de migration. Des réactions secondaires perturbent les systémes en absence

d‘électrolyte support, essentiellement pour les faibles concentrations en solution.

3-1I- C- COMPORTEMENT ELECTROCHIMIQUE DES IONS
TRIIODURE

3- 1I- C- 1- Dosage d'une solution d'iodure par l'iode

Le tracé du faisceau de courbes voltampérométriques, correspondant au dosage
d'une solution d'iodure dans le dichlorométhane par 1'iode, est effectué a une UME de
platine.

Les figures 66 et 67 représentent respectivement les différentes courbes

obtenues en présence et en absence d'électrolyte support.
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IO.4nA

b%
d

Fig.66 : Evolution des courbes I = f(E), en absence d'électrolyte, lors d'un ajout
progressif de I, (2,56.10-2 M) dans une solution de 5,35.10-4 M BuyNI,
milieu CH,Cl, sat. H,O, UME Pt, 10 mV.s"!, sans dégazage, (a) I, 0 M, (b) 2,0.10-4 M
I5,(c) 5,4.10* M 1,, (d) 7, 4.104 M

0,0
} » E(V
0,5
b
Jo.ana
H

7

Fig.67 : Evolution des courbes I = f(E), en présence de BuyNClO4 102 M, lors d'un
ajout progressif de I, (2,56.10-2 M) dans une solution de 5,35.10-4 M BuyNI,
milieu CH,Cl, sat. H,O, UME Pt, 10 mV.s"!, sans dégazage
(@)1, 0 M, (b) 2,0.104 M I,, (¢) 5,4.104 M I, (d) 7,4.10* M

—»-E (V)
0.5




116

L'ajout progressif de I, sur une solution d'iodure permet de suivre

électrochimiquement la réaction:
BuyN"I™ +1, & BuyN'I

Au fur et a mesure de 'addition d'iode, la vague d'oxydation des espéces iodure

diminue au profit de la vague d'oxydation et de réduction des espéces triiodure:
BuyN"I3 -e—3/2 1, + BuyN* (éq.61)
BuyN"I; +2e — 31- + BuyN* (6q.62)

Il est intéressant de remarquer, en présence d'électrolyte, la hauteur des
courants anodique et cathodique relatifs aux espéces I5™: lorsque la vague d'oxydation de
I- diminue de x nA, I'augmentation de la vague cathodique de I3~ augmente de 2x nA, ce
qui est conforme aux équilibres 61 et 62. Au dela du point équivalent, l'excés d'iode
apparait en réduction.

On peut suivre le titrage ampérométrique (Fig.68) en présence ou en absence
d'électrolyte en se plagant a +0,35 V par rapport a 'ECS (Rque: le potentiel de demi-
vague variant légérement avec la concentration de I3~ en solution, le courant limite est
pris dans une zone ou (di / dE) est constant). Les deux méthodes aboutissent a une

concentration en iodure égale 4 5,4.10-4 M.

1.00E-03

Conc(12)

Fig.68 : Titrage ampérométrique de BuyNI par I (2,56.10-2 M) a une UME de Pt,
(—) sans électrolyte support, (- - -) avec BuyNCIO4 102 M
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3- II- C- 2- Effet de migration sur I'oxydation et 1a réduction des

espéces trilodure en milieu peu dissociant

Comme dans l'acétonitrile (Cf Chap.2), les réactions précédentes (I~ + I,) sont
réalisées en présence et en absence d'€lectrolyte support afin d'étudier les phénomeénes
de migration sur l'oxydation et la réduction des ions triiodure dans le dichlorométhane
saturé en eau. Nous pouvons ici encore comparer les effets de migration dans un milieu
dissociant et peu dissociant, afin de connaitre l'influence des paires d'ions sur les

courants limites en présence et en absence d'électrolyte support.

Le tableau 22 regroupe les différentes valeurs de i/iy dans les deux milieux.
Pour la réduction comme pour l'oxydation des especes triiodure, les résultats obtenus
dans le dichlorométhane sont trés voisins de ceux obtenus dans l'acétonitrile.

Les paires d'ions Bu4N+I; exaltent la migration des ions I3~. Les valeurs

expérimentales du rapport 1/1q sont proches des valeurs théoriques calculées, comme si
les espéces triiodures se trouvaient exclusivement sous forme d'ions libres. Pour
simplifier, nous reprenons les résultats théoriques dans l'acétonitrile établis dans le
Chap.2 (§ 2- II).

ifig ilig
théorique expérimental
Buy/N'L; > 1, dans CH,Cl, sat.H,O 2,0 2,1£0,1
dans CH;CN 2,0 1,8+ 0,1
BuyN*I; - BuyN"I" | dans CH,Cl, sat.H,0 0,8 0,8 +0,1
dans CH3CN 0,8 0,7+0,1

Tableau 22 : Valeurs théoriques et expérimentales de i/ig pour I'oxydation (I5 —I5) et

la réduction (I —I7) dans CH,Cl, sat.H,O et CH;CN

3- II- D- CONCLUSION

Malgré la forte résistivit¢ du solvant, il est possible de suivre par
ultramicroélectrochimie en absence d'électrolyte les transformations suivantes :
o> >hL Lol >,y >Tetly o1
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Comme dans un milieu dissociant, il existe, pour un systéme donné, une
relation linéaire i = k([C]). Ce qui laisse supposer que les paires d'ions et les ions libres

ont la méme réponse électrochimique.

Le dichlorométhane est un solvant de basse permittivité di€¢lectrique. Les paires
d'ions prédominent et pourtant les effets de migration sont identiques a ceux obtenus
dans l'acétonitrile. En utilisant les raisonnements propose€s par Stojek pour expliquer les
phénoménes de migration dans la cas d'un acide faible en milieu dissociant, il est
possible d'interpréter les résultats expérimentaux obtenus dans le dichlorométhane. On

admet que les paires d'ions exaltent les phénomenes de migrations des ions électroactifs.

Les effets de migration étant trés proches dans l'acétonitrile et dans le
dichlorométhane, il est possible, pour simplifier, d'utiliser les modéles établis au Chap.1
pour un milieu dissociant, sur la base d’hypotheses relativement simples. 1ls donnent

dans tous les cas de bonnes prévisions sur les effets de migration.

Les effets de migration pouvant étre quantifiés dans le dichlorométhane, de
nouvelles perspectives peuvent étre envisagées quant a l'analyse électrochimique sans

¢lectrolyte support des milieux peu dissociants.

3-111- COMPORTEMENT ELECTROCHIMIQUE DE L'ACIDE PICRIQUE ET
DES PICRATES

3-111- A- L'ACIDE PICRIQUE
3- I11- A- 1- Introduction

L'acide picrique ou 2, 4, 6- trinitrophénol est un acide fort dans I'eau, avec un
pK, de 0, 4 [113] et pratiquement fort dans le diméthylsulfoxyde [114]. Par contre, il est
faible dans l'acétonitrile (€ = 36, 2), pK,; = 8, 6 4 6, 5 selon les références [115], dans
l'acétone (€ = 20, 7), pK,; = 3, 9, valeur souvent contradictoire [116] et dans le
chloroforme (€ =4, 8), pK, =7, 25 [117].
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Les caractéristiques spectrales de HPic et Pic- sont rassemblées dans le tableau 23.

. Amax €max
Pic” (ds eau) 356 nm 16550
HPic (ds CH,Cl,) 347 nm 5000
Pic- (ds CH,Cl,) 375 nm 20080

Tableau 23 : Caractéristiques spectrales de HPic et Pic- dans CH,Cl,

La solution de HPic est incolore dans CH,Cl, saturé en eau, il se trouve donc

entiérement sous forme moléculaire.

3- III- A- 2- Propriété électrochimique de HPic 2 une UME de Pt
3- III- A- 2- a- En présence d'électrolyte support

L'acide picrique est électroréductible dans le dichlorométhane. 11 donne, en
présence de BuyNCIO, (5,5.10-4 M), une vague cathodique a -0,35 V /ECS (Fig.69 b).

A partir du courant limite, le calcul du coefficient de diffusion de l'acide
picrique donne D(HPic) = 1,4.10-5 cm2.s-1, valeur proche de celle du ferrocéne (1,5.10-3
cm?.s71). La réaction €lectrochimique correspond donc a I'échange d'un seul électron.

Elle correspond a la réduction du proton, et non pas a celle des groupements nitro.

Pour éviter l'évaporation du solvant, qui modifierait les concentrations en
solution, ces courbes cathodiques peuvent également étre tracées sans dégazage. La
vague en réduction, a -0,25 V /ECS, correspond alors a la réduction de l'oxygene en

présence d'acide. On peut ainsi déterminer sans désaération les concentrations en acide

picriquce.
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Fig.69 : Effet d'électrolyte sur la réduction de HPic dans CH,Cl,,
UME Pt, dégazage par barbotage d'argon, 10 mV.s-1,
(a) HPic 5, 7.10-4 M, (b) HPic 5, 7.10-4 M + ByyNClOy 5,4.104 M

3- III- A- 2- b- Sans électrolyte support

Le voltampérogramme en absence d'électrolyte est mal défini en raison d'une
tres forte chute ohmique (Fig.69 a), mais le palier de diffusion semble étre atteint. Ceci
indique que la solution est peu conductrice et par conséquent, confirme le caractere
moléculaire de l'acide picrique.

Cependant, la chute ohmique semble étre plus importante que pour le ferrocéne
(Tableau 24).

sans électrolyte [BuyNClOy4] / [HPic] =1
(E1/4 -E3/4) 720 mV 150 mV
Tableau 24 : Critére de Tomes pour la réduction de HPic dans CH,Cl,

avec et sans électrolyte support

L'addition de BuyNCIlOy, en faible proportion ([BuyNCIO4] / [HPic] = 1) dans
une solution d'acide picrique (Fig.69) redresse considérablement la vague (Tableau 24)

et ne fait pas varier la hauteur du palier de diffusion.
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3-II1I- B- LES IONS PICRATE
3- III- B- 1- Introduction

Les solutions de R4NPic sont préparées par extraction liquide-liquide & partir
d'une solution aqueuse de R4NHSO, et d'acide picrique en phase organique selon
I'équilibre suivant:

HPicorg + RgNT5q - R4N*.Picre + HY g
R est un groupement butyle, €thyle ou hexyle.

Les ions sulfate acide HSO4 ont été choisis car leur caractére hydrophile ne
leur permet pas de s'extraire en phase organique. RyNHSO, est mis en excés pour que
I'équilibre soit sensiblement déplacé vers la droite.

Pour le groupement éthyle, la réaction n'est pas compléte, une certaine quantité d'acide
picrique passe dans l'eau. Cette quantité est déterminée par spectrophotométrie en phase
aqueuse- a Ay, = 356 nm. Connaissant la concentration initiale, la concentration de
picrate en phase organique est ainsi connue. Si les concentrations en HPic et Et,;NHSO,
sont respectivement 1,86.10-3 M et 5,1.10-2 M, on obtient une solution de EtyNPic a la

concentration 1,6.10-3 M (soit 91 % de rendement d'extraction).

Les pK4 des picrates de tétraalkylammonium sont connus dans le
dichlorométhane [74-76] sauf celui de BuyNPic, la concentration en ions libres étant
trop faible pour étre déterminée correctement. En comparant les valeurs de pKy dans le
1, 1-dichloroéthane et dans CH,Cl, (Tableau 25), on peut estimer approximativement le
pkg4 de BuyPic dans le dichlorométhane a 4,0.

D'aprés les diagrammes de Flood que l'on peut généraliser aux réactions de
dissociation des paires d'ions, on sait que BuyNTClO4" sera totalement dissocié pour
-logC® > pKy + 1,0 = 5,0 et totalement sous forme de paires d'ions pour

-log CO < pK4- 1,0 =3,0.

pky 1, 1-dichloroéthane (¢ = 10) dichlorométhane (¢ = 9)
[118]
Et,NPic 4,45 4,26 [74]
P4NPic 4,4 4,10 [74]
BuyNPic 4,35 estimation : 4,0

Tableau 25 : Comparaison des valeurs de pk de dissociation dans le

1, 1-dichloroéthane et dans le dichlorométhane
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Le systéme sera étudié par électrochimie en présence et en absence d'électrolyte
support afin de préciser la réaction d'oxydation des ions picrate et d'établir des courbes

d'étalonnage qui seront utilisées lors de I'étude des extractions liquide-liquide.

3- II- B- 2- Propriété électrochimique des ions picrate 2 une UME de
Platine

3- III- B- 2- a- En présence d'électrolyte support

Les ions picrate sont oxydables dans le dichlorométhane, en présence de
BuyNCIO, (7,7.10-3 M), a +1,50 V /ECS (Fig.70 b).

IO,ZnA

=t 4 + ->£ (V
+1.0 ¥

Fig. 70 : Effet d'électrolyte sur une solution de BuyNPic 2,6.10-4 M
dans CH,Cl, sat.tamp., 10 mV.s"1, ECS pont éthanol,
(a) sans électrolyte support, (b) avec BuyNCIO4 7,7.10-3 M

Si 'on suppose que les coefficients de diffusion des espéces iodure et picrate
sont égaux, l'oxydation du picrate de tétrabutylammonium correspond a un échange
monoélectronique, comme dans le cas des phénates [119].

La réaction d'oxydation du picrate proposée est:

By N*Pic - e = Pict + BuyN*



123

Cet échange mono¢lectronique sera confirmé par l'effet d'électrolyte décrit plus
loin.

Une relation linéaire est obtenue entre le courant limite de diffusion et la
concentration analytique en picrate. Le coefficient de diffusion D(Pic-) est égal a
1,1.10-5 cm2.s-1.

Le critére de Tomes (Es/4 - Ejj4) = 110 mV indique que le systeme Pice /BuyN*Pic-

n'est pas rapide.

3- III- B- 2- b En absence d'électrolyte support

Comme en présence d'électrolyte support, les ions picrate s'oxydent a +1,50 V
/ECS (Fig.65a). Les courbes de la Fig.70 montrent que pour une méme concentration en
picrate, le courant limite en oxydation, en absence d'électrolyte, est multiplié par deux.
-Comme en présence d'électrolyte et comme dans le cas des iodures, il y a
proportionnalité entre le courant limite et la concentration analytique en picrate (Fig.71).
Or le pourcentage en ions libres (Pic-) et en paires d'ions (BuyN*,Pic-) dépend de cette
concentration: par exemple la dissociation de BuyN,Pic (pky = 4,0) est de 46 et 73%,
respectivement pour 2,6.10-4 M et 5.10-5 M. Cela indique que i est directement lié¢ a la
somme des concentrations Pic- + BuyN*,Pic".
Des courbes voltampérométriques ont pu €tre tracées pour une concentration en
ions picrate égale a 2.10-3> M : c'est la limite de détection de 'UME de Pt utilisée dans le

dichlorométhane.

