


















































































































































· Pour 1):::6, la valeur du coefficient de transfert CI. passe dc 0,25 dans KOH 

seul à 0,2 dans KOH+ S2-/S 0,05M puis à 0,1 dans KOH + Fell/Fe lIl 0,05M. Ces 

différentes valeurs de u traduisent unc modification de la cinétique d'électrode 

due à la présence du couple rédox. 

1. 7 M Influence de l'illumination sur la caractéristique E =f(logi) 
dans KOH + FeII/FeJl1 0,025 M 

La figure III-21 montre l'influence de l'illumination sur la caractéristique 

E f(logi) dans KOH(0,05 M) + Fell/Felll (0,025 M). 
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Figure lII-21: influence de J'illumination sur la caractéristiq ue E - f(logi) dans 

KOH(0,05M) + Fell/FelII(O,025M) 
a - obscurité; 

b illumination 
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1.8. influence de la longueur d'onde (A) sur le courant de 
saturation dans KOH(O,OS M) 

La fig ure III -22 montre les caractéristiques E = f(logi) lorsque 
l'échantillon est éclairé avec de la lumière à différentes longueurs d'onde. On 
observe une augmentation de ls dans tout le domaine de potentiel entre 400nm et 
600nm; Par contre il n'y a pas de variation de la pente de Tafel ou du 
coefficient de rransfert u. 
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Figure 1II-22: influence de la longueur d'onde(A) sur la caractéristique 
E - f(logi) dans KOH(O,OSM): 

a : A = 400nm ; b: f'. = - SOOnm ; c: A = - 600nm; d : A = - 700mn 
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Figure III- 23: intluence de la longueur d'onde sur le courant de saturation. 

La longueur d'onde À de la lumière incidente influe sur le courant de 
saturation qui passe par un maximum pour À - 500 nm ce qui correspond à une 
énergie maximum d'absorption égale cl 2,49 eV. 

1.9. influence de l'intensité lumineuse sur le courant de 
sflturation dans KOH(O,05 M) 

Les mesures faites sous illumination constante à des concentrations de KOH 

variables ont montré que le courant sous illumination varie légèrement avec la 
concentration en ion OH-(cf. figure llI-15) tout comme cl l'obscurité. 

Par contre les mesures menées à une concentration et température 
d'électrolyte (KOH) données mais avec une lumière incidente d'intensité variable 

ont montré que le courant de saturation ainsi que la pente de Tafel varient avec 
l'intensité lumineuse (figure 111-24). La courbe Is - f(% intensité lumineuse) est 

une droite. Ce résultat montre qu'il y a la proportionnalité entre l'intensité 

lumineuse absorbée par le matériau et le courant de saturation. 
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Figure III-24: influence de l'intensité lumineuse sur le comportement anodique de 
11-WSe'1 en milieu basique KOH O,05M 
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Figure IIl-25 : variation du courant avec l'intensité lumineuse à E = 1200m V. 
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I.IO.Influence de la concentration en "30+ sur la caractéristique 

E = f(logi) à l'obscurité et sous illumination 

Le comportement du matériau WSe,type n à différentes concentrations de 

H
2
SO 4 a été étudié ainsi que dans divers autres électrolytes acides (HCIO -1-' HN0

3 

et HCI). La caractéristique E - f(logi) obtenue en milieu acide pour une vitesse de 

balayage de 10 m V /s et à la température de la salle à l'obscurité comme sous 

illumination est analogue à celle obtenue en milieu basique. Elle présente les 

mêmes régimes: 

a) un régime qui suit une loi linéaire dit régime de Tafel (portion 1 de la 
courbe E = f(logi)). 

b) Un régime de saturation (portion 2 de la courbe E = [(logO au cours 

duquel le courant 1 atteim une valeur limite Is = constante(fonction du pH). 

La vitesse de dissolution anodique de n-WSe2 est liée au pH de la solution; 

pour tous les électrolytes acides utilisés, une variation du pH (figure III-26 figure 
IIl-27) entraîne: 

Une augmentation sensi ble du courant de saturation 

- Une translation de la courbe vers des potentiels plus négatifs dû à une 

attaque plus rapide lorsque le milieu est plus acide. 

La pente de Tafel est la même à l'obscurité et à l'éclairement. 
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Figure 1II-26: Influence de la concentration de H
2

S0..J. sur le comportement 

anodique de n-WSe'j à l'obscurité. 

a - H2S0
4 

O,lM ; 

b H2S0
4 

O,05M ; 

c - H2S0
4 

O,025M ; 

d - H2S0
4 

O,0125M 
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Figure 1II-27: Influence de la concentration de H
2

S0..J. sur le comportement 

anodique de n-WSe" sous illumination . 

a - H
Z
S04 0, lM; 

b - H2S0
4 

0,05M; 

c - H2S0
4 

0,025M; 

d - H2S0
4 

0,0125M 
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Tableau III-7: donne l'influence du pH sur les paramètres cinétiques pente de 
Tafel, courant de saturation et coefficient de transfert <X 

-
IH2SO) Ils obscurité pente de CI. à Is(hv) à pente de Ci sous 

l 'E 'Î(lV Tare! m V /Iogi l'obscuri té E=1 V TalCl m V /logl jflumi-1 Cl _:::1,~ 

à l'obscunté à l'éclairement nation 
~ 

8,0 10<~ A 910-2 A O,IM 40mV/logi 0,25 40mV/logi 0,25 

0,05M 6,0 10-2 A 38mV/logi 0,26 810-2A 40mY/logi 0,25 

0,02M 3,5 10-2 A 40mY /logi 0,25 610-2A 60mV /logi 0,17 

0,0125 1 8 10-2 A , 48mV /logi 0,21 310-2A 60mV/logi 0,17 

En milieu acide, la concentration n'influence pas la valeur de Ci à 

l'obscurité. Cependant sous illumination on note une variation sensible de CL A 
j'obscurité, la valeur moyenne de o. est de 0,24 alors que sous illumination elle es[ 
de 0,21 pour le même domaine de concentration. Ces variations de Ci traduisent 
une modification de la cinétique d'électrode. En effet une valeur élevée de a 
indique une cinétique d'électrode lente. 

y 0,14035 + 6,344 

y 0,16144 + 6,6439 2*LOG(x) 

Figure III-28: influence des ions H30+ sur le courant de saturation Is 
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· L Il. Influence de l'illumination sur le comportement anodique 
de WSe

2 
type-n en milieu acide 

On observe un résultat analogue à celui du milieu basique en ce qui 
concerne l'influence de l'illumination: il confirme comme attendu le caractère n 
du matérim 

cl = 40mV Ilooi 
/:) 

b = 20mV 110 0 i 
/:) 

E (mV/ECS) 

Figure 1II-29: influence de l'illumination sur le cO\llportement anodique de n­
WSe

2 
dans H

2
SO 4 0,025M: 

a- Obscurité; b- illumination. 

1.12. Influence de l'intensité lumineuse sur la caractéristique 
E = f(logi) de WSe2 type n en milieu acide 

Les mesures faites sous illumination constante mais à des concentrations 
d'électrolyte acide H

2
S0

4 
variables (figure 1II-25) font apparaître que Is (hv) 

dépend de la concentration des ions H30+ au delà de 1 Volt (E,C.S) De même les 

expériences menées a une concentration de H2SO 4 constante mais avec une 

lumière incidente d'intensité variable montrent que Is (hv) est fonction de cette 

dernière (cf. fig. 111-30). 
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Figure 1I1-30: ini1uence de l'intensité lumineuse sur le courant de saturation 

Cil milieu acide H
2
SO -+ 0,025M. 

a - 78,0%; b 48,4%; c 24,2%; d - 16,2%; e - 4,8% 
~ 10- 1 r--------------------------, 
...o~ -,.,..., 
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h,Y = 3,373ge-Z + Z,1561e- *LOG(x) 

o.Y 3,8934e-Z + Z,378Ze- *LOG(x) 

%intensité lumineuse 

Figure 1II-3i: influence de l'intensité lumineuse sur le courant de saturation (Is). 
(a) Is à E = 1,2 V ; (b) - Is à E = 1,6V 
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La pl:IHe de cette droite ainsi obtenue est égale à 0,1 et indique que la 
variation du courant de saturation ls en fonction de l'intensité lumineuse serait 
liée à une cinétique d'électrode complexe. 

