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L'61ectrodissolution de fiNiS synth6tis6 a 6t6 6tudi6e en milieu d'acide chlorhydrique g 25 ~ C. L'influ- 
ence de la concentration des ions d'hydrog6ne (pH 0.46-2.68), de nickel (0-1 M) et de chlore (1-4 M) a 
6t6 examin6e. Les 6tudes potentiocin6tiques et potentiostatiques ainsi que les diagrammes E-pH de 
NiS-H~O ont clarifi6 la cin6tique 61ectrochtmique et le m~canisme de dissolution de/~NiS. La surface 
attaqu6e et les produits de corrosion ont ~t6 examin6 par rayons-X, microscopie 61ectronique/i balayage, 
dispersion des rayons-X et absorption atomique. 

The electrodissolution of synthetic ~NiS has been studied in hydrochloric acid at 25 ~ C. The influence of 
hydrogen ions (pH 0.46-2.68), nickel ions (0-1 M) and chloride ions (1-4 M) has been examined. Poten- 
tiokinetic and potentiostatic studies and also E-pH diagrams of NiS-H~O clarified the electrochemical 
kinetics and mechanism of the dissolution of ~NiS. The attacked surface and dissolution products were 
examined by X-rays, scanning electron microscopy, X-ray dispersion and atomic absorption. 

1. Introduction 

Les 6tudes du comportement ~tectrochimique des 
sulfures de nickel montrent que la mill6rite ~NiS 
joue un r61e particulier: d'une part elle a 6t~ mise 
en 6vidence comJne interm6diaire dans la dis- 
solution d'autres sulfures comme NITS6 et la 
Heazlewoodite Ni3S2 [1-4] et elle possbde des 
propri6t~s de conduction particuli~res d'autre part 
[5-7]. 

Le NiS non stoechiom6trique (Nix_~S) a Ot~ 
tr~s 6tudi~ sur le plan des propri~tes 61ectriques, 
magn6tiques et thermodynamiques, parce qu'il a 
vers 264 K une transition de phases d'un m6tal 
paramagn~tique g un semi-conducteur antiferro- 
magn6tique (phase g basse temp6rature) [6, 8,9].  
I1 a ~t6 constat~ que, contrairement au cas des 
m~taux off la conductivit6 est pratiquement 
ind~pendante de la stoechiom6trie, la phase semi- 
conductrice de NiS volt son hombre de porteurs de 
charge augmenter avecla quantit~ d6croissante de 
nickel [5]. Ce mode de conduction de NiS, d6pen- 
dant de sa stoechiom6trie, peut avoir une influence 
sur la constitution et le comportement d'une 61ec- 
trode. 

Les 6tudes de la dissolution anodique de la 
mill6rite, ont montr6 que NiS se dissout dans les 
acides sulfurique et perchlorique suivant deux 
r6actions simultan6es [10, 4], 

NiS -~Ni 2+ + S O + 2e (1) 

NiS + 4H20 ~ N i  2+ + SO~- + 8H + + Be. (2) 

Ces r6actions se traduisent par la pr6sence d'un pic 
vers 1250 mV/ECS sur le trac6 des courbes de 
polarisation anodique. L'influence de la concen- 
tration en acide sulfurique ~ 40 ~ C sur la polar- 
isation anodique de NiS montre une augment- 
ation de l'intensit6 du pic avec les concentrations 
61evOes. L'effet de la temp6rature ne semble pas 
donner des r6sultats coh6rents [10]. 

Selon certains auteurs, on devrait s'attendre au 
m~me m6canisme de dissolution anodique dans 
l'acide chlorhydrique [ 1 ]. Si la formation de 
soufre est 6vidente [ 11 ], la production d'ions 
sulfate est discut6e. En effet, le soufre n'est pas 
oxyd6 en sulfate except6 pour des potentiels tr6s 
~lev6s. La production d'ions SO4 ~- et HSO4 a 6t6 
observ6e dans les solutions acides: elle ne pourrait 
provenir que des sulfures ~ des potentiels tr~s 
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61ev~s [12]. Majima et Peters [13], pensent que si 
la r6action dormant du soufre 616mentaire et 
cr6ant des piq~res ~ la surface de l'61ectrode est 
d'origine certainement 61ectrochimique, la r6action 
produisant les sulfates serait d'origine chirnique. 

NiS intervenant comme compos6 interm6diaire 
de la dissolution anodique de la Heazlewoodite, il 
faut aussi consid6rer la formation possible, signal6e 
dans ce cas d'oxydes ou d'hydroxydes de nickel 
[14], de $2C12, de H2S [4, 14, 15], au cours de la 
polarisation anodique de NiS. Scott et Nicol [16] 
ont propos6 des m6canismes de dissolution des 
sulfures m6taltiques/~ la suite de mesures con- 
cernant le taux de dissolution et d'6tudes en volt- 
amm6trie cyclique r~alis~es en polarisation 
cathodique. La formation, par r6duction, d'une 
surface interm6diaire non stoechiom6trique serait 
une 6tape importante de la dissolution des 
sulfures. D'autres auteurs ont 6tudi6 ces 
m6canismes de dissolution avec formation de 
compos6s non stoechiom6triques concernant en 
particulier la covellite (CuS) [ 12]. Exp6rimentale- 
ment, au cours de la dissolution anodique, le CuS 
forme un film de soufre. Le soufre peut croitre 
normalement, de mani6re h6t6rog6ne, en cr6ant de 
la porosit6. Une densit6 de courant excessive peut 
ainsi cr6er une couche protectrice de soufre 
causant une augmentation du potentiel car le 
soufre est alors oblig6, par la densit6 de courant, 
de s'oxyder en sulfate [12]. 

