MP1 Lycée Janson de Sailly Corrosion

’ Document de cours : La corrosion La corrosion désigne l’ensemble des phénomenes par lesquels un
métal ou un alliage métallique tend a s’oxyder sous l'influence de
réactifs gazeux ou en solution. On parle de corrosion humide quand
les agents oxydants sont en solution (aqueuse en pratique). Seule la

1 corrosion humide sera étudiée ici.
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y a deux facons d’écrire la demi-équation électronique relative
a ce couple :

2 HT + 2 e~ = Hy en milieu acide, E° = 0 V
2 HoO 4+ 2 e~ = Hy + 2 OH™ en milieu basique

2. Le dioxygene dissout Og(y) en quantité plus ou moins impor-
tante selon que ’eau soit désaérée ou non. Le couple est alors :

02(9) / H>O.

Oy + 4 H' + 4 e~ = 2 HyO en milieu acide, E° = 1,23 V & 25°C
Os + 2 HO + 4 e~ = 4 OH™ en milieu basique
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Attention :

Le potentiel standard E°(HyO/Hy) du couple HoO/Hs (qui est donc
Iécriture de H30™ /Hy en milieu basique) n’est pas égal 4 0 V. Pour
le calculer, il faut partir de la demi-équation électronique en milieu
acide et la combiner avec 'autoprotolyse de ’eau :

(1) 2 H30" +2e” = Hy + 2 H0  AGS
(2) 2 H,0 = H30* + OH™ A,G3 = —RT In K.
(3) 2H,0 +2e” =Hy + 2 OH™ ATGS

d’ou :

La méme remarque peut étre faite pour le potentiel standard
E°(02/OH™) du couple O2/OH™ qui est la forme basique du couple
O2/H50. Tous calculs faits, nous obtenons : E°(O2/OH™) = 1,23 -
0,06 pK, = 0,39 V

Cependant, le potentiel apparent reste le méme :

II. Corrosion humide des métaux

La corrosion constitue alors un phénomeéne électrochimique dans
lequel 'oxygene de 'air et le solvant HoO (ou sa forme acide H3O™)
interviennent systématiquement.

La limitation essentielle de I'action du dioxygene se trouve dans
sa faible solubilité dans I’eau : une fois consommé, cet oxygene doit
étre renouvelé : on peut ainsi diminuer fortement la corrosion a I’aide
d’un film huileux interposé a la surface du liquide (Og ne traverse pas
I'huile), ou en consommant O9 dissout (en le réduisant par exemple
avec de I'hydrazine, NoHy).

1) Aspect thermodynamique

L’aspect thermodynamique s’étudie en prenant le diagramme
(E—pH) du métal avec une concentration de tracé qui correspond a la
réalité du probleme étudié et a lui superposer la zone de stabilité
de I’eau.

On sait qu’a I’équilibre chimique, les potentiels E des différents
couples rédox en présence doivent étre égaux : le point représentatif
du systeme a ’équilibre chimique ne peut se trouver que dans la zone
de stabilité de I'eau, c’est a dire entre les deux droites d’équation :

E=-006pH et E=123-0,06pH
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Exemple du Fer

Superposons le diagramme (E, pH) du Fer, établi pour Ct, = 0,010
mol.L ™! et le diagramme de I’eau.

Cua= 0,010 mol.L™"

E(V)
A zone de stabilité de
o l'eau
Fe** Fe(OH)s)
2.0 7,45 pli
>
\Fe O
Feg

FIGURE 1 — Superposition du diagramme E - pH du fer et de la zone
de stabilité de 'eau.

Conclusions :

1. Les domaines d’existence ou de prédominance des espéces Fe3 ™,
Fe?™, Fe(OH)3(,) et Fe(OH)y(,) ont tous une partie commune
avec la zone de stabilité de I’eau. Ces especes peuvent donc étre
stables en solution aqueuse.

2. En revanche, le domaine d’existence du métal Fe(y) est disjoint
de la zone de stabilité de l'eau : le fer n’est pas stable en
solution aqueuse.

3. Pour pH < 2,0

L’attaque se poursuit jusqu’a la disparition complete du métal
car les ions Fe?* ou Fe3T passent en solution ce qui libere la
surface pour une attaque ultérieure.