Tableau lIl-8 : valeur de ls en fonction du % de l'intensité lumineuse à 1200m V 

et 1600mV 

Intensité hv lumineuse ls à 1200mV Is à 1600 mV 1 

3,3 10-2 A 4,0. 10-2A 
i 

78,0 % 1 

49,4 % 2.8 10-2 A 3,0. 10-2A 

24,2 % 
'l 

2,2 10-2 A 2,0 10-- A 

16,2 % 1,2 10-2 A 1,8.10-2A 

i 4,8 % 8,0 10-3 A 
_'l 

1,0.10 -A 

I.13~ Influence de la longueur d'onde sur le comportement 
anodique de n-WSe

2 
en milieu acide (H

2
S0

4
0,02SM) 

La figure III-32 montre les caractéristiques E = f(logi) de n-WSe" 

lorsqu'il est éclairé avec de la 1 umière de différentes longueurs d'onde. La courbe 
Is - f(A) passe par un maximun pour A = 500 nm. L'énergie correspondant au 
maximum d'adsoption est alors de 2,49 eV. Cette valeur est voisine de celle de 
HWANG 1611 qui apparait dans l'interprétation théorique de GAERTNER et 

citée par de nombreux auteurs tels que I. Ambridge, Elliot et Faktor 1 62 1. Le 
tableau 1II-9 ci-dessous résume l'essentiel des résultats. 
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Figure IIl-32: influence de la longueur d'onde sur le courant de saturation 
dans H

2
SO -+ O,025M 

<.]- 400nm; b - 500nm; c - 600nm ; d - 700nm 
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Tableau III-Y: valeur de 15 en fonction de À à 1200 mV et 1600 IllV 

Longueur d'onde Is à 1200 mV Is à 1600 mV 

400 !lIll 3 10-2 A 3 10-2 A 

500 mn 5 l(r2 A 7 10-2 A 

600 nm 7 10-2 A 9 10-2 A 

1700 nm 
'") 

5 10-2 A 4 10-- A .-J 

L'analyse de ce tableau montre que le courant de saturation augmente entre 
400nm et 600nm. Pour toutes les électrodes, la valeur maximale de Is est obtenue 
pour Iv - 550 nm comme le montre la figure ci-dessous. 
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Figure III-33: influence de la longueur d'onde sur le courant de saturation 
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1.14 Influence du couple FeIl/FeIll sur les caractéristiques 
E = f(logi) cn milieu acide "2S0" 

10- 1
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Figure IIl-34: influence du couple FeII/Felli dans H2S0 4 O,025M à l'obscurité: 

a H2S04 O,025M ; 
b - H2S04 + FeIl/FellI O,025M. 
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Figure IlI-35. influence du couple 13/ 1 dans H2S04 sous illumination 

a - H2S04 O,025M ; 

b - HZS04 O,025M + 1; / 1 
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1.16. Influence de l'illumination sur E = f(logi) en milieu H
2

SO -t + 

FcII/FelII O,02SM. 

-----
~----

/ /1/ 

10-5 b; cl 
, , , 

1 
J 
1 
! 

10-6 -

E (mV/ECS) 

- j( )() <)()O 1700 

Figure 1II-36. influence de l'illumination sur E = f(logi) dans HzSO.f + Fell/FelIl . 

a - à l 'obscuri té ; 
b - sous illumination 

Il - Etude qualitative et quantitative des solutions de 
dissolutions anodique de n-WSe

2
• 

Différentes sol utions de dissolution anodique de WSe
2 

type n ont été 

obtenues à l'obscurité et sous illumination par attaque anodique pendant une durée 
de 2'heures et sous une tension de + 600mV/E.C.S. La présence de W(Vl) dans 
ces solutions d'attaque de WSez type n sera confirmée par l'application des 



• 

méthodes électrochimiques de dosage mises au point ci-dessus: la potcntiométlll' 

sur électrode à membrane sensible, la conductimétrie et la polarographie 
impulsionnelle sur électrode à gouttes de mercure. 

Il faut noter que la polarographie impuisionnelle est parmi toutes ces 
méthodes, la mieux adaptée pour l'analyse qualitative et quantitative des traces 
car elle permet d'atteindre des concentrations de l'ordre de lO-8M avec une 

précision de l'ordre de 5%. La conductimétrie et la potentiométrie sont peu 
sensibles et leur limite de détection ne dépasse guère lO-6M. 

11-1 : Dosage potentiométrique: 

Les dosages des tungstates par potentiométrie se font habituellement par 

Pb2
+, mais du fait de la précipitation de Pb(OH)2' PbS04 ' PbCl2 respectivement 

dans LiOH. H2S04 , HCl, nous utiliserons comme électrolyte support LiCI04 . Les 

figures IIl-37 et Ill-38 montrent l'allure de la courbe de dosage de LiCI04 seul 

(a) et la courbe de dosage d'une solution de dissolution anodique de n-WSe2 dans 

LiCI04 pendant 2 heures(b) respectivement à l'obscurité et sous illumination. 

/16:)1-

160 

40t--

b 
ct. 

- 201-

Volume (ml) 
~ 

-80 l ~ 
o 2 4 6 8 10 12 

Figure 1II-37 : dosage potentiométrique d'une solution de dissolution -
a- LiCI0

4 
seul; b - solution de dissolution à l'obscurité 
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Figure 111-38 : dosage potentiométrique des solutions de dissol ution anodique. 

a - LiCIO -+ seul; b - sol ution de dissolution sous illumination 

II- .2 : Dosage conductimétrique: 

Comme précédemment, J'étude portera essentiellement sur les solutions de 

redissolution anodique dans LiCI04 du fait de la précipitation des ions Pb2
+ dans 

les électrolytes support LiOH, H2SO-+, N~S04. Les figures III-39 et III-40 

montrent les courbes obtenues par dosage des solutions de dissolution anodique de 
n-WSe

2 
à J'obscurité et sous illumination. 



2 !2 
v Î "-

Cf)' 

" 
C 10 1 

8 ~ 
r 

6 r 
4 ct. - .... -_. ---

b 

2 

\'olumc (ml)) 

(\ ._~---L..-.. ! 
J 

o 2 .:+ 6 8 10 12 

Figure 1I1 lJ dosage condllctimétriqlle des solutions de dissolution anodiqul~ . 

a LiCI04 seul: b solution de dissolution à l'obscurité 
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Figure III-40 : dosage conductimétrique des solutions de dissolution anodique. 
a - LiCIO.+ seul; b solution de dissolution sons illumination 



• 

• 

• 

If·3: Dosage polarographique SUI' électrode à gouttes de mercure. 

Pour l'analyse quantitative des sol utions de dissol ution anodique, nous 

avons utilisé la polarographie impulsionnelle sur électrode à gouttes de mercure, 

associée ù la méthode des ajouts dosés. Les polarogrammes obtenus som 
représentés par les figures Il 1-41 à figureIII - 45 . Dans ces figures, le 

polarogramrne (l) désigne la solution de dissolution anodique obtenue après 2 
heures d'attaque du matériau; le polarogramme (2) est celui de la solution après 
ajout de SOml 10- 1 mol.! 1. Les résultats obtenus sont consignés dans les tableaux 

III-lO. Les concentrations trouvées ont été calculées a partir de la relation donnée 

au chap. II paragraphe llI-2-b. 