11 est 6galement int6ressant de remarquer, qu'au 
cours des essais de lixiviation oxydante de la 
Heazlewoodite, la formation de aNiS et/3NiS a 6t6 
raise en 6vidence [1]. Les diff6rentes formes de 
NiS en solution aqueuse pourraient jouer un r61e 
important dans le m6canisme des r6actions d'oxy- 
dation. I1 en existe trois qui different par leur 
produit de solubilit6 en milieu aqueux [ 17-19] 

a N i S ~ N i  ~§ + S 2- K1 = 3 x 10 -~1 

/3NiS ~ N i  2+ + S ~- K~ = 1 x 1 0  -26 

3'NiS ~ N i  2+ + S 2- K 3 = 2 x 10 -~s. 

Thiel et Gessner [18] ont 6tudi6 les comporte- 
ments chimiques de ces trois formes de NiS 
montrant que la forme a m61ang6e avec 13 et 3' peut 
6tre pr6cipit6e en milieu alcalin ~ froid, et que la 
conversion de ~NiS en d'autres formes est 
favoris6e dans les acides. Par cons6quent la dis- 
solution du NiS clans les solutions acides peut ~tre 

d~termin~e par le produit de solubilit~ des diff6r- 
entes formes a,/3 et 3' [19]. 

Dans ce travail nous pr6sentons un examen 
critique des diagrammes potentiel-pH trac6s pour 
de faibles concentrations en esp~ces dissoutes donc 
pour les conditions initiales de corrosion de/3NiS. 
Ces diagrammes sont destines ~ l'6tude du 
potentiel ~t courant nul. Puis, l'6volution des 
diagrammes avec les concentrations a 6t6 associ~e 
/tune 6tude potentiocin6tique et m6tallographique 
de l 'oxydation anodique de la mill6rite syn- 
th6tique pour une meiUeure interpr6tation des 
m6canismes de dissolution. 

2. Synth~se de la mill6rite 

Pour obtenir des r6sultats 61ectrochimiques repro- 
ductibles d'une 61ectrode ~t l'autre, le sulfure de 
nickel 13NiS doit 6tre le plus put possible. Les 
fournisseurs utilisent g6n6ralement des proc6d6s 
de fabrication en solution aqueuse, mais la puret6 
du ~NiS n'est pas suffisante. C'est pourquoi nous 
avons dO rechercher la m6thode de syntMse 
correspondant ~t la fabrication d'61ectrodes en rue 
d'une 6tude ~lectrochimique. 

Le sulfure de nickel NiS peut 6tre pr6cipit6 par 
HaS ~ partir de solutions de napht6nates en 
solvant organique [20], mais le produit final peut 
contenir des traces d'oxyg~ne adsorb6 ainsi qu'un 
m61ange de sulfures. Les m6thodes par synth~se 
directe sous vide [8] ou par transport de vapeur 
[21,22] permettent d'obtenir un produit pur qui, 
aprbs avoir ~t6 fondu donne une 61ectrode aux 
dimensions voulues. 

La synth~se directe de/3NiS demande une 
atmosphere exempte d'oxyg~ne. En effet, 
l'oxyg~ne poss~de une plus grande affinit~ que le 
soufre pour le nickel. D'apr~s le diagramme de 
phases, la synth6se ne peut avoir lieu qu'en phase 
solide, par transport de vapeur de soufre dans le 
nickel. La solubilit6 du soufre dans le nickel est 
tr~s basse, (inf6rieure/t 0.1% en poids ~ 800 ~ C) et 
n'affecte pas par cons6quent les r6sultats exp6r- 
imentaux. La cin6tique de la r6action: Ni + S 
NiS est tr~s lente car elle d6pend essentiellement 
de la vitesse de diffusion du soufre dans le nickel. 
Cette synth~se a lieu entre 700 et 800 ~ C h partir 
d'un m61ange stoechiom6trique de nickel et de 
soufre. Le produit obtenu est aNiS mais au 
refroidissement, il s'inverse en fiNiS. Les impuret6s 
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probables du produit brut peuvent ~tre constitu6es 
de traces de Ni3S2, aNi7S6 et NiS non stoechio- 
m6trique. Nous avons r6alis6 la synth~se selon une 
technique recommand6e par J. E. Dutrizac 
(Energie, Mines et Ressources Canada, Chemical 
metallurgy section, Canmet, Ottawa, Canada). 