2.5 -

i(nA)

0 £ —— - S

0.00E+00 1.00E-04 2.00E-04 3.00E-04
Conc(NBu4Pic) (M)

Fig.71 : Variation du courant limite de diffusion avec la concentration en BuyNPic, sans

électrolyte support, courant limite mesuré a E =2, 0V, UME Pt
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3- III- B- 2- c- Addition progressive d'électrolyte

L'ajout d'électrolyte BuyNClO, entraine une diminution du courant limite: il
est divisé par 1,25 lorsque [BuyNPic] = [BuyNCIO4] et par 1,90 lorsque [BuyNCIO,] =
10.[BuyNPic] (Fig.72, 73). En exces d'électrolyte, le rapport i/iy reste égal a 1,90.

To.2o

-~ $ - »E(V
+1,0 +1,5 +2,0 )
Fig.72 : Variation des courbes voltampérométriques lors de I'ajout progressif de
BuyNClOy sur BuyNPic 2, 6.10-4 M, UME Pt, 10 mV.s"1, BuyNPic 2, 6.10-4 M +
BuyNCIOy4 (a) 0, (b) 10-4M, (¢) 1, 2.10-3 M (d) 2.10-3 M (e)7, 7.10-3 M

2
i(nA)
5 —a
14
0 — + } {
0.00E+00 2.00E-03 4.00E-03 6.00E-03 8.00E-03
Conc(NBudClO4)

Fig.73 : Variation du courant limite (a2 E = +1, 80 V par rapport a 'ECS) d'une solution
de BuyNPic 2,6.10-4 M, lors d'ajouts successifs de BuyNCIO,
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Si l'on admet que la paire d'ions BuyN*,Pic- exalte la migration des ions libres
Pic, le rapport doit étre égal a 2,0 comme en milieu dissociant ou n = z.

Les résultats théoriques et expérimentaux sont donc proches et vérifient
I'hypothése d'un échange monoélectronique.

La valeur du rappor /iy confirmerait que le radical picrate ne réagit pas avec

1'eau pour donner des especes ioniques qui participeraient a ia migration.
3- III- B- 3- Déprotonation de I'acide picrique par la trioctylamine

Les tracés voltampérométriques (Fig.74), en présence d'électrolyte support, sur
une UME de Pt, permettent de suivre la déprotonation de l'acide picrique par la
trioctylamine (B) selon la réaction:

HPicorg + Borg = BHPic
I 014 nA

org

Fig. 74 : Tracés voltampérométriques, & une UME Pt (BuyNCIO,4 103 M), de la
déprotonation de HPic 3,9.10-4 M par ajout progressif de trioctylamine (TOA):
(@) 0 M, (b)2,5.104 M, (¢) 4,9.104 M, (d) 7,3.104 M
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Lors d'un ajout de B dans une solution de HPic, la vague de réduction diminue
et le signal anodique d au picrate Pic'BH" apparait a +1,50 V/ECS. La solution est
jaune. L'exces d'amine est mis en €vidence par sa vague d'oxydation a +0,90V /ECS.
L'équilibre semble complexe car une prévague apparait a +1,25 V /ECS lorsque I'on se
trouve en défaut d'amine par rapport a l'acide picrique.

Le fait que l'on ne puisse pratiquement pas tracer le voltampérogramme en
absence d'électrolyte, indique que la solution n'est pas conductrice et que le phénomeéne
d'hétéroconjugaison entre BH"™ et Pic- intervient de maniere significative. Par
électrochimie, on note donc une différence sensible de comportement entre BHPic et
BuyNPic. Ceci se confirme par spectrophotométrie puisque BHPic a son maximum
d'absorbance & 345 nm et R4NPic a 375 nm [74].

3- III- C- CONCLUSION

Le picrate de tétrabutylammonium est ¢lectro-oxydable dans le
dichlorométhane saturé en eau. Il sera donc possible de suivre son extraction par
ultramicroélectrochimie. Comme dans le cas des iodures, l'intensité du courant anodique
est proportionnelle a la concentration totale en picrate présent en solution. Les effets
d'électrolyte observés confirment le processus électrochimique engageant un seul

électron.

On peut noter que la neutralisation de l'acide picrique par la trioctylamine
conduit a une entité BHPic peu ionisée par suite de I'existence d'interactions fortes par

liaison hydrogéne.

- _IV- EXALTATION DU COU DE IGRATION _D'ESPECES
ELECTROACTIVES DANS LE DICHLOROMET E

~ 3-1V- A- INTRODUCTION

Nous avons observé et quantifi¢ les effets d'exaltation en milieu dissociant
(CH;CN). Les phénoménes d'extraction pouvant faire intervenir simultanément especes
moléculaires et ioniques, il est essentiel, avant d'entreprendre une étude

électrochimique, de savoir si les phénomenes d'exaltation observés dans l'acétonitrile
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sont également mis en évidence dans le dichlorométhane ou les paires d'ions peuvent

étre en grand excés par rapport aux ions libres.

La présence d'une molécule subissant une transformation électrochimique
précédant celle d'une espéce ionique, entraine une modification des phénoménes de
migration des ions lorsque l'on se trouve en absence d'électrolyte support.
Concreétement, on peut observer un accroissement ou une diminution du courant limite
correspondant a l'espéce ionique électroactive.

Dans les milieux dissociants, ces phénomeénes ont €té largement étudiés en
ultramicroélectrochimie par B. Benzakour [54], C. Piatnicki [35] et par R. Pasturaud
[120]. Ces auteurs ont montré leur importance dans I'évaluation ampérométrique des
concentrations des especes €lectroactives.

En milieu peu dissociant, nous avons évoqué l'intervention des paires d'ions
dans I'exaltation des phénomenes de migration des ions électroactifs qui les composent.
Nous aborderons dans ce chapitre l'influence que peut avoir une molécule, comme le
ferrocéne sur la réponse €lectrochimique des halogénures tels que les iodures ou les
bromures, en soulignant le fait que ces phénomeénes peuvent se produire en principe en
milieu biphasique comme nous le verrons plus loin (Cf §4- II- A- 7).

Dans l'acétonitrile, on a vu que le ferrocéne exaltait trés fortement la réponse
ultramicroélectrochimique de I- et Br. Il s'agit de voir si ces phénomenes se produisent

également lorsque le solvant est peu dissociant.

3-1V- B- EXALTATION DE LA VAGUE DES HALOGENURES PAR
LE FERROCENE

Ces phénomenes d'exaltation sont observés sur la vague d'oxydation des ions
iodure et des ions bromure lorsque les solutions contiennent du ferroceéne. L'exploitation
des courbes dans CH,Cl, est un peu plus difficile que dans 1'acétonitrile (Cf §2-II-B).
En effet, en absence d'électrolyte, le Fc s'oxyde au niveau de la 2¢m€ vague des iodures
et de la 1€ vague des bromures. En exploitant le courant anodique total (Fc + I) ou (Fc
+ Br), l'exaltation du courant anodique est mesurable.

3-IV- B- 1- Cas des iodures :

Pour des commodités de manipulation, des concentrations voisines en

ferrocéne et en BuyNI sont utilisées (Fig.75).
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Qualitativement, on peut admettre que les ions Buy/N™ et I- provenant de la
dissociation de la paire d'ions, assurent par migration le passage du courant nécessaire a
I'oxydation du ferrocene. Il y a donc accumulation de I- & 1'électrode avant que ne se
produise globalement l'oxydation des iodures sous forme d'ions libres ou de paires
d'ions. L'exploitation des résultats est regroupé dans la tableau 26. On constate que
l'exaltation observée expérimentalement est proche de celle calculée a partir d'un
modele qui s'applique en principe aux milieux dissociants.

La présence d'électrolyte BuyNClO4 en exces fait disparaitre l'effet
d'exaltation. Si ig. et ij- sont les courants limites en absence d'¢lectrolyte, le courant

relatif au mélange (I- + Fc) en présence d'électrolyte devrait étre égal a

i
iFC+—I—2—=4,55nA. Il est égal en réalit¢ a 5,10 nA. Cette différence pourrait

s'expliquer par le fait que la concentration en électrolyte n'est pas suffisante.

Fig.75 : Exaltation de la vague d'oxydation des ions iodure dans CH,Cl,
(a) BuyNI 5,5.10-4 M, (b) Fc5.10-4 M, (c) BuyNI 5,5.104 M + F¢ 5.10-4 M sans
électrolyte, (d) avec BuyNC1O,4 102 M

»E(V)
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Sans électrolyte: | Sans électrolyte: | Exaltation Exaltation

i(nA) expérimental | si additivité des | expérimentale | théorique
courants limites
Fc (5.10-4 M) 2,5 — — —
(E* =+0,80 V)
BuyNI 5, 4.104 M 4,1 — — —
(E*¥=+1,00V)
Fc (5.10-4 M) + 3,0
BuyNI 5, 4.10-4 M 9,6 6, 6 1, 2.igy) iFc=2,5

(E* =+1,00 V)

Tableau 26 : Exaltation du signal des iodures en présence de ferrocéne

3-IV- B- 2- Cas des bromures

" La manipulation est faite en partant de concentrations voisines en ferrocéne et
en BuyNBr (Fig.76). Les bromures s'oxydent a un potentiel plus oxydant que les
iodures. On voit ainsi l'effet de la position de la vague d'oxydation du ferrocéne par
rapport a celle de I'halogénure.

Fig.76 : Exaltation de la vague d'oxydation des ions bromure dans
CH,Cl, sat.H,O, UME Pt, Réf. ECS pont éthanol, 50 mV.s1,
(a) BuyNBr 4,9.10-4 M seul, (b) Fc 5,0.104 M seul,
(c) BuyNBr 4,9.104 M + Fc 5,0.10-4 M sans électrolyte, (d) avec BuyNCIO4 102 M
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Un balayage a4 50 mV.s"! est préférable afin d'avoir le minimum d'adsorption a
1'électrode.

L'ensemble des résultats est regroupé dans le Tableau 20. Ils sont voisins de
ceux obtenus dans le cas des 1odures: I'exaltation du signal anodique correspondant a la
transition Br- — Br, est pratiquement égale a la valeur du courant limite relatif au
ferrocene.

En présence d'électrolyte support (BuyNCIO, 10-2 M) l'effet de migration cesse
i, -

et le courant global mesuré de 4,9 nA correspond pratiquement a ip. + Bt On
retrouve alors l'additivité des courants comme dans le cas des iodures.
Sans électrolyte: | Sans électrolyte: Exaltation Exaltation
i(nA) expérimental si additivité des |expérimentale | théorique
_ courants limites
Fc (5,0.10-4 M) 2,5 — — —
(E* =0,80 V/ECS)
BuyNBr 4,9.104 M 4,7 — — -
(E* = 1,25 V/ECS)
Fc (5.104 M) + 3,3
BuyNI 5,4.10-4 M 10, 5 7,2 (1, 2.ipc) ip.=2,5
(E* = 1,25 V/ECS)

Tableau 27 : Exaltation du signal des bromures en présence de ferrocéne

3-IV- B- 3- Conclusion

L'exaltation des signaux relatifs aux especes ioniques liée & la présence
d'espéces moléculaire dans les solvants dissociants est également constatée dans les
solvants de basse permittivit¢ comme le dichlorométhane. Tout se passe dans ce milieu,
au niveau des effets de migration comme si les paires d'ions présentes majoritairement
en solution étaient complétement dissociées. Des études d'exaltation sont actuellement
menées au laboratoire lorsque la concentration en espéce moléculaire est trés nettement

supérieure a celle des espéces ionisées électroactives.
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CHAPITRE 4 : EXTRACTION LIQUIDE-LIQUIDE ET REACTION DE
PARTAGE DANS LE DICHLOROMETHANE

4-1- TRAVAUX RELATIFS A L'EXTRACTION LIQUIDE-LIQUIDE PAR
PAIRES D'IONS ET PAR COMPLEXATION DANS CH,Cil,

4-1- A- INTRODUCTION

On a déja souligné l'intérét du dichlorométhane pour le dosage en milieu
biphasique d'espéces peu réactives dans l'eau ou pour le titrage de médicaments par le
laurylsulfate (LS-) ou le dodécylsuccinate (DOSS-) pour les cations ou le
cétylpyridinium (CP*) pour les anions. Nous présentons plus loin les études
thermodynamiques relatives aux équilibres de partage essentiellement développés par le
groupe de Schill, Brandstrom et de Gustavii en Suéde.

Nous examinons ici les récents travaux entrepris sur des molécules
¢électroactives ou complexantes vis-a-vis d'especes métalliques telles que l'argent, le
cuivre, le mercure et qui pourraient étre observées par ultramicroélectrochimie, en
utilisant des UME adaptées.

Les travaux les plus nombreux sur l'extraction par paires d'ions dans le
dichlorométhane sont ceux de 1'équipe de Schill entre les années 60 et 70 [121-129].

La plupart des extractions liquide-liquide sont encore effectuées dans le
benzéne pour l'extraction du Hg, Zr, Nb, Th, Eu, Pu [130,132] et surtout dans le
chloroforme [133-136]. En 1981, une étude américaine [137] est publiée sur les risques
du chloroforme, elle montre que le niveau maximal d'exposition au dichlorométhane est
10 fois plus élevé que celui du chloroforme. Ces deux solvants étant similaires par leurs
propriétés physiques et chimiques, le dichlorométhane peut étre utilisé en remplacement
du chloroforme en particulier dans l'extraction des lipides [138]. Une étude
polarographique des complexes de mercure (II) dans le dichlorométhane a été effectuée
par Bond [139], A.L. Koskinen [140, 141] a étudié le partage entre l'eau et le
dichlorométhane de la dithizone et de ses complexes avec le zinc et le cadmium par
spectrophotométrie UV-visible. Le dichlorométhane est également utilis€é pour
l'extraction des picrates de lanthanide (La3t-Gd3*) [142], de sodium [143] par des
éthers couronnes, et en pharmacologie pour l'extraction du 5-Fluorouracil (anti-

cancéreux) avant détermination de faible concentration par HPLC [144].
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Les méthodes d'analyse les plus couramment utilisées lors des extractions sont
des méthodes optiques, telles que la spectrophotométrie UV-Visible, infrarouge, des
techniques de spectrométrie atomique, telles que la spectrométrie d'absorption atomique
(SAA), méthode trés sélective puisqu'elle utilise pour chaque élément une lampe
particuliére, la spectrométrie d'émission atomique telle la torche a plasma [166].

La voltampérométrie classique (€lectrode tournante, polarographie...) est
beaucoup moins utilisée lors des réactions d'extraction liquide-liquide du fait de ses
limitations. Pourtant, les chapitres précédants ont montré qu'il est possible de faire de la
voltampérométrie dans le dichlorométhane sans ou avec une faible quantité d'électrolyte
support, et cela, méme lorsque le solvant est saturé en eau ou en tampon phosphate.

