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Dans le présent travail nous étudions la réaction d’oxydo-réduction de ’aluminium dans ’eutectique
fondu NaCl-K CI-LiCl a 723 K en se penchant plus particuliérement sur le probléme de la détermina-
tion de la valeur du nombre, 7, d’¢lectrons échangés au cours de cette réaction. Deux types d’expérien-
ces sont réalisées, tout d’abord des déterminations de 'activité des ions aluminium par mesure de fém,
puis des mesures de cinétique a l'aide de la méthode chronopotentiométrique sur une électrode
d’argent. Nous avons constaté que I'analyse des courbes provenant de ces méthodes nécessite la
connaissance des coefficients d’activité ainsi que la variation du coefficient de diffusion, en fonction
de temps pour en déduire une valeur de n. La prise en compte de ces paramétres au cours de I’analyse
des chronopotentiogrammes obtenus, conduit a des valeurs de n voisines de 3 conformément a la
réaction d’oxydo-réduction de "aluminium.

A study of the redox reaction of aluminium in a NaCl-KCIl-LiCl melt at 723 K has been carried out
with particular emphasis on the problem of determination of the number of electrons, n, exchanged
during this reaction. Two types of experiments were performed, initially the determination of the
aluminium ion activity by e.m.f. measurement and, secondly, investigation of the reaction kinetics
using chronopotentiometry on a silver electrode. For analysis of the curves resulting from this method,
a knowledge of the activity coefficients and of the variation of the diffusion coefficient with time is
needed in order to derive a value for n. Taking into account these parameters, a value of n approximately

equal to 3 was obtained for the aluminium redox reaction.

1. Introduction

Le dépot ou la dissolution électrochimique de 1’alu-
minium dans des bains de chloroaluminates a fait
Pobjet de nombreuses études [1-17] et différents
auteurs ont signalé que la valeur du nombre d’électrons
échangés pendant ces réactions d’oxydo-réduction
¢tait en général nettement inférieur a trois. Cette
observation a d’ailleurs été effectuée dans différents
électrolytes aqueux et organiques et dans les sels
fondus. Cet ensemble de résultats a souvent été
considéré comme une preuve de 'existence d’ions de
valence inféricure a trois, tels que 'ion monovalent
Al* [2, 6]. Au cours d’expériences de détermination de
méchanismes réactionnels en sels fondus par les
méthodes électrochimiques impulsionnelles, Pinter-
prétation des résultats a partir des lois classiques,
conduit & des valeurs de » variant de 1,7, 4 2,5, la
plupart des valeurs étant voisines de 2 [15-17].
Cependant l'existence des ions aluminium de
valence inférieure & trois m’a pas pu étre mise en
évidence; les résultats observés sont attribués en
particulier a la difficulté d’opérer avec des bains trés
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purs lors des déterminations coulométriques {6]. Les
écarts a la valeur trois augmentent lorsque la densité
du courant d’oxydo-réduction devient trés faible.
Dans le but d’examiner ce phénoméne plus en détail
nous nous proposons d’étudier le comportement des
ions aluminium dans des bains de chlorures alcalins
fondus.

Deux types d’expériences seront réalisées, tout
d’abord des déterminations de [Dactivité des ions
aluminium par mesure de fém, puis des mesures de
cinétique 4 partir des méthodes électrochimiques
impulsionnelles.

2. Conditions experimentales

L’ensemble du dispositif expérimental a été décrit
dans des publications antérieures [18, 19]. Les bains
sont préparés a partir de sels purs pour analyse Merck
et sont ensuite déshydratés et traités sous atmosphére
de chlore. Deux mélanges ont été utilisés: un mélange
ternaire de chlorures alcalins (7,5mol% NaCl,
37,5mol % KCI et 55mol% LiCl) et un mélange
contenant du fluorure de lithium (7,8 mol % NaCl,
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36,8mol % KCI, 51,6 mol % LiCl et 3,8 mol % LiF).
Le courant résiduel observé par voltammétrie cyclique
sur une électrode de tungsténe est de 'ordre de 0,
2mAcm % a 450°C.

