
RËPUBUQUE DU SËNËGAL

~
...
.

ÉCOLE POLVTECHNIQUE DE THIÈS

PRO JET DE.·F LN D' E T UDES

EN VUE DE L'OBTENTION DU DIPL6ME D'INGÉNIEUR DE CONCEPTION

T IT R E

INFLUENCE DE LA TEMPERA ~

TURE SUR LA CORROS·IDN ELEC-

TROCH1M\QUE DES ACfERS·

DATE : MAI 1988

AUTEUR Kcse re. ka VlVAL~A

DIRECTEUR Sano FAl ~
CO-DIRECTEUR: --



LISTE DES TABLEAUX

TAE\LEAU I-Relations entre la valeur du potentiel d'électrode du fer,E

et la direction des réactions électrochimiques ayant lieu

dans une solution aqueuse de pH=? contenanto O,06ppm/l••• 9

TABLEAU II-Paramètres <X (1) et (3l1) de la chaleur spécifique des espèces

ioniques d'après Criss et Cobble. . . . . . . • 0 • • • • ~2

TABLEAU 111- Meilleures valeurs des chaleurs spécifiques molaires

pour quelques ions. • . . . . . . . o • • • • • 0 • ••33

TABLEAU IV- Données disponibles de )l.;S°c.) 5;50(. )ër(T) des espèces

participant au système fer-eau. • • • • • • • • • • . . .35

TABLEAU V- Valeurs calculées de d~or à différentes températures du

système fer-eau. • 0 • • • • 0 • • . . . . o • • • • • • 39

TABLEAU VI- Données thermodynamiques utilisées pour le calcul du

diagramme potentiel-pH du système Ni-eau. • . . . . . . ·44

TABLEAU VII- Valeurs de Eo,. calculées selon la méthode de Criss et

Cobble pour le Ni•••••••••

, .

, .
L.c..

. . . . . . . . . .



LISTE DES FIGURES
---------

Figure 1- Diagramme d'équilibre de l'eau.Milieux acides,alcalins,

oxydants et réducte~s. • • • • • • . . . . • • 0 0 . . . .7

Figure 2- Diagramme d'équilibre tension-pH du système fer-eau

. . • • • 11

Figure )- Circonstances théoriques de corrosion, d'immunité et

de passivation du fer(t=e. - fa20~ l Fe.~04 - eoû ) 12

Figure 4- Diagramme d'équilibre tension-pH du système fer-eau en

considérant les corps Fe. ) Fe. (OH)2 ) Fe(O")~ •••••••• 12

Figure 5- Circonstances théoriques de corrosion, d'immunité et de pas-

sivation du fer (l=e. -~~(P")2)fe..to\\)~ -eau)••••••••• 13

Figure 6- Diagramme d'équilibre tension-pH du système Ni-eau

à 25°C • • • • • • • • • . . . . . . . . . . .. . .. • 15

Figure 7- Circonstances théoriques de corrosion, d'immunité, et de

passivation du nickel(solution non chlorurée) •••

Figure 8- Diagramme d'équilibre tension-pH du syst~~eCr-eau

à 25°C en solution non chlorurée, en considérant

. . . • 15

l'espèce C... (0\\ ) ~ . . . . . . . . . . . . . . • • • 18

Figure 9- Circonstanpes théoriques de .corrosion, d'immunité et

de passivation du Cr à 25°C . . . • • 0 • • • • • • .18

Figure 10- Diagramme d'équilibre tension-pH du système Cr-eau

à 25°C en solution non chlorurée, en considérant

l'oxyde anhydre Cr2.0 ~ . . . . . . . . . . 19

Figure 11- Circonstances théoriques de corrosion, d'immunité, et de

passivation du Cr à 25°C •

Figure 12- Diagramme d'équilibre tension-pH du système

Cr-eau à 25°C en solutions chlorurées, en

. . . '. • 0 .19

considérant Cl" (O\-\)3 .t\!-\2.{) •• • • • • • • • • • • • • • • 20

\ ..
ltl



Figure 13- C~rconstances théoriques de corrosion, d'immunité et

de passivation du Cr à 25°C •

. Figure 14- Diagramme de SCHAEFFLER

. . . • •• 20

• • • 25

• • • 0 • • 40

Figure 15- Diagramme conventionnel potentiel-pH à 25°C du

fer en considérant Fe. )tCo!. 04 \~2.03 . .

Figure 16- Diagramme potentiel-pH construit à 60°C selon

la méthode de Criss et Cobble • • • • • • • • • . . • •• 40

• .42

Figure 11- Diagramme potentiel-pH construit à 100°C du Fe. • •• 41

Figure 18- Diagramme poten~iel-pH construit à 150°C du Fe•••••• 41

Figure 19- Diagramme potentiel-pH construit ~ 200°C du Fe•••••• 42

Figure 20- Circonstances théoriques de corrosion, de passivation

et d'immunité du Fe (a) à 25°C;(b) à 200°C •••

Figure 21- Diagrammes d'équilibre potentiel-pHI du nickel à

(a) 25°C; (b:) 100°C; (c ) 200°C; (d) 300°C •••••••• 41

Figure 22- Schéma d'un montage potentiostatique à 2 électrodes••••56

Figure 23- Schéma de principe d'un potentiostat••••••••••• 56

Figure 24- Courbe potentiel-intensité(j) du fer dans un

milieu \\2 SC" ,1N; pH=1,4 à 25°C • • • • ••• 59

Figure 25-Courbe potentiel-intensité du fer dans un

milieu W2,. S04 ,1N; pH=1,4 à 60°C • • • • • • • • ••• 60

Figure 26- Courbe potentiel-intensité du fer dans un

milieu KOH, 1N; pH=13,6 à 25°C. . . • 0 • • • • .61

Figure 21- Courbe . potentiel-intensité du fer dans un

milieu KOH, 1N; pH=13,6 à 60°C •

LV

o • • • • • .62



REMERCIEMENT

Je tiens à exprimer tout d'abord ma profonde gratitude à mon directeur

de projet, m. Sana FATY, professeur à l'E.P.T., pour avoir accepté la

direction scientifique de ce travail; et aussi pour sa disponibilité

constan~e, sa patience, sa compétence et la confiance qu'il n'a cessé

de témoigner à mon égard.