F e2+

F eZ+
Os) H;0" "dissolution"
g,\v f du métal
Bloc de a
meétal Fe @
AN
H;0"

2+
Fe F eZ+

4. Pour 2, 0 < pH < 745 :

5. Pour pH > 7,45 :

Dés qu'il se forme des hydroxydes comme Fe(OH)y,) ou
Fe(OH)3(s), ceux-ci adherent a la surface du métal qui se re-
couvre progressivement d’une couche protectrice insoluble ; cela
a pour effet d’arréter ’attaque car 'oxydant ne peut plus par-
venir au métal ; on dit que le métal est passivé.
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Dans ce cas le métal est temporairement protégé. Cependant,
cette protection n’est en général pas tres efficace car la couche
d’hydroxyde peut étre poreuse (O2 peut quand méme passer)
ou peu adhérente : un simple choc mécanique, un grattage de
la surface peut enlever la couche et I'attaque du métal repart.

2) Zones d’immunité, de corrosion et de passivation

Dans le diagramme potentiel- pH d’un élément métallique donné,
on regroupe les différents domaines de prédominance ou d’existence
en trois ensembles :

1. La zone d’immunité est constituée du domaine d’existence du
métal.

2. La zone de corrosion regroupe l’ensemble des domaines de
prédominance des espéces dissoutes. Dans le cas du Fer, il s’agit
donc de la réunion des zones de prédominance des ions Fe3* et
Fe?t.

3. La zone de passivation est formée de la réunion des domaines
d’existence des hydroxydes solide. Pour le Fer, il s’agit donc
de la réunion des domaines d’existence de Fe(OH)s() et de
Fe(OH)2(S).

Dans le cas du Fer et du Zinc, ces différentes zones sont visualisées
sur les schémas ci - contre :

A EV)
Fe*t A
Fe(OH)5) Zn* Zn(OH)y) [Zn(OH),
2 oH
Fe I&‘l )

R ]
Fe(OH)y)
Feg 2 \

[ ] [ ] [ ]

zone d'immunité zone de corrosion zone de passivation

FIGURE 2 — Zones d’immunité, de corrosion et de passivité dans les
diagramme E - pH du Fer et du Zinc.

3) Aspects cinétiques : corrosion différentielle
a) Principe

Lorsque la surface du métal est attaquée de fagon uniforme en tous
ses points, on parle de corrosion uniforme. Cependant, ce type de
corrosion est assez rare.

Tres souvent la concentration en Og dissout (donc sa pression par-
tielle) n’est pas uniforme au niveau de la surface du métal (FIGURE 3).
De plus, cette surface elle-méme ne présente pas un état homogene
d’un point a ’autre : c’est par exemple le cas d’un clou ayant subi de
fortes contraintes mécaniques lors de I'usinage au niveau de la téte et
de la pointe (FIGURE 4).
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Dans ces cas, on constate toujours que 'attaque du métal ne se fait
pas de fagon uniforme sur toute sa surface :

e En certains points de la surface on assiste a la corrosion du
métal : M — forme oxydée + ne™.

 En d’autre points de la surface, on assiste a la réduction de Oy(y)
en HyO.

e Les deux régions ne se recouvrent pas.

Ce phénomene porte le nom de corrosion différentielle et on
peut I'expliquer a partir des courbes intensité - potentiel. Il se forme
alors une pile que 'on peut décrire de la facon suivante :

1. il y a une zone anodique ou a lieu 'oxydation du métal,

2. il y a une zone cathodique ou se produit la réduction du
dioxygene Ogy),

3. une circulation des électrons est assurée a l'intérieur du
conducteur métallique, de la zone anodique vers la zone catho-
dique.

Analyse de la goutte d’Evans par courbes intensité potentiel :

Données : E°(Fet /Fe?T) = — 0,44 V couple rapide sur Fe
E°(O2/H20) = —0,44 V n. = — 1,40 V; rapide a l’anode

On considérera que F(O2/H20)~ E°(O2/H20) dans les conditions
de 'expérience.