L’introduction des ions aluminium s’effectue par
dissolution anodique d’un barreau d’aluminium de
haute pureté (Johnson Matthey), sous des densités de
courant anodique de Pordre de 20 mA cm 2. Pendant
cette dissolution la contre électrode utilisée est une
electrode de chlore placée dans un compartiment
séparé de I’électrolyte par un diaphragme en verre
fritté (porosité N° 5, Pyrex). Aprés chaque dissolution
un prelévement est effectuc et la quantite d’aluminium
présente dans cette prise, est déterminée par la méthode
gravimétrique (précipitation de AlLO,).

L’électrode de travail est constituée par un fil
d’aluminium (¢ = Imm) trés pur dont la surface
immergée dans le bain est de Pordre de 1 cm?. L élec-
trode de référence est soit I'électrode Ag/AgCl
(5 x 1072 mol % AgCl dans I'eutectique LiCI-KCI),
soit 1’électrode de chlore.

Au cours des expériences utilisant les méthodes
impulsionnelles I’électrode de travail est un fil d’argent
trés pur et la contre ¢lectrode est constituée par un
barreau d’aluminium de haute pureté.

3. Resultats

Les déterminations gravimeétriques de laluminium
contenu dans le bain fondu montrent qu'aux erreurs
expérimentales preés (4 5%) la dissolution de I'alu-
minium par coulométrie correspond a I’échange de
trois ¢électrons. Signalons cependant que pour les
fortes concentrations, C > 107  moll™!, de légéres
divergences apparaissent qui sont attribuées a
I’évaporation de AICl,.

On a représenté sur la Fig. 1 (courbe a) I'évolution
de la fém de la pile Al/AICI, dissout dans NaCl-K Cl~
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Fig. 1. Evolution de la fém en fonction de la concentration Cy3,
dans I’électrolyte (a) NaCl-KCI-LiCl et dans (b) NaCl-KCI-LiCl-
LiF 4 723 K. Concentration exprimées en mol cm~*. ER: électrode
de chlore.
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Fig. 2. Chronopotentiogrammes cathodiques E = f(f) pour dif-
férentes conditions expérimentales dans [électrolyte NaCl-
KCI-LiCl. (@) T = 723K; C#;, = 1,082 x 10° mol cm™;
T=-23x107°A; S, =0447cm’; E*=025V/AL (b)
T = 723K, C¥, = 1,038 x 107 *molem™; T = —0,015A;
Spe = 0,447 cm?; E* = 0,25 V/AL

LiCl/électrode de chlore, en fonction de la concen-
tration. Dans le cas o I'éctrolyte contient des ions
fluorures I'évolution de la fém est représentée par la
courbe b. De méme & titre d’exemple I’évolution du
potentiel lors d’expériences effectuées a courant

constant est représentée par les courbes de la Fig. 2.
4. Discussion

L’activité, a,, des ions aluminium dans I’éctrolyte
utilisé a été calculée a partir de la loi de Nernst:

RT
E = E°+;Flnaox (l)

Conformément aux résultats des mesures coulo-
métriques on considére que la réaction d’oxydo-
réduction sur I¢lectrode d’aluminium correspond 4 un
échange de trois électrons. La connaissance de la
concentration en ions aluminium pour chaque fém
mesurée permet de calculer les coefficients d’activité
correspondants:

aOX

f;)x = E— (2)

()9

Dans le but de connaitre les variations de Iactivité des
ions aluminium dans le bain, ’évolution de In f;, a été
représentée par un développement polynomial:

ln fc‘)x = alcox + aZCozx + a:;ij (3)

La concentration volumique C,, étant exprimée en
mol 1.

La connaissance des fém et de la concentration ainsi
que l'utilisation de 1a loi de Nernst et du développement
ci-dessus, permet a I'aide d’un programme de moindres
carrés de calculer les constantes a;, @, et a; et le
potentiel standard E° a 723K. Ces valeurs sont
portées dans le Tableau 1 pour les deux électrolytes
utilisés.