Mes remerciements vont également à A. THIAW, technicienne de laboratoire

de chimie pour son dévouement et sa contribution dans la partie expéri

mentale du présent travail.

V'



SOMMAIRE

Plusieurs méthodes utilisées pour les essais de corrosion sont basées

sur la mesure du potentiel d'électrode~ Les relations qui existent entre

les divers constituants antagonistes (métal-milieu corrosif) dépendent

du potentiel de l'électrode. Le manque de données thermodynamiques relative

aux équilibres électrochimiques aux températures élevées fait que la

plupart des diagrammes d'équilibre connus peuvent seulement rendre com-

pte du comportement des matériaux à la température ambiante (25°C).

Or beaucoup de cas importants de corrosion ont lieu à haute température

et il est particulièrement intéressant de connaître l'influence de ce

facteur sur les diagrammes potentiel-pH.

Nous nous proposons dans le cadre de ce travail d'établir la carte de

distribution \ potentiel-pH des systèmes fer-eau, rri.ckeLs-eau, en f'orio-

tion de la température. Cette démarche est souvent un préalable à la

conception de nombreuses installations industrielles.

Ainsi dans ce memoire, il a été question de:

- faire l'étude d'établissement des diagrammes d'équilibre thermo-

dynamique de pourbaix à 25°C des éléments majeurs entrant dans l'élabo-

ration des aciers inoxydables (Fe, Cr, Ni).
)

- étudier l'influence de la température sur les diagrammes d'équi-

libre potentiel-pH en établissant ces diagrammes pour le fer et le nickel

à des températures supérieures à 25°C. A ce niveau, nous nous sommes

inspirés de la méthode de Criss et Cobble dite "principe de correspondance

des entropies ioniques";

- faire des expériences sur un acier doux non traité thermiquement

en utilisant la méthode potentiocinétique pour confirmer les prévisions

données par les diagrammes potentiel-pH du fer.



INlrRODUCTIomr

L'exoeH.e!llt temrue à l!a ccerosaon des aoiers et alliages imxydab,les permet

de plus en plus de généraliser leur emploi dans la gramde imdustrie Ohimi

que et nucléaire. Ces matériaux fournissent en effet depuis environ une

soixantaine d'années,la solutiom à d'imnombra~les pro~1èmes de corrosiom et

i~ervienne~ en q~ité importante dans la comstruotiom de nombreuses

installations modernes.

Dans l'ensemble,les aciers et alliages inoxyda~les domne~ satisfaction

sur le plaJ!ll de la corrosiom généralisée même dal!DS les conditions d'utili

satiom relativement sévères qui résultemt des températures d'utilisatio!ll rela

tivement élevées. Il n'en est pas de même en ce qui concerme leur resis-

tance aux corrosions localisées. Les utilisateurs ont reconnu que ces ma-

tériaux sont sensibles à diverses formes de corrosion localisée dont la plus

préoccupamte demeure la corrosion fissurante sous tension.

Face à cette forme de dégradation, aucun matériau même parmi les aciers imo-

xydab.1.esm'offre une gara:rotie absolue.

Parmi les faoteurs qui déolenohent les diverses formes de corrosion, on peut

moter: - le potemtiel électrochimique

- Le pH

- la température.

Fondamentalememt les phénomènes de corrosion peuvent être décrits à l'aide

de ces trois paramètres auxquels il convient d'ajouter ceux qui concernent

plus spécifiquememt le métal: compositiom Ohimique, état structural, état de

com.'traimte •

Ce mémoire examine sous forme bibliographique le rôle des trois premiers

faoteurs à tra~rs les diagrammes d'équilibre potemtiel~pH éta~lis par Pour 

lmix dont Le principe d' é taulLseemeret sera d'abord décrit J etl'interprétation

4 .'. J
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de la corrosion du fer et des élémemts cONStitutifs des aciers imoxydab]es

sera tentée. Cette interprétation sera confrontée à l'épreuv~ de l'expértence

à l'aide d'une unité potemtiocinétique dont ]'école polytec~que est

mairotenarot dotée.

E~ ce qui comcerme la température,] i] sera nécessaire ava~t d'examiner so~

effet,d'établir d'autres diagrammes à diverses valeurs de ce paramètre.

1] faut pour cela disposer des valeurs des potemffiiels chimiques des espèces

c~imiques à ces températures~ et à défaut des valeurs d'autresparamètres

thermodynamiques.



Chapitre l

ETABLISSEMENT DES DIAGRAMMES D'EQUI-
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Chapitre 1- ETABLISSEMENœ DES DIAGRAMMES D'EQUILIBRES

THERMOD~AMIQUES DE POURFAIX A 25°C

1.1- IRtroductio~

Un des aspects de la corrosioR d'un métal est sa complexité liée en fait

à une multitude de circonstances de dégradation qui sont elles mêmes la

conséquence de nombreuses réactions chimiques et/ou électrochimiques pouvant

se manifester dans des conditions variées. Certaines de ces réactions sont

par ailleurs cOThtrolées par le pH et/ou la tension tandis que d'autres m'en

dépendent pas.