Figure 111-41 
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: courbes de dosage polarographique des solutions de dissolution 
anodique de n-WSe2 à l'obscurité dans LiOH O,05M . 
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Figure IIIA2 : courbes de dosage polarographique des solutions de dissolution 
anodique de n-WSe

2 
à l'obscurité dans LiCIO -l- O,05M 
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Figure IlIA3 : courbes de dosage polarographique des solutions de dissolution 
anodique de n-WSe2 sous illumination dans LiOH O,05M . 
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(1) polarugraml1le de base 

Figure III-+t : courbes de dosage polarographique des solutions de dissolution 

anodique de n-WSe} sous illumination dans LiCIO -+ O,05M . 
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Figure 111-45 : courbes de dosage polarographique des solutions de dissolution 

anodique SOllS illumination dans H2S0 -+ à pH = 2 de n-WSe2, 
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Figure IlIA7 : courbes de dosage polarographique des solutions de dissolution 

anodique sous illumination dans Dans H2SO..f + Fell/FelIl O,05M 
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r"igure 1I1--l-~ : courbes de dosage polarographique des solutions de dissolutÏon 

anodique sous illumination dans H:?,SO 4+ 13 1 

11- 4 : résultats du dosages des solutions de dissolution anodique de 
u-WSe

2 
• 

Tableaux IlI-1 0: résultats du dosage des solutions de dissolution anodique de WSc" 

électrolytes durée concentration trouvée 
LiOH 0,05M obscurité 2 heures 8,OO2.10-7M 

LiOH O,05M illumination 2 heures 2,311.10-6M 

LiOH O,05M Feu/Fern obscurité 2 heures 4,Oll.lO-7M 
LiOH 0,05M Feil/FeI[ illumination 2 heures 6,OlO.lO-7M ,-

LiCIO" 0,05M obscurité 1,45.10-7M 

LiCI04 0,05M illumination 2 heures 4,58.10-8M 
-

H2SO,1 O,05M obscurité 2 heures 1,71.10-8M 

~SO.l i II umi nation 2 heures 8,79.1 
,8 

~SO 4 Fell/Fe lll O,05M obscurité 2 heures 1,29.10-8M 

~S04 Fe ll/FeI!!O,05M illumination 2 heures 1,65.10-8M 

1 ~SO,I L) /l- O,05M 2 heures 1,45.10-8M 

1 H,SO, 1,;( O,05M 
2 heures 1,34.10-8M 



Ce tableau montre, qu'en milieu acide et neutre, les concentrations trouvées som 

très faibles par rapport à celles rrouvées en milieu basique. Ce résultat cunfirll1e 
la faible solubilité des produits de corrosion de n-WSe::; en milieu acide et neulre 

par rapport au milieu basique. Dans les solutions contenant lin couple rédox, les 

conCClllraliOlls trouvées sont également faibles. Ce qui traduirait une protectio1l 

partielle du matériau par le couple. Le courant anodique observé, serait alors lin 

courant d'oxydation du couple. 

11-6: CONCLUSION 

POlif llll potentiel anodique imposé dans le domaine du régime de TareL il 

y a dissol urÎon anodique de l'électrode. Le dosage par ionométrie et par 

duréé é!cclro! yle obscurilélillum concentration nombre de nombre de nombrc 

d'utluyue inution ln lU\'éc coulombsQ coulombs Q' d'électrons 

corrcs pondant calculés Q' 
n=Q 

:2 heures LIOH obscurité 8,00. JO-7M 2,476.1 cr3 e 14,86.10·3e 6,0032 

:2 heures LIOH ill umination 2,30.10,6 M 8,03.10,3 e 48,261 (j,3e h,O 1 () 
,--"~--~ 

f 

1 

1 

1,45.10,8 M 4,48.10.3 e :2 heures LIC!04 obscurité 26,381<r3e 5,XXY j 
4,58.10.8 M 1,414.1O-3 e 7,961O,3e 2 heures LiCI04 illumination 5,628 

:2 heures H:2S04 obscunté 1,71.10,8 M 5,28.10-4 C :26,85Hr3C 5,086 
, .' 

polarographie impulsionnelle sur électrode à gouttes de mercure des solutions de 

redissolution anodique a permis de déterminer la concentration en WO~' en 

solution et d'en déduire le nombre de coulombs correspondant à partir de la loi 
96500 x m x n 

de Faraday: Q = lt = M 

M - masse atomique de W: 
n = valence de W dans WSe2; 

Q = It = le nombre de coulombs. 
?-

Le tableau ci ,dessous donne les concentrations trouvées en WO~ , le nombre de 

coulombs correspondant (Q), le nombre de coulombs théoriques (Q') calculés par 

intégration de 1 = fCt) et le nombre d'électrons mis en jeu n = %' 
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· Un peUl concl ure q LIe la dissolution anodique de fl- WSe
2 

con som me 

quanti tati veillent 6 charges élémentaires avec 1 i bération de W (V 1) et 

probablement d'autres oxydes de tungstène surtout en milieu acide et neutre; ce 

qui explique la valeur inférieures à trouvée dans la plupart des solutiolls 

d'atraq ue en milieu acide. 

Cette élude nOlis a permis de mettre au point les méthodes et les conditions 

de dosage des tungstates et des molybdates par étude de quelques solutions étalons; 

il s'agit t'n effet des méthodes conductimétriques, potentiométriques, et 

polarograplliq lies. 
Dans les électrolytes tels HCIO -t' LiCI04 où on n'observe pas de réactions 

concurrentes ù la réaction de dosage, les courbes de titrage conductimétrique et 

potentiomét fiq ue des solutions de redissol ution anodiq ue montrent 
q ualitativelllent la présence des ions tungstates. Les courbes dans HelO -t (à 

l'obscurité comme sous illumination) ne sont pratiquement pas différentes de la 
courbe dans HCI0-t seul. En effet, en milieu acide les produits de corrosion sont 

peu solubbles et forment une couche passivante à la surface du matériau. 

La méthode ]a mieux adaptée à lfanalyse des solutions de redissolution 

anodique, est la polarographie impulsionnelle sur électrode à gouttes de mercure. 

Les résultats obtenus par polarographie impuisionnelle montrent bien qu'en 
milieu basique et neutre, le n-WSe2 se dissout avec passage en solution Je WeYl). 

Le pic aux alentours de -O,5V couramment observé sur tous les polarogramnlt's 

des solutions de redissolutiol1 peut être attribué à la vague de réduction du 

composé de sélénium (entre autre SeO~-). Un étalonnage serait nécessaire pour 

confimler cette hypothèse. 

D'une façon générale, le diagramme de Pourbaix, confirme: que WO.~ 

forme une couche passivallte en milieu acide; en milieu basique, WO?, forme une 

couche poreuse (W03'H
2
0) plus ou moins soluble. Le sélénium est oxydé 

électrolytiquement jusqu'au degré IV . Ce qui vient d'être dit est confirmé par 

l'étude ci -dess us. 

III Caractéristiques communes des courbes E 
milieu acide et basique. 

f(logi) en 

L'aIl ure générale de la caractéristique E = f(logi) de n-WSe
2 

en milieu 

basique, neutre et acide, à l'obscurité comme sous illumination et en présence 

d'un couple rédox permet de distinguer deux régimes: 
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· - un régime de Tafel caractéristique d'une cinétique d'électrode lente 

- un régime de saturation marqué par un courant limite Is. Ce couraIlI 
limite est mieux défini en milieu acide qu'en milieu basique. 

Analyse du régime de Tafel 

Au cours de ce régime, la densité de courant croit très rapidement et la 

pente de la courbe en milieu basique est de : 40m V /logi à l'obscurité et 
20m V /logi sous illumination respectivement; en milieu acide la valeur moyenne 

de cette peille de Tafel est de 60m V /logi à l'obscurité et de 40 m V /Iogi sous 

illumination. En comparant à la pente théorique (60mV/logi) pour laquelle le 

·produit nu l, on constate que ce produit na est égal à 1,5 à l'obscurité en 

milieu basique; 1,2 en milieu acide et neutre; sous illumination, les valeurs sont 

les mêmes que précédemment. Il ressort que, si la valeur de n (nombre 
d'électrons mis en jeu) est constante, la valeur du coefficient de transfert Ct sera 

plus faible en milieu acide qu'en milieu basique à l'obscurité; par conséquent 
nOlis pouvons dire que la cinétique d'attaque du matériau est beaucoup plus rapide 
en milieu acide qu'en milieu basique. il en est de même sous illumination. 

