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Etude cińetique et thermodynamique de la dissolution
de la fluorapatite dans l’acide phosphorique
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Abstract

A modification on the reversal cells of a C-80 SETARAM calorimeter allows a Joule effect in the reaction cells to determine a transfer
function in experimental conditions close to those of dissolution of a solid in a liquid. The calorimeter was then used to determine in isothermal
conditions both thermodynamic and kinetic parameters associated with dissolution of synthetic fluorapatite in phosphoric acid solutions. Due
to the rapidity of reaction, the heat flow recordings were deconvoluted and the resulting curves were analyzed iteratively to obtain the rates of
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igestion and the enthalpy of dissolution at 298 K of fluorapatite in phosphoric acid solution containing 10, 18 or 30 wt% P2O5. The result
gree with a two-step dissolution mechanism. The first step is the dissolution of the solid in phosphoric acid, and the second is th
f the complex Ca(H2PO4)+.
2005 Elsevier B.V. All rights reserved.
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. Introduction

La fabrication des engrais phosphatés et de l’acide
hosphorique par voie humide s’effectue par attaque des
hosphates naturels par l’acide sulfurique et/ou l’acide
hosphorique. Ces acides peuventêtre introduits soit simul-

ańement, soit successivement[1]. L’attaque par le ḿelange
e deux acides se fait en deuxétapes. La première permet de
issoudre les produits phosphatés dans l’acide phosphorique,

a seconde est la réaction de l’acide sulfurique avec les
roduits de la dissolution. Cette dernièreétape conduit entre
utresà la pŕecipitation du sulfate de calcium. Plusieurs

´ tudes cińetiques et thermodynamiques ontét́e ŕealiśees
our proposer un ḿecanisme ŕeactionnel de la dissolution
es phosphates[2–8]. Les techniques utiliśees dans ces

ravaux sont l’analyse par ICP[6], la conductiḿetrie, la
alorimétrie isoṕeribolique[2] et la microscopie[8]. A notre
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connaissance, l’étude par caloriḿetrique de la dissolution d
phosphates en vue de déterminer les grandeurs cinétiques n’a
fait l’objet jusqu’ici d’aucunéetude syst́ematique. Par contr
cette technique áet́e utilisée pour d́eterminer l’enthalpie d
dissolution de certains produits phosphatés dans des sol
tions acides[7,9]. Dans le pŕesent travail, nous nous somm
intéresśes à l’aspect calorim̀etrique de la dissolution de
fluorapatite synth́etique (Fap) dans l’acide phosphoriqùa
diff érentes concentrations en P2O5 et pour de faibles rap
ports solide/liquide. L’utilisation de la caloriḿetrie comme
moyen d’investigation cińetique repose sur l’exploitation d
thermogrammes enregistrés. Ces derniers ne représenten
pas toujours la thermogenèse du processus. La déformation
est d’autant plus importante que la vitesse du phénom̀ene es
élev́ee [10,11]. L’attaque des phosphates par des solu
acides est une réaction rapide. De ce fait, pour l’étude
cinétique, la d́econvolution des thermogrammes est in
pensable[10–12]. Cette proćedure permet de retrouver
thermogeǹese à partir du thermogramme enregistré. La
premìere étape du processus de déconvolution consist
à d́eterminer la fonction de l’appareil. Pour ce faire,
ictor-Hugo, 13331 Marseille Cedex 03, France. déclenche dans la cellule un effet thermique de forme connue
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(échelon), et on analyse la réponse obtenue en fonction du
temps. Les param̀etres de la fonction d’appareil alors obtenus
permettent de restituer la thermogenèse. Ǵeńeralement, on
proc̀ede par effet Joule en faisant débiter dans la cellule
une puissancéelectrique constante pendant une période de
temps proche de celle du processusà étudier[10].