Afin! d'examiner les diverses circonstances de dégraaation des métaux -et ce,

dans Uni but pratique- Pour1na.i4
f\a

proposé de rassembler sous forme de diagram-

mes potentiel-pH, les conditions d'équilibre de toutes les réactions chimiques

et électrochimiques su ecept fbû.e s de se produire dans un' système(métal-milieu)

donné.Nous présentons dans ce chapitre le principe d'établissement de ces

diagrammes. '

1.2- Principe d'étahlissement des diagrammes

En fait, POURB~IX a fait usage des données thermodynamiques classiques pour

étabolir les relations tension-pHi nécessaires à l'édification.des diagrammes.

Une présentation peut en être faite comme suit:

Soit une réaction générale de la forme

(I)

L'activité des différentes espèces réactionnelles représentant leur concentra-

tion corrigée du fait d'intera9tions de tous ordres,l'équation de NERNST

peut s'écrire sous la forme: (1)

où E est le pote~tiel d'équilibrè dans les conditions effectives de la réaction

EO ,le potentiel sta~ard

«, f-t 10,6 sont les coefficienits stoechioinétfiques•
.','" '
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Le pot enrti.e I' standard EO est lié à la variation d'enthalpie li1:m:'e AAGOpar

standard

OÙ'F est la constante de FARADAW

~ ,le nombre d'éléctrons libres mis en jeu au cours de la réaction.

Si !ill=o, la réaction est chimique et non électrochimique (n ~ 1

devient à 25°C

+ O.05~1

n.
(0,0591) pH [2.1

E= f(pH) chacune correspondant à une valeur

u~ certain nombre de travaux donnent les valeurs des pote~iels chimiques

standards de nom~euses espèces chimiques.

La donnée de ces paramètres permet de déterminer la v-ariation d'enthalpie

libre standard L1 G0 pour la plupart des r-éacti.ons .Par conséquent le premier

terme est une const~~e dans l'équation (2) qui relie la tension au pH.

On peut donc tracer la courbe E= r(pH) à condition de disposer égalemerot du ter01~

logarithmique.

Si les valeurs de ( (le ) et ( (lA ) sont connues (ou fixées), le deuxième

terme devient une cons't.arrte , De sorte qu'on peut tracer un faisceau de courbes

précise du rapport ((le )~
(0A)d-.

Les trois types de droites grâce auxquelles on peut construire les diagram-

mes d'équilibre électrochimique sont en définitive celles qui représentent

les cas limites suiyan~s:

al -Réaction entre une substaruœsolide et une substance dissoute dans l'eau

avec les ions hydrogèNe, sans les électrons libres (réaction chimique):

la droite est verticale c.à.d.indépendante du potentiel.

4



sans

(quand n= 0 la pente de la droite est égale à l'infini)

bV7 Ré~qtion entre une. substance solide et une substance dissoute dan's l'eau, .

avec des électrons libres mais sans les ions hydrogène (réaction électrochimique

H+ ): la droite est horizontale,c.à.d. Lndépendante du pH( quand ~ =0,

la pente est égale à zéro).

c/- Réaction entre une substarnce solide et une substance dissoute en présence

d'électrons lïbres et d'ions hydrogène (réaction électrochimique avec H-+ ):

la droite est oblique de pente--L (0,0591) .
n

Le tracé de ces trois types de droites sur un diagramme potentiel/pH, fait

apparaître les domaines, soit de stahilité, soit d'activité

élément.

.. de chaque

Par ailleurs, on sait que l'eau est un solvant qui peut se dissocier en ions

H+ et en ions 1-\0- selon la réaction équilibrée

H2.0 -< ,. li + + ~O-

dont la constante d'équilibre vaut à 25°C

K = (H-+) (HO-)= 10- 14

En posant pH =-1°9 ( H~) on a pour

pH = 7,00 (H+) == (HO-) solutions neutres

pH< T,OO ,.( \-\+) >- ( HO-) solutions acides

pH >7,00 (H1' ) .( ( HO-) solutions alcalines

(JI)

De même,l'eau et ses constituarits ioniques peuvent être réduits avec dégage-

merrt d'hydrogène ou oxydés avec dégagement d' oxygène selon les réactions élec-

trochimiques:

+ ze '" .':'
<----

HL.
02. + 4 H~~+ 4 e. -

réduction

oxydation

(a)

(b)

Les tensions d'équilibre de ces réactions dépendent du pH et des pressions des gaz.
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A 25°C et sous une atmosphère, elles s'expriment par

Eoo. 0,000 - 0,0591 pH

Eob -:: 1,228 - 0,0591 pH

Les droites E = f(pH) ont même pente (-0,059).

La r~gion comprise entre ces lignes délimitent le domaine de stabilité

de l'eau sous 1 atm.

En dessous de la ligne (a) il y a décomposition de l'eau selon la réaction

2~ + + 2 e:

Au dessus de la ligne (b) ,l'eau se décompose par oxydation selon la

réaction : 2 H2 0 <--> 02 ,. 4 H+ + 4e.-
On peut donc définir aussi la neutralité de l'eau en terme d'oxydo-réduction

suivant les valeurs de la tension d'équilibre et des pressions des gaz.