La concentration en ions OH- et H30+ n'influe pas sur la valeur de la 

pente de Tafel à l'obscurité tout comme à l'illumination si la surface de 
l'échantillon est constamment renouvelée lorsqu'on passe d'une concentration à 
une autre. Dans le cas contraire, on observe une translation anodique de la courbe 

qui serait le fait de l'état de surface dû à la présence des produits de corrosion. 
Lorsque l'électrolyte utilisé est sans couple redox, la valeur du potentiel 

d'oxydatioll du matériau est liée à la position du couple H20/02 par rapport au 
potentiel de bande plate du matériau. Les trous qui sont accumulés en surface 

viendront oxyder le couple H20/02 . 

Lorsqu'on ajoute un couple rédox en solution, la réaction correspondante 

au couple ox/red intervient lorsque la concentration en porteurs minoritaires en 

surface est suffisamment élevée et ce pour une faible courbure de bande en 

polarisation cathodique. Une telle interprétation explique très bien le déplacement 
cathodique de la courbe E - f(1ogi) sous l'influence d'un couple rédox par 

rapport à la courbe en abscence de couple. 
En présence de couple rédox FeIl/Fern, S2-/S0, ou 13-/r, la pente de Tafel est 

supérieure ou égale à 60 mVllogi; ce qui suppose une cinétique plus lente. On 
constate également que les courbes en présence de S2-/SÜ et en présence de 13 -II , 

sont déplacées plus vers les potentiels cathodiques que la courbe en présence du 

couple FelI/FeIIl . Ce comportement peut s'expliquer par la position du potentiel 
d'oxydation de S2- par rapport à celui de FeIl/Fern sur l'électrode 11-WSe2 à 
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l'obscurité dalls les conditions de bandes plates; ceci peut s'expliquer aussi par 
l'ads,. rption des ions S2- et 13 en surface. 

Analyse du régime de saturation. 

Après le régime de Tare!, on observe une légère diminution du courant LI ui 
atteint alors une valeur limite indépendante de la polarisation imposée. Dans le 
cas de n-WSe2, ce courant limite est peu marqué en milieu basique, mais croit très 

légèrement avec la polarisation. Ceci s'explique par le fait qu'en milieu basique il 

n'y a pas formation de couche barrière à la surface de l'électrode par les produits 

de corrosion du matériau. En effet, ses produits sont soit poreux ou solubles 

partiellemem et l'attaque du matériau se poursuit. 

A l'obscurité, ce courant est influencé par la concentration en ion OH- ainsi 

que par celle du couple rédox; sous illumination en milieu basique la 
concentration en ion OH- influence peu le courant de saturation. 

En milieu acide, le courant de saturation est mieux défini. On peut dire 
qu'en milieu acide les produits de corrosion de n-WSe2 ne sont pas sol ubles et 

formeraient une couche barrière plus ou moins efficace. 

Ce courant de saturation correspond à une cinétique d'électrode complexe 

prenant en compte d'une part le courant limite de diffusion et d'autre part le 
courant limite dû à la présence d'une couche barrière formée à partir des 

produîts de corrosion. 

94 



c- ETUDE POTENTIOSTATIQUE DU TERNAIRE n-Mo W Se 
0,5 0,5 2 

1 - Etude du comportement anodique de Moo sW Se 
, 0,5 2 

Le tracé des courbes de polarisation anodique est réalisé avec le même 

appareillage que précédemment. Tous les produits utilisés sont de qualilé 
analytique R.P NOrmapllf. 

Le Comportement du matériau Moo,sWo,sSez type (n) dans divers 

électrolytes (LiOH, NélzSO cp et H2SO) a été étudié : Les caractéristiques 

E = f(logi) obtenues mettent en évidence 3 régimes en milieu basique er 2 
régimes en lIlilieu neutre et acide (figure III-49) : 

- Un régime ( 1) où la densité de courant varie selon une cinétique de Tafel. 

Un régime (3) marqué par un courant légèrement ascendant tendant à 

atteindre une limite 1s aux potentiels élevés. 

Ces deux régimes sont précédés en milieu basique d'un reglme (2) 

transitoire sur un domaine restreint de potentiel et variable avec l'électrolyte 
basique : Il est marqué par la présence d'un pic intermédiaire ou pic de 
IIredissolution" qui peut être dû au dépôt d'oxydes peu adhérents; ceci explique 

probablement l'obtention du régime (3). 
Ces dillérentes caractéristiques de E = f(logi) , varie avec la nature et la 

concentration de l'électrolyte, le nombre de polarisation effectuée, du couple 

rédox en présence, de l'illumination, de l'intensité lumineuse, de la longueur 

d'onde etc. 
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j()-I ~=~. __ .----------______ ~ 

i(A) 

10-4 

1 
a 

E(rnV/ECS) 

Figure III -49: AlI ure de la caractéristique E - f(logi) à l'obscurité de 
n-Moo .W() .Se" ,::> ,::> -

a· LiOH O,05M b- Na2SO 4 O,05M c- H2SO 4 O,05M 

1.1. Influence de la concentration en ions OH" 

Tout comme pour n-WSe
2

, la vitesse de dissolution anodique de n­

MOo,sW
O
,sSe

2 
en milieu basique est liée à la concentration en ion OH- dans la 

solution. Ainsi, pour tous les électrolytes basiques utilisés (LiOH, NaOH et KOH) 
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on note qU'tille augmentation de la concentration ell Ions Ol-f entraÎnc UIlC 

augmentation du courant de saturatÎon et du courant de pic de transpassiv::ltion. 

La figure Ill-50 indique pour LiOH par exemple, Pinfluence dc 'OH' sur 
le comporlClllcll! aIlodique du marériau Mo !::,W() _Se2' Le tableau Ill-Il mOlltrc 

() ,.' .:-, , 

l'influence de 10H-, sur les paramètres cinétiques, 

l(f 1,-, --'---
1 . ,-

1(A) ~ 

1 
'Ii w--r 

/ 

a = 20mV Ilog i 

E(mVIECS) 

+100 

Figure III-50: influence de la concentation en ions OH- sur le comportement 
anodique de MOo,sW

O
,sSe2 à l'obscurité. 

a - 0,1 M ; b 0,05M; c - 0,025M ; d 0,01 M 
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Tableau III-Il: Influence de IOH-1 sur les paramètres cinétiques de la 
caractéristique E f(logi) à l'obscurité 

[OH-] pente de Tafel a pour Courant de pente après le pic 
n=6 pic 

0,1 M 20 mV/logi 0,5 l,O. 1o- l A 220 mY/logi 

0,05M 20 mV/logi 0,5 6,0.10-2 A 220 mY/logi 

0,025 M 120 mY/logi 0,5 1,5.10-3 A 220 mY/logi 

0,01 M 20 mV/logi 0,5 6,0.10-5 A 220 mV/logi 

10° 

,......, i p. 
<-< ......... 
u 0- 1 

' ..... 1 
Q; 

~ 
"Ci ... 
~ 10 - 2 

0 
~ 

10 - 3 

10-S+-~~-r--~-.--~--r-~--~~--~--~~ 

0,00 0,02 0,04 0,06 0,08 0,10 0,12 
concentration de 10H-1 

Figurclll-51: variation du courant de pic avec la concentration en ions OH-. 

Cette courbe montre que le courant au sommet du pic augmente avec la 
concentration et tend vers une limite; ce résultat montre l'importance des produits 
de corrosion pendant la dissolution anodique du semi-conducteur. En effet, ces 
produits forment une couche barrière à la surface du matériau. 
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.1.2 Influence de l'illumination en milieu basique sur la 
c~ractéristique E = f(logi) de n~WoO,5WO,5Se2 

Comme avec n- WSe2, on observe sous illumination une translation de 

la courbe vers les potentiels plus faibles; l'influence de la concentration n'est pas 

notable ; tous les régimes sont confondus et la variation du courant est 

négligeable. Mais le phénomène le plus important est la disparition du régime 

transitoire figure III-52. l __ a disparition du régime (3) transitoire sous 

illumination peut être attribué au fait que dans ces conditions, le film d'oxyde n'a 

pas le temps de se former en surface. 