Le fait que I'on puisse suivre par €lectrochimie la phase aqueuse et la phase
organique, en particulier le dichlorométhane, sans électrolyte support, permet d'étudier
les réactions de partage soit en suivant l'évolution des voltampérogrammes de
l'extractant s'il est électroactif, soit en suivant directement l'espéce extraite si c'est elle
qui est électroactive.

Ces voltampérogrammes renseignent sur la concentration, le processus
¢électrochimique et la nature de l'espece extraite & partir de la connaissance du courant
limite de diffusion, du potentiel de demi vague et des effets de migration.

Une étude spectrophotométrique est réalisée parallelement de fagon & comparer

les résultats obtenus par une UME et confirmer la validité de 'analyse.

4- I- B- ANALYSE THERMODYNAMIQUE DES EQUILIBRES DE
PARTAGE

4- I- B- 1- Introduction

De nombreux travaux relevant de la chimie analytique générale ont été
entrepris par Brandstrém [61] et Gustavii [74-76] pour quantifier les phénomenes de
partage en utilisant les constantes thermodynamiques en milieu biphasique. La
présentation des résultats sous forme de diagrammes de répartition des espéces en
fonction de la concentration de 1'une d'entre elles en phase aqueuse, a permis de faciliter
I'analyse des phénomeénes qui peuvent se révéler parfois trop complexes du fait de
réactions secondaires, comme la dissociation ionique des paires d'ions ou la
dimérisation d'espéces en phase organique.

L'approche analytique de Gustavii est essentiellement basée sur des
déterminations spectrophotométriques UV-visible engageant souvent les picrates

comme indicateur coloré. Nous rappelons briévement les principaux résultats.
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4- I- B- 2- Principaux résultats fondamentaux de Gustavii

L'extraction d'un cation B* par l'ion Picrate, symbolisé par Pic-, peut étre

caractérisée par les équilibres:

B*yq + Pic q = B*Pic gy = B s + Picorg (69.63)

oU B¥Pgpg, B¥ g €t Py représentent les espéces en phase organique.

Le premier équilibre est caractérisé par la constante d'extraction E:
[B*Pic” |

org

L],

le second par la constante de dissociation ionique de la paire d'ions ky:
[ B+] .[Pic_]
org org

d =
[B+Pm_]

org

Gustavii et Schill [74] définissent également une constante conditionnelle

d'extraction Ey:

[B+] +[B+Pm‘]
org org

T (5] [

(éq.64)

ou : ([B+] +[B+Pic'] J correspond a la concentration totale en B* dans la
org org

phase organique, quelle que soit sa forme.

* Dans le cas ou les réactions secondaires dans la phase organique sont

négligeables, la valeur de E, est égale a E et est donc indépendante des concentrations.
1
-Iorg

=,

= Log Pg+=LogE + Log[PiC‘]aq

[B*Pic”

Le partage PB+ = varie linéairement avec la concentration en picrate:

* Si I'on considére uniquement la dissociation partielle de la paire d'ions B*Pic-

dans la phase organique, les grandeurs E,, E et k4 obéissent a la relation:
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(E.kq)"?

[Pic“ Lq

) est une droite. L'ordonnée a 'origine est égale 4 E et la

Ey,=E+

La courbe E; = f ([Pic_]
aq
pente permet d'évaluer kg.

La dissociation des paires d'ions doit favoriser l'extraction de B*.

* Dans un certains nombres de cas, les espéces présentes dans la phase
organique sont sous forme de dimeres, en particulier dans le cas ou B™ est un donneur
de liaison hydrogeéne et si sa concentration est élevée. Ces phénoménes sont
effectivement fréquents dans le cas de l'extraction des bases protonées, comme les
amines. La dissociation est alors négligeable. La formation de diméres dans la phase
organique favorise également l'extraction du cation B™.

A l'€quilibre (€q.63), caractérisé par la constante E, s'associe la réaction:

2 B*Pic org = ByPic) (g caractérisée par la constante de dimérisation ky:

[BzPiCz ]org
ky=——"—
[BPlc]org
. — .
[B Pic ]org+[B2Plcz]org

La grandeur E, = est alors fonction de E, k, et de la

[B*]aq .[Pic‘]aq

concentration en picrate en phase aqueuse selon la réaction:

1IC

E, =E+2k, .Ez.cf)
La courbe E, = f(C}z). _)est une droite dont l'ordonnée a l'origine est égale a E
1C

et dont la pente permet d'€valuer k.

L'originalité¢ des travaux de Gustavii réside dans les corrélations qu'il a pu
¢tablir entre les valeurs de E, pKy, k, et la structure des espéces extraites: longueur et
ramification de la chaine carbonée, taille de 1'ion, hydrophobie, polarité et influence du
solvant.

Nous n'examinerons pas en détail cet aspect dans notre étude, notre objectif
essentiel étant de voir s'il y a une bonne concordance entre les résultats obtenus par
spectrophotométrie et par ultramicroélectrochimie lorsque 1'on envisage le partage d'une

espéce qui peut étre déterminée par I'une et I'autre méthode.
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4- II-EXTRACTION PAR PAIRE D'IONS : ANALYSE PAR LES UME
4- II- A- REACTION DE PARTAGE DES IODURES
4- II- A- 1- Manipulation

Le partage des iodures entre différentes phases aqueuses et le dichlorométhane
a été étudié par voltampérométrie avec une UME de platine et par spectrophotométrie
UV-visible (Tableau 28).

Un étalonnage spectrophotométrique de BuyNI et de Hex4NI est réalisé dans le
dichlorométhane saturé en eau ou en tampon phosphate (pH = 7,5). Le maximum
d'absorption, Ay ., apparait a 244,5 nm quel que soit le contre ion associé a l'espéce
iodure. Les coefficients d'absorption moléculaire € sont relativement proches (14020
pour le BuyNI et 14625 pour 'Hex4NI).

Les phases organique et aqueuse sont fortement agitées sur un banc d'agitation
pendant 20 mn, temps estimé suffisant par Gustavii pour atteindre I'équilibre des
systemes étudiés. Les deux phases sont ensuite séparées a l'aide d'une ampoule a
décanter puis la phase organique est filtrée sur un coton hydrophile, permettant
d'éliminer les microgouttes d'eau qui peuvent perturber les mesures électrochimiques.
Cette filtration peut certainement étre évitée en laissant décanter la phase organique
plusieurs heures. Pour des questions de temps, la filtration est choisie. Les résultats sont
regroupés dans le tableau 28. On peut remarquer une bonne correspondance entre les
résultats spectrophotométriques et électrochimiques.

Le chlorure de potassium ajouté en phase aqueuse pour fixer une force ionique
a 0,1 a surtout de l'influence sur I'extraction lorsque la phase aqueuse n'est pas
tamponnée.

De fagon a étre homogéne avec les conditions expérimentales de Gustavii, les
extractions seront réalisées a pH = 7,5, (KH,PO, = 5,0.102 M + NaOH = 4,1.10-2 M).

La force ionique étant déja élevée, on n'ajoutera pas de chlorure de potassium.
4-TI- A- 2- Calcul des constantes d'extraction et de dissociation

Des solutions de BuyNI dans le dichlorométhane sont mises en équilibre avec
les phases aqueuses (pH = 7, 5). Les concentrations en iodure varie de 5.10- 4 2.10-3
M. Les teneurs dans les deux phases sont déterminées par spectrophotométrie ainsi que
par ultramicroélectrochimie en phase organique, et permettent d'évaluer la constante

d'extraction conditionnelle.



Phase aqueuse [Bu4NI]0Org [BudNI|0 log E, % d'extraction
apres extraction ds la phase org.
Méthode UME Spectro. UME Spectro. UME Spectro.
H,0 2,16.104 M 104 M 9,8.10°M 3,9 3,9 48 46
H,O0 1,97 .104M 5,6.10-5M 5,4.10°5M 3,4 3,4 28 28
+ KCl tel que I=0, 1
2,04.104 M 9,8.105M 8,3.10°5M 3,9 3,8 48 41
tamp. 7, 5 2,07.104 M 9,3.10°5M 7,9.10:5M 3,8 3,7 45 38
+ KCl tel que 1I=0, 1 1,94.104 M 9,3.10:5M 7,8.105M 3,9 3,8 48 40
tamp. 7, 5 2.104M 8,5.10°°M 8,1.10-5M 3,8 3,8 42 40
2,1.104 M 8,5.10°5M 8,1.10:5M 3,7 3,7 40 38

Tableau 28. : Réactions de partage de BuyNI. Comparaison entre différentes phases aqueuses
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Les différents résultats sont rassemblés dans le tableau 29. Pour des faibles
concentrations initiales en [BuyNI]q,, la mesure électrochimique en phase organique
est peu précise car on est proche de la limite de détection (1,5.10-5 M). Pour les
concentrations initiales supérieures a 5.10% M, les mesures spectrophotométriques
nécessitent une dilution afin de rester dans le domaine de concentration ou la loi de

Beer-Lambert est valable.

Il est important de souligner que le voltampérogramme des iodures en milieu
biphasique est typique de celui d'une solution de BuyNI dépourvu d'électrolyte malgré la

forte concentration des ions présents dans la phase aqueuse.

(BugNDorg
(BuyND)?,,, apreés extraction E,
M) ™M)
UME Spectro. UME Spectro.
5,0.10°3 1,6.103 1,7.10-3 13840 14700
1,0.10-4 3,4.10° 3,2.10 7805 6920
2,1.104 8,3.103 7,8.104 5145 4480
5,0.104 2,6.104 2,5.104 4515 4000
1,01.10-3 6,0.104 6,3.10-4 3750 4600
2,02.1073 1,3.103 1,4.103 2895 4400

Tableau 29 : partage des iodures en milieu biphasique CH,Cl,-H,O pH 7,5.

Détection ultramicroélectrochimique et spectrophotométrique

Les courbes expérimentales E, = f([I']aq'l) déterminées par UME et par
spectrophotométrie sont des droites (Fig.77). La dispersion des points est plus
importante avec la seconde méthode. Les valeurs de E et de pK,, déduites de ces
droites, sont rassemblées dans le tableau 30 et comparées avec celles obtenues par

Gustavil.
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Fig.77 : Détermination graphique de la constante d'extraction E et de la constante de

dissociation de BuyNI avec une UME de Pt (-¢-) et par spectrophotométrie (-e-).

Bu NI Spectro * UME * Gustavii [74]
E 2754 2518 2188
log E 3,4 3.4 3,34
pPkq 4,3 4,2 4,12

Tableau 30 : Comparaison des constantes d'extraction et de dissociation obtenue dans

ce travail avec celles de Gustavii.

On constate en premier lieu une bonne corrélation entre nos mesures

spectrophotométriques et ultramicroélectrochimiques de Log E. Les faibles différences

avec les données de Gustavii n'ont pas pu étre expliquées. En second lieu, la valeur de

pKy déterminée par UME est en accord avec les valeurs déterminées par Gustavii

BuyNI pK, = 4,12). 1l est donc possible de déterminer par ultramicroélectrochimie les
4NLPIy p p

pK4 de paires d'ions électroactives dans CH,Cl, a partir des équilibres de partage,

puisque la réponse électrochimique comme spectrophotométrique, est proportionnelle a

la concentration totale (ions libres + paires d'ions).
On doit aussi indiquer que, comme prévu, les réactions de dimérisation de

BuyNI dans la phase organique ne se produisent pas car les solutions sont tres diluées.

Plus la longueur de la chaine carbonée est grande et plus les réactions secondaires sont

fréquentes.
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Les UME peuvent donc devenir un nouveau moyen d'analyse des réactions
d'extraction liquide/liquide dans la phase organique et sans ajout d'électrolyte support,

qui peut étre source d'impureté et qui peut perturber 'équilibre étudié.

4- II- A- 3- Effet de masse sur le partage de BuyNI

Nous envisageons icl, l'extraction de BuyNI en fonction de la quantité de
BuyN* dans la phase aqueuse. Le contre ion associé & BuyN* doit avoir un caractére
hydrophile pour éviter son extraction.

Une solution organique de 2,1.104 M BuyNI est mise en équilibre avec
différentes solutions aqueuses de BuyNHSO,4 (0 < C < 102 M) pendant 20 mn en
agitant fortement.

L'analyse des courbes i = f(E) (Fig.78) montre que les courants limites liés a la présence
d'iodure dans la phase organique augmentent avec la concentration de BuyNHSO, dans
la phase aqueuse, conformément a la loi de déplacement des équilibres de partage par

effet de masse.

:[0,2 nA

} 4 —>E(V)
0.0 0,5

Fig.78 : Effet de masse sur le partage de BuyNI 2,1.10-4 M
BuyNHSO4 (a) 0 M, (b) 103 M, (c) 102 M
Courbes en phase organique, UME de Pt, Réf., ECS pont éthanol, 10mV s
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Le fait que le rapport B/A entre les courants limites vague totale/1¢r¢ vague soit
égal a 2,3 indique que seule les espéces iodure sont extraites. Si BuyNHSO, passait en

phase organique, il jouerait le rdle d'électrolyte et le rapport B/A serait alors de 1,5.

4- I1- A- 4- Influence de la nature des ions présents dans la phase

aqueuse sur l'extraction des iodures par I'ion Buy,N*

On vient de voir que les ions HSO4  hydrophiles ne sont pas extraits par
BuyN*. 1l en est de méme pour les ions Cl- (Fig.79 b). On constate en effet que l'ion I-,
introduit en phase aqueuse sous forme de KI (2,3.10-4 M) en présence de BuyNCI 10-2
M, s'extrait de la méme maniere qu'avec BuyyNHSO, et que le rapport B/A est égal 4 2,3
(B étant le courant limite de la vague globale et A celui de la premiére vague, Cf § 3- II-
A- 2). Il n'y a donc pas extraction de BuyNCI. On a pu vérifier au préalable que KI seul
n'est pas extractible (Fig.79 a). La paire d'ions BuyNCI dans CH,Cl, est oxydable a
+1,10 - V/ECS. Ce signal n'apparait pas lorsque BuyNCl
10-2 M est mis seul en présence du mélange H,O-CH,Cl,.

IO.ZnA
¢

0.0 1.0

Fig.79 : Effet de la présence ou de I'absence de sel dans
la phase aqueuse (tamp. phos. 7,5) sur I'extraction de I-.(KI 2,3.104 M)
Courbes tracées en phase organique, UME Pt, Réf. ECS pont éthanol, 10 mV.s"!
(a) sans sel, (b) ByyNCl1 (102 M), (c) ByyNClO,4 (102 M)
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Dans le cas ou les ions perchlorate sont présents dans la phase aqueuse, ils
entrent en compétition avec 1'iodure au niveau de 'extraction. On a 1'équilibre suivant:
ClOg7aq + BuyN'Trgrg = BuNTClOy o + g (éq.65)
On observe deux phénomenes:

* ]a courbe 1 = f(E) est caractérisée par un rapport B/A égal a 1,33, ce qui
indique la présence de BuyN'ClO4-, dans la phase organique, qui joue le role
d'électrolyte support.