Le tube r6actionnel est en deux parties: la 
premiere en silice contient le creuset contenant 
le nickel pr6alablement r6duit sous hydrog~ne/~ 
700 ~ C et la seconde, en pyrex, soud6e h la 
premiere contient le soufre. Le tube est vid6 d'air 
et scell6. La zone du tube contenant le nickel est 
port6e lentement h 700 ~ C et la partie contenant 
le soufre ~t 350 ~ C. Le soufre distille lentement sur 
le m6tal pendant environ 24 h. Apr~s refroidisse- 
ment lent jusqu'g la temp6rature ambiant, nous 
recueillons le/3NiS brut. Le produit est ensuite 
broy6 et plac6 dans un tube de vycor lequel est 
rid6 d'air et scell6. L'ampoule ainsi constitu6e est 
plac6e dans un four vertical ~ 700 ~ C pendant 
sept jours pour une premiere homog6n6isation. 
Puis le four est refroidi ~ 400 ~ C et maintenu 
cette temp6rature pendant trois jours. 

Une deuxi~me homog6n6isation, ~ 700 ~ C 
pendant cinq jours, puis 900 ~ C pendant trois jours 
est r6alis6e. Le NiS est ensuite port6 ~ sa temp6ra- 
ture de fusion (1000 ~ C) pendant une heure, afin 
d'obtenir une 61ectrode compacte. En g6n6ral 
la suite de la premi6re homog6n6isation, le/3NiS 
est pur; nous avons cependant observ6 des traces 
de o~Ni7S6 qui disparaissent sur les spectres de 
rayon-X du produit obtenu aprbs la seconde 
homog6n6isation. Le mat6riau pr6sente alors une 
surface ~ l'aspect dor6, brillant et aiguill& L'obser- 
vation au microscope optique revble la pr6sence 
d'une seule phase et de microfissures dues au 
refroidissement apr~s la fusion 

Cette m6thode d'obtention du fiNiS, facilement 
r6alisable, permet un contr61e de tousles param- 
btres (pression, temps, temp6rature) en vue d'une 
meilleure reproductibilit6 des r6sultats 61ectro- 
chimiques. 

3. Techniques exp6rimentales 

Les 61ectrodes sont enrob6es de r6sine synthfitique 
et serties dans du teflon. Elles sont ensuite polies/l 
l'alumine jusqu'/t 0.05 gm puis rinc6es au methanol 
absolu et h l'eau distill6e. L'appareillage destin6 
aux 6tudes potentiostatiques est identique ~ celui 

utilis6 par M6ric [3], l'61ectrolyte, contenu dans la 
cellule d'61ectrolyse de capacit6 6gale g u n  litre est 
desoxyg6n6 h l'argon pendant une demi-heure. La 
cellule, ~ double paroi permet un maintien h tem- 
p6rature constante ~t +_ 0.2 ~ C. Les dosages des ions 
Ni 2+ par absorption atomique ont 6t6 r6alis6s/t 
l'aide d'un appareil Perkin-Elmer 603. Les pour- 
centages de nickel et de soufre en surface ont 6t6 
d6termin6 par analyse par dispersion des rayons-X. 

D'une mani~re g6n6rale, la reproductibilit6 de 
diff6rents essais pour les m6mes conditions 
op6ratoires, varie de 6 g 15% dans les mesures 
d'intensit6 et de 2% dans les mesures de tension. 

4. Etude ~ courant nul 

Le potentiel ~ l'abandon d'une 61ectrode de 
mill6rite/3NiS en milieu d6sa6r6 est tr6s irr6pro- 
ductible. Nous avons 6tudi6 ses variations avec le 
temps: ~ titre d'exemple, lorsque l'~lectrolyte est 
une solution 1 M d'acide chlorhydrique desoxy- 
g6n6e, plusieurs essais ont montr6 clue le potentiel 
se stabilise apr6s une ou deux heures entre 100 et 
400 mV/ENH. Les valeurs les plus courantes sont 
situ6es vers 250 mV/ENH. 

D'apr~s le diagramme potentiel-pH du syst~me 
/3NiS/H20 prdsent6 sur la Fig. 1, nous constatons 
que, pour un 61ectrolyte ne contenant initialement 
ni H2S, ni HSO4, ni Ni 2+, 13NiS est instable. I1 tend 
/t former d'une part du sulfure d'hydrog~ne selon 
la r6action chimique 

~NiS + 2H + ~- Ni 2+ + H2S (3) 

et d'autre part ~ s'oxyder en ions hydrog6no- 
sulfate parall~lement ~ la r6duction des ions H § 

/3NiS -t- 4H20 -+ Ni 2+ + HSO4 + 7H + + 8e (4) 
et 

2H + + 2e -~ H2. (5) 

La r6action de d6gagement de l'hydrog6ne pourrait 
6tre d6polaris6e par les traces l'un oxydant (02 par 
exemple). Le potentiel ~ I'abandon est tr~s voisin 
de celui de la R6action 4 ce qui limite les poss- 
ibilit6s de dissolution selon 3. Nous n'avons pas 
observ6 de traces d'H2S. Sinev et  al. [1] signalent 
effectivement que/3NiS, interm6diaire dans la 
dissolution de la Heazlewoodite, ne se dissout que 
tr6s lentement dans les acides. 