En définitive les caractéristi~ues de neutralité définies ci-dessus permetterlt

de diviser le diagramme tension/pH de l'eau en quatre régio~~(figure 1):

- en haut à gauche :milieux oxydants et Oüdes"

- en haut à droite : milieux oxydan~s et alcalins

en bas à gauche

en'bas à droite

milieux réducteurs et acides

milieux réducteurs et alcalins

Le diagramme d'é~uilibre de n'importe quel métal en solution aqueuse doit

ten~r compte de celui de l'eau.

Ce dernier est resumé par les traits en pointillés(a) et (b) ~ue l'on voit

sur tous les diagrammes •

Dans le cas particulier du fer , on a plus précisement
\

a/- cas du système constitué d'une substance solide et d'une substance dissoute,

en présence d'ions hydrogène mai 9 en absence! d'életrons lib~es

1

2 Fe!. t + 3 H20 ~<===~7 ,Fè'2.. 03 t GHt ( TIl)



V't\,h~u

oxy. ~t Ac..
1,2. - -b_

...0,4

,~~)

E(V) ~--r-"""---"'----,

2,

2..-4
"pH

Figure 1. -Diagramme d'équilibre de l'eau

Milieux acides, alcalins, oxydants et réducteurs

On suppose (QH2.0 ) et ( ~ 0) sontégaux à 1 , (référence constituant pur)
2 .,

On a alors (GW+)6 [31K (Q!>~) 2-
Fe.

f'j C/ - - RT rn k [4 ]-
A T= 25°C ,les équations (3) et (4) conduisent à :

O,72.-3pH

POur une valeur de

reg (Fe~+)

(QFQ."3~):: 10-~t un pH de 1,76 ,nous obttendrons une droite

verticale sur le diagramme de POUR~AIX •

b/- cas du système constitué d'une substa~ce solide et d'une substance dis-

soute faisant intervenir des électrons, mais sans ions H+ ~

f e.. --=?> Fe. 2 + -\- 2. e.

K:: (QFe2~)
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En utilisant l'équation (2) et les données thermodynamiques, on calcule

E =-0,617 volt pour (Qfe2.-tî::.10-~ On obtient une droite horizontale sur

le diagramme de POURBAIX.

c/- cas du système constitué d'une substance solide et d'une substance dis-

soute. en présence d' él1ectrons libres et d'ions hydrogène ; soit la

réaction (v)

La constante d'équilibre est K~ (UH<) 6 2.

(aF~l.-t)
Celle-ci reportée dans l'équation (2) donne en admettant

une valeur du potentiel égale à(1,0826 - 0,1773pH).

que

Sur le diagramme de la figure 2 ,les droites 20- 23- 13 représentent respec-

tivement les réactions des~précédents •
CQS

1.3- Importance de la mesure du potentiel d'électrode dans

les essais de corrosion et ses applications

Plusieurs méthodes électrochimiques en usage en matière de corrosion utilisent

pour les essais ,la mesure du potentiel d'électrode.

Comme le monire le diagramme de la figure 2 ,les relations qui existent entre

les divers constituants Fe, l Fe. 2: fi! 04 tt Fe20'3 ; H20, H2 et 02. dans le cas

du système Fe - H20 à 25°C dépendent du potentiel d'électrode.

Le diagramme de la figure 3 établit les domaâ.ne s d'immunité, de corrosion et

de passivation ;les limites du domaine d'immunité étant celles où la concen

tration' en ions fer en solution est inférieure à 10-6 mole •

Si l'on considère le cas du fer Fe , partiellement couvert par Fe203 " im

mergédans une solution aqueuse naturelle(contenant 10-6 mole de Fe·par litre)

8



de pH = 7 ,il est indiqué sur le tableau l que le sens des réactions ~~pend

du potentiel imposé à l' é Ie ct.r'ode •

Fe./ Fe. 2.+

--------------- --------------. - ... . .

1 ~ E <-0,6 V réduction

2~O,b<E<~O.~V oxydation

3.·0,4 <E<~O,2 oxydation

4· -O.~<f< D,ca oxydation

5. 0, SV <: E oxydation

réduction réduction réductio~

réduction réduètion réduètion

oxydation réduction réduction

oxydation oxydation réduction

oxydation oxydation oxydation

TABLEAU l. Relations entre la valeur du potentiel d'électrode du

fer,E et la direction des réactions électrochimiques

ayant lieu d~ une solution aqueuse de pH=7conte-

nant 0,06 ppm/litre •

Sur ce tabl1eau il apparai t que pour les pote:mtiels d'électrode inférieures

à -0,6 volt/E.H.S.(région 1),1'ensemble des réactions prend la direction

de la réduction. Par conséquen~, le fer est dans le domaine d'immunité et

reste non corrodé •

En présence d'ions ferreux dans la solution ou d'ions ferrique à la surface

du métal , seules les réactions de réduction sont possibles. Par ailleurs

i] y aura réduction de l'eau en hydrogène et réduction de l'oxygène présent

dans la solution avec formation d'eau.

En définitive ,la protection cathodique du métal aura lieu par évolution de H
2•

Pour les potentiels d'électrode situés entre -0,6 et -0,4 volt(région 2)~la

corrosion du fer est controlée par l'évolution de l'H2 , par la dissolution

de l'oxyde ferrique et par la réduction de l'oxygène •

Ce dernier cas et les cas suivants correspondent aux conditions normales de

9



corrosion du fer ,sans apport d'énergie exter~~ •

Dans le cas où le potentiel d'électrode se situe entre -0,4 et -0,2 volt

(rét?'ioIil 3),; la corrosion aura l~eu; sans évolution de H2 ~

A ~?tenffi~el p~périeur. à ~0,2 volt (région 4 et 5 ), ~e fe~ est couvert par

l'oxyde ferrique qui assure la passivation à conditiom que la couche d'oxyde

soit suffisamment adhérente. Dans le cas contraire; c.à.d. si l'oxyde n'est

pas parfaitement adhérent ou encore s'il est poreux, la protection ne couvre

qu'une partie de la surface du métal .La passivation est alors partielle et

le métal SUIDQt une corrosion localisée,cause de graves dommages.