* le courant anodique est sensiblement inférieur a celui observé dans le
cas de I'extraction en absence d'ions ClO4-, par suite du partage de I- moins favorable et
de l'effet d'électrolyte. Un large excés d'ions ClO4 entraine la disparition des espéces

iodure dans la phase organique.

Les résultats spectrophotométriques et ultramicroélectrochimiques sont

concordants (tableau 31).

[BuyNI],,o UME Spectro
Kl,, + BuyNCl 2,6.104M 2,7.104M
Kl,, + BiyNClOy , 1,3.104 M 1,3.104 M

Tableau 31 : Influence du contre-ion associé a BuyN* sur I'extraction de I-.

Comparaison UME et spectrophotométrie

Rque : La concentration déterminée est plus élevée que la concentration initiale car les
solvants, contrairement aux autres manipulations, n'étaient pas saturés. Apres €quilibre

des deux phases, le volume de la phase organique diminue.

Ces réactions de compétition ont été largement ¢tudiées par le groupe de
Gustavii pour déterminer les constantes d'extraction d'espéces non détectables par
spectrophotométrie. Par analogie, il sera possible d'évaluer les constantes d'extraction
d'especes non électroactives en analysant les réactions de compétition avec des espéces

décelables par ultramicroélectrochimie.

4- II- A- 5- Suivi de I'extraction des iodures par voltampérométrie

dans la phase aqueuse et dans la phase organique

L'extraction des ions iodure est effectuée avec différentes concentrations de
BuyNCl, ce dernier ne passant pas en phase organique. La réaction est rapide, 1'équilibre

est atteint en 20 mn. Pour éviter les probléemes liés a 1'évaporation du solvant, chaque
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concentration en BuyNCI] correspond a une manipulation distincte. L'analyse par une
ultramicroélectrode est réalisée dans chaque phase (Fig.80). L'équilibre correspond
toujours a:

Kl + BuyNCl,g = BuyNl;p, + KClyq (éq.66)

phase
aqueuse

phase
organique

A — e e gy

0.0 1.0

Fig.80 : Extraction des ions iodure avec différentes concentrations en BuyNCI : Analyse
des phases aqueuse et organique a I'aide d'une
UME de Pt, Réf. ECS, 10 mV.s™1, (KI)g 10-3 M, avec BuyNCl
(@0M, (b)4,6.104 M, (¢) 8,3.104 M, (d) 1, 1.103 M, (e) 1, 6.10-3 M

La Fig.80 met en évidence l'augmentation de la concentration en I- dans la
phase organique et sa diminution dans la phase aqueuse. BuyNCI n'étant pas en excés, la
réaction n'est pas quantitative et la diminution de la vague en milieu aqueux correspond
non seulement a l'extraction de I- mais également aux effets de migration liés a la
présence d'électrolyte (KCl) dont la concentration n'est certainement pas suffisante pour
faire correspondre ce courant limite a la courbe d'étalonnage obtenue en présence d'un
exces d'électrolyte support. Par conséquent l'évaluation la plus directe dans ce cas est
l'analyse de la phase organique puisqu'elle ne contient pas de sel.

Si la phase aqueuse utilisée était un tampon phosphate (forte concentration en
ion), la diminution du courant anodique dans cette phase n'aurait pas été affectée par la

présence supplémentaire de KCl.
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4- II- A- 6- Extraction d'un mélange (I / I,) par CH,Cl, et Buy,NCI

Il nous a paru intéressant de suivre par ultramicroélectrochimie, les
phénomeénes de partage de I~ en présence de I,, sachant que I'espéce I5- est stable dans
CH,Cl, alors qu'il ne I'est pas dans l'eau (pK(I5") = 2,9).

Lorsque l'on met en présence dans l'eau de l'iode et de l'iodure de potassium
aux concentrations respectives 2,1.10-3 M et 1,3.10-3 M, le complexe I~ ne se forme
pratiquement pas. Le voltampérogramme tracé a I'UME de Pt correspond pratiquement
au systeme I/I- (Fig.81).

C'est une solution jaune orangée qui absorbe a 352 nm et 287 nm.

* Cette solution, mise en équilibre avec un méme volume de CH,Cl, évolue
rapidement: la phase aqueuse passe du jaune a l'incolore alors que la phase organique
devient rose. Les courbes UME tracées dans les deux phases indiquent que l'iode est
détecté par sa vague de réduction dans CH,Cl, (Fig.81a) alors que le signal cathodique
a disparu en phase aqueuse (Fig.81b). Le passage de I, d'une phase a 'autre est confirmé

par spectrophotométrie (Fig.82).

* Si l'on introduit dans la phase aqueuse BuyNCl a la concentration
2,5.10-3 M, et que l'on agite cette solution avec la phase organique précédente, on
constate que cette derniere se colore en jaune. Ceci indique la présence du complexe I3,
confirmé par spectrophotométrie (Fig.83). L'iodure extrait réagit instantanément avec
l'iode contenu dans la phase organique. Compte tenu des concentrations initiales de I, I-
et ByyNCI dans la phase aqueuse, ce complexe triiodure se trouve sous la forme de
BuyN*I3- en présence de BuyN*I-.

Le voltampérogramme a I'UME de Pt dans l'eau indique une diminution de
signal anodique de I- (Fig.81c). Le signal cathodique obtenu dans CH,Cl, correspond a
la réduction de I3~. En oxydation apparaissent deux vagues successives (Fig.81b): la
premiére correspondant a l'oxydation des iodures et la seconde correspondant non
seulement & 'oxyvdation des I3~ provenant de la premiére étape, mais également a

l'oxydation des espéces I3~ en solution.
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Fig.81 : Extraction d'un mélange (I- / I) par CH,Cl, puis par BuyNCl :
Analyse des phases aqueuse et organique a l'aide d'une UME de Pt,
Réf. ECS, 10 mV.s-L, (a) KI2,15.10-3 M + I, < 1,3.10-3 M avant extraction,
(b) (b')apres extraction avec CH,Cl,, (c) (¢')aprés extraction avec BuyNCl1 2,5.10-3 M
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Fig.82 : (a) Spectre UV-Vis de la phase organique aprées équilibre
entre CH,Cl et (I715),q, (b) solution témoin de I, dans CH,Cl,.

125+

Fig.83 : Extraction d'un mélange (I / 1) par CH,Cl, puis par BuyNCI :
(a) Spectre UV-Vis. de la phase organique ,
(b) solution témoin de (I, + I- en exces) dans CH,Cl,.
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4- II- A- 7- Utilisation des effets d'exaltation en extraction

On a vu dans le chapitre précédant (§ 3- IV- ) qu'il est possible d'exalter (ou
d'inhiber) dans un solvant donné sans électrolyte support, la réponse électrochimique
d'une espéce chargée par l'ajout d'une molécule qui subit une transformation
électrochimique au préalable.

Il arrive trés souvent en extraction que l'espece a extraire soit telle que sa
concentration soit trés faible et proche de la limite de détection de 'UME utilisée.

Elle peut &tre accompagnée dans la phase aqueuse par une espéce moléculaire
électroactive et extractible qui peut éventuellement influencer sur le signal de l'espéce
ionique. L'ajout délibéré d'une espece moléculaire dans l'une des deux phases peut étre
utilisé en principe pour "révéler" une espéce électroactive en faible concentration dans
la phase aqueuse.

- Le systéme envisagé est le mélange (Fc + I) déja étudié en milieu mono-
phasique (§ 3- IV- B- 1-, p.88). Une solution aqueuse d'iodure 10-4 M (pH = 7,5) est
mise en équilibre avec une solution de ferrocéne 1,2.10-3 M dans un méme volume de

dichlorométhane. Apreés agitation, les phases sont séparées puis analysées (Fig.84).

H

]:1nAlcm

0,:0— , ’-0 >-E(V)nA

Fig.84 : Utilisation de I'exaltation en extraction : (BuyNI 10-4 M dans la phase aqueuse
tamponnée et Fc 1,2.10-3 M dans CH,Cl,); analyse de la phase organique avec une

UME de Pt, Réf. ECS pont éthanol, 10 mV.s"1, (a) Fc 1,2.10-3 M, (b) aprés extraction

sans électrolyte, (c) aprés extraction avec BuyNC1O,4 102 M
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Si I'on se reporte aux extractions réalisées en absence de ferroceéne, l'iodure
extrait correspond a une concentration égale a 6,6.10-5 M. Les courants limites en
absence d'électrolyte seraient de 0,18 nA pour la premicre vague et 0,45 nA pour la
vague totale. Le ferrocéne ayant un courant limite de 5,20 nA, s'il y avait une simple
addition, le courant global correspondant au mélange (Fc + I") devrait étre égal a
5,65 nA. Expérimentalement, on constate qu'il n'apparait qu'une seule vague, méme
avec une forte sensibilité. Le signal de l'iodure est donc "noyé" dans celui du ferrocene.
Le courant mesuré (8,20 nA) est sensiblement plus grand que celui calculé en supposant
qu'il y a additivité des courants.

On a donc une exaltation du signal anodique d'environ 50% (soit =~ 0.5 ig.).

L'ajout d'électrolyte rabaisse le courant limite a une valeur proche de celle du ferrocéne

seul.
Les différents courants limites sont rassemblés dans le tableau 32.
Courants limites
BuyN16,6.105 M (E = +1,3 V) 0, 45 nA (vague totale)
Fc1,3.103M (E=+0,8 V) 5,20 nA
BuyNI 6,6.10-5M + Fc 1,3.103 M
si additivité (sans électrolyte) 5,65 nA
BuyNI 6, 6.10-5 M + Fc 1,3.10-3 M
expérimental (sans électrolyte) 8,20 nA
BuyNI 6, 6.10-5M + Fc 1,3.10-3 M
si additivité (avec électrolyte) 5,20 nA

Tableau 32 ; Courants limites de différentes solutions dans le dichlorométhane

Cette exaltation apparente du signal du ferrocéne est plus faible que celle
obtenue en milieu monophasique. On peut remarquer cependant que les conditions sont
sensiblement différentes: le ferrocéne et l'iodure sont a des concentrations voisines en
milieu monophasique alors que I'espece BuyNI, dans le cas €tudi€ ici, est peu concentrée
et faible par rapport au ferrocéne.

Compte tenu de la faible concentration de BuyNI dans CH,Cl,, il n'est pas
exclu qu'un effet d'électrolyte partiel ait lieu (dfi a des impuretés ioniques en solution) et
limite en partie les phénomenes d'exaltation. Des tests sont actuellement en cours pour
confirmer cette hypothése en utilisant le méme rapport (Fc)y/(BuyNI), mais avec des

solutions plus concentrées.
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Remarque: Dans le cas ou la position des courbes relatives a la molécule et a l'espéce
ionique sont trés proches, on peut invoquer deux mécanismes pour expliquer la
croissance des courants limites.
1- On admet que le ferrocéne est oxydable avant I- et que les concentrations
sont telles que (Fc)g/(BuyNI)y = 10,0. Les calculs effectués en milieu
dissociant montrent que I'exaltation du signal correspondant a l'oxydation de I-
en [, est égale a la valeur du courant limite du ferrocéne. Si ij- est négligeable

devant i, on doit observer un courant global égal a 2ig..

Fc précede I-: exaltation est voisine de

IFc
= l'exaltation est indépendante de [I-]

2- Si 'on admet que l'oxydation I- — I, s'effectue avant celle du ferrocéne, on
se trouve dans une situation équivalente, en oxydation, a celle que C. Piatnicki
a observée en réduction quand elle mettait du perchlorate de ferricinium en
présence d'acide acétique: le signal de l'espece moléculaire €tait multiplié par
2,0 lorsque I'on ajoutait Fc*ClO,4- quelle que soit sa concentration. Dans notre

cas, la réponse du ferrocene doit étre multipliée par 2,0 par suite de la présence

de BuyNI.
I-_précede Fc: Le signal de Fc est
Fc multiplié par 2,0 si I'on admet que les

phénomeénes sont identiques a Fct + HA

On voit donc que l'on aboutit dans les deux cas, aux mémes résultats au niveau
de l'exaltation quelle que soit la position relative des deux systemes €lectrochimiques
mis en jeu. Nous avons supposé au cours de ces raisonnements qu'il n'y avait pas de
processus chimique au niveau de I'électrode entre les espéces en solution et les especes

formées électrochimiquement.
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4-11- B- SYSTEMES DE L'ACIDE PICRIQUE ET DES PICRATES
4- 1I- B- 1- Réaction de partage de I'acide picrique

Nous avons étudié le partage de l'acide picrique 2,4.104 M entre le
dichlorométhane et trois phases aqueuses différentes: l'eau pure (milli-Q), la solution
tampon phosphate pH = 7.5, et une solution d'acide sulfurique (pH = 0).

La voltampérométrie effectuée sur la phase organique (Fig.85) montre
l'apparition d'une vague cathodique uniquement lorsque CH,Cl, est en équilibre avec la

solution sulfurique. L'équilibre HPicyry ¥ H*,q + Picyg, totalement déplacé vers la

aqg’
droite avec l'eau pure et le milieu tamponné, est déplacé dans l'autre sens par suite de

l'effet de masse lié a la présence de H dans la phase aqueuse (H™/HPic = 5800).

—1’0 0:0
} { »>E (V)

IOJIIA

Fig.85 : Influence de la phase aqueuse sur l'extraction de I'acide picrique 2,4.10-4 M
Analyse de la phase organique, UME Pt, Réf. ECS pont éthanol, 10 mV.s™1
(a) eau pure milli-Q, (b) tampon phosphate 7,5, (c) H,SO, pH =10

4- II- B- 2- Réaction de partage des picrates
Plusieurs solutions organiques de Et;NPic (5.10°5 M < Cy < 4.10¢ M,

concentrations utilisées par Gustavii) sont mises en équilibre avec une solution de

tampon phosphate (pH = 7.5). De la méme fagon que pour les iodures, la phase
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organique est analysée par voltampérométrie avec une UME de Pt, et par

spectrophotométrie UV-visible.
Le tableau 33 rassemble les différentes valeurs expérimentales.

(Et4NPic)org
(Et4NPic)0,,, aprés extraction E,
M) ()
UME Spectro. UME Spectro.
4,8.10-5 <lim.détect®  4,2.10-6 — 2230
1,0.10-4 1,2.10°5 10-5 1420 1130
2,0.104 3,6.10° 2,4.10°5 1275 765
4,1.10°4 82105  6,1.10° 770 510

Tableau 33 : Partage de Et4NPic entre CH,Cl, et une solution aqueuse pH = 7,5.
Comparaison des résultats spectrophotométrique et ultramicroélectrochimique

Les concentrations déterminées ci-dessus  permettent de tracer:
Ey = f(1/(Pic7),q) (Fig.86), les régressions linéaires sont faites pour les deux techniques
afin d'obtenir graphiquement les constantes d'extraction et de dissociation (Tableau 34).