Zone I Zone I Zone

cathodique Ianodique: cathodique

F1GURE 3 — Expérience de la goutte d’Evans. Une petite tige de fer
est immergée dans une goutte. O9 se dissout plus facilement sur les
bords de la goutte et sa concentration y est donc plus élevée qu’au
centre. On observe une réduction de Oy sur les cotés (cathode) et une
oxydation de Fe au centre (anode). Les électrons circulent a l'intérieur
du métal.
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Figure 1 : le modeéle de la micropile.
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FIGURE 4 — Clou plongé dans une solution aqueuse. Les deux bords
usinés (point et téte) ont subi de fortes contraintes mécaniques et
sont le siége d'une oxydation de Fe en Fe?" (anode). Au contraire,
au centre du clou, il y a réduction de Oz en HyO (cathode). Les
électrons circulent dans le métal. Le dioxygene dissout est ’agent
oxydant principal, la réaction avec H3O™" étant trop lente.

b) Corrosion par aération différentielle

C’est le mécanisme mis en évidence dans la goutte d’Evans (corro-
sion différentielle) et il est tres fréquent. Il peut étre la cause de pertes
métalliques importantes, fragilisant le métal en profondeur, alors que
sa partie apparente semble intacte.

Ce phénomene se produit lorsqu’une piece métallique est soumise a
des milieux de concentrations différentes en di-oxygéne : pieéces posées
sur le sol, pieces peintes ou enduites d’un seul c6té, tuyaux. Il se
forment des micro-piles avec des anodes et des cathodes. le mécanisme
de corrosion est alors enclenché!

Sur des zones de la surface du métal qui sont plus riches en O2 on
assiste a la réduction de Og (cathode) tandis que sur les zones plus
pauvres en O2, on assiste a la corrosion du métal (anode)

Exemples :

1. Cas d’une barre enfouie dans le sol et recouverte d’eau
de mer : I'attaque du métal se produit au fond de ’eau, dans
la zone ot [O2] est la plus faible alors que le métal au niveau de
la surface n’est pratiquement pas corrodé.

air 8l < tube d'acier

] zone riche en 0,(aq) : réduction de 0,

& < formation de rouille

zone pauvre en 0,{ag) : dissolution du métal

eau de mer
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2. Cas d’une canalisation en fer enterrée dans un sol entre
une zone argileuse (trés faiblement perméable a O3)
et une zone sableuse (fortement perméable a O3) : la
corrosion du métal a lieu dans la zone argileuse (faible [Oq])
alors que la partie dans la zone sableuse n’est pratiquement pas
altérée.

air

sable : forte perméabilité a 0,

III. Principaux remedes contre la corrosion.
Protection des métaux

1) Protection de surfaces
a) Protection par revétement non métallique

La premiere idée de protection d’un métal de la corrosion consiste
a empécher tout contact entre les agents oxydants (O2, HoO) et le
métal, ce qu’on réalise par : peinture, laquage, films plastiques divers,
enrobage dans une céramique ou un autre oxyde isolant.

L’inconvénient majeur de ces procédés est lié au phénomene de
corrosion par aération différentielle lorsque le métal est mis & nu.

b) Protection par revétement métallique

On dépose une couche d’un autre métal résistant mieux a la cor-
rosion. Ce dépoOt peut étre réalisé : soit par électrolyse (chromage,
nickelage, argenture, électrozingage,...), soit par immersion dans un
bain de métal fondu (galvanisation dans le cas du zinc)

2) Anode sacrificielle

On relie le métal que 'on veut protéger a un métal plus réducteur,
typiquement le Zinc : E°(Zn?*/Zn) = — 0,76 V. Ce dernier s’oxyde
plus facilement et empéche la corrosion du métal.

Prenons par exemple du Fer que 'on souhaite protéger. On le re-
lie & un bloc de Zinc et on suppose que ’ensemble est plongé dans
une solution aqueuse potentiellement corrosive en raison de HoO (on
suppose que 'eau est désaérée et qu’il n’existe pas de Oy en quan-
tité notable). On observe que le Zinc se transforme en Zn?* et un
dégagement de Hy(,) au niveau du Fer.

Zns — Zn*t + 2 e~ : Anode
2HY +2e — Hy(g) sur I'électrode de Fe : Cathode
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Analyse par courbes intensité potentiel :
Données :

Fe?* /Fe : E° = — 0,44 V rapide sur Fe
Zn** /7Zn : E° = — 0,76 V rapide sur Zn
H*/Hy : E° =0V 7. = — 0,20 V sur Fe et . = — 0,60 V sur Zn

On supposera que dans les conditions de I'expérience HT est le seul
oxydant présent et que Enp,(HT/Ho) ~ E°(H' /Hy)