A E)0,8 volt il y a oxyda't i.or» de l'eau avec dégagement d'oxygène sur

l'électrode métallique.

1.4- Les diagrammes d'équiliThre des éléments Fe , Cr , Ni •
-------------------------------------

a/- Diagramme tension-pH du fer
-------------------

C'est sur la base des considérations ci-dessus que POURBA1X propose deux

diagrammes d' équilïfure pour le système fer-eau en ne conai.dér-arrt" comme corps

solides que Fe. , Fe.~Û4 et Ji2~ d'une part) Fe. 1 Fe.(OH)2 e.t te (OH)3 d'autre

part. Dans les deux cas ,la corrosion du fer en milieu acide se produit dans

un domaine de potentiel et pH sensib)lement identique •

Par contre ,la corrosion du fer par le milieu alcalin se produit dans le

premier cas dans un domaine triangulaire compris entre les potentiels -1,2 et

-0,8 volt/E.H.S et à des pH supérieurs à 14 ,domaine à l'intérieur duquel la

solubilité du fer sous la forme HFe02 peut être notab~e (figure 2) •

Dans le second cas (figure 4 et 5) la zone d'attaque est un peu plus étendue

et comprise à pH>12,5 entre les potentiels -1,2 et -0,4 volt/E.H.S •

Ainsi il apparait très clairement sur les deux diagrammes d'équilibre pour

un pH suffisamment élevé, le fer peut se dissoudre dans une certaine gamme

de potentiels qui s'élargit lorsque le pH augmente.

Expérimentalement on peut donc s'attendre à ce que par accroissement du potentiel
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le fer traV€rse une zone de corrosion' rapide liée à l'existerrce de la forme

dissoute HFeO~ ,puis u~e zone de corrosion plus lente correspondant à la for-

mation de produits solides susceptibles de passiver l'électrode.

Notons que le diagramme Fe - H20 indique que dans le domaine de pH élevés

(pH>13) le fer se corrode à potentiel libre dès qu'il est en milieu alcalin

et que la vitesse de corrosion croît avec l'augmentation de la concentration

du milieu corrosif.

,,
•,
•

o

- ...  ...
o

-O.t
-O,lI...@
-0

-~

-t,'
-1,1

-1,4
-1,6
-1" '!-.L-...L..-...L..--L-....J....-.a....~~~:--:~~~~-t~~-:-:::~
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Figure 2- Diagramme d'équilimre tension - pH du système fer-eau
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Figure 3- Circonstances théoriques de corrosion, d'immunité et

de passivation du fer(l=r.. ~.20~ l f..~04 - eau ). . . . . . . .12
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Figure 4- Diagramme d'équilibre tension-pH du système fer-eau en

considérant les corps f;. ) Fe (OH )2. • Fe (OH)~ •••••••• 12
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Figure 5- Circo~sta~ces théoriques de corrosion, d'immunité et de

passivatiorn du fer (Fe - Fe(OH)2 , Fe(OH)3 - eau)

b/- Diagramme tensio~pH du Nickel

Le nickel peut être co~sidéré comme un métal légèrement nob,le, son domaine

de stabilité thermodynamique ayant contrairement au fer)une zone commune

réduite avec ]e domaine de stabilité de l'eau (figures 6 et 7) •

Le comportemenrt du nickel en milieu alcalin est cependant encore sujet à

discussion •

Théoriquemernt le nickel doit se corroder,les diagrammes d'équilibre électro-

Chimique font en effet apparaitre une zone d'attaque aux pote~tiels compris

entre -1 et-O,4 volt/E.H.S • pourtamt Mac. (,nl\a\lrj~)cité par Pour'fJaix

signale que le nickel ne se corrode généralemeTht pas dans une solution

alcaline exempte d'air(par exemple la soude désaérée) •

d'un avis équivalent et considère que le nickel se corrode uniquement dans

des solutions très alcalines reRfermant de l'oxygèrre •

Enfin,des études de polarisation anodique du nickel effectuées par POURBAIX

et VOLCHKOVA(~)on~ montré que soit en solution acide,le nickel se passive pour

des valeurs bieTh déterminées de la tension d'électrode tout au moins en
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présemce de solutions non chlorurées.

Sur Ie diagramme tension-pH)les produits solides susceptibles de se former

sont le NiO (~u sa forme hy/draÙe Ni(OH)2) ,l'oxyde mixte Ni
304

,l'oxyde Ni
2

'3
et enfin, pour un potentiel élevé, le protoxyde de nickel(Ni0

2).

Dans les milieux fortement cau ~tiquQ~ ,l'oxyde HNi02' apparait dans un

large domaine de potentiels comme la forme thermodynamiquement stable.

Il peut également se former Ni(OH)2 conformément à l'équilibre schématisé par

l'équation:

Ni + 2.0H-~ N~D + H2.0 + 2.e.-

En définitive HNi02' et Ni(OH)2 constituent dans ce cas les deux formes

stables du nickel bivalent •

Lorsque le potentiel s'annoblit,l'ion Ni
2

+ est porté à un degré d'oxydation

supérieur avec formation ,selon Pour~aix et DAVIS, de composés définis du

type Ni
304

et Ni203
conformément aux réactions suivantes:

(\Ill )

~ N 0 -te 2. 1J + + 2. e.-2Ni 0 -t H20 ~ i2 3 n

La comparaison du comportement du nickel à celui du fer ,en milieu caustique

montre que le domaine de solubilité du nickel sous la forme HNi02 correspond

sensiblement à celui du fer sous la forme HFeO; •

Toutefois la ligne d'équj,.solubilité correspondant à une concentration de

10-6 mole coupe la droite (a) (figures 6 et 7).