10000 15000 20000 25000
1/(NEt4Pic)aq

0 5000

Fig.86 : Détermination graphique de la constante d'extraction E et de la constante de

dissociation de Et;NPic avec une UME de Pt et par spectrophotométrie.



EtyNI Spectro * UME * Gustavii [74-76]
E 263 645 199, 5
logE 2,4 2,8 2,34
pky 4,6 5,0 4,26
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Tableau 34 : Comparaison des constantes d'extraction et de dissociation de Et4NPic

obtenue dans ce travail (*) avec celles de Gustavii.

Contrairement a ce qui avait été¢ observé avec les iodures, on constate que des
écarts significatifs apparaissent d'une part entre les deux méthodes et d'autre part avec
les résultats de Gustavii. Par contre nos résultats spectrophotométriques sont proches de
ceux de Gustavii. Les concentrations mesurées avec 'UME en phase organique sont
sensiblement majorées par rapport a celles €valuées par spectrophotométrie et nous
aboutissons a une constante d'extraction plus importante que celle donnée par Gustavii
(Tableau 34). Pourtant, comme dans le cas des iodures, la variation du courant limite
avec la concentration est bien linéaire, ce qui signifie que le courant mesuré correspond
a la fois aux ions libres et aux paires d'ions

Le fait que les concentrations en picrate solent faibles peut poser un probléeme
au niveau de la détection par UME. On constate en effet que la courbe
Ey = f(1/(Pic7),q) établie sur 3 points, puisque un point est en dessous de la détection
limite, est moins satisfaisante que celle établie a partir des mesures spectro-
photométriques. Les faibles concentrations en picrates, proches de la limite de détection,
peuvent étre un probléme mais ne semblent pas €tre la seule source d'erreur. En effet,

lorsque la concentration en P- augmente, 1'écart spectro-UME ne se réduit pas.

La comparaison avec les données de Gustavii n'est pas aisée dans la mesure ou
l'on ne dispose pas de ses valeurs de E, et qu'il n'est pas fait mention d'équilibres
secondaires autres que la dissociation des paires d'ions, qui pourraient perturber le
partage.

Les valeurs de Log E et de pKy sont donc a considérer avec certaines
précautions. Des mesures engageant des solutions plus concentrées en picrate sont

actuellement en cours.
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4-1I- C- ETUDES DES REACTIONS D'ECHANGE : ANALYSE PAR
LES UME

4- II- C- 1- Introduction

11 est envisagé dans cette partie, I'analyse par des UME des réactions d'échange
de deux anions. L'intérét est de montrer que les UME peuvent aussi étre utilisées pour
suivre ce type de réaction, en contrélant toutefois les effets de migration pouvant
intervenir dans la phase organique, sous peine de conduire a des interprétations et a des
concentrations erronées. Les trois exemples qui suivent montrent l'importance de la
connaissance de ces effets de migration. Les réactions d'échange permettent également
une évaluation indirecte des constantes de partage des composés qui ont une forte
affinité pour le solvant. Pour faciliter l'analyse des équilibres, nous avons choisi
d'utiliser le cation Hex4N* dont le pouvoir extractant est supérieur a celui de BuyN* et

Et4N*. On suppose que la paire d'ions Hex4N*I- a un pKy proche de celui de AmyN*I-

4- 1I- C- 2- Echange I- / C104"

La réaction mise en jeu dans cet échange est la suivante (Fig.87):
HexyN*.I"org + Cl0475g = HexyNT, Cl047org +1I7aq (€éq.67)

a

IO,ZnA

/

00 40,5 0

-E(V)

Fig.87 : Réaction d'échange I / C104~, UME Pt, 10 mV.s1, réf. ECS pont éthanol, (a)
Hex,NI 5,4.10-4 M, (b) apres la réaction d'échange avec KCIOy 5,5.104 M,
(c) = (b) + Hex4,NClO, 4,5.104 M
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La courbe Fig.87b relative a la phase organique apres équilibre montre un
rapport B/A égal a 1,5 sans aucune addition supplémentaire d'électrolyte. Il y a donc une
forte extraction d'ions perchlorate qui jouent le réle d'électrolyte vis-a-vis des iodures
restant dans la phase organique.

L'allure de cette courbe peut s'expliquer aisément par la grande affinité¢ des C10,4- pour
Hex,N* en présence d'iodures. Par conséquent, 1'équilibre (€q.67) est trés déplacé vers

la droite: ce qui signifie qu'une grande quantité d'iodure passe dans la phase aqueuse.

Le courant limite de la courbe Fig.87b aboutit a:
(HexyNID)grg = 1,3. 10-4 M (une mesure spectrophotométrique de la
phase organique a 1'équilibre donne une concentration de 1,1.10-4 M).
d'ou (KD)aq = (HexyNClIOy) g = 4,1.104 M
On aboutit a un pk de -0,96 pour la réaction de compétition (Gustavii [75]

donne -1,3 avec BuyN* comme cation).
4- II- C- 3- Echange I- / NO3"
Si 'on admet que les paires d'ions prédominent vis-a-vis des ions dans la phase
organique, les phénomeénes peuvent étre quantifiés a partir de 1'équilibre:

HexgN*,Iorg + NO3pq = HexyN*,NO3 rg + I (éq.68)

En réalité, pour une concentration initiale en Hex4NI de 5,3.104 M il y a

72 % de paires d'ions.

L'analyse de cette réaction est faite & partir des voltampérogrammes, tracés
avec une UME de Pt dans la phase organique (Fig.88) [145].
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Fig.88 : Réaction d'échange I / NO3~ en milieu biphasique CH,Cl,-H,O, UME Pt, 10
mV.s1, réf. ECS pont éthanol,(a) Hex4NI 5,3.10-4 M,
(b) aprés la réaction d'échange avec KNO3 5,3.104 M,
() = (b) + Hex4NCIOy 6,70.10-3 M

L'espéce HexyNI 5,3.10* M a une forte affinité pour CH,Cl, et ne passe
pratiquement pas en solution aqueuse en absence de NOj3-. Lorsque l'on ajoute ces
derniers ions a la méme concentration, on observe, comme dans le cas précédant, deux
phénomeénes: le rapport B/A diminue ainsi que la valeur des courants limites en

présence d'un excés d'électrolyte ajouté apres séparation des phases.

* Le fait que le rapport B/A passe de 2,5 a 1,8 prouve que Hex4NO3 est présent
dans la phase organique mais en quantité¢ insuffisante pour abaisser la valeur a 1,5.
Parallélement, une addition progressive d'électrolyte dans une solution d'iodure montre

qu'un rapport B/A = 1,8 correspond a environ quatre fois plus d'iodure que d'électrolyte.

* Nous nous sommes placés en milieu Hex;NCIQ,4 6,7.10-3 M pour atteindre la
valeur de 1,5 et utiliser la courbe d'étalonnage permettant d'évaluer par UME la quantité
totale d'iodure présent dans la phase organique. Elle est égale a 4,2.10-4 M. Un calcul

simple conduit a une valeur de pk égale a 1,2 pour I'équilibre de compétition défini plus
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haut, ou l'on a négligé les ions libres. Gustavii a obtenu des valeurs voisines (1,44 et
1,38) lorsque l'ion ammonium est respectivement BuyyN* et AmyN*.
Connaissant le pk de la réaction et la constante d'extraction de 1'un des deux
E Hex,NNO
systémes, on en déduit la deuxieme: k=43
EHex4NI

4- 1I- C- 4- Echange I / Pic”

L'équilibre est réalisé entre Hex4NI 5,3.104 M en phase organique et l'acide
picrique 5,2.10-4 M en phase aqueuse selon I'équilibre (Fig.89b):
HexyN*Tgpg + Picyq = HexgN*Picgg + 17 (éq.69)

Il ne peut y avoir que l'extraction des picrates associés & Hex,N* puisque
l'acide picrique ne s'extrait que par effet de masse, en présence d'un exces de H" en

phase aqueuse.

a
b
ID.ZnA ¢
Pi¢™
I-
} / } } -+ > E(V)
0.0 1.0 2.0

Fig.89 : Vagues anodiques en phase organique illustrant la réaction d'échange
I- / Pic-, UME Pt, 10 mV.s"!, réf. ECS pont éthanol,(a) Hex4NI 5,3.10-4 M,

(b) apres ia réaction d'échange avec HPic 5,2.10-4 M, (c) + Hex,NCIO, 2.102 M

Les concentrations obtenues par spectrophotométrie et par voltampérométrie
sont proches : (HexyN*,Pic oo )umE = 5,1.10-4 M*, (3, 76 nA)
(HexyN™,Pic™oro)spectro = 4,9.1074 M**,
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* cette concentration est déterminée a partir de I'étalonnage i = f{C) déterminé pour
Et4NPic. En effet, le cation a peu d'influence sur le courant limite (pour une méme
concentration, Hex4NI a un courant 1,2 fois plus grand que BuyNI, de méme que pour
une méme concentration BuyNPic a un courant limite 1,1 fois plus grand que Et;NPic)
**cette concentration est déterminée en controlant la quantité de HPic en phase aqueuse
par spectrophotométrie.

La vague anodique des 1odures apres équilibre n'est plus visible, elle

correspond a une concentration proche de la limite de détection.

4- I1- D- EXTRACTION DE HCI PAR LA TRIOCTYLAMINE

Un des processus d'extraction de composés minéraux consiste a associer un
anion complexe minéral avec un cation organique suffisamment volumineux de facon a
ce que ‘le nouveau complexe formé soit plus soluble dans la phase organique. De
nombreux cations métalliques tels que le Co(Il), le Cr(VI), le Pb, le Pt(IV) ainsi que les
lanthanides(III) [146] sont extractibles d'un milieu acide par la trioctylamine.

Les chlorhydrates d'amine tertiaire sont largement utilisés. Bizot et Trémillon
[147] étudient dans un premier temps I'extraction de la trioctylamine protonnée qui sert,
dans un deuxiéme temps, a l'extraction du chlorure d'uranyle. Cette premiere étape est
trés souvent utilisée lors de l'extraction d'un complexe minéral anionique. C'est
pourquoi nous voulons contrdler cette réaction par voltampérométrie de la phase

organique avec une UME de Pt.

Une solution aqueuse de HCI 0,48 M est agitée pendant 15mn avec différentes
solutions de TOA dans CH,Cl, (4,3.102 M, 7,8.10-2 M et 0,13 M). L'extraction est

représentée par I'équilibre suivant:
R3Ngrg + Clgq + HYyq = RsNH,Cl g
Trémillon définit la constante de réaction:

_ (R3N)org'(C1~)aq-(H+)aq _ (Cop—0O).(C4 ——C)2
(R3NH+=C1~)org C

0 (¢9.70)

avec C la concentration en (R3NH+,C1'org), Cy la concentration initiale en TOA et Cy la

concentration initiale en HCI.
Dans le tétrachlorure de carbone : pKy=4+0, 1.
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Apres la mise en équilibre des deux phases, la phase organique est séparée,
filtrée et diluée 83 fois (0,3 ml dans 25 ml) pour ne pas avoir des concentrations trop
élevées au niveau de 'UME. La Fig.90 représente les voltampérogrammes cathodiques
tracés dans la phase organique, aprés ajout d'électrolyte, avec une UME de Pt aprés

extraction.

1o
m

Fig.90 : Extraction de HCl par la TOA dans CH,Cl, : analyse de la phase organique par
UME de Pt : partie cathodique, Réf. ECS pont éthanol, 5 mV.s°1, N, 15 mn, la phase
org. est diluée 83 fois (0, 3ml dans 25 ml) pour tracer le voltampérogramme, Buy,NCIO4
102 M, (HCD)pq 0, 48 M
et (TOA)gr, (3) 4, 3.102 M, (b) 7, 8.102 M, (c) 0, 13 M

Le tracé entre -1,80 V et +1,50 V (ECS) donne une vague anodique et une

vague cathodique a :
* +1,10 V (ECS) correspondant a ['oxydation de Cl-
* -1,10 V (ECS) correspondant a la réduction de RyNH*

Pour les conditions TOA 7,8.10-2 M et HC1 0,48 M (Fig.90b) et en considérant

que la constante K est identique dans le CCly et dans le CH,Cl,, alors la concentration
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de chlorhydrate formé est comprise entre 0, 07648 M et 0, 07649 M, concentration
obtenue par la résolution de I'équation 70. R3NH* 7,65.10-2 M correspond donc a un
courant limite de 3, 2 nA (lorsque la solution aprés extraction est diluée 83 fois). En
prenant cet essai comme référence, on peut évaluer la concentration de chlorhydrate
formé lorsque la concentration de TOA est de 4,3.10-2 M et 0,13 M (Tableau 35), en

supposant une variation linéaire entre le courant limite et la concentration.

(HCD?,, 0,48 M REFERENCE (TOA) 5rg (TOA),
(TOA),,7,8.102M | 43.102M 0,13M
i(nA) aprés 32 nA 1,68 nA 5,8 nA
extraction (9,18.104 M) (4,82.104 M) (1,66.10-3 M)
(R3NH*,C) 7,65.102 M 4,0.102 M 0,13M

Tableau 35 : Extraction de HCI par la trioctylamine dans CH,Cl,.
" Les concentrations entre ( ) correspondent a la phase organique diluée

apres extraction utilisée pour 'analyse

En prenant comme référence la manipulation faite avec (HCDpq 0,48 M et
(TOA)Org 7.8.10-2 M, les concentrations de (R3NH+,C1')org, obtenues pour les deux
autres manipulations correspondent bien également a la concentration initiale en TOA.
Les courants limites obtenus apres extraction semblent donc bien étre proportionnels a

la concentration initiale en TOA.

4- II- E- CONCLUSION

L'analyse voltampérométrique avec une UME de Pt de la phase organique,
CH,Cl, saturé en eau ou en tampon, permet de déterminer les concentrations
analytiques de l'espeéce extraite pour en déduire les constantes d'extraction. Ces résultats
sont cohérents avec ceux obtenus par spectrophotométrie UV-Vis et sont proches des
données de Gustavii. Il permettent de calculer les constantes de dissociation et
d'extraction.

C'est particulierement au niveau des réactions d'échange qu'interviennent les
effets de migration. La mesure de B/A dans le cas de l'oxydation des iodures, indiquent
la proportion entre la quantité d'électrolyte et d'iodure. On peut donc suivre ces réactions
en tenant compte des effets de sel et ainsi déterminer les concentrations en solution
aprés équilibre. Il est possible, en premiere approximation, puisque l'on ne prend pas en
compte les réactions secondaires, de calculer les constantes de réaction d'échange. Ces
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constantes étant le rapport entre deux constantes d'extraction, la connaissance de 1'une
donne l'autre automatiquement.