2. Adaptation d’un calorimètre C-80 SETARAM à
l’étude des cinétiques rapides

Les exṕeriences de dissolution ontét́e effectúees dans un
calorimètre C-80 SETARAM. Cet appareil est type Tian-
Calvet et pŕesente une grande sensibilité. Malheureusement,
il déforme consid́erablement le signal qui lui est soumis[10],
c’est-̀a-dire la thermogeǹese du ph́enom̀eneétudíe. De ce fait,
ce type d’appareil ne peut pas donner directement l’allure de
cette thermogeǹese. Il est donc ǵeńeralement utiliśe pour des
mesures de bilan thermique.

2.1. Détermination de la fonction de transfert d’un
système calorimétrique

La déformation du signal est causée par une fonction
d’appareil qui peut̂etre approch́ee par une fonction de dis-
tribution h(t) telle que si e(t) et s(t) sont respectivement les
s
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une ŕesistance enroulée en spirale sur toute la longueur de
la cellule, environ 6 cm, alors que les cellulesà retourne-
ment comportent deux compartiments sépaŕes par un cou-
vercle et destińes à recevoir les ŕeactifs de d́epart. De
ce fait une modification des cellules̀a retournement́etait
nécessaire par l’adjonction d’une résistancéelectrique, afin
de d́eterminer la fonction de transfert dans les mêmes con-
ditions que le ph́enom̀ene chimiqueétudíe. Gr̂ace à ce
syst̀eme nous avons pu vérifier que la fonction de trans-
fert détermińee par les cellules d’étalonnage ne permet pas
de retrouver le signaĺechelon d́evelopṕe dans les cellules̀a
retournement.

2.2. Conduite d’une expérience

Dans le compartiment inférieur de la cellulèa retourne-
ment modifíee, on introduit une quantité bien d́etermińee du
réactif solide. La solution acide est introduite dans le com-
partiment suṕerieur et l’́etanch́eité entre les deux comparti-
ments est assurée par un joint de mercure. Pour des raisons
de syḿetrie, les m̂emes quantit́es d’acide et de mercure
sont plaćees dans la cellule de référence. La mise en place
des cellules ainsi remplies engendre, dans le calorimètre,
un d́eśequilibre thermique important. Pour retrouver un
état d’́equilibre du syst̀eme, une ṕeriode de 14 heures est
nécessaire avant de procéderà toute mesure caloriḿetrique
[
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ignaux d’entŕee et de sortie de l’appareil, on a:

(t) = h(t) × e(t)

i le signal d’entŕee est assimilablèa un Dirac (e(t) = δ(t)), la
éponse impulsionnellesδ(t) est assimilablèa la fonction de
ransfert:sδ(t) = h(t).

Laville [13] a propośe pour su(t) une expression de
orme:

u(t) =
n∑
i

Ci(1 − e−(t/τi))

in = 2, ce qui convient̀a la majorit́e des calorim̀etres[10,12],
t du fait que les d́erivées premìeres successives du signalsu(t)
ont nulles, on montre[10,14]que:

u(t) = τ1

τ1 − τ2
(1 − e−(t/τ1)) + τ2

τ2 − τ1
(1 − e−(t/τ2)) (1)

e signal d’ent́ee repŕesentant la courbe déconvolúee est alor
onńe par l’expression(2) [10,15]:

(t) = s(t) + (τ1 + τ2)
ds(t)

dt
+ (τ1τ2)

ds2(t)

dt2
(2)

a fonction optimisation du tableur Quatro Pro Windows
et de calculer les paramètresτ1 etτ2, par ajustement sur l

aleurs exṕerimentales obtenues par acquisition numérique
u signal caloriḿetrique correspondantà unéchelon.

Pour ŕealiser l’attaque acide, nous avons utilisé les cellule
` retournement dont la conception est très diff́erente de cell
es cellules d’́etalonnage. Celles-ci sont en effet constituées
’un cylindre ḿetallique creux̀a l’intérieur duquel plong
16]. La mise en contact des deux réactifs est d́eclanch́ee
ar retournement du système. La duŕee de l’exṕerience varie
e 2 à 6 heures selon la cinétique du ph́enom̀ene. Apr̀es
uoi, une ṕeriode de 3 heures est nécessaire pour retrouv

’ équilibre thermique, qui se traduit par le retourà la ligne
e base. Ensuite, une opération d’́etalonnage est réaliśee en
éveloppant dans la cellule de mesure, une puissance p
e celle produite par le phénom̀ene chimiquéetudíe pendan
ne ṕeriode de temps variable.