Cela traduit le fait que le nickel ne peut pratiquement pas se dissoudre

spontanément dans des solutions de soude, même très concentrées.

Dans le cas du fer,la même droite traverse pour l'ensemble des pH, le domaine

de formation de HFe02' (figure 2 et 4) ce qui explique sa mauvaise tenue dana

n'importe quel milieu alcalin.
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è/- Diagrammes tension-pW du Chrome

Le chrome peut donner naissance avec ses valewces multiples à des nom~reux

composés solides ou dissous.

Compte te~u de la compléxité du système chrome-eau,il existe trois types de

diagrammes d'équilibre,où l'on considère respectivement les trois formes

d'oxydes de chrome: Cr (OH)'5 C.rz. 03 .e.t Cr(OH)3 ·nHz.O
(figures 8 et 9, 10 et 11, 12 et 13).

Le composé Cr" (0 H)3 nH20 est obtenu par préc.lp't.o ~ dans les solutions chlorurées
tiOI1

mais en raison notamment de l'apparition des ions complexes chlorurés Cr(OH}2.+

et Cr' (0 H)'" on peut admettre que le diagramme représentté à la figure 12 est

d'une exactitude discutable.

En accord avec les figures, le chrome apparait comme un métal peu noble, son

domaine de stabilité étant situé nettement en dessous de celui de l'eau.

Dans les milieux neutres ou légèrement alcalins,non chlorurés, il tend à se

recouvrir d'oxyde ou d'hydroxyde chromique;en présence de solutions très al-

calines non oxydantes ,il tend à se dissoudre sous forme d'ions chromites

CorO; et V O~-

Les domaines d'immunité, de passivation et de corrosion sont indiqués sur les

diagrammes des figures 9,11,13 •

En milieu chloruré (figure 12) et du fait de la solubilité très élevée de

l'hydroxyde,le chrome est encore plus facilement attaqué.

La figure 13 construite à partir de la figure 12 ,représente sous une forme

approximative le très faible domaine de passivation du chrome.

L'examen des propriétés chimiques et électrochimiques du chrome fait ressortir

un fait essentiel :ce métal se comporte comme s'il existait sous deux états

nettement différents(l'état actif où il apparait comme un métal extrêmement

corrodable et l'état passif où il se comporte comme un métal noble avec des

solutions réductrices,des solutions de HCl ou de H
2S04 ou par polarisation

cathodique).
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L'état passif est produit par le contact du chrome avec des solutions oxy-

darutes ou par polarisation anodique en solution non chlorurée.

Dans les solutions alcalines de pHi> 14 ,le domaine de solubilité du chrome

()10-6 mole) s'étend jusqu'à des potentiels de l'ordre de -1,7 volt bien

inférieurs aux potentiels d'attaque du fer et du nickel.

Le comportement du chrome dépend cependant beaucoup du pH et la passivation

devient théoriquement possible dans les domaines de potentiel-pH correspon

dant à la formation ,soit deCr2.03 ,soit deCyo(OH)3.

Il n'est donc pas exclu que le chrome se passive dans une solution de soude

concentrée malgré son caractère de métal peu noble.

L'état actif peut se substituer à l'état passif par une augmentation

suffisante du potentiel le chrome restant dans ce cas protégé par l'oxyde

ou l'hydroxyde ,car à potentiel trè;s noble la seule réaction possible est

2son passage sous forme d'ions chromates Cr0
4

•
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Chapitre II- EQUILIJffiRES ELECTROCEITMIQUES RELATIFS AUX ALLIAGES

II.1- Nécessité des aciers et aperçu général sur les types. d'aciers.

O~ sait que les métaux purs ne présentent pas beaucoup d'intérêt pratique.

Il est nécessaire de les allier pour satisfaire aux exigences industruelles.

Em ce qui concerne le fer, les aciers inoxydables constituent une classe

très importante de matériaux dont l'industrie ne peut plus se passer.

Leur dév,eloppememt au fil des années a conduit à une vaste ga~e de nuances

selom la nature et la teneur des éléments d'addition majeurs et mimeurs.

Nous passons en revue ci-dessous les principaux types d'acier.

a/- Les aciers au carbone d'usage général

Ces aciers constituent 85% de na production des aciers. Outre ]e carboNe,

i]s contiennent des éléments d'additœon et des impuretés. Les teneurs limites

de ces é]éments d'addition sont:

Si::ü,,6% Mn: 1,,2% S.:0,06% p:0,,06%

Leur limite d'élasticité est inférieure à 350' MPa

RécellllBBmlï ill a été mis au poiIlDt des nouvelles gammes d'aciers à mute limite

m'élasticité.

les aciers microalliés ou aciers à dispersoïdes (400 à650 MPa)

S: ~O ,,06% P :~O ,,06% Nib:~0,1% VI ou Ti:~0,1%

- les aciers ferrito-martensitique. Aprè~ écrouissage,j leur limite

d'élastic~té est d'au moins 500 MPa.Leur composition est donnée par

Si::0,6% Mn:1,5% S:0,,06% P:0,:06% Cr:0,5% Mo:0,4%

b/- Les aciers de traitemeIlDt thermique

Ces aciers sont,soit des aciers au carbone(sans autre élément d'addition que

le Mn et Si), soit des aciers alliés contenant en proportions v,ariables un ou
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plusieurs é Lémenrt s d'addition sui.vanrt s Cr , Ni " Mo , IF ,i •••

cj- Les aciers imoxydables

Ils sont caractérisés par une bonne résistance à la corrosion généralisée.