Conformément aux conventions habituellement
utilisées dans les solutions, le coefficient £, tend vers
l'unité pour les solutions infiniment diluées. Dans
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Table 1: Valeurs des constantes a,, a, et a; du développement polynomial ( Equation 3) et du potentiel standard E° & 723 K par rapporit ¢
l'électrode de chlore pour les deux électrolytes utilisés (les concentrations sont exprimées en mol 1=! dans le développement ). Ces données sont

valables pour des concentrations Cyps, inférieures a 0,15mol 177

Electrolyte E' (V) a, a, a,
NaCl-KCI-LiCl —2,1930 75,0736 — 662,688 2011,670
NaCl-KCI-LiCl-LiF —2,5076 44,3271 -215,239 655,755

nos milieux il faut remarquer que contrairement
au comportement généralement observé dans les
solutions aqueuses les coefficients d’activité augmentent
fortement lorsque la solution devient plus concentrée.
Ceci est attribué a la forte complexation des ions At
par les anions, cette complexation étant d’autant plus
importante que la solution de AP* est diluée. La
nature de I'électrolyte influence également le com-
portement des ions aluminium, ainsi pour une méme
concentration C,, la fém de I’électrode d’aluminium
est nettement plus négative dans les bains contenant des
fluorures. Une observation analogue a été effectuée
par Inman ez al. [20] qui ont déterminé I'influence
de la concentration des ions F~ sur le potentiel de
I’électrode d’aluminium dans des bains LiCI-K CL

Ce résultat est attribué a la plus forte tendance des
ions fluorures a complexer les ions AP* . La différence
d’enthalpie libre AG, & 450° C entre le complexe en
milieu chlorure et le complexe en milieu fluorure en
solution diluée peut-tre estimée a partir des différences
entre les potentiels standard:

AG, = [Eg) — EplnF 4

soit d’apres les valeurs du Tableau 1: AG, = 92kl

Les bains contenant des ions fluorures sont souvent
utilisés pour I'étude du comportement électrochimique
de divers métaux; en effet la présence d’ions fluorures
favorise la dissolution des couches d’oxydes éventuelle-
ment présents 4 la surface du métal.

La connaissance de lactivité des ions aluminium
permet également de préciser 'analyse des résultats
obtenus au cours des expériences de cinétique électro-
chimique concernant la réaction d’oxydo-réduction de
Paluminium. Il a ét¢ montré précédemment [15-17]
que cette réaction était rapide et essentiellement
contrdlée par la diffusion ionique. La mesure du coef-
ficient de diffusion, D,,, des ions aluminium a été
effectuée a partir des méthodes impuisionnelles et en
particulier par chronopotentiométrie [17]. Au cours de
ces mesures il a été montré par une analyse classique
que le nombre apparent d’électrons échangés était
voisin de deux, bien qu’aucune anomalie n’apparaisse
dans le chronopotentiogramme pour signaler 1'exist-
ence d’espéces électroactives de valence intermédiaire.

L’examen des chronopotentiogrammes a été repris
d’une maniére plus détaillée. Il faut en effet effectuer
deux remarques importantes concernant ces mesures.
Tout d’abord, compte tenu des résultats obtenus dans
le présent travail, il n’est pas correct d’assimiler
Pactivité de I'ion AP* & sa concentration et il faut
introduire le coefficient d’activité dans le calcul

de I’évolution du potentiel pendant le passage de
Pimpulsion du courant.

D’autre part des expériences préliminaires ont
montré que I'obtention des résultats reproductibles
nécessitait 'emploi d’¢lectrodes d’argent. En effet sur
des électrodes inertes ou sur électrodes d’aluminium il
a été observé que le dépdt s’effectuait sous forme
dendritique ce qui medifiait considerablement la
surface active; de méme 'utilisation d’électrodes de
platine n’est pas satisfaisante par suite de la formation
de composés définis [15, 16]. Avec Pargent, 'aluminium
forme une solution solide qui permet une bonne
exploitation des mesures. Cependant les propriétés
physico-chimiques de cette solution solide doivent étre
prises en compte dans l’exploitation des résultats
lorsque cette électrode est utilisée.