L'augmentation de la concentration en ions 
hydrog6nosulfate et en H2S favorise l'apparition 
d'un domaine de stabilit6 du soufre S ~ lequel, bien 
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que tr~s restreint permet la r4action suivante: 

fiNiS --> Ni 2+ + S O + 2e. (6) 

Cette r6action a 6t6 envisag6e par Scott et Nicol 
[16] qui remarquent que le soufre obtenu est 
amorphe et d 'autant plus difficile g caract6riser que 
la quantit6 obtenue reste faible. Nous n'avons 
effectivement pas remarqu6 de variations import- 
antes de l'aspect de l'61ectrode par rapport h 
l'aspect brillant initial m~me apr~s une semaine. 
On observe cependant des traces de soufre. 

Le contrSle de la vitesse de dissolution de fiNiS 
au potentiel de corrosion par le dosage de Ni 2+ a 
6t6 effectu6. On remarque que le taux de dis- 
solution est semblable en milieu oxyg6n6 ou non 
25 ~ C. Le taux de dissolution se ralentit progress- 
ivement apr~s une vingtaine d'heures il est de 
8 ppm en Ni 2+ et n'atteint que 14 ppm apr~s 160 h. 
Ceci peut etre interpr6t6 par la formation de 
soufre qui limite la surface active de NiS. On con- 
state en effet que lorsque H2S croit la formation 
de soufre devient possible pour autant que H2S 
n'est pas trop faible (Figs. 1 et 2). 

En pr6sence d'oxyg~ne, le potentiel ~ l 'abandon 
est beaucoup plus stable et reproductible. I1 est 
situ6 vers 450/ t  480 mV/ENH pour HC1 1 M. La 

r6acti6n cathodique est d6polaris6e par l'oxyg~ne 
dissous: 

~02 + 2H + + 2e -+ H20. (7) 

Une 6tude que nous avons effectu6 en milieu oxy- 
g6n6 montre que les ions Ni 2+ et HSO4 ne modi- 
fient pas le potentiel h l 'abandon dans ces con- 
ditions. Ceci pourrait 6tayer la th~se de la forma- 
tion de soufre 616mentaire m6me dans la zone de 
stabilit6 des ions HSO4 dont la cin6tique de forma- 
tion serait lente. En outre, le potentiel varie 
lin6airement avec le pH (Fig. 3) et l'agitation, 
cette derni6re limitant l'appauvrissement d 'oxy- 
g~ne h l'interface 61ectrode solution. Le bilan 
global h courant nul serait donc: 

Faible corrosion chimique: 

fiNiS + 2H + ~ Ni 2+ + H2S (3) 

Corrosion 61ectrochimique: 

fiNiS ~ Ni 2+ + 2e + S o 

et 

OH 

(6) 

2H + + 2e ~ H2 (milieu desoxyg6n6) (5) 

2H + + �89 + 2e ~ H20 (milieu oxyg6n6). 

(7) 

I1 n'est cependant pas exclu que la r6action de 
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Fig. 1. E-pH diagramme du syst~me NiS-H20 h 25 ~ C. 
[H2S ] = 1 0 - 4 M ; -  [SO~-] ----- [HS07,] = [Ni 2+] = 
10-6M; . . . .  [SO~-] = [HSO2] = [Ni 2.] = 10-3M. 
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formation des ions hydrog6nosulfate puisse avoir 
lieu, mais tr~s lentement, simultan6ment ~ la 
r6action de formation du soufre dont le domaine 
de stabilit6 (sur le diagramme E-pH)  est tr~s 6troit. 
I1 faut cependant remarquer que les diagrammes 
pr6sent6s ont 6t6 trac6s en consid6rant le soufre 

t 
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Fig. 3. Influence du pH sur le potentiel & courant nul 
d'une 61ectrode dans une solution 3 Men ions C1- con- 
tenant de l'oxyg~ne (satur6e). �9 61ectrode tournante 
(4000 tours/minute), v sans agitation. 

Fig. 2. E - p H  diagramme du syst~me NiS--H20 h 25 ~ C. 
[H=S] = 10-6M; [SO4 =-] = [HSO~,] = [Ni =+1 = 
10-6M; . . . .  [SO~-] = [HSO;] = [Ni>] = 10-'M. 

rhomboh6drique. Or plusieurs chercheurs ont sig- 
nal6 te caract4re amorphe du soufre [4, 16]. 
G6n6ralement, la formation d'une structure cristal- 
line n6cessite une 6nergie suppl6mentaire. Si nous 
consid6rons le soufre amorphe, la droite limitant 
les domaines de H2S et S O se situerait donc & des 
potentials moins 61ev6s augmentant ainsi la stabilit6 
de soufre et la possibilit6 de la r6action anodique 
de sa formation. 