? 
1 

/ 

c 

r-
)-' 

1 )-4. 1 
j ( i 

r- I -

! 
~ 

1 

'-

w-6 f=-
, 
1 

~ ! , 
1 

I- I 

10-
71- / E(mY/ECS) 

1 

- JOO 7()O 1700 

Figure III-52: influence de l'illumination sur le comportement anodique de 

n-Moo,s W O.5Se2 

a - obscurité 

b - illumination 
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1.3. Influence de l'intensité lumineuse en milieu basique sur la 
caractéristique E = f(logi) de n-Moo,sWo,sSez 

Connne pour les matériaux n-WSe
2 

l'influence de la concentration en ion 

OH- sous illumination n'est pas significative. Mais pour ulle concentration donnée 

de OH-, l'intensité lumineuse influence le courant de manière significative (figure 

Ill-53) ; la figure III 54 montre en coordonnées logarithmiques, la courbe 
1 hv = f(log%hv)). 

lU 1-. ;; i(Af 
1 ~ ..., : 

1 1-

10-3 

i 1/1 r-
î /, : 

] (f':j. 

1 ~I r---

-~ ':... 
...il 

w-.), 

1 r- () 

j()-6~ 
1 r-

10-
7 1- 1 E(mY/ECS) 

J, 1 ~ 

+!UO 900 1500 

Figure III-53: influence de l'intensité lumineuse sur le courant de saturation en 

milieu basique 
a - 78% ; b - 49,4'?{; ; c 24,2%; d - 16,2% ; e - 4,80/0 
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Figure Ill-54 variation du courant de saturation en fonction de l'intensité 
lumineuse en milieu basique 

Cette courbe montre que Is f(log%hv)) ne suit pas une loi de variation 

bien définie comme dans le cas de WSez. 

1.4. Influence de la longueur d'onde sur la caractéristique E = 
f(logi) de MOo,sWO,sSe2 (n) 

/1 /)'.j'L 
1 0 - :; .!--"'--....a....-...t.-......... ___ -'--.....o--'-_,.,_ J 

JOO 400 600 600 700 1i'X) 

Figure Ill-55 influence de la longueur d'onde sur le courant de saturation en 
milieu basique 
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i(A) 
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'---

1O-3t 
1 / 

]0-4 ----, 

-5 10 - --

10-6 

E( 111 V iECS) 

+100 l JOO 1500 

Figure lIt :'16 : variation du courant en fonction de la longueur d'onde A (nm) 

1.5.Influence du coupe Feil/Feil) en milieu basique 

L'introduction du couple FeII/FeIII dans KOH entraîne une translation de la 

caractéristique E - f(logi) vers les potentiels plus faibles_ L'influence du couple 

rédox est semblable à celle de l'illumination sur la courbe E - f(logi). Cela 

suppose que le couple injecte des trollS donc s'oxyde plus vite que le matériau. Le 
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courant de saturation est la somme du courant d'oxydation du Il1<! rÎau et celui du 

couple. Ou observe encore iCÎ la disparition du pic de transpass ~ltion lorsqu'on 

esl en présence du couple rédox (cf. figure III-57). 

1 Ir 

l(A) t 
L 

1(:-

lu 

E (mY/ECS) 

+100 1700 

Figure Ill-57: influence du couple Feil / FelIl sur le comportement anodique de 
MOo,sW

O
,sSe2 en milieu basique 

a KOH O,05M seul; 

b - KOH + FeIl /FeIII O,05M 
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1.6. IHiluence du cation Li+ , Na+, K+ sur le comportement 
anodique de n-Moo,s W o,sSe2• 

En milieu basique MOH (M+ - Li+, Na+ et K+) on vérifie aisément que le 

courant de saturation (à J'obscurité et sous illumination) des matériaux 
n .. Mo _ W _Se" est d'autant plus élevé que le cation est petit (Oll a un faible 0,:) 0,,'> _ 

rayon ioniq Lie) figure III.58. 

l U - J :::;:-_.­

irA) ~ 
1 

10-4 -

500 

E (mV/ECS) 

1100 1700 

Figure III-58: influence du cation M+ sur le comportement anodique de 
Moo.sWo,sSez à l'obscurité 

a : Li+; b : Na+; c : K+ 
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J .7.Jnliuence de la vitesse de rotation de l'électrode cu milieu 

hasique sur la caractéristique E = f(logi) 

Les caractéristiques E = f(logi) représentées sur les figures III-59 el 
III -60 montrent clairement l'influence de la vitesse de rotation sur la valeur du 
courant limite (pour une concentration constante en ions OH-) et hnfluence de la 
concentration cn ion OH- sur la valeur du courant limite (à vitesse constante). 

/(fJ 1 

iV\) , 

l (J-5 

l ' 
l ' 

, , , 
, , 1 

: 1 

; i r 
r 1 J 

1 1 1 

i i 

J07 :/1 
r! 

+100 7()() 1500 

Figure Ill-59: influence de la vitesse de rotation sur la valeur du courant 
limite (a) dans KOH 0,05M (b) dans LiOH 0,05M . 

a. 500trs/mn ~ b. 1000trs/mn ; c. 1500trs/mn ; d. 2000trs/mn 
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Figure III-60: influence de la concentration de KOH sur la valeur du courant 
limite à vitesse constante (1500trs/mn) 
a - KOH O,IM; b O,05M; c - O,025M. 

1.8. Influence du pH 

Le comportement du matériau dans divers électrolytes acides (H
2

SO..+, 

HN0
3

, Hel, HeIO) a été étudié: les caractéristiques E - f(logi) obtenues en 

milieu acide mettent en évidence deux régimes: 
- un régime pendant lequel la loi de Tafel est suivie (1) ; 
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· - un n:gime de saturation (2) (cf. figureIII-61). 

Par contre le régime transitoire qui est caractérisé par Ull pIC intermédwin: 
n'existe plus. 

1 Il; f=-------------:::;;:::::---:::::::-.:::='"-::::;:::::::-::::;:::::::::-
lIA) : 

") 

IC 

.~ 
\0 

900 1500 

Figure III-ôl: influence de la concentration en ions H30+ sur le comportement 

anodique MOo,sWO,sSe2 à l'obscurité. 

a H
2
SO 4 0, 1 M; b - HzSO 4 0,050M; c H

2
SO 4 0,025M; d - H

2
SO 4 0,0 125M 

Pour tOllS les électrolytes acides utilisés, une diminution de p.H a I.:!ntrainé : 
une augmentation du courant limite 

une diminution de la pente de Tafel 

- Une translation de la caractéristique E =(logi)vers les potentiels 

plus faibles. En somme en milieu acide on obtient les mêmes phénomènes que 

ceux obtenus en milieu basique, exception faite du régime transitoire qui 
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n'apparail plus Le Tableau tll U dOllue les valeurs du co urall 1 de saluratÎlHI, dl' 
la pente de tarel en fonction cie la concentration en ion H~O+ à J'obscurité. 

Tableau III U : valeurs de quelq ues paramètres cinétiques en fonction du pH à 

l'obscurité. 
Concentratioll en ions H 0+ 

Cl Pente de Tafel(m V Ilogi) ]s à 1200m V IE.C.S 

O,OlOOM 36 rnY /logi 5,0.10·3M 

0,0125M 28rnY Ilogi 1,0.10-2M 

O,0250M 28mY Ilogi 3,0.10 2M 
1 •• O,0500M 1 28rnYllogi 14,0.10-2M 

1 

1.9. Influence de l'illumination sur la caractéristique E = f(logi) en 
milieu acide. 
Le COI1l portement du matériau est analogue à celui de u-WSe

2 
en milieu 

acide: il cullJï rme le caractère Il du matériau. 
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li.' : 

~= 

r= 
-Ji 
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Figure IlI-62 : influence de l'illumination sur E - f(logi) en milieu acide: 

a - obscurité; b illumination 



.1.10. Influence de l'intensité lumineuse sur E = fOogi) 

Pour ulle concentration donnée de l'électrolyte acide H
2
SO.+, 011 constate 

figurc III-63 que l'intensité lumineuse ne modifie pas beaucoup le courant de 

saturation. Ce dernier est du même ordre de grandeur à l'obscurité qu'cil pleine 

intensité lumilleuse. 