Om distingue des aciers inoxydables:

- mar-temsd t i.que s l a jou't à l'acier ordi:rn:aire de 12 à 17% de Cr)

- ferritique(ajout du Cr , Al ou NI)

- austénitique(ajout de 17 à 19% de Cr , 7 à 12% de Ni et 2,5% de Mo)

No tores que si on augmenrte la terreur en che-orne de 18 à 28% et que l'on diminue

celle du nickel de 6 à 9% ,,on obtient des aciers inoxyda1wles austémo-ferritiques.

Les propriétés mécaniques s'en trouvent améliorées" une excellente résista~ce

à la fatigue-corrosion. Le diagramme de SCHAEFFLER (figure 14) resume l'ensemble

des différentes nuances d'acier inoxydable en fonction des teneurs en Cr et Ni.

Signalorre que certains é Lérnemt s tels que le moLybdène ; le titane ,le silicium,.....

sont souV4rut ajoutés aux éléments principaux des aciers inoxydables (Cr,N±,Fe)

en vue d'améliorer leur résistance vis-à-vis des corrosions localisées. Le mo

lybdène par exemple améliore la résistance aux piqûres de ces matériaux,tandis

que le titane supprime la corrosion intergranulaire.
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Figure 14- Diagramme de SCHAEFFLER • • • • • • • • • • • •
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II.2- Remarque sur l'utilisation des ~iagrammes d'équilibre des éléments

Fe ') Cr 1i Ni pour l' iroterprétation des courbes de polarisation des aciers.

Les diagrammes potentiel-pH des alliages Fe-Cr-~i dépendent des propriétés de

la solution solide constituée par ces éléments.

Si l'on prend par exemple le cas de la dissolution du Fe sous la forme HFe02":

Les lignes d'équisolubilité ont pour équation

E = Eo

Leurs positions dépendent non seulement de la concentration en HFeO; ~du pH

du milieu mais aussi de l'activité du fer dans l'acier inoxydable. On pourrait

tracer des lignes d'équisolubilité différentes pour des activités différentes~
. ,,{

ces dernières ne pouvant d'ailleurs pas être assimilées aux fractions molaires,

car les aciers inoxydables ne sont pas des solutions-solides idéales.

Par ailleurs l'analyse des équilib~es électrochimiques est compliquée par la

présence d'oxyde à la surface des aciers; il n'est donc pas possible,en tou~e

rigueur de considérer séparément les diagrammes potentiel-pH des trois élémerots

Fe,Cr,N!i lorsqu'ils sont en solution solide.

Déjà,dans le cas plus simple des alliages binaires du type Fe-Ni ou Fe-Cr on'

est conduit à considérer des diagrammes à plus de deux dimens~ons.

Pour les alliages ternaires,le problème serait particulièrement difficile et

ferait intervenir quatre paramètres,voire cinq avec la température.

Il convient par ailleurs de noter que l'équilibre entre la solution solide

métallique et la solution aqueuse ne peut pas être atteint en pratique, du fait

de la vitesse nécessairement limitée de la diffusion dans l'état solide à ~asse

température.
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Très rapideme~t ,~e~ concentrations en élémerr~s métalliques .en surface et au

sein de la matrice deviennent différentes.

Il apparait donc extrêmement difficile d'établir un diagramme d'équilibre

capable de rendre compte de tous les équilibres électrochimiques possibles pour

les systèmes aciers inoxydables-eau •

On peut toutefois conserver comme cadre thermodynamique (très approché)les

diagrammes d'équilibre des éléments constituant l'alliage:Fe,Cr,Ni,Mo~Ti,o••

que nous utiliserons pour interpréter les résultalt.SI de l'étude électroc!t:i.mi

que et en particulier les courbes intensité-potentiel.
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Clttapitre III- INlFLUENCE DE 1A TEMPERATURE SUR LES DIAGRAMMES

n'EQ.UI LI1BRE POTERTIE~

On llJle dispose pas de données éJ!ectrochimiques aux températures éleVlées dJe

sorte que les diagrammes d'équilib~e qui existenffi peuvent seulement ren-

dre compte du comportement des matériaux à la température ambiante(25°C).

Dans, la pratique" de rrom~eux cas de corrosion omffi lieu à température re-

~ati~ment élevée et il faut s'attendr.e à une influellJlce de ce facteur sur

les diagrammes potellJltiel-pH ern raison de son intervention dans la relation

de NERNST •

. :N"ous mus pr'opoaonsj, en nous inspirant partiellement de la démarche de

POURlBAIX d'effectuer une extension de ces diagrammes au domaine des tempé-

ratures, supérieures à 25°C.

On r.appelle que ]a re]ation de NERNST provient de la relation thermo-

dynamique générale:

qui pour UllJl système électrochimique s'écrit:

- nFE"!:. - n FEO -t RT. fn K

Soit
-0

t:. -:. 1:. [101

St L' on, peut déterminer 4(; à 1.llID3 température T ,Ol!ll peut établir la re-

lation entre le poterntiel et la constante d'équilibre K • Le logarithme

de cette constarnte intégre la v,ariable pW lorsque les iOllJlsH+ participent

.à la réaction. Criss et Cob&le omt proposé une méthode de calcul dont

llJlOUSllJlOUS inspirons ici pour déterminer les diagrammes potentiel-pH aux

températures. supérieures à 25°C.