Nous avons effectúe, avec le système ainsi modifíe,
lusieurs manipulations de dissolution de la fluorap
ynth́etique dans des solutions acides, et ceci en faisant
e rapport solide/liquide. Pour cela, le volume du solvan
xéà 4,5 mL et la masse du soluté est modifíee. Suitèa chaque
issolution, une fonction de transfertà deux constantes e
étermińee. LeTableau 1présente les constantes de tem
our différentes masses de solide dissous et lesFigure 1(a)
t (b) en donnent les représentations graphiques.

L’examen de ce tableau et desFigure 1permet de d́egage
es observations suivantes:

La constanteτ1 ne semble pas très affect́ee par le conten
de la cellule. En effet, elle ne varie que de 4,5% au m
mum dans la gamme des masses explorées. Ceci n’est pa
surprenant car cette constante est plutôt liéeà la capacit́e
calorifique totale de la cellule qui est pratiquement c
des 4,5 mL de solvant, la masse de soluté restant relative
ment faible[10,17].
Par contre, la constanteτ2 qui dépend de l’emplacement
la source de la chaleur dans la cellule et des contacts
miques de celle-ci avec le porte cellule[18], varie d’une
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Fig. 1. (a) Variation de la première constante de temps en fonction de la
masse de fluorapatite présente dans la cellule. (b) Variation de la deuxième
constante de temps en fonction de la masse de fluorapatite présente dans la
cellule.

manìere significative qui ne d́epend pas de la masse de
solide pŕesente dans la cellule.

Il est donc illusoire d’utiliser un seul couple (τ1, τ2) pour
l’ensemble des manipulations. Par contre il est indispensable
de d́eterminer la fonction de transfertà la suite de chaque
exṕerience de dissolution.

2.3. Fiabilité du montage pour l’étude cinétique

Dans le but de contrôler la fiabilit́e du montage
calorimétrique ainsi modifíe pour l’́etude cińetique, nous
avons repris, dans les mêmes conditions de température et de
concentration des réactifs, l’́etude de la ŕeaction de saponi-
fication de l’aćetate d’́ethyle, effectúee par caloriḿetrie par
Willson, Beezer et al.[19]. Ces auteurs ont suivi cette réaction
à 25◦C dans un calorim̀etre de type TAM, Thermometric AB,
pendant huit heures, en partant d’un mélange de ŕeactifs dont
les concentrations en acétate d’́ethyle et en soude sont 0,01
et 1 mol L−1, respectivement. Ils ont interprét́e leurs ŕesultats
en attribuant̀a l’ester un ordre de 1 ou 2 selon l’intervalle
de temps consid́eŕe et ont d́eduit pour chaque intervalle les
valeurs de la constante de vitesse et de l’enthalpie de la
réaction. Dans notre cas, la recherche de ces paramètres áet́e
réaliśee par optimisation sur le thermogramme déconvolúe.
Le Tableau 2rassemble les valeurs de la constante de vitesse
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Table 2
Param̀etres de l’hydrolyse de l’acétate d’́ethyle (0,01 mol L−1) par l’hydroxyde de sodium (1 mol L−1)

Temps (h) Valeurs publiées Pŕesent travail

Constante apparente de
vitesse (dm3 mol−1

s−1) �rHcalcuĺee (J mol−1) Ordre Constante de vitesse
(dm3 mol−1 s−1)

�rHcalcuĺee (kJ mol−1)

1–5 7,9× 10−2 [19] −29,9[19] 2 [19] 8,0× 10−2 −29,5
6,2–7 5,3× 10−4 [19] −29,0[19] 1 [19] 5,0× 10−4 −29,0
7–8 6,0× 10−4 [19] −28,5[19] 1 [19] 5,0× 10−4 −29,0

apparente et de l’enthalpie de la réaction, calcuĺees au cours
de ce travail, et celles publiées par Beezer et ses collabo-
rateurs. On peut constater que l’accord est parfait. Il faut
toutefois noter que, dans l’intervalle de temps 5–6 heures,
l’ordre partiel par rapport̀a l’ester et l’enthalpie molaire de
la réaction sont variables et ne peuvent pasêtre optimiśes. De
ce fait, ces auteurs n’ont pas attribué une valeur nuḿeriqueà
l’enthalpie molaire dans cet intervalle[19].