On remarquera un bilan moins positif lors de l'extraction des picrates. Des
phénomenes autres que la dissociation des paires d'ions interviennent probablement.
Pourtant dans le domaine de concentration utilisé, les réactions secondaires de

dimérisation ne devraient pas avoir lieu.

4- 11I- EXTRACTION PAR COMPLEXATION : LES EXTRACTANTS DES
CATIONS METALLIQUES

4- ITI- A- INTRODUCTION

Si le dichlorométhane est principalement utilis€ comme solvant d'extraction par
paire d'ions, il est également propos€é pour la séparation de cations métalliques

engageant des liaisons de type covalent avec des extractants complexants.

Les systémes qui peuvent étre analysés par électrochimie doivent comporter au
moins une espece €lectroactive: l'extractant, l'espéce extraite en phase organique ou
l'espéce a extraire en phase aqueuse, cette derniére étant moins intéressante, puisque

notre but est I'analyse de la phase organique.

La priorité a ét¢ donnée aux extractants électroactifs, stables dans le milieu.
Une étude détaillée est faite en particulier sur le diéthyldithiophosphate sur une UME de
Pt, une électrode a goutte tombante de mercure et également sur une UME de mercure

préparée par électrodéposition sur 'UME de Pt.

4-I1I- B- LE DIETHYLDITHIOPHOSPHATE
4- 1I1I- B- 1- Introduction

Le diéthyldithiophosphate symbolisé par HDEDTP est également appelé acide
diéthyldithio-phosphorique et a pour formule:

C2H5-— O\ /S

P
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Son pK, est égal a -1,10 et son partage entre le tétrachlorure de carbone et I'eau

est caractérisé par log E = 0,45 (pour une force ionique de 1,0) [146].

Ce composé est soluble dans le dichlorométhane. Nous examinons en premier
lieu son comportement €lectrochimique a une UME de Pt puis & une électrode de

mercure. Son pouvoir extractant vis-a-vis du plomb sera également abord¢.

4- III- B- 2- Etude électrochimique a I'électrode de Pt du HDEDTP
dans CH,Cl,

4- III- B- 2- a- Signaux cathodiques

En absence d'électrolyte support, la présence de HDEDTP fait apparaitre un
signal cathodique, correspondant a la réduction du proton, comme dans le cas de 1'acide

picrique. La présence d'oxygeéne ne gene pas la détection (Fig.91).

L'ajout d'électrolyte redresse la courbe, mais ne modifie pas la valeur du
courant limite. L'acide HDEDTP est donc trés peu ionisé. Cela explique l'existence
d'une chute ohmique importante. Son potentiel, en présence d'électrolyte et avec
dégazage est égal a -0,70 V / ECS. Le critére de Tomes (E; 4 - E3/4) = 130 mV.

-2.0 -1.0 0.0

f

+ ]

-+
e

a/s

Fig.91 : Vague cathodique du HDEDTP 3,4.10-4 M dans CH,Cl, sat.H,O
(a) sans électrolyte, sans dégazage, (b) BuyNCIO4 10-3 M sans dégazage,
(c) BuyNCIO,4 10-3 M avec dégazage (N)

——

E(Y)
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4- III- D- 2- b- Signaux anodiques

En absence d'électrolyte support, il est impossible d'observer un signal
anodique. Ceci est dii a des phénomeénes complexes a l'électrode, probablement liés a
l'adsorption. On constate en effet que l'ajout d'électrolyte permet d'obtenir une courbe
anodique. Mais elle est peu reproductible (E varie entre +1,0 V et 1,2 V) et son palier est
mal défini (Fig.92). Un balayage rapide en potentiel (50 mV.s"l) ne permet pas

d'améliorer les signaux.

]:'0.4 nA

——

0.5

-t
wn

Fig.92 : Vague anodique du HDEDTP 3,4.10-4 M dans CH,Cl, sat.H,O, UME Pt,
Réf. ECS, 20 mV.s"1, (a) sans électrolyte, sans dégazage,
(b) BuyNClO,4 10-3 M sans dégazage, (c) BuyNCIO,4 10-3 M avec dégazage (N»)

Comme dans le cas des xanthates, on peut supposer que la réaction d'oxydation

conduit a la formation d'espéce radicalaire par échange d'un électron.

Comportement électrochimique de DEDTP- a 'UME de Pt:

11 est intéressant de voir si la déprotonation de HDEDTP peut étre suivie par
une UME de Pt et si les signaux anodiques peuveint étre améliorés. La trioctylamine a
¢té introduite en solution comme base, le HDEDTP étant ajouté avant ou apres. Toutes
ces manipulations n'ont pu étre faites qu'en présence d'électrolyte (BuyNCIO4 10-2 M).

* La courbe relative a l'oxydation de la trioctylamine seule est mal définie (1,0
V <Ejp < 1,4 V /ECS). Le systéme est probablement complexe et la chute ohmique
importante. L'ajout d'électrolyte n'améliore pas la qualité des courbes (Fig.93 a).
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* Lorsque HDEDTP est ajouté en défaut par rapport a l'amine, il apparait la
vague de réduction de l'amine protonée a -1,25V /ECS.
L'excés d'acide fait apparaitre un signal a -0,55 V/ECS (Fig.93). On peut remarquer que
les chutes ohmiques restent importantes. Ceci est en faveur d'une trés faible dissociation
de la paire d'ions R;NH*,DEDTP-.

-1.5 ~0.5 E(V)

Fig.93 : Tracés cathodiques et anodiques de I'addition de HDEDTP sur une
solution de TOA dans CH,Cl, sat.H,O, UME Pt, N, aprés chaque ajout,
20 mV.s71, Réf. ECS pont éthanol, BuyNCIOQ,4 10-2 M, (a, a") TOA 6,3.104 M,
(b, b") TOA 6,3.10-4 M + HDEDTP 3.10-4 M, (¢, ¢') TOA 6,3.104 M +
HDEDTP 6, 1.104 M, (d, d') TOA 6, 3.10-4 M + HDEDTP 8,3.104 M

En oxydation, 1'électroactivité de I'amine rend les phénoménes complexes tant
qu'elle est en exces par rapport a l'acide. Lorsque l'on se trouve a la stoechiométrie, la
vague relative a la paire d'ion R;NH*,DEDTP- est bien définie. Son potentiel Eq/»
(+0,70 V/ECS) est décalé de 350 mV environ vers les milieux réducteurs conformément
a ce qui est attendu, la base étant plus facilement oxydable que l'acide conjugué. Ce

décalage important confirme que l'acide est trés peu ionisé.
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* Lorsque l'amine est ajoutée a l'acide, les phénomeénes en réduction restent les
mémes puisque la vague de réduction du proton diminue et celle de l'amine protonée
augmente avec l'addition d'amine. En oxydation, par contre, méme lorsque l'amine
ajoutée est en défaut par rapport a l'acide, la vague anodique de R;NHTDEDTP- est
visible a +0,65 V /ECS (Fig.94). Cette différence de comportement reste inexpliquée.

-1.0 0.0 E(V)
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Fig.94 : Tracés cathodiques anodiques de 1'addition de TOA sur une solution de
HDEDTP dans CH,Cl, sat.H,O, UME Pt, N, aprés chaque ajout, 20 mV.s"1,
Réf. ECS pont éthanol, BuyNC1O4 10-2 M, (a) HDEDTP 5.104 M,

(b) HDEDTP 5.10-4 M + TOA 3,4.10-4 M

4- III- B- 3- Etude électrochimique du HDEDTP dans CH2C12 sur

différents électrodes de mercure

Comme beaucoup de produits soufrés, HDEDTP manifeste un pouvoir
complexant vis-a-vis des ions Hg?". C'est d'ailleurs un extractant de ce cation [146]. La
polarographie semble donc un moyen appropri¢é pour étudier les réactions de
complexation.

L'un des objectifs poursuivis au cours de cette étude est de montrer 'intérét que
présente les UME de mercure, non seulement pour évaluer la concentration des espéces

métalliques, mais également pour étudier une réaction.
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Aprés avoir rappelé les différents travaux déja entrepris avec une UME de
mercure, nous examinerons en premier lieu le comportement électrochimique de
HDEDTP a une électrode de mercure classique, en présence d'électrolyte. Nous
présenterons ensuite les premiers résultats 8 une UME de mercure.

Les UME de mercure sont surtout utilisées en présence d'électrolyte support, en
redissolution anodique, en particulier pour la détermination du cuivre, du plomb, du
cadmium et du mercure. Ces électrodes sont essentiellement préparées sur des UME de
fibre de C [148, 149], de C [150, 152], de Pt [96, 153], de Au [154], de Ir [155, 156], et
de Ag [157].

Les points suivants ont été examinés:

- Préparation d'UME de mercure sur fibre de carbone par chauffage, pour des
études de redissolution anodique [148].

- Application de courant alternatif pour l'¢tude de I'aminopterine [149].

- Applications analytiques de la voltamétrie impulsionnelle de redissolution
[150].

- Etude de la redissolution anodique du plomb, du cuivre, du cadmium, du
mercure et du zinc en présence d'électrolyte [148, 151, 152, 155, 156].

- Etude de la redissolution anodique du cuivre et du cadmium en absence
d'électrolyte [96]. La méme étude est faite en présence et en absence d'acide humique,
agent complexant de ces cations [153].

- Ftude d'amalgames treés concentrés et détermination des coefficients de
diffusion du thallium.

Ce type d‘électrode est pour le moment trés peu utilis€ pour l'étude des
complexes. Kounaves [158] analyse des traces de nickel dans des cheveux humain, et
Jin [159] observe la réduction du complexe Ru(NH3)¢Cl3. C'est cet aspect que nous
cherchons a développer.

Examinons dans un premier temps le systeme en polarographie classique.

4- I11- B- 3-a- Electrode de mercure tombante

On opére en présence de BuyNCIO,4 (10-2 M) comme électrolyte. Un dégazage
des solutions par l'azote est assuré pendant 15 mn.

La présence de HDEDTP en solution se traduit par une vague cathodique, a -
1,40 V /ECS, qui correspond a la réduction du proton (Fig.95). Ce potentiel évolue vers
les potentiels négatifs lorsque la concentration en HDEDTP augmente. C'est la

conséquence des chutes ohmiques. Le fait que potentiel de demi-vague soit beaucoup
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plus bas que sur platine est normal puisque la réduction du proton est plus lente sur

mercure.

—E(V)

L o

_2.0 T »E (V)
~1.0

11PA

Fig.95 : Réduction et oxydation de HDEDTP 4,8.10-4 M dans CH,Cl, sat.H,O a une
¢lectrode de Hg a goutte tomb., N, 15 mn, Réf. ECS pont éthanol,
2mV.s!, ByyNCIO4 102 M

La partie anodique (Fig.95) montre deux vagues successives de hauteur égale a
+0,30 V et +0,70 V (/JECS). La barriecre anodique apparait a +1,0 V/ECS, elle
correspond a l'oxydation du mercure. Comme pour la réduction du proton, le potentiel
de la deuxieme vague et de la barriére évolue, mais vers les potentiels positifs, lorsque

la concentration en HDEDTP augmente.
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Chaque vague d'oxydation a une hauteur égale a celle observée en réduction.
Cela est en faveur de l'existence d'un complexe intermédiaire de stoechiométrie

1:1 entre l'ion mercurique et 'anion DEDTP-. On aurait en effet les équilibres suivants:

* Anode: Hg® + 2 HDEDTP -2e = Hg(DEDTP), + 2H* n/a=2/2,E=+0,30V
Hg® + Hg(DEDTP), -2¢ = 2Hg(DEDTP)* n/a=2/72,E=+0,70 V
soit la réaction globale:
Hg° + HDEDTP - 2¢e = Hg(DEDTP)* + 2H+ n/a=2/1

Comportement électrochimique de HDEDTP en milieu basique:

En principe, l'anion DEDTP- est plus complexant que l'acide conjugué
HDEDTP. Les signaux sur mercure devraient étre déplacés vers les milieux réducteurs.
Nous avons donc examiné le comportement du complexant en présence de
trioctylamine.

Alors que sur platine, 'amine est génante du fait de ses propriétés réductrices,
sur mercure elle I'est pour ses propriétés complexantes vis-a-vis des ions mercuriques.
Elle donne en effet un signal anodique (+0,38 V/ECS). Il n'y a pas de palier de
diffusion, et le courant augmente réguliérement jusqu'au mur (Fig.96-1).

Lorsque l'acide est ajouté a une solution d'amine (Fig.96), cette derniére se
protone et deux vagues anodiques supplémentaires apparaissent a:

* -0,17 V /ECS, correspondant a l'oxydation du Hg® en présence de
R3NH",DEDTP- selon la réaction:
Hg® + 2R3NH*,DEDTP- - 2¢ = Hg(DEDTP), + 2R3NH"

* +0,75 V /ECS, correspondant a l'oxydation du Hg®° en présence du
Hg(DEDTP), formé par la réaction précédante.
Hg° + Hg(DEDTP), -2e = 2Hg(DEDTP)*
On peut remarquer que cette vague est équivalente a la deuxiéme vague
ancdigue d'une solution de HDEDTP.

Sur la partie cathodique, on voit la réduction de R;NH™ a -2,10 V /ECS. Ce
potentiel évolue vers les potentiels négatifs lorsque la concentration en R3;NH*
augmente. Puis, lorsque l'acide est en exces, la vague de l'acide apparait normalement en
réduction a -1,45 V /ECS et en oxydation a +0,35 V /ECS (Fig.97). Le 1éger décalage en
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potentiel est toujours di aux chutes ohmiques. De la méme fagon, il est possible de
suivre I'addition de TOA a une solution de HDEDTP.

L'écart de potentiel entre les deux vagues cathodiques est le méme sur toutes
les électrodes (Tableau 36). Mais selon la concentration de l'une et l'autre des espéces, il

peut y avoir une légere différence.

Type d'électrode UME Pt Hg goutte tomb.
AE (cathodique) 650 mV 650 mV

Tableau 36: Variation de potentiel entre la réduction de HDEDTP
et celle de RyNH*,DEDTP-

11 existe tout de méme un inconvénient lors d'ajouts successifs d'une espéce a
une solution de CH,Cl, car aprés chaque ajout un léger dégazage (Smn) est & nouveau
nécessaire et il y a évaporation du solvant méme en prenant la précaution d'utiliser de
l'azote saturé¢ en CH,Cly. C'est pour cela qu'il est difficile d'avoir une relation précise

entre courant limite et concentration en HDEDTP.

4- 111- B- 3- b- Comportement électrochimique du HDEDTP
dans CH,Cl, a une électrode a goutte stationnaire

de mercure

Pour obtenir une goutte stationnaire de mercure, une électrode de type Kemula
a ¢té utilisée. Le diametre de la goutte est de l'ordre de 0,67 mm. Les conditions
d'utilisation de cette électrode sont les mémes que pour une électrode de mercure a
goutte tombante: dégazage et électrolyte support (BuyNClO4 102 M). Malgré la
diminution de la taille de l'électrode, celle-ci est encore trop grande pour tracer les

courbes sans €lectrolyte support.