En effet si l'on pone 1s en fonction de l'intensité lumineuse (mesurée en (n) 
de l'intensité lumineuse incidente grâce à des filtres absorbants) on obtient en 

coordonnées logarithmiques une droite (figure 1II-64). 

/'ot.---------------------
I(A) 

·2 
10 -

-6 
10 

~1 
JO 

. 1 (l(l 

E(mVIECS) 
_ .. _.J 

Figure 111-63: influence de l'intensité lumineuse sur le couraIH de saturation: 

a - 78% ; b - 49,4% ; c - 24,2% ; d - 16,2% ; c 4,8% 
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Figure Ill-64 : variation du courant de saturation avec l'intensité lumineuse 

Loi de variation de Is = f(% Ihv) 

1.1 L Int1uence de la longueur d'onde (À) sur E = f(logi) 

Des mesures faites sous illumination montrent qu'à des concentrations 
variables d'acide, Is ne dépend pas du pH. Par contre, des expériences menées à 

une concentration constante mais avec une lumière de longueur d'onde variable, 
montre que 1s est fonction de cette dernière. Le maximum d'absorptioll se situe à 

t'y = 50011111 comme le montre la figure llI-65. 

'" , ." ~ 

~ 
,.0 ,. " .-J 

1 (nml 
1 ( ) L_.~ . ....L- .i __ . ..J...--.-L_-i.... ___ LI ---,----1.--->-' -

JOI,) 400 :: ~ 600 700 800 

Figure IlI-65 : variation du courant de saturation avec la longueur d'onde: 
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Figure 1II-66: int1uence de la longueur d'onde sur le courant de saturation: 
a- À = 400 mn . , 
b - "A 500 mn; 

c - ) .. - 600 nm ; 
d À = 700 mn 

Il J 



1.12. Influence de la vitesse de rotation de J'électrode 

La vitesse de rotation de l'électrode pour une concentration donnée en ions 
H 0+ n'infl lIence pas de manière significative les caractéristiques E - f(logi) 

3 

(figure III-67). Il en est de même de l'influence de la concentration pour une 

vitesse de rorarion fixe. 
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Figure III-ô7: influence de la vitesse de rotation de J'électrode sur courant de 

saturation 
a S(XHrs/mn; 

b - 1 (X)()trs/mn : 

c lS00lrs/mn : 

d - 2CX)()trs/mn ; 

e 3LX)()lrs/mn 
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1.13 Comportement anodique de Moo,sWo,SSe2 dans HC10-l 

'1 10 17:------------------,::------
I(A) i 

'.'J 

10 : 

E (mVIECS) 

Figure 111-68 : allure de la caractéristique E = f(logi) dans HCI04 O,05M 

a Obscurité HCI04 0,05M seul; 

b - illumination HCIO 4 O,05M ; 

c Obscurité HCIO 4 + Ferr; Fern O,05M. 
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Figure 1I1-69 : allure de la caractéristique E = f(logi) dans H)SO-f O,05M à 

l'obscurité: 

a H2SO -f O,05M seul ; 

b H)SO + Fe ll/ Felll O,05M 
- -f 

On note une variation de la pente de Tafel en présence du couple rédox qui 

traduit une augmentation de la vitesse de transfert. De même le courant de 

saturation 15 est plus élevé; ce qui dénote une attaque plus prononcée (cf.fig.III 

70, 71 cl-des~oLls). 
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Figure 1 Il 70 : ail ure de la caractéristique E = f(logi) dans H..,SO.+ O,05M ~'t 

l'obscuri té : 

a- H2SO -+ O,05M seul; 

b- H
2

SO.+ + Ce3+ 1 cé+ O,05M 
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L 14 COillportenwnt anodiqlu' de Moo ,sW (), sSt'z dans 

(NH.d 2S0-, + H2C204 à pH = 2 
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Figure III-72 : allure de la caractéristique E - f(logi) dans 
(NH-t)2S0-t (0,001 M) + H2C204 à pH = 2 

a - obscurité ; 
b - illumination 
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Il : anal)lse des solutions de dissolution anodique de Moo 5 W sSe". 
, 0, ... 

Les différentes solutions d!analyse ont été préparées comme précédemment. 
?- ? 

La présence de MoO~ er \VO~ est confirmée par polarographie impulsionneJ le 

sur électrode à gouttes de mercure et par redissolution anodique. 

Les figures III-74 à IlI-78 montrent les courbes de dosage polarographique 
des solutions d'attaque anodique de Moo,sWo,sSez obtenues après 2 heures de 

dissolution. Le polarogramme (1) de base est celui de la solution de dissolution 

anodique et le polarogramme (2) celui de la solution après ajout de 

"SOlAl 10.1 mole/l de MoO~- et WO;- . Le tableau 1II-13 donne les concentrations 

trouvées de WeYl) et Mo(VI) par dosage polarographique associé à la lcchnique 
de J'étalon inrerne(cf. chap.II) 

- 12 i ~ 
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Mo(VI) 
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4 
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Figure 111-73 : courbes de dosage polarographique des solutions de dissolution 
anodique à robscurité dans LiOH O,OSM de n-Moo,.:=; wo,sSe:." 
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Figure 111-74: courbes de dosage polarographique des solutions de dissolutioIl 
anodique sous illumination dans LiOH O,05M de Il-Mo _W _Se, 
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Figure III- 75 : courbes de dosage polarographique des solutions de dissolution 
anodique à l'obscurité dans H2SO..j. O,05M de n-Moo'sW

O
•
S
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Figure I11- 76 : courbes de dosage polarographique des solutions de dissolution 

anodique SOllS illumination dans H2S04 O,05M de n-Mo
O
,SW

O
,.:'îSe

2
. 

En utilisant la technique de redissolution anodique, on observe sur le 

polarogramme figure III-78 ci-dessous, un seul pic comme sur les sol urions 

obtenues après 3 heures de dissolution. Ce pic, de par son potentiel de demi-vague 
et des résultars antérieurs (cf. étude des solutions étalons par polarographie), 
pourait être arrribué à la redissolution du molybdène. La formation du composé 

intermétallique étant limitée par la concentration de l'un des éléments 

interférents. 
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Figure III- 77 : courbes de dosage polarographique des solutions de dissollltion 

anodique par redissolution anodique sous illumination dans HzSO-+ 

O,05M de n-Moo,SWo'sSez. 

Tableaux 111-13: résultats du dosage des solutions de dissolution 
anodique de n-Moo,sWO,sSe2 

a) Dans LiOH O,05M 

durée 2heures 1 J lZ 8C concentration trouvée 

obscurité 2-
Mo04 0,038 5 2.l0-4M 1,55.l0-6M 

WOz-
4 0,015 3,4 2.l0-4M 8,86.10-7M 

illuminatioIl MoOz-
-+ 

0,06 5,35 2.10-4M 2,27.l0-6M 

WO!- 0,04 3,6 2.10-6M 2,25.] 0-6 M 
-
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= 
durée 2heures Il 1

2 ilC concentration trouvée 

obscurité MoO!- 0,027 7,17 2.10-4M 7,82. 1 0-7M 1 

W02- 2,2 2.10-5 M -
4 

1 illumination MoO~- 0,057 7,17 2.10-4 M 1,72.10-6M 

W02- 2,2 2.l0-4 M 2,00.10-7M 4 1 

Les dosages dans les solutions d'attaque anodique dans Li OH et H2SO.:j. en 

présence des couples rédox n'ont pas donné des résultats appréciables; ceci peut 
s'expliquer par la faible concentration en MoO!- et WO~ du fait de la 

compétition entre l'oxydation du couple et celle du matériau. L'étude 
potentiostatique confirme ce résultat par la translation de la courbe E = f(logi) en 
présence du couple par rapport à la courbe en abscence du couple. 
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D - Discussions générales 

La plupart des résultats observés au cours de l'étude qui précède peuvent 
être expliqués par le modèle simple semi-conducteur / électrolyte proposé par 
Gcrischer et al [62]; cependant il est nécessaire de tenir compte de l'aspect 
cinétique (transfert de charges entre le semi-conducteur et J'électrolyte). 