Par exemple la réaction:

AP 4+ 3e — Al(Ag)

est controlée d’une part par la diffusion des ions AP*
dans Pélectrolyte mais également par la diffusion de
Paluminium dans ’argent, comme cela a été montré
dans un précédent travail [19].

Dans ce cas, le potentiel de I'électrode de travail
pendant le passage d’une impulsion du courant
constant, est donné par I’expression:

RT f T2 — g
o 1 OX 1
nF {“mmc::d i

cx (D N\ /n\AT
“m[” (Dd) () ]}
(6)

Pélectrode de référence étant constituée par un bar-
reau d’aluminium pur. Les astérisques sont relatifs
aux grandeurs a I’équilibre. Dans le traitement de
activité des alliages métalliques nous avons introduit
le facteur f,,4 qui relie I'activité a la concentration
Crod(req = [1eaCrea ). Par convention le produit f,.,C.q
est ¢gal a I'unité pour le métal pur.

Quand la quantité (C%/C%) (Do, /Dyea)"? (t/7)'? est
bien supérieure a I'unit€ 'expression précédente se

simplifie:
RT D, \"?
. l E3 (2.9
nF " G (Drsd)

RT fox Tl,rZ _ ll/zﬁlﬁ
_;’l_f l:lnf* + ln tl/z J

oxJ red
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Fig. 3. Etude du nombre d’¢lectrons échangés dans Iélectrolyte
NaCl-KCI-LiCl (a) Evolution du potentiel E — E,¢ de I'électrode
de travail relative a la courbe a de la Fig. 2 (abscisses décalées mais
méme échelle). Le nombre » déduit de la courbe 1 est égal a 1,64, de
la courbe 2, a 3,18 et de la courbe 3, a 3,07. T = 723K. (b)
Evolution du potentiel E — E,; de I'¢lectrode de travail relative &
la courbe b de la Fig. 2 (abscisses décalées mais méme échelle). Le
nombre # déduit de la courbe 1 est égal & 2,04, de la courbe 2 4 3,44
et de la courbe 34 2,97. T = 723 K.

On constate que I'analyse de la courbe nécessite la
connaissance des coefficients d’activité et en particulier
que 'exploitation classique de la variation de potentiel
en fonction de la seule quantité (z'2 — )/ n’est
pas suffisante pour en déduire une valeur de n.

Nous avons présenté sur les Figs 3A et B trois
courbes représentant différentes exploitations des
chronopotentiogrammes de la Fig. 2. La premiére
courbe est calculée a partir de ’équation classique
(voir la legende des Fig 3A et B), la deuxiéme tient
compte de linfluence du coefficient d’activité, f,,
mesuré dans le présent travail et de f4 [19] et la
troisieme comprend ’ensemble des corrections intro-
duites dans Equation 7.

Ainsi "analyse des chronopotentiogrammes conduit
a des valeurs de » voisines de 3 conformément 3 la
réaction d’oxydo-réduction de I'aluminium. La prise
en compte des coefficients d’activité f,, des ions

aluminium dissous dans I’électrolyte s’avére importante
pour I'analyse des réactions utilisant 'oxydo-reduction
de aluminium. Cette variation d’activité intervient
par exemple dans la détermination des propriétés
de transport de lion AI’* & partir des techniques
impulsionnelles. Le présent travail montre également
I'intérét de ces mesures dans ’étude des phénoménes
d’interdiffusion métallique par les méthodes élec-
trochimiques [21]. Enfin I’évolution de Pactivité est
utile pour déterminer le potentiel standard du couple
Al/AP* en milieu fondu, la simple extrapolation
linéaire du potentiel en fonction de In C s’avérant
parfois délicate [22].
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