5. Etude des eourbes potentiocin6tiques 

Nous avons examin6 successivement l'influence de 
la vitesse de rotation de l'61ectrode, la vitesse de 
balayage en potentiel, la concentration en ions 
CI-, H + et Ni 2+. 

La Fig. 4 repr6sente un exemple des variations 
de la courbe intensit6-potentiel avec la vitesse de 
rotation de l'61ectrode. On constate deux fairs 
importants: autor d'une vitesse nulle il existe un 
pic dont l'intensit6 maximale ne varie pratique- 
ment pas jusqu'& 250 tours/minute. Ensuite, 
l'intensit6 de pic croit et varie approximativement 
avec la racine carr6e de la vitesse de rotation de 
l'61ectrode. 

Sur la Fig. 5 nous avons represent6 les vari- 
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Fig. 4. Influence de la vitesse de rotation de l'61ectrode stir les courbes potentiocin~tiques de fiNiS dans une solution 
1M HC1 & 25 ~ C (dE/dt = 8.33 mV min-~). 

ations de ip et Vp avecla vitesse de balayage du 
potentiel. Dans une zone de vitesse de rotation 
off la diffusion ne joue pas un r61e important l 'on 
constate que/pie varie lin6airement avec la vitesse 
de balayage. Tandis que Vp varie lin6airement avec 

log(dE/t i t ) .  Pour de faibles valeurs de la vitesse de 
balayage, un second pie tr~s faible apparait vers 
1350 mV/ENH. Signalons que ce pic avait dgale- 
ment 6td observ6 par plusieurs auteurs [3, 5]. 

Examinons l'influence des esp~ces dissoutes, ni 
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Fig. 5. Les variations de l ' intensit~ et du potentiel  de pic en fonct ion  de la vitesse de balayage. 
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Fig. 6. Influence de la concentration des ions C1- sur les courbes potentiocin~tiques de 13NiS & 25 ~ C (1 M H § dE/dt = 
8.33 mVmin -1, 500 tours rain-l). 

l 'augmentation du pH, ni l 'accroissement de la 
concentration en ions Ni 2+ n 'on t  d'effet sur les 

courbes intensite-potentiel .  L'accroissement de la 

concentration en ions C1- provoque initialement 

un accroissement du pic puis une diminution (Fig. 

6 et 7). I1 est int6ressant de remarquer que pour un 

milieu HC1 3 M le pic existe encore alors que H + 

1 Met  C1- 3 M il disparait. La concentration en 

ions H + joue mais & des concentrations tr~s 61ev6es 

en ions CI-. De plus, les r6sultats sont assez 

irr6productibles dans cette zone. La quantit6 

d'oxyg~ne dissous n 'a pas une grande influence sur 

]'allure de la courbe potentiocin6tique. 

6. Etude potentiostatique 

Les r6sultats que nous pr6sentons & titre 

d'exemple ont ~t6 obtenus dans HC1 1 M. Nous 
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Fig. 7. Influence de la concentration de l'acide chlorhydrique sur les courbes potentiocin6tiques de t3NiS & 25 ~ C, 
(dE/dt = 8.33 mVrnm -1, 500 toursmin-~). 
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avons cherch6 ~ caractEriser les diffErents produits 
de reaction possibles aprEs une experience ~ poten- 
tiel control6 et ceci avant le pic (1040 mV/ENH), 
au sommet du pic (1240 mV/ENH) et aprEs le pic 
(1340 mV/ENH) pour des pEriodes de 96 h 48 
heures suivant la vitesse de l'attaque. 

Nous n'avons pas pu caractEriser aux rayons-X 
ni NiO, ni Ni(OH)2 qui, s'ils existent (ce qui est 
peu probable d'aprEs les diagrammes potentiel-pH) 
sont en quantit6 n6gligeable. La presence d'ions 
sulfate a pu 6tre caractErisEe par BaC12 aprEs une 
semaine d'expErience mais le prEcipit6 obtenu 
n'est pas assez important pour permettre une 
analyse quantitative gravimEtrique. En ce qui con- 
cerne les ions Ni 2+, l'analyse quantitative a 6t6 
effectuEe par absorption atomique, m6thode qui 
permet le dosage de quelques ppm de nickel en 
solution. 