1. Allure des courbes E = f(logi) 

La caractéristique E f(logi) obtenue en milieu acide, neutre et basique 
'présente un régime de Tafel (portion 1 de la courbe) et un régime de saturation 
(portions (2) de la courbe). Cependant, dans le cas de MoO,5Wo,sSez, on observe 
en milieu basique un troisième régime (3) appelé régime transitoire. 

Régime (1) de Tafel 

Ce régime, caractéristique d'une cinétique d'électrode lente, s'observe sur 
un domaine de potentiel variable avec l'électrolyte et l'illumination. Il implique 
une réaction d'électrode mettant en jeu les porteurs minoritaires. La valeur du 
coefficient de transfert de charge a traduit l'importance des réaclÎons de 
corrosion à l'interface électrode/sol ution électrolytique. En effet à l'obscurité, la 
valeur moyenne de la pente de Tafel est de 40mV/logi en milieu basique et 
60m V Ilogi en milieu acide dans le cas de n-WSe2 comme dans le cas de 
Moo,5WO,sSe2. Sous illumination elle est de 20 mV/logi quelque soit le milieu. Les 
valeurs plus faibles de a traduisent une cinétique rapide à l'électroc .'. Ce résultat 
explique bien la forte densité de courant observé sous illuminatiolJ par rapport à 

l'obscurité dans le cas de n-WSe2 et n-Moo,sWO,SSe2. 

En présence d'un couple redox, on a une valeur de a plus é ~vée quelque 
soit sa nature: a de l'ordre 60 à 100 m V llogÎ. Cette valeur Cf. tradui t le fait 
qu'on a une cinétique d'électrode plus lente. 

Régim~ (2) de saturation: 

Les réactions d'électrode, dans le régime (1) seraient dans la plupart des 
cas des réactions de corrosion entre le matériau et l'électrolyte; par conséquent 
les produits de corrosion qui en résultent influence avec la polarisation, la vitesse 
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de la réacrion interfaciale (ou de corrosion) du matériau avec l'électrolyte. Cel 

état de fait entraîne un changement de régime à partir d'un certain domaine de 

potentiel. Dans certaines conditions, les produits de corrosion obtenus au cours du 
régime (1) forment des films superficiels peu compacts ou poreux. Ces films 
protègent les matériaux d'une attaque ultérieure ; ce qui conduit à un 
ralentissement de la réaction de corrosion ; les films compacts notammenr les 
oxydes forment une barrière efficace entre le matériau et l'électrolyte 163 J. 

Dans le cas de n.WSe2, et M00,5WO,SSe2, en milieu acide les produits de 
corrosion qui résultent de la polarisation anodique sont peu solubles et forment 
une couche d'oxyde (film) plus ou moins compact, qui formerait une barrière 

entre le matériau n-WSe2, ou MOo,sWO,sSe2 et l'électrolyte acide: le matériau se 
'passive et on atteint un palier de saturation bien défini appelé courant limite de 
saturation (régime 2) et noté Is. 

En milieu basique, ce régime (2) nlest pas très bien défini dans le cas de 

n-WSe2. Dans ce cas, la couche d'oxyde (film) qui se forme à la surface serait peu 

compact Ol! plus ou moins adhérante ou poreuse et après un certain temps 

l'attaque continue. Le courant dans le régime (2) croit alors sans atteindre une 

limite bien définie. Avec Moo,sWO.sSe2, en milieu basique, le régime (2) est 
précédé d'un régime transitoire nettement marqué par l'apparition d'un pic de 
transpassivation. Ce pic serait dû aux modifications de la surface du matériau, 
liées à la formation de la couche d'hydroxyde ou de sels solubles, puisqu'elle se 
redissoudrait en solution entraînant une chute spontanée de courant et l'attaque 

continue avec une cinétique plus lente (220 m V /logi). 
Ce régime transitoire disparaît en milieu basique sous ill umination, et en 

présence d'un couple redox stabilisateur: en effet sous illumination, on a une 
cinétique d'éiectrode plus rapide qu'à J'obscurité ; ce résultat canfi rme le 

caractère n du matériau MOO,5WO,SSe2. 
Dans ce domaine de potentiel, on parle de comportement transpassif du 

matériau. Il résulte d'une oxydation du film protecteur ou d'intéraction spécifique 
avec certains anions entraînant une dissolution de celui-ci avec dégagement 

d'oxygène. 
En présence du couple rédox à l'obscurité, il y a disparition du régime 

transÎ[oire. La cinétique d'électrode mettrait alors en jeu l'oxydation du couple et 
celle du matériau. La contribution de cette dernière serait négligeable et les 
produits de corrosion en surface seraient inexistants. L'importance des 
phénomènes de transpassivation est alors dissipée par l'oxydation du couple redox 
en présence et entraînerait la disparition du régime (3) sur la caractéristique 
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E - f(lugi). Les résulŒ[s du dosage des solutions de dissolution anodîquc 

confÏrmcllt cette conclusion (cf. fig. 1I1-74 à III-78). 

Il) Les produits de corrosion 

Des travaux antérieurs au laboratoire [55] ont montré que les produits de 
corrosion, qui se forment lors de la polarisation anodique des matériaux MX:?, 

(M = Mo, Wet X = S, Se) sont solubles dans le cas de MoSez. Dans le cas de 

\VSez, il se forme un film compact de sélénium et de tungstène. Le système w-o 
contient en effet des phases distinctes, appelées phases de MagneIi dont la 
composition varie entre WOz et W03 [39]. Le diagramme de Pourbaix tension 

. -pH du système W/H20 confirme en effet le fait que W03 forme une couche 

passivante en milieu acide et neutre (pH < 5) et que sa solubilité est inférieure à 

celle et Moo.). Au potentiel de transpassivation, les films W03 et MoO] s'oxydent 

davantage en produits plus solubles. Cette dissolution est plus facile avec MoO~ 

que W03. 
Quand au sélénium dans MX2, il est transformé en degré IV à pH ~ 2 où il 

est en équilibre avec l'acide sélénique (H2Se03). 

AvecWSez comme avec MOo,SWO,SSe2, ces produits de corrosion seraient 
responsables des perturbations (anomalies) qui apparaissent sur la courbe 
E = f(logi) après plusieurs polarisations et du brûnissemenr de la surface de 
l'échantillon. Cette couche brune est facilement détachable en milieu basique ce 
qui confirme son caractère poreux ou peu compact dans le cas de WSe2 : 

l'observation de la surface de l'électrode n-WSe2 à l'oeil nu montre parfois des 

grains de couleur bleue caractéristique de l'oxyde W20S. 

En effet, le passage de WSe2 à M00,5WO,SSe2 conduirait à des produits de 
corrosion plus soluble en mileu basique, étant donné que les produits de corrosion 
de MoSez sont assez solubles et que W03, H20 ou WO ~2 forme une couche 

poreuse. En milieu acide, du fait de l'élément tungstène, les produits de corrosion 

seraient insolubles; cette insolubilité des produits de corrosion en milieu acide 
explique l'absence du "pic de redissolution" ou de transpassivation dans la zone 

transitoire et aussi l'apparition d'un courant de saturation bien défini au cours de 
la polarisation anodique pour Moo,SWO,SSe2 et WSe2. 