3. Dissolution de la fluorapatite dans l’acide
phosphorique

3.1. Synthèse de la fluorapatite

La fluorapatite (ou Fap) est prépaŕee par la ḿethode de
double d́ecomposition[20], qui consistèa verser gouttèa
goutte pendant 3 heures, 200 mL d’une solution de nitrate
de calcium t́etrahydrat́e de concentration 2 mol L−1 dans
deux litres d’une solution portée à l’ébullition de fluorure
d’ammonium et de phosphate diammonique de concentra-
tion 2× 10−2 et 3,44× 10−2 mol L−1, respectivement. Pour
éviter la formation d’autres entités phosphatées, le pH est
maintenu entre 8 et 9 par des ajouts successifs d’une solution
d’ammoniacà 28% en masse. Après pŕecipitation, le solide
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Fig. 2. Diagramme de diffraction des rayons X de la Fap.

Fig. 3. Spectre d’absorption infrarouge de la Fap.

calculer la courbe d́econvolúee pour chaque masse d’apatite
dissoute. Pour chercher la loi de vitesse, les hypothèses suiv-
antes ont́et́e envisaǵees: l’attaque s’effectue en une seule
réaction, en deux réactions oppośees ou en deux réactions
successives. Les schémas ŕeactionnels qui consistentà admet-
tre que l’attaque se fait selon une seule réaction, ou en
deux ŕeactions oppośees, ont́et́e rejet́es, car, dans ces deux
cas, l’itération deséquations cińetiques a conduit̀a des
courbes th́eoriques qui ne coı̈ncident pas avec les données
exṕerimentales. De plus, les enthalpies mesurées et calculées
pour le processus d’attaque sont très diff́erentes. En revanche,
l’hypothèse de deux réactions successives aét́e retenue car,
comme on le verra, elle a conduità des ŕesultats coh́erents.

Table 3
Param̀etres cristallographiques de la Fap

a (Å) c (Å)

Pŕesent travail 9,370± 0,005 6,881± 0,005
Valeurs tiŕees de la litt́erature[21] 9,373± 0,005 6,882± 0,003
n suspension est laissé pendant une heure au contact d
olution-m̀ere port́ee l’ébullition. Ensuite, il est filtŕeà chaud
t lav́e. Le pŕecipit́e obtenu est śech́e à l’étuveà 70◦C. Afin
’améliorer sa cristallinit́e, le produit est calcińe à 900◦C
endant 1 heure sous atmosphère d’argon.

La puret́e de la Fap ainsi prépaŕee est v́erifiée par diffrac
ion des rayons X et spectroscopie IR. Le diagramm
iffraction des rayons X et le spectre infrarouge ne relèvent
as la pŕesence d’impuretés susceptibles d’exister dans

ype de mat́eriaux et celàa la limite de d́etection pr̀es de
es techniques (Figures 2 et 3). Les paramètres cristallo
raphiques de la Fap sont consignés dans leTableau 3.

.2. Résultats expérimentaux

Les solutions d’acide phosphorique utilisées contiennen
0, 18 ou 30% en masse de P2O5.

.2.1. Loi de vitesse
La connaissance des paramètres de la fonction de transf

étermińee apr̀es chaque oṕeration de dissolution a permis
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Dans cette hypoth̀ese, l’attaque se fait selon le schéma ǵeńeral
suivant:

A + sol
k1−→B, aveck1 : constante de vitesse (1′)

B
k2−→C, k2 : constante de vitesse (2′)

Si on suppose que ces réactions sont d’ordre 1 par rapport
aux ŕeactifs A et B respectivement, leséquations de vitesse
sont de la forme:

r1 = k1c(A) (3)

r2 = k2c(B) (4)

La premìere ŕeaction n’́etant pas perturb́ee par la seconde, la
concentration du réactif A est donńee par la relation:

c(A) = c0(A) exp(−k1t) (5)

Par contre, le constituant B forḿe dans la première ŕeaction
est consomḿe par la seconde.