La difficulté est de garder la méme électrode pendant une série de
manipulations. En effet, le dégazage ou l'agitation lors d'un ajout d'une espéce, peut
faire tomber la goutte de mercure. La goutte reproduite n'étant pas exactement de la
méme dimension, les courants limites sont alors légérement différents et leur

comparaison n'est plus certaine.
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Fig. 96: Tracés anodiques et cathodiques de I'addition de HDEDTP a une solution de
TOA dans CH,Cl, sat.H,0 + BuyNCIO, 10-2 M sur une electrode
a goutte de Hg tombante, Réf. ECS pont éthanol, 5 mV.s-1, (1-2) TOA 6, 5.104 M,
(3-4) TOA 6, 5.10-4 M + HDEDTP 3.10-4 M, (5-6) TOA 6, 5.10-4 M +HDEDTP
6.104 M, (7-8) TOA 6, 5.10-4 M + HDEDTP 8, 3.104 M
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Fig.97 : Tracé anodique et cathodique du HDEDTP dans CH,Cl, sat.H,O, électrode
Kemula, REf.ECS pont éthanol, 5 mV.s1, N, 15 mn, (a) solvant, (b) 5.104 M
HDEDTP, * arrét sur le 1°f palier de diffusion pour voir la stabilité

du courant mais il y a toujours des oscillations

Les courbes de la Fig.96 sont faites avec la méme goutte de Hg. Elles montrent,
comme dans le cas de la goutte tombante, que la vague anodique totale a un courant
limite égal a celui de la vague cathodique.

Le tracé anodique sur l'électrode a goutte de mercure stationnaire donne deux
vagues successives a +0,25 V et +0,62 V /ECS, avec la barriere a
+0,90 V /ECS. En réduction la vague des protons sur cette électrode est a -1,45 V. Tous
ces potentiels sont tres proches de ceux obtenus a 1'électrode a goutte tombante de Hg.

Les phénomenes sont donc identiques sur I'électrode a goutte stationnaire et a

goutte tombante de mercure.

Examinons maintenant la cas d'une UME de mercure.
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4- I11- B- 3- c- Etude du comportement électrochimique de
HDEDTP a une UME de mercure

1- Préparation de I'électrode:

L'UME de mercure est préparée selon la méthode de Daniele [96].

Une UME de Pt (10,7 um), préalablement décapée aux ultrasons et & la pate d'alumine,
est placée dans une solution aqueuse de pH<l contenant Hg,(NO3)
2.10"2 M et HNO;3 0,15 M. On dépose sur cette électrode du mercure, en imposant un
potentiel de -0, 15 V /ECS pendant 200 sec.

L'électrode est ensuite rincée a 1'éthanol, séchée (a l'air), puis on définit son
domaine d'électroactivité dans le dichlorométhane en présence de BuyNClO, comme
électrolyte. On constate l'apparition du mur anodique a +0,60 V/ECS. Il semble que
cette limitation soit due a l'oxydation du mercure, mais pour le moment, on n'explique
pas le fait que cette limitation est déplacée de 0,2 a 0,3 Volts par rapport aux limites
définies pour I'électrode a goutte (+0,85 V/ECS) et pour 'électrode de Kémula (+0,75V
/ECS). Il n'est pas exclu que ce phénomene soit li€é a la préparation de l'électrode dans
un solvant tiers. En réduction, l'oxygéne apparait a -0,65 V /ECS. En absence
d'oxygeéne, il est possible d'aller jusqu'a -2,00 V /ECS sans observer de limitation.

L'UME de Hg est ensuite plongée dans une solution de ferrocéne en présence
de BuyNClO,4 comme électrolyte. La vague anodique est bien définie (+0,42 V/ECS)

mais on constate que son palier est limité par suite de 1'oxydation du mercure.

Fc
IZ.S nA

~03 : E(V)
0.5

Fig.98 : Ferrocéne 8,4.10"4 M dans CH,Cl, sat.H,0, UME Hg,
Réf. ECS pont éthanol, NBuyClO4 1,2.10-2 M, 50 mV.s!
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Si l'on considere le coefficient de diffusion de Fc calculé avec une UME de Pt
(r = 10,7 um) dans CH,Cl, (1,5.10-3 cmZ2.s°1), et en considérant le courant limite obtenu
a 'UME de Hg pour une concentration de 8,4.10-4 M, on peut calculer le rayon de cette
derniére comme si elle était plane: r serait environ é€gal a 113 um, ce qui correspond a
un peu plus de 10 fois la valeur en absence de mercure. Il parait donc plus vraisemblable

de dire que 1'¢lectrode est hémisphérique.

2- Comportement électrochimique du HDEDTP

Le tracé anodique d'une solution de HDEDTP, en absence de dégazage, ne
présente qu'une seule vague a +0,10 V/ECS (Fig.81). La valeur du courant limite est en
faveur d'un échange monoélectronique, en comparaison avec la vague du ferrocéne. On
visualiserait donc le systéme:

Hg0 - 2e + 2 HDEDTP — Hg(DEDTP), + 2H*
‘Le transfert électronique est relativement rapide (Es;4 - Ej/4 = 90 mV). Le
courant limite semble augmenter linéairement avec la concentration (Fig.99).

Il est possible de tracer 4 a 5 voltampérogrammes. L'UME de Hg semble
cependant tres vite s'altérer et il est difficile, pour le moment, de la conserver d'un jour a

'autre.

L 3 [
v

0.5 0.5 EV)

Fig.99 : Tracé anodique de HDEDTP dans CH,Cl, sat.H,O sur 'UME de Hg,
Réf. ECS pont éthanol, avec BuyNCIO4 1,3.10-2 M, 50 mV.s"!
(a) solvant, (b) HDEDTP 7, 5.104 M, (c) 1, 45.103 M
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Fig.100 : Tracés cathodiques de HDEDTP dans CH,Cl, sat.H,O sur 'UME Hg,
Réf. ECS pont éthanol, avec BuyNCIOy4 1, 3.10-2 M, 50 mV..s-1
(a) HDEDTP 3, 9.10-4 M, (b) 7, 6.10-4 M

La partie cathodique montre, sans dégazage, la réduction de l'oxygéne en
présence d'acide a environ -0,60 V/ECS. Cette vague est proportionnelle a la
concentration en HDEDTP (Fig.100). Lorsque la solution est désaérée, la réduction de
HDEDTP apparait a -1,50 V/ECS (Fig.101), potentiel proche de celui obtenu a une

électrode de mercure classique.

L'absence de la 2éme vague, attendue a +0,70 V/ECS n'est pas pour le moment
expliquée. La conception d'une électrode de mercure in situ par réduction de sels
mercuriques est en cours. On devrait pouvoir lever ainsi cette ambiguité. Mais il semble
que l'oxygéne soit en partie responsable car lorsque la solution est dégazée, il y a de
nouveau deux vagues anodiques a E =+0,35 V et E = +0,65 V /ECS (Fig. 101a) dont on
explique plus loin les hauteurs respectives.

Les premiers essais d'extraction sont reportés Fig.101. On a extrait Hg2* par
HDEDTP en milieu H,SO4 7 M [146]. Le complexe Hg{DEDTP), en phase organique
est jaune. On observe un signal cathodique a -0,30 V/ECS, qui n'est pas trés bien défini,
et l'excés d'acide a -1,50 V/ECS (Fig.101a). En oxydation, on observe deux signaux
anodiques a E = +0,35 V et E = +0,65 V /ECS, la deuxiéme vague étant plus grande que
la premiére (Fig.101a).
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Fig.101 : Extraction de Hg(NO3), 4.10-4 M en milieu aqueux 7M
par HDEDTP 1,5.10-3 M. Analyse phase organique , ECS pont éthanol 50mV.s-1, N,
pdt 15 mn, Hg(DETDP), 4.10-4 M (si quantitatif),
(a) UME Hg/Pt, (b) UME Pt

On observe en effet l'oxydation de Hg? en présence de Hg(DETDP), produit au
niveau de la premicre vague et contenu en solution. Cette méme solution a été analysée
avec une UME de Pt (Fig.101b). La courbe aller (des potentiels positifs au potentiels
négatifs) en réduction est mal définie du fait du dép6t de mercure a la surface. Par contre
au retour, on retrouve exactement la courbe tracée a 'UME de Hg avec en plus la
redissolution anodique de Hg a +0,8 V/ECS.
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3- Comportement électrochimique du HDEDTP en milieu basique

La manipulation a été faite en tragant dans un premier temps les courbes sur le
domaine anodique d'une solution organique de TOA contenant un excés de HDEDTP
par rapport a la concentration en amine (Fig.102). La courbe cathodique est ensuite
tracée mais elle est mal définie. Par contre en utilisant une nouvelle UME de Hg, une
vague de réduction apparait a -0,8 V /ECS sur une solution dégazée (Fig.102). Le
tableau 37 regroupe les différents potentiels des vagues anodiques et cathodiques

obtenues pour une solution d'amine protonée et une solution de HDEDTP sur les trois

types d'électrode.

E{p (V) /ECS UME Pt Hg tombante UME Hg

Oxy. +0,10 / — sans dégazage
mal défini +0,30 /+0,72 +0,30 / +0,65
HDEDTP
Red. -0,68 -1, 45 -1,50
Oxy. +0,70 / — -0,15/+0,35/ +0,75 -0,20/+0,15/—
R;NH*DEDTP-
+ HDEDTP

Red. -1,4/-0,55 -2,10/-1,45 E* =-0,80

Tableau 37 : Potentiels dans CH,Cl, en présence de BuyNC1O,4 10-2 M et avec
dégazage (sauf précision), d'une solution de HDEDTP et de TOA
en présence d'un exces de HDEDTP

Ce potentiel E* = -0,80 /ECS ne correspond a aucune des vagues
précédemment tracées. On peut se poser la question de savoir si I'on ne dispose pas
d'une électrode mixte.

Comme sur I'électrode de Hg a goutte tombante, lorsque la solution contient
I'espece DEDTP- associée a une amine protonée (R3NHTDEDTP-), on observe une
vague correspondant a l'oxydation du Hg® en présence de RsNH*DEDTP- qui est située
a un potentiel inférieur a celui observé avec I'espece HDEDTP.




Fig.102 : Tracés anodiques et cathodiques dans CH,Cl, + BuyNCIO,4 102 M,
N, 15 mn, ECS pont éthanol, 50 mV/s'1, TOA 4,12.104 M + HDEDTP 8,45.10-4 M, (a)
UMEI1-Oxy, (b) UME1-Red., (c) UME2-Red., (d) UME2-Oxy

Les tracés Figl02 a et d montrent que deux UME de Hg préparées dans les

meémes conditions, ne donnent pas tout a fait des courants limites identiques.
4- 111- B- 4- Extraction de Pb2* par le HDEDTP

Il est connu que le Pb2* est extrait quantitativement dans CCl, par le HDEDTP
a partir de solutions acide ou neutre [146]. Le plomb s'extrait sous forme de
Pb(DEDTP), [160].

Il nous a paru intéressant de suivre l'extraction du plomb par HDEDTP en se
placant en milieu neutre, avec une concentration d'extractant trois fois plus élevée que
celle du Pb2* a extraire (respectivement, 9, 7.10-4 M et 3, 2.10-4 M).

Les phases sont séparées puis BuyNCIO, est introduit comme électrolyte a la
concentration 102 M dans CH,Cl, pour effectuer l'analyse de la solution avec une

UME de Pt et par polarographie classique.
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* A I'UME de Pt, on observe une vague cathodique située a -1,05 V /ECS que
l'on est tenté d'attribuer a la réduction du complexe Pb(DEDTP), puisque la courbe de
redissolution correspond a l'oxydation du plomb déposé a l'électrode au cours du

processus de réduction (Fig.103).

* On devrait s'attendre également a la réduction de l'excés de HDEDTP, cet

acide se réduisant en principe a -0,70 V /ECS.

-1,0 ‘J
| e

i)

» E (V)

Fig.103 : Manip.1 : Extraction de Pb(NO3), 3, 2.10~* M par une solution de HDEDTP
9, 7.10-*M dans CH,Cl,, tracé avec UME Pt ds la phase organique en présence de
BuyNClIO,4 102 M, Réf. ECS pont éthanol, N, 15 mn, 20 mV.s-!

* Cette méme solution est analysée avec une électrode a goutte tombante de
mercure (Fig.104). La réduction de Pbo(DEDTP), est mise en évidence sans ambiguité a
-0,60 V /ECS. Comme dans le cas de 'UME de Pt, l'excés de HDEDTP n'est pas visible
en réduction, seul un décrochement (reproductible) est observé au potentiel de réduction
de HDEDTP.

La partie anodique donne deux vagues successives aux meémes potentiels qu'une
solution de HDEDTP, correspondant a I'exces d'acide.

Ce que l'on peut préciser avec certitude, c'est que la réaction a eu lieu, méme si
elle n'est pas quantitative. En effet, HDEDTP 9,7.10-4 M donnerait un courant limite
d'environ 5 wA pour la premiere vague anodique. Or celui obtenu est de 3 pA, ce qui
représente une concentration d'environ 5,8.104 M, clest-a-dire que seulement
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3,9.10-4 M HDEDTP aurait réagi. Il y aurait donc eu extraction de seulement 61 % de

Pb2* dans la phase organique.

e

=0 %3 > E(V)

0,5

I1rl

Fig.104 : Manip.1 : Extraction de Pb(NO3), 3, 2.10-4 M par une solution de
HDEDTP 9,7.10-*M dans CH,Cl,, tracé avec élec.Hg tombante
ds la phase organique en présence de BuyyNCIO4 102 M,
Réf. ECS pont éthanol, N5 15 mn, 2 mV.s-!

La Fig.105 représente la méme extraction effectuée dans des conditions
similaires mais l'analyse de la phase organique aprés extraction est faite par une UME
de Hg et comparée avec une électrode a goutte tombante de Hg.