Les rendements du courant calculEs suivant la 
reaction impliquant la formation du soufre (2 
Faradays pour une mole de Ni 2§ donnent en 
moyenne 72% pur les potentiels 6tudiEs. Cela 
montre que le pic correspond aussi ~t la dissolution 
de NiS suivant une reaction de mauvais rendement. 
Le diagramme de E - p H  montre la possibilit6 d'une 
dissolution impliquant la formation des ions HSO~. 
D'aiUeurs Tokio et TakEo [4] ont envisag~ la possi- 
bilit6 de ces deux reactions en milieux H2SO4, 
HNO3 et HC104 

NiS -~ Ni 2+ + S O + 2e (6) 

NiS + 4H20 ~ Ni 2+ + HSO?, + 7H § + Be. (4) 

En nEgligeant la reaction du dEgagement du 
chlore (eo-lc~ = 1.36 -- 0.05921ogac~- h 25 ~ C) 
nous avons consider6 que le courant anodique est 

rEparti entre ces deux reactions. Le pourcentage 
de la quantit6 du courant impliquEe pour la forma- 
tion due soufre est entre 71 et 52%. Les pourcent- 
ages le plus 61evEs sont trouvEs pour le potentiel 
anodique le moins noble (vers 1040 mV/ENH). 
Sur le Tableau 1, nous avons donne une descrip- 
tion de l'aspect de l'61ectrode aprEs 48 h d'attaque 
aux diffErents potentiels anodiques 6tudiEs, ainsi 
que les rEsultats de l'analyse par dispersion des 
rayons-X pour les produits de dissolution adhEr- 
ents ~t la surface. 

Le soufre, quoiqu'Etant visible ~t l'oeil nu sur 
l'61ectrode n'a j amais pu ~tre caractEris6 sur 
rayons-X ce qui confirme le caract~re amorphe 
dEjh signal6 par Scott et Nicol [16]. Nous avons 
present6 sur la Fig. 8 une surface, qui a 6t6 polar- 
isEe pendant 24h ~ 1040mV, off on peut voir le 
recouvrement de la surface par le soufre (phase 
sombre). Les grains de soufre apparaissent seule- 
ment sur la surface polarisEe ~ 1240 mV (Fig. 9). 

7. Discussion 

De l'examen microscopique et de l'analyse des 
61ectrodes ~ tousles potentiels nous pouvons con- 
clure h la presence de la reaction de formation de 
soufre m~me au potentiel de corrosion. Cependant, 
pour les faibles potentiels la cinEtique reste trEs 
lente. 

Cette reaction a lieu simuttanEment avec la 
formation d'hydrogEnosulfate. Le pourcentage de 
NiS dissous selon cette deuxiEme reaction varie de 
9% ~t 1040mV/ENH ~ 19% h 1304mV/ENH. Les 
rendements en courant sont beaucoup plus faibles 
que les chiffres prEc6dents car cette reaction con- 
somme quatre fois plus de courant par mole de 

Tableau 1. Aspect de l'dlectrode et analyse des produits adherents ?~ la surface de NiS apr ~s les essais potentiostatiques 

Potentiel anodique 1040 m V/ENH 1240 m V/ENH (au sommet 1340 m V/ENH 
(avant le pic) du pic) (apr~s le pic) 

Aspect de l'61ectrode Deux phases, La phase sombre envahit au Le soufre envahit 
aprbs 48 h aspect brillant cours du temps route la route la surface 

surface et des grains de soufre 
apparaissent 

Analyse par dispersion Phase claire Phase sombre Grains de Autres parties 
des rayons-X (24 h) soufre 
Ni(%) 55+-3 21+-8 7•  44• 10 19+-3 
S(%) 33+-3 65+- 11 79~9 43-+6 72• 13 



ELECTROD1SSOLUTION DE LA MILLERITE EN MILIEU CHLORHYDRIQUE 717 

Fig. 8. Aspect de l'61ectrode aprbs un essai potentio- 
statique de 24 h ~ 1040 mV/ENH. 

NiS attaqude que la formation du soufre. A un 
potentiel de 1340/ENH on pourrait assister ~un  
certain courant correspondant h la r6action de 
formation du chlore, ce qui pourrait diminuer 
la figure 19%. 

Fig. 9. Aspect de l'dlectrode aprbs un essai potentio- 
statique de 24 h h 1240 mV/ENH. 

La prdsence de deux rdactions est dgalement 
visible sur l'influence de la vitesse de rotation de 
l'dlectrode qui permettrait au pH de ne pas 
diminuer/t l'dlectrode (la formation de HSO~ 
produit 7H § par mole de NiS) et surtout aux ions 
HSOT, de ne pas s'accumuler et donc de ne pas 
favoriser la formation du soufre (voir diagrammes 
potentiel-pH). Le mdcanisme de dissolution avec 
formation de soufre peut ~tre ddduit des variations 
des caractdristiques de pic avec la vitesse de balay- 
age en potentiel v. Nous avons pour cela supposd 
que la rdaction se faisait sur les sites NiS dont la 
concentration superficielle l~NiS varie d'un Fmax 

0 au cours dc la formation de S ~ ce dernier 
bloquant la surface. Nous avons dgalement supposd 
que nous dtions loin de l'dquilibre, afin de pouvoir 
ndgliger les termes cathodiques, ce qui est le cas 
expdrimentalement. 

Un calcul analogue h celui rdalis~ par Srinivasan 
et Gileadi [23] pourl 'oxydation d'une esp~ce 
adsorbde nous a conduit de l'expression de la 
densitd de courant aux expressions des densit6s de 
courant de pic ip et de potentiel de pic Vp. 

i(t) = 2FKFNis e x p /  R-7; ] 

= 2F  dFNis 
dt 

o~ K est la constante cindtique d'oxydation de 
NiS, a l e  coefficient de transfert de l'dtape lente, z 
le nombre d'dlectrons dchangds dans la m6me 
dtape, et Vile potentiel de ddpart. 