Sa vitesse de transformation est donc:

r(B) = r1 − r2 (6)

d’où:

−dc(B)

dt
= k2c(B) − k1c(A) (7)
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Par ailleurs, les expressions dec(A) et c(C), donńees respec-
tivement par les relations(5)et(9), permettent d’́ecrire le flux
thermiquedq

dt
sous la forme:

dq

dt
= mA

MA

[
�2H k1k2

k1 − k2
(exp(−k2t) − exp(−k1t))

+ �1Hk1 exp(−k1t)

]
(12)

Fig. 4. Ŕesultat de l’it́eration de l’́equation(12) et des thermogenèses
détermińees pour une massem de Fap dissoute dans une solution de H3PO4:
(a) 10% P2O5, (b) 18% P2O5 et (c) 30% P2O5.
’int égration de cettéequation conduit̀a l’expression de l
oncentration de B:

(B) = c0(A)
k1

k1 − k2
(exp(−k2t) − exp(−k1t)) (8)

a conservation de la masse implique qu’à tout instant la
omme des concentrations des espèces A, B et C soit́egaleà

a concentration initiale du réactif A:

(A) + c(B) + c(C) = c0(A)

’où:

(C) = c0(A)

(
1 − k2 exp(−k1t) − k1 exp(−k2t)

k2 − k1

)
(9)

i on d́esigne parq1 la quantit́e de chaleur d́egaǵee lors de
a transformation d’une quantité de matìere de A en B, on
lors:

1 = [c0(A) − c(A)]V�1H (10)

vec V, volume du milieu ŕeactionnel;�1H, l’enthalpie
olaire de la ŕeaction(1′).
La quantit́e de chaleurq2 mise en jeu au cours de la tra

ormation d’une quantit́e de B en C s’́ecrit sous la forme:

2 = c(C) V�2H (11)

vec�2H, l’enthalpie molaire de la réaction(2′).
La quantit́e de chaleur globale (q) mesurée au cours d

’expérience est la somme:

= q1 + q2
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avecMA masse molaire de la Fap etmA sa masse initialement
introduite.

LaFigure 4montre des exemples de résultats de l’it́eration
avec les trois concentrations d’acide phosphorique utilisées
pour une masse de 50,31 mg (a), 32,61 mg (b) et 43,78 mg (c)
de Fap dissoute. On peut constater que les courbes théoriques
donńees par l’́equation(12) et les courbes expérimentales
déconvolúees cöıncident.

3.2.2. Mécanisme réactionnel
Dans les conditions òu nous avons travaillé, le pH ini-

tial est compris entre 0,5 et 1,4. De ce fait, compte tenu
du diagramme de distribution des entités phosphatées[22],
l’entité qui peut exister en solutioǹa ĉoté de H3PO4, est
l’ion H2PO4

−. On peut donc penser que la premièreétape du
processus est l’attaque de la Fap schématiśee par la ŕeaction
suivante:

Ca10(PO4)6F2(s)+ 14{H3PO4}sol

→ {10Ca2+ + 20H2PO4
− + 2Hf}sol (I)

La deuxìemeétape aurait pour réactif les ions H2PO4
− et

Ca2+. La pŕecipitation du phosphate monocalcique hydraté
Ca(H2PO4)2, nH2O est à écarter, car nous n’avons pas
observ́e la formation de solide en fin manipulation.

D’autres hypoth̀eses doivent̂etre envisaǵees, telle que
l
H r
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d
y it
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d
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{
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l

3

l rs
t
c e
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d
l
m entra-
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les remarques suivantes:

• Les ŕesultats de l’it́eration conduisent̀a une premìere
étape exothermique suivie d’une réaction endothermique.
En travaillant à un pH proche de 3, A Chughtai
et al. [30] ont montŕe que la ŕeaction de formation
du complexe Ca(H2PO4)+ à 25◦C, à partir des ions
Ca2+ et H2PO4

− engendre un effet endothermique de
14,22± 7,11 kJ mol−1.