La partie cathodique tracée avec I'UME de Hg semble difficile a interpréter.
Par contre, en oxydation, on peut comparer le courant limite obtenu aprés extraction
avec un tracé 1 = f(E) d'une solution de HDEDTP de concentration connue. Il donnera,
en considérant que la taille de 'UME de Hg est reproductible d'une électrode a l'autre,
une estimation de la quantit¢é de HDEDTP qui n'a pas réagit. Les résultats regroupés
dans le Tableau 38 montrent que les concentrations obtenues sont proches avec les deux

types d'électrode.
Manip.1 (Fig.103) Manip.2 (Fig.104)
Type d'électrode Hg tombante Hg tombante UME Hg
(HDEDTP)org ap.ext. 5,8.104 M 6,3.104 M 5,8.104M
% d'extraction =~ 61 ~ 56 ~ 64

Tableau 38 : Extraction de Pb2* par le HDEDTP



179

Fig.105 : Manip.2 : Extraction de Pb(NO3), 3, 2.10-4 M par une solution de HDEDTP
9,9.10-4M dans CH,Cl,, tracé avec une élec.Hg tombante (2 mV.s'1) et une UME de
Hg (50 mV.s1) ds la phase organique en présence de
BuyNClOy 1, 2.10"2 M, Réf. ECS pont éthanol, N, 15 mn

4- III- C- LES XANTHATES
4- 1II- C- 1- Introduction

Les xanthates (X°) :

sont des espéces ioniques qui sont largement utilisées pour la flottation des minerais, la
flottation ionique [161] et I'extraction liquide-liquide. Ils donnent des complexes stables

avec de nombreux ions métalliques (Cu?*, Ag*, Zn2*, Pb2*, etc...), qui sont insolubles
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dans I'eau mais solubles dans de nombreux solvants organiques [146]. Dans la mesure
ou les xanthates sont électrooxydables dans l'eau [162, 163], il est intéressant

d'examiner son comportement dans le dichlorométhane.
4- V- C- 2- Les xanthates dans le dichlorométhane
Le xanthate de potassium (KX) étant peu soluble dans CH,Cl,, la solution de
xanthate de tétrabutylammonium est préparée par extraction liquide-liquide en partant

d'une solution aqueuse contenant KX et BuyNCI a la méme concentration.

Les xanthates donnent une vague anodique a +0,21 V (ECS) qui diminue au

cours du temps (Fig.106).

} % t >-E(V)
0,0 0,5
Fig.106 : Tracés voltampérométriques de BuyNX dans CH,Cl, sat.H,O, sans
électrolyte support, UME Pt, 20 mV.s-1, Réf. ECS pont éthanol,
(@)t=0,(b)t=1h

Cette instabilité est confirmée par spectrophotométrie (Fig.107) avec la
iminution, jusqu'a la disparition d'un pic a4 311 nm et I'apparition d'un pic a 276 nm. La
bibliographie [163] indique que cette dégradation a lieu également dans le chloroforme,
mais qu'elle est plus rapide dans le dichlorométhane. La dégradation se produit aussi en
milieu anhydre, mais elle est toutefois plus rapide lorsque le solvant est saturé en eau et

lorsque les concentrations utilisées sont faibles.
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Fig.107 : Spectres UV-visible d'une solution de BuyNX
dans CH,Cl, sat.H,O au cours du temps

E. Klein et son équipe [165], ont montré que 'acide xanthique posséde un pic
dont la longueur d'onde (276 nm) est comparable a celle qui apparait lors de la
dégradation du xanthate. Il est donc raisonnable de penser que les xanthates se
transforment au cours du temps en acide xanthique (ROCS,H) dans le dichorométhane.
Mais aucun signal cathodique ne parait.

J. Leja [161] indique 1'hydrolyse de l'ion xanthate:

BuyN+*ROCS,- + HyO = BuyN+*OH- + ROCS,H

Sur une électrode de platine {163, 164], le xanthate s'oxyde en diéthyl

dixanthogéne selon la réaction:
2 C2H50C82- -2e = (C2H50CSZ)2

Sur des électrodes, autre que le platine (or, cuivre), le courant anodique résulte
de la formation du dixanthogéne ainsi que de la formation du complexe métallique

correspondant.
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Le xanthate est peut-étre stabilisé lorsqu'il est sous forme de complexe. Un
essai d'extraction du cobalt a donc été réalisé. La phase organique devient verte, du fait
de la présence du complexe. Une diminution de la vague des xanthates se produit mais
la quantification de l'extraction du cation ne peut se faire car cette diminution est due
non seulement a la complexation des xanthates mais également a leur dégradation et

aucune autre vague n'apparait.

L'analyse par ultramicroélectrochimie des réactions d'extraction par
complexation peut donc €tre envisagée dans le dichlorométhane. L'étude a été effectuée
uniquement en présence d'électrolyte, les espéces étudiées étant trés peu dissoci€es.
Méme si tous les phénomenes au niveau de I'UME de Hg ne sont pas clairs, ce type
d'électrode peut €tre utilisé pour ce genre de réactions et demande & étre largement

développée, elle évite, en particulier les dépdts métalliques.
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CONCLUSION GENERALE

L’étude des effets de migration sur le transport des espéces Cu?* et Cut dans
les mélanges eau-acétonitrile nous a permis de confirmer les hypothéses simplificatrices
basées sur 1’égalité des mobilités absolues et sur la nécessité de prendre en compte la
contribution des espéces formées au cours de 1’électrolyse dans le transport du courant.
Les résultats sont proches de ceux obtenus par Amatore dans le cas ou les contre-ions
sont monovalents. Le modeéle que nous présentons a ’avantage de pouvoir étre appliqué
dans les cas les plus généraux : systémes complexes, charge polyvalente des contre-
ions, espéces insolubles.

L’analyse du comportement du systéme global Cu?* / Cu(0) dans I’acétonitrile
a été étudié en considérant deux hypothéses. La premiére prenant en compte la
participation du Cu™ dans le transport du courant par migration, la seconde considérant
que le Cu™ reste au niveau de 1'électrode. Le changement de nature de ’UME de platine
entre les deux systémes par suite du dépdt de cuivre métal ne permet pas de retenir 1'une
de ces deux théories.

L’étude de polyoxydants chargés comme le chlorure de viologéne lévera cette

ambiguité.

L’exaltation apparente du signal des iodures par la présence du ferrocéne
s’interpréte également en tenant compte de 1’égalité des mobilités absolues. On
confirme la possibilité d’accroitre considérablement la réponse d’une espéce
électroactive a I’état de trace par 1’ajout d’une espéce €lectroactive non chargée en forte

concentration.

Les études menées dans le dichlorométhane montrent sans ambiguité 1’apport
considérable de I’ultramicroélectrochimie pour analyser les réactions dans les milieux
trés résistants.

Le premier résultat intéressant est de pouvoir analyser les réactions en absence
d’électrolyte. Il est important de constater que malgré la présence de paires d’ions en
forte concentration, les phénomenes de migration observés sont identiques a ceux
décrits dans 1’acétonitrile ou le DMSO. Ils s’interprétent cependant différemment
puisque nous attribuons aux paires d’ions électroactives un role d’exaltation de la
migration des ions libres existant en trés faible concentration.

La bonne corrélation entre les résultats spectrophotométriques et
ultramicroélectrochimiques au niveau de Dextraction des iodures d’ammonium

quaternaire constitue un deuxieme résultat important. On voit qu’il est possible
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d’évaluer par électrochimie, directement dans la phase organique, les coefficients de
partage, les constantes de dissociation ionique des paires d’ions, les effets de masse et
les réactions de compétition.

11 est clairement démontré qu’il est possible de mettre en évidence 1’extraction
d’une paire d’ions non électroactive en phase organique en é€quilibre avec une phase
aqueuse trés chargée en ions, soit en examinant le redressement du voltampérogramme
d’une espéce comme le ferrocéne, soit en suivant 1’évolution du rapport des deux
courants limites correspondant a I’oxydation des iodures ou a la réduction de I’iode.
Nous avons également mis en évidence la nécessité de prendre en compte les effets de

migration lorsque 1’on examine les réactions de compétition.

De méme, nous avons démontré qu’il est possible d’exalter la réponse
ampérométrique d’une espeéce chargée a 1’état de trace comme I, initialement présente
dans I’eau, et extraite sous forme de paires d’ions BugN*I-, en introduisant dans la

phase organique une espeéce moléculaire en forte concentration telle que le ferrocene.

Le caractére électroactif des espéces picrate a ét€ montré et permet, comme
dans le cas de l’iodure, de comparer les données spectrophotométriques et
électrochimiques. Pour le moment, la concordance n’est pas tout a fait satisfaisante
probablement car nous avons opéré avec des concentrations trop faibles. Il n’est pas non
plus exclu que des phénomenes d’adsorption faussent en partie les résultats. Une
approche plus systématique, en utilisant des UME de différente nature, est en cours et

devrait permettre de conclure rapidement.

L’absence d’effet sur les courants limites d’espéces dissoutes a permis
d'apprécier la force de I’acide picrique. De méme, nous avons pu montrer la différence
de comportement €lectrochimique des iodures et des picrates lorsqu’ils sont associés a
des ammoniums quaternaires ou a des amines protonées : dans le premier cas, les paires
d’ions sont suffisamment dissociées (méme si elles le sont trés peu) pour que les chutes
ohmiques restent faibles alors que dans le second cas, elles sont sensiblement plus

associées par suite du phénoméne d’hétéroconjugaison par liaisons hydrogéne entre

RH* et I- ou Pic-.

L’analyse du comportement électrochimique de I’acide
diéthyldithiophosphorique (HDEDTP) qui est un extractant puissant des métaux lourds
par complexation, a permis de mettre en évidence, 8 ’'UME de platine, le caractére
acide faible de ce composé et ses propriétés réductrices qui sont sensiblement

renforcées en présence d’amine.
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L’analyse polarographique classique en présence d’une forte concentration
d’électrolyte nous réveéle I’existence des complexes Hg(DEDTP)Y*ClO4~ et
Hg(DEDTP),. L’analyse en milieu basique permet de démontrer 1’accroissement
attendu du pouvoir complexant de la molécule soufrée. Les premiers
voltampérogrammes tracés a une UME de mercure montrent qu’il est possible d’utiliser
ce type d’électrode pour analyser les réactions et non plus seulement pour réaliser des
titrages par redissolution anodique. Il est probable que les différences observées avec
les courbes polarographiques soient liées & une oxydation par 1’air de 'UME de
mercure au cours de sa préparation dans I’eau. La réalisation de cette €électrode dans le

dichlorométhane devrait améliorer les résultats actuels.

Compte tenu des résultats acquis, il nous semble intéressant de poursuivre ces
recherches en vue d’analyser des réactions de partage dans des solvants de plus faible

constante dié¢lectrique en utilisant des électrodes de plus petite surface.

Il nous semble également intéressant d’appliquer cette technique pour étudier
des réactions d’intérét industriel comme celles qui entrent dans le procédé PUREX et
qui engagent le tributylphosphate comme solvant. A cet égard, [’optimisation de ’UME
de mercure est une étape essentielle. Le fait d’envisager des UME comme capteur pour
le suivi des réactions de partage d’intérét industriel mérite, & notre avis, une certaine

attention.

I1 est également important de poursuivre les études engagées sur les réactions
de partage par paires d’ions, notamment au niveau de 1’analyse des médicaments, et
d’examiner l’influence des réactions secondaires comme la dimérisation ou la
dissociation des paires d’ions dans la phase organique en particulier lorsque 1’on utilise
les amines a longue chaine comme extractant.
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PARTIE EXPERIMENTALE

I- APPAREILLAGE
1- Mesures volampérométriques
Un montage classique a trois électrodes est utilisé dans une cage de Faraday.
a) L'électrode de travail est soit :
* une ultramicroélectrode de platine :
- Tacussel MEPT 10 de 10,7 um de rayon apparent dans CH,Cl, et dans H,O
- Tacussel MEPT 10 de 5 um de rayon apparent dans CH3CN
- EGG - G 0225 de 0,6 um de rayon apparent dans CH;CN.
* une électrode a goutte stationnaire de mercure :
- EG&G model 303 A dans CH3CN

- Electrode de Kémula, Metrohm (Réf. 6.0335.000) dans CH,Cl,.

* une électrode a goutte tombante de mercure (capillaire metrohm, longueur 20

mm, diamétre 4,5 mm).

b) La contre électrode est un fil de platine de 2 mm de diamétre et de 6,2 cm de
longueur (Metrohm).

¢) L'électrode de référence est une é€lectrode aqueuse au calomel saturé
(Metrohm); Elle est utilisée en phase organique avec un pont contenant de 'éthanol et

en phase aqueuse avec un pont contenant de 'eau.

Toutes les mesures ont été réalisées avec un analyseur polarographique Model

174 A (EG&G PAR) relié a une table tracante X-Y BD 90 (Kipp & Zonen).

2- Mesures spectrophotométriques

Elles sont réalisées dans une cellule en quartz avec un spectrophotometre
Beckman DU-7.
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3- Mesures conductimétriques

Elle sont réalisées avec une électrode Tacussel et un conductimétre Metrohm
660.

II- REACTIFS

Tous les réactifs sont utilis€s sans purification préalable, 1'eau est distillée et

déminéralisée (Milli Q - Millipore Corporation).

Les solvants sont des produits SDS :
* acétonitrile : qualité purex pour analyses

* dichlorométhane : qualité purex pour analyses, stabilisé a I'amyléne

R4NI, BugyNBr, R4yNHSOy, I, HPic sont des produits Fluka de qualité Puriss.

Fc et BuyNClO4, HexyNClOy4, NaClO4 sont également des produits Fluka mais
de qualité Purum.

La trioctylamine et 1'acide diéthyldithiophosphorique sont des produits Merck
(pour synthése).

Le xanthate de sodium ou de potassium est d'origine Hoechst.

100ml de tampon phosphate (pH = 7,5) sont préparés a partir de 40,9 ml de
NaOH 0,1 M (Merk) et 50 ml de dihydrogénophosphate de potassium 0,1 M.
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RESUME

Nous avons montré que 'ultramicroélectrochimie permet I'analyse non perturbatric.’“;
(en absence d'électrolyte support) de la phase organique et de la phase aqueuse lors des
processus d'extraction liquide-liquide entre I'eau et le dichlorométhane. Pour les iodures et les
picrates d'ammonium quaternaire, qui sont extractibles par formation de paires d'ions, les
constantes d'extraction et de dissociation de ces derniéres ont pu étre déterminées. Les
résultats correspondent aux données bibliographiques calculées a partir de mesures
spectrophotométriques.

L'extraction de Pb2+ et de Hg2* aprés complexation par le diéthyldithiophosphate a
également été étudié in situ par ultramicroélectrochimie.

Avant d'envisager ces réactions d'extraction, l'analyse du comportement
électrochimique des systémes Cu?*/Cu'/Cul, I-/I37/1, et de (NO,);CcH,O" ont permis de
proposer un modele théorique concernant le transport de matiére en absence d'électrolyte en
milieu peu dissociant. En effet, si l'addition d'un électrolyte indifférent dans le
dichlorométhane se traduit par des phénomeénes analogues a ceux obtenus en milieu dissociant
(acétonitrile), leur interprétation est différente puisque l'on attribue aux paires d'ions
¢électroactives le role d'exalter le signal ampérométrique des ions libres.

Les effets d'exaltation des courants de migration des ions par une espéce

¢électriquement neutre ont également été quantifiés dans l'acétonitrile et le dichlorométhane.

Mots clés : électrochimie, ultramicroélectrode, acétonitrile, dichlorométhane, extraction
liquide-liquide, effet de  migration, cuivre, 1iode, iodure, picrate, acide

diéthyldithiophosphorique.
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