La rdsotution de l'dquation diff6rentietle puis la 
recherche du maximum de i conduit ~t [24]: 

2.3RT azFv 
Vp = r l o g ~ - + V i  

ip = 2Fl-'ma x o~zFv exp exp 
RT [ ~zl~v RT  

Les rdsultats expdrimentaux que nous obtenons 
(Fig. 5) sont conformes h ces dquations si nous 
admettons que le terme KRT/~zFv exp 
(azFVi/RT) est beaucoup plus petit que 1. Ceci 
semble possible, car il faudrait que K soit petit, 
c'est-~-dire que le syst~me prdsente une forte 
surtension. 

La pente trouvde pour Vp = f ( l o g  v) est proche 
de 120 mV/log ce qui correspond/l un produit 
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aZ  = 0.5 soit pour a = 0.5 un nombre d'61ectron 
6chang6 par l'~tape lente 6gal/t 1. A signaler que, 
lors des travaux pr6c6dents, des pentes de cet 
ordre pour les sulfures de nickel comme semicon- 
ducteures ont 6t6 enregistr6es [2]. L'oxydation de 
la miU6rite avec formation de soufre se produirait 
donc en deux drapes ~ un 61ectron chacune; la 
premiere serait la plus lente. I1 y a lieu de con- 
siderer que l'esp~ce interm6diaire est du soufre au 
degr6 (-- 1). 

Des travaux de Paul et al. [25] sur PbS semblent 
confirmer cette possibilit6. Ils ne donnent d'ailleurs 
ancune pr6cision sur la nature de ce soufre (-- 1). 
Nous aurions donc: 

Etape lente: NiS ~ Ni 2 + 'S- '  + e 

Etape rapide: 'S- '  ~ S o + e. 

I1 y a lieu de noter que les faibles quantit~s du 
courant enregistr6es, pour une zone anodique 
importante,/~ partir du potentiel de dissolution 
jusque'au domaine de pic, peuvent ~tre attributes 
~t une passivation qui r6siste assez bien la pr6sence 
de l'ion C1-. On peut aussi envisager la possibilit6 
que/3NiS agit comme une structure passivante 
pour une certaine zone anodique. D'ailleurs, le 
courant ne varie pas sensiblement avec la vitesse 
de balayage pour cette zone. 

Pour expliquer le r61e des ions C1- sur cette 
r6action ou sur celle des productions des hydro- 
g6nosulfates, il faut en premier lieu examiner la 
possibilit6 d'une intervention directe. Celle-ci est 
61iminer tout de suite car comme l'ont montr6 
divers auteurs [4, 10] les m~mes pMnombnes 
apparaissent avec d'autres anions par exemple, la 
densit6 de courant de pic est nettement sup6rieure 
dans le cas de l'ion C104 [4]. L'~nergie d'adsorp- 
tion des ions C104 est plus faible que celle de C1-. 
Nous pouvons donc admettre que l'augmentation 
du taux d'anions adsorb6s favorise la r~action de 
dissolution. I1 est assez difficile d'interpr6ter le 
r61e de t'anion adsorb& D'apr~s Uhlig [26] les ions 
C1- adsorb~s favoriseraient la solvatation des ions 
Ni a§ et donc leur extraction du r~seau cristallin 
favorisant du m~me coup la diffusion du nickel 
dans le r6seau de l'int6rieur vers la lacune cr66e en 
surface dans le sous-r6seau anionique du soufre 
[27]. Ceci justifierait l'attaque en profondeur 
observ6e par Tokio et Tak6o [4] dans le cas de 
Ni3S2 pour lequel/3NiS est un interm6diaire de 
dissolution. 

I1 faut cependant remarquer (Fig. 6) que 
lorsque C1- devient tr~s concentr6 en solution (2 
4 M) il y a diminution de la densit6 de courant de 
pic: ceci peut s'expliquer non par une diminution 
de l'adsorption de C1- mais par une augmentation 
de la viscosit6 du milieu empechant ta diffusion 
des ions Ni 2§ de l'interface vers le sein de l'61ectro- 
lyte. L'ion chlore pourrait avoir une certaine influ- 
ence sur les quantit6s dissoutes des ions Ni 2+ en 
agissant comme un ion commun pour l'acide et le 
sel. Les r6sultats de l'analyse par dispersion des 
rayons-X, mettent en dvidence la pr6sence d'une 
quantit6 tr6s faible du chlore. Le chlore peut 
provenir de chlorures de nickel. 