• A une exception pr̀es, l’enthalpie molaire de la première
réaction ainsi que celle de la seconde gardent la même
valeur pour chaque concentration d’acide phosphorique.
Ce ŕesultat permet d’affirmer que le mécanisme est le
même pour les trois concentrations.

• La constante de vitesse de la première ŕeaction varie
lég̀erement avec la masse de Fap attaquée et cela pour
chacune des concentrations en acide phosphorique. Ce
résultat est en accord avec les résultats observ́es par
Huffman et coll. [2] qui ont suivi, par conductim̀etrie
et caloriḿetrie isoṕeribolique, l’attaque de la fluorap-
atite dans des solutions d’acide phosphorique de molalité
1,12× 10−3 mol kg−1 (soit 1% P2O5). Ces auteurs ont
remarqúe que la constante de vitesse de la dissolution est
comprise entre 0,3× 10−3 s−1 et 1,4× 10−3 s−1.

• La constante de vitesse de la première ŕeaction est bien plus
faible que celle de la deuxième ŕeaction. Ainsi, l’attaque

• se
se
tit
est
la
e

la Fap
ntit
pas
s
-
insi
r

es
s 18
La
,

i-
llant
ari-
a formation du complexe Ca(H2PO4)+ [23] ou du dim̀ere
5P2O8

− signaĺe par Cherif[24]. Les travaux effectúes pa
regory et Moreno[25] ont mont́e que ce complexe est re

ivement stable, et sa concentration augmente lorsque
iminue. Sa constante de stabilité estégale 5,1à 25◦C. Il
a donc tout lieu de penser que la deuxièmeétape sera

ne ŕeaction de formation de ce complexe par combi
on des ions Ca2+ formés au cours de la première étape e
es ions H2PO4

− présents en grande quantité dans le milieu
éactionnel:

Ca2+}sol + {H2PO4
−}sol → {Ca(H2PO4)+}sol (II)

ans ce cas, la réaction globale de l’attaque de la Fap
’acide phosphorique serait:

.2.3. Grandeurs cinétiques
Récemment, Beezer et al.[19,26–29] ont utilisé

a méthode d’it́eration pour d́eterminer des grandeu
hermodynamiques et cinétiques à partir des donńees
alorimètriques. Nous avons appliqué cette ḿethode pour l
alcul des constantes de vitesse et des enthalpies mo
es étapes (I) et (II). Dans leTableau 4, sont consignées

es valeurs de ces grandeurs, détermińees pour diff́erentes
asses de Fap introduites, et cela pour les trois conc

ions d’acide utiliśees. L’examen de ce tableau permet de
de la Fap est contrôlée par la premièreétape.
Pour les solutions̀a 18 et 30% P2O5, la constante de vites
de la deuxìeme ŕeaction est ind́ependante de la mas
de solide dissous. Ce résultat est attendu car la quańe
de H2PO4

− provenant de la dissolution de la Fap
négligeable devant la quantité de H2PO4

− présente dans
solution acide. Par contre, pour la solutionà 10% en mass
de P2O5, cette constante augmente avec la masse de
dissoute. Cela peut s’expliquer par le fait que la quáe
de H2PO4

− provenant de la dissolution de la Fap n’est
négligeable devant la quantité de H2PO4

− présente dan
cette solution. La dissolution de la Fap entraı̂ne probable
ment une variation importante du pH, engendrant a
une nouvelle distribution des entités phosphatées et, pa

suite, une variation de la concentration de H2PO4
−. Pour

étayer ces hypoth̀eses, nous avons mesuré la variation du
pH de la solutioǹa la suite de la dissolution de la Fap. L
résultats trouv́es montrent que, pour les concentration
et 30% en P2O5, le pH reste pratiquement constant.
variation maximale d́eceĺee est de 0,04 unités. Par contre
pour la concentration 10% en P2O5, le pH subit une var
ation appŕeciable. Ainsi, pour des masses dissoutes a
de 10 mg̀a 50 mg dans 4,5 mL de solution acide, cette v
ation est comprise entre 0,16 et 0,7.
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Table 5
Comparaison de l’enthalpie détermińee par it́eration et l’enthalpie mesurée
par int́egration du signal