L'analyse par polarographie impulsionnelle des solutions de dissolution 

anodique de WSe2 et Moo,SWO,sSe2 a montré la présence de W(VI) et Mo(VI) en 
concentration de l'ordre de 10-6 M en milieu basique et de l'ordre de 10-~ M en 
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milieu acide el neutre et en présence d'un couple redox. Ces valeurs trouvées, 

confirment bien l'insolubilité des produits de corrosion en milieu acide par 

rapport au milieu basique, et la protection partielle du matériau en présence d'un 

couple redox. Elles confirment également qu'en polarisation anodique il y a 

passage en solution de W(Vl) et Mo(VI). La réaction de dissolution de WSe2 

théoriquement admise est: 

111- Etude approfondie du régime (2) de saturation 

En fait les courants anodiques obtenus dans la zone (2) (régime de 

saturation), correspondent à une cinétique d'électrode complexe prenant en 

compte plusieurs facteurs /24] : 
- Le courant limite dû à la couche barrière formée à partir des produits de 

corrosiOn. 

Le courant limite de diffusion (lsoo) ou courant dû au transfert de masse 

par diffusion Iseo varie avec la concentration de l'espèce électroactive (A) 

intervenant dans la réaction d'électrode: 

Isoo = kC 
A 

k = constanre de diffusion de A ; 
C = concentration de A .. \ 

- Le courant d'activation pure dû à l'influence de la réaction de transfert de 

charge à l'interface semi-conducteur/solution électrolytique). Ce courant est noté 

Is*. lscx. et Is* sont reliés par la relation suivante: 

1 
Is 

1 1 
+ Is* Isoo 

L'existence d'un régime de diffusion est expérimentalement mis en 
évidence par l'augmentation du courant de saturation avec la concentration en 
ions OH- ; l'influence de la mobilité du cation M+ sur le courant de saturation et la 

vitesse de rotation de l'électrode. 
1/7 

On montre que Isoo = BQ) - avec: 

~ 2/3 -li6 
B =- O,62nFS-rDA v CA; 

ù) - vitesse de rotation de l'électrode; 
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D.\ représente le coefficient de diffusion de l'espèce électroactive A(cm2s" 1 ) : 

lJ - viscosité de l'électrolyte; 
ST surface active de l'électrode de travail en cm2 ; 

F le Faraday - 96500 coulombs. 
On obtient dOllC: 

1 -1'"' 
- Is* + B'm -ls f'( 112) B' - (0 ou 

L .. d 1 f( -12) l' / . a vananon e G = (1) est mealfe: 

Is* - ordonnée à l'origine et B' - pente. 

1,61D A 2
-\.l

i
6 

nFSTCA 

A un potentiel donné, on peut séparer Is* et Isoo ; Ces courbes /s - f(w 1/2) 

sont en théorie des droites parallèles pour différents potentiels du régime de 
saturation; la pente B' étant constante et ne dépendant aucunément de la vitesse 
de rotation w et du potentiel d'électrode. 

Nous avons représenté, pour une interface 

différentes courbes k f( (0.1:2) 

10 ..i.. f'vri) 

; O" " I~' 

'c4 
'1 

Fi 0ure III -78 : variation de -11 en fonction de W"2' de l'électrode. 
o s 
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A Uil potentiel donné, on a des relations linéaires dont les droites ne passent 

pas par l'origine. Le critère de Levitch [25] n'est donc pas vérifié à ces potentiels 

; la cinétique d'électrode est à la fois gouvernée par les régimes d'activation et de 

diffusion. En outre les différentes droites obtenues ne sont pas parallèles, la pente 

8' augmentant avec la vitesse de rotation (t). Or une augmentation de la pente 81 
est nécessairement liée à une diminution de la surface active Sr seul terme 

susceptible d'être modifié selon l'importance des produits de corrosion formés au 

cours de la polarisation anodique. En effet, un accroissement de la cinétique 

d'attaque anodique du matériau du fait de l'élevation régulière de co, a pour 

conséquence la formation d'une couche de produîts de corrosion d'épaisseur 

'notable. Vraissemblablement, la redissolution de cette couche dans la zone 

transitoire n'est pas totale. Il en résulte que la surface active réellement disponible 

pour le processus de diffusion est alors plus faible, d'où une augmentation de la 

pente B' et l'obtention des droites non parallèles. 

Le courant d'activation 1s* (obtenu à partir de l'ordonnée à l'origine) est 

d'autant plus élevé que le potentiel croît: aux potentiels élevés, la diffusion 

constituerait l'étape lente et l'emporterait donc sur la cinétique d'activation pure. 
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CONCLUSION GENERALE. 

Au cours de ce travail, le comportement anodique de WSe2 type n et de 

Mo
O

.5 WO,5Se2 type n a été étudié sous diverses influences: 

L'influence de la nature et de la concentration de l'électrolyte se traduit 
par un déplacement cathodique de la caractéristique E - f(logi), une variation de 
la pente de Tafel et une variation du courant de saturation à l'obscurité. 

Le comportement sous illumination se traduit par une augmentation de la 
densité du courant par rapport à l'obscurité et une translation cathodique de la 
courbe sous illumination signe d'une réaction photoassisrée; "influence de 
j'illumination confirme également le caractère n des matériaux. 

La présence des couples rédox influence considérablement le comportement 
anodique de ces matériaux ; leur présence n'empêche pas l'oxydation de 
l'electrode car il y a compétition entre l'oxydation du couple et celle du matériau. 

L'influence de la vitesse de rotation de l'électrode sur le comportement 
anodique de ces matériaux s'explique par la variation de courant avec celle-ci. 

Le courant anodique observé, est un courant d'oxydation du matériau (en 
abscence de couple rédox stabilisateur; en présence du couple rédox, le courant 
anodique est lié à l'oxydation de celui-ci) qui dépend des caractéristiques de la 
solution. 

Expérimentalement nous avons constaté la dissolution de l'électrode par 
l'établissement du bilan de la réaction d'électrode à partir du dosage de W(YI). 
Par ailleurs, on constate que la surface de l'électrode perd son éclat brillant au 
profit d'un dépôt noir-grisâtre à la surface de l'électrode. En milieu acide, on 
observe des grains de couleur bleu-verdâtre caractéristique de certains oxydes de 
tungstène. Dans tous les cas, après deux ou trois polarisations, la caractéristique 
E = f(logi), présente des anomalies liées à la formation .de ces produits de 
corrosion ou à la dissol ution du matériau de l'électrode de travail. 

D'une façon générale, la dissolution des matériaux semi-conducteurs passe 
par un processus d'injection ou de consommation de trous. 

PERSPECTIVES 

Pour l'interprétation correcte du comportement électrochimique des semi­
conducteurs WSe

2 
type n et de MO

O
,5 W 0,sSe2 ' il est nécessaire de connaître d'ullc 

part la structure électronique de l'interface, c'est-à-dire la position de la bande 
interdite par rapport aux états oxydés et réduits présents dans l'électrolyte et 
d'autre part le diagramme des bandes d'énergie du semi-conducteur; ce 
diagramme peut être obtenu par détermination du potentiel de bande plate à 
partir des mesures de capacités d'interface, dans tout le domaine de pH. 

Dans un électrolyte et à un pH quelconques, les limites des bandes d'énergie 
se fixent à un potentiel redox donné ~ les niveaux des bandes en surface (B.C. et 
B.Y.) sont déterminés par la nature du semiconducteur et de la solution; la 
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courbure de bande d'énergie (déterminant la hauteur de la barrière du [Jo/enlie! 
que doivent franchir les porteurs de charges) est fixée par la différence de 
potentiel à travers la couche de charge d'espace. En effet, la connaissance de la 
position des ni veaux d'énergie des états réduits et oxydés dans l'électrolyte par 
rapport au diagramme d'énergie des bandes du semi-conducteur permet de 
donner une interprétation des réactions d'oxydo-réductions à l'interface. 

Pour la suite de ce travail, nous envisageons: 
* d'établir le diagramme d'énergie des bandes du semi-conducteur 

par détermination du potentiel des bandes plates à un pH et dans un électrolyte 
donné; 

** de déterminer les potentiels d'oxydation de divers couples rédox 
afin de donner une interprétation électrochimique des réactions d'oxydo­

. réductions de ces couples rédox à l'interface WSe
2 

/ électrolyte. 

Pour se faire, nous appliquerons par analogie et extention le modèle proposé par 
GERISHER 161 63] et développé par Meming dans le cas de GaAs, GaP, CdS, 
SnOz .. ·. 
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