8. Conclusions 

Cette ~tude a d6crit le comportement anodique de 
la mill6rite en milieu acide. Le niveau 61ev6 du 
potentiel anodique, n~cessaire pour l'attaque de la 
mill~rite, confirme le r61e d~terminant de cette 
structure dans les diff6rents proc6d6s industriels de 
traitement des sulfures m~talliques (raffinage, 
lixiviation et hydrom6tallurgie par voie 61ectro- 
chimique). C'est vers 1000 ~ 1100 mV/ENH qu'on 
trouve le meilleur rendement du courant 61ectrique 
pour la formation des ions de nickel. Le r61e favor- 
able de C1- comme anion a 6t~ d6montr6, toutefois 
il y a une concentration optimale pour l'augment- 
ation de l'attaque. 

La vitesse de balayage en tension et la vitesse de 
rotation de l'61ectrode ont pr6cis6 d'avantage la 
cin6tique 61ectrochimique de dissolution de/3NiS 
en milieu chlorhydrique. Le trac6 des diagrammes 
E-pH et les 6tudes de rendement en courant ~t 
potentiel impos6 ont montr6 la possibilit6 de la 
formation des ions HSO~ vers des potentiels 
anodiques 61ev6s suivant une r6action, moins rent- 
able pour la raise en solution des ions de nickel. 

Acknowledgements 

Nous remercions monsieur R6al Tremblay et 
M. Balasubramaniam Dandapani au Centre de 
Recherches du Moyen Nord ~ l'Universit6 du 
Qu6bec ~ Chicoutimi pour leur participation 
l'avancement et au progr~s de cette 6rude. Les 
auteurs sont reconnaissants pour les responsables 
de la coop6ration France-Quebec, et le Programme 
FCAC du Minist6re de l'Education de la Province 



ELECTRODISSOLUTION DE LA MILLERITE EN MILIEU CHLORHYDRIQUE 719 

de Qu6bec pour l 'encouragement et le soutien 

financier. 

References 

[1] L.A. Sinev, T. R. Soboleva and El. A. Shamro, 
Izv. Yyssh. Uchebn. Zaved Tsvetn. Metall. 4 
(1975) 35. 

[2] D.V. Subrahmanyam and E. L. Ghali, J. AppL 
Electrochem. 8 (1978) 313. 

[3] C. M6ric, Centre de Recherche du Moyen Nord. 
U.Q.A.C. Chicoutimi, Canada (1978) pp. 65. 

[4] K. Tokio and I. Tak~o, Nip. Ginz. Gakka 37 (1973) 
1338. 

[5] K. Hubner, Phys. Stat. Solidi(b) 69K1 (1975). 
[6] S. Hufner and G. K. Wertheim, Phys. Lett. A 44 

(1973) 133. 
[7] R. Jaisinski, Electrochem. Soc. 116 (1969) 452. 
[8] G. Kullerud and R. A. Yund, J. Petrol. 3 Part 1 

(1962) 126. 
[9] R. Hans, J. Phys. Chem. Solids 36 (1975) 1199. 

[10] K. Tokio and I. Tak6o, Nip. Ginz. Gakka 38 (1974) 
663. 

[ 11 ] A.A. Bulakl and O. A. Khan, Zhur. Priklad. Khim. 
J. AppL Chem., USSR 27 (1954) 166. 

[12] D.F.A.  Kock, 'Modern Aspects of Electro- 
chemistry' Vol. 10, Plenum Press, New York 
(1975). 

[ 13] H. Majima and E. Peters, InternationaIMineral 
Processing Congress, Leningrad, (1968). 

[ 14] A.H. Abramov et aL, Izv. Vyss. Uch. Zavecl. 
Tsvetn. Met. 17 (1974) 25. 

[15] E. Peters, `Trends in Electrochemistry', University of 
British Columbia, Canada, Vancouver (1977) p. 
267. 

[16] P.D. Scott and M. H. Nicol, 'Trends in Electro- 
chemistry' (edited by D. Bockris, B. Rand and 
J. Welch) Plenum Press, New York (1977) 
p. 303. 

[17] J. Horvath and M. Novak, 'Corrosion Science', Vol. 
4, University of Szeged, Hungary (1964) 159. 

[ 18] A. Thiel and D. Gessner, Z. Anorg. Chem. 86 
(1914) 1. 

[19] G.N. Dobrokhotov, Zh. Priklad. Khim. (1959) 
2524. 

[ 20] M. Lutz and H. Haeusler, Z. Naturforsch. B 26 
(1971) 1096. 

[21] J.E. Dutrizac, Mines and Resources Laboratories 
of Ottawa, ( 1978). 

[22] J.P. Gamondes and M. Lafitte, Marseille Rev. 
Chimie Mindrale 6 (1969) 755. 

[23] S. Srinivasan and E. Gileadi, Electrochem. A cta 11 
(1969) 321. 

[24] D. Deroo, Thbse Doctorat, Grenoble, 11 mars 
(1977) p. 27. 

[25] R.L. Paul, M. J. Nicol, J. W. Diggle and A. P. 
Saunders, Electrochem. Acta 23 (1978) 625. 

[26] H. Uhlig, Dunod, Paris (1970) p. 72. 
[27] J. Gerlach, F. Pawlek and H. Rietesel, Erzmetall. 

23 (1970) 486. 