Concentration de la
solution acide

10% P2O5 18% P2O5 30% P2O5

�rHcalcuĺee= (�1H +�2H)
(kJ mol−1)

−172,5 −172,2 −148,3

�rHmes(kJ mol−1) −180,0± 4,2 −171,0± 2,0 −147,0± 1,7

Enfin, pour confirmer le ḿecanisme proposé, nous avons
compaŕe l’enthalpie molaire globale�rH détermińee par la
somme de�1H et �2H trouvées par it́eration,à l’enthalpie
molaire de la ŕeaction mesuŕee exṕerimentalement par
l’int égration du signal caloriḿetrique (Tableau 5). Les
valeurs trouv́ees dans le cas des concentrations 18% P2O5 et
30% P2O5 sont tr̀es proches. Alors que les valeurs trouvées
dans le cas de la concentration 10% en P2O5 s’écartent de
4,5%. Ce ŕesultat confirme le comportement particulier de
cette solution par rapport aux deux autres.

3.3. Discussion

Les auteurs qui ont́etudíe la cińetique de l’attaque des
phosphates par des solutions acides s’accordentà admettre
que l’étape limitante est la diffusion des ions de ou vers la
solution. Mais ils ne sont pas d’accord sur la nature du cation
qui diffuse. Ainsi, Huffman[2], Sluis [6] et Serdyuk[31]
consid̀erent que la cińetique de l’attaque des phosphates est
contr̂olée par la diffusion du cation Ca2+. Par contre, Gioia
[4] et Bloise[32] supposent que la diffusion de l’ion H+ de
la solution vers la surface du grain est plutôt l’ étape limitante
de l’attaque. Quoi qu’il en soit, quel que soit l’ion qui diffuse,
la vitesse de l’attaque est proportionnelle au flux des cations
qui diffusent̀a travers une couche dont l’épaisseur d́epend des
c t
l
s e
f
l n
f

s
d e sul-
f
m rs
o lles
c
p r
u

i la
c cides,
e
l .
C urs
c es
s s
r patite
onditions oṕeratoires en particulier la viscosité du milieu e
a vitesse d’agitation[33,34]. Mais le mod̀ele diffusionnel ne
emble pas rendre compte des résultats exṕerimentaux. De c
ait, Huffman et al.[2] ontét́e ameńesà corriger ce mod̀ele par
’introduction d’une concentratioǹa la saturation, variable e
onction du temps.

Le mod̀ele de Gioia et al.[4] a ét́e propośe dans le ca
e l’attaque de phosphates avec des solutions d’acid

urique. Elnashaie et al.[35] ont contr̂olé la validit́e de ce
od̀ele et ont not́e une grande diff́erence entre les valeu

btenues exṕerimentalement du taux de conversion et ce
alcuĺees par l’application de ce modèle. Dorozohkin[36]
ropose un mod̀ele d́etermińeà partir des travaux réaliśes su
n monocristal.

En conclusion, la plupart des auteurs qui ont suiv
inétique de l’attaque des phosphates par des solutions a
n particulier l’acide phosphorique, ont tenté d’expliquer

eurs ŕesultats exṕerimentaux par un ph́enom̀ene diffusionnel
e dernier semble insuffisant, ce qui a contraint ces auteà
orriger leurs mod̀eles, soit̀a l’aide des relations empiriqu
oit par l’introduction de param̀etres d’ajustement. No
ésultats permettent de penser que l’attaque de la fluora
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synth́etique par l’acide phosphorique comporte, dans un pre-
mier temps, un ph́enom̀ene physiquèa caract̀ere diffusionnel,
qui est suivi par un ph́enom̀ene chimique qui serait vraisem-
blement la ŕeaction de formation du complexe Ca(H2PO4)+.
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