2.6



On sait que la variation d'entlila.lpie 1i1lllre ÀG d'une réaction: s'exprime en

fonction de la Vïariation d'enthalpieÀH et d~entropie L\S par:

où T est la température de la réaction

Aimsi ]es variations d'enthalpie ]i~e standard des réactions aux tempé

ratures T\ et T2. s'expriment par:

A ]a température T2. oro aurait:

En écri~ la relation de KIRCHOFF

ou .
[t7]
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OlID peut donc ca.I'cuû.er- la valeur de AGo
à une température que Lconque ; si

1'_' om connai t sa valeur à 25° C et que l'on di spo se de la valeur de ~ SiS"êt
des expressions de llC.p en fonction de la température

La difficulté principale à ce niv~au réside dans le fait qu'il existe très

peu de données concermanffi la variation de la capacité calorifique molaire

en fonctiolID de la température en particulier pour les espèces iOlIDiques.

us};
Pour comtourner cette difficulté,) LEWIS avait déjà proposé que les va.Leur-s

des capacités ca'l.or-Lf'Lque s de ces espèces so i enrt prises égales à zéro.
(~)

L1expérie:r:rce n'a hélas pas corroboré cette hypothèse. Après,; CRISS et COBRiLE

onrt proposé UIDJe méthode théorique pour résoudre 11' équation [lal .
Cette méthode est basée sur U!!re relatioIV qu'ils OIDlt appeléé "primcipe de

correspo:mdamce des entropies ioniques".

Avant de décrire cette méthod.e ; conetdérons la relation(I7)

'- T
ÀGO = Li G~ - (T2.-Ti )L\SOl +JT;2. s:":'(T) dT - T2J2 61~) dT

T]" 1 1 Tt ""t' T.

POSOlllJS A= ~ ~~1

Dans toute 1Ja suite Ti sera prise égale à 25°C •
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Ca.LeuIl de A:, -La variation d'enthalpie libre à 25°C est disponible dans

l'atlas des équilibres électrochimiques.

Calcul de B: -Ce calcul r-eviiemt à celui de 6 S~, puisque ~T:: (12, - 2.S) Oc
L'expression de ÀS~\ est la suivante:

où i repère une espèce chimique réactive"

~ repère une espèce chimique produite.

Les réactions de corrosion faisant intervenir des ions, il se pose le pro-

blème du calcul de leur entropie. La contribution de CRISS et COBBLE réside

principalement dans cette étape du calcul.

---'---'_._---.....:.-.--_._---

La méthode de Criss et Cobbi]e dépend d'un choix correct d'un état de réfé-

reruce des entropies ioniques. A 25°C, ce choix est basé sur la valeur de

l'entropie absolue de l'ion hydrogène qui est prise égale à - 5 unités

d'entropie(u.e.). Par rapport à cette échelle, Criss et Cobble proposent

de normaliser toutes les valeurs de l'entropie des ions comme suit:

[20J

où s~~t,~~l entropie absolue de l'ion à 25°C

Z - charge ionique signée de l'ion' i

l'échelle conventionnelle est basée sur50
(H+) = 0 à toute température.

Criss et CobhlJe ont montré que cette relation peut être généralisée à toute

température:

2.9
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Pour relier S~ (i.,o6~) à 5'>5.( L,o.6'J).) ils proposent la reJJation:
Il 2: c.

C'est cette relation qui est dénommée "principe de correspondance de l'

entropie ionique". Le fondement de cette relation repose sur une analyse

de données expérimentales parues dans la littérature.

Des considérations théoriques ont par la suite donné une justification de

ce principe.

Pbur les espèces neutres, on peut relever les valeurs de l'entropie dans

les tables thermodynamiques et à défaut on peut les calculer à partir des

valeurs de leur capacité calorifique.

Calcul de C et D: -La capacité calorifique étan~ très v~>iable avec la

température ~ Criss et Cobble proposent de prendre leur

valeur moyenne entre T" et Tl, • De la sorteJ la somme des

termes C et D peut être calculée comme suit, en posant:

Pour ume espèce i donnée, la valeur moyenne de la capacité calorifique

entre'-, et T2 peut s'écrire en vertu du théorème de la moyenne

îi . 1'2 cL (T) qy~ Cp (T) dT
Cl T, P T-

P. 11
2, dT

- S:z dTT,~~ -
T, l, T

[2.4)
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5°' SC)
donc. 1

hl - (i. \
Cl. T2, Ti
PT,~T2. ln Ta

T1

A~ec. Ti :: 2.5 oC :: 2.98 K 1 il ~Ient

[25J

Pour les espèces non ioniques , les valeurs de So et de c.p peuvent être

disponibles dans les handbooks.

Pour les espèces ioniques Cp. est calculée à l'aide de données entro~
'" -'lTl

piques par la relation ci-dessous qui est la combinaison des relations

.~,

Ln !la
2.~8

[1 - b(T2.)1

'Ln ~
2.qca

a (TL) - S;~lc. 0-bCT;l)]

ln I6.
298

a tT2,)

- -

(22] et [2.b].

En posant:

la relation (21) se transforme alors à:
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· .
Les paramètres(t('~\et ~l(T2.)ont été calculés par les auteurs pour différentes

espèces ioniques ( tableau II). On en déduit les valeurs de~ de nombreuses

espèces ioniques (tableau III) puisque S~~~ est donnée par la relation ~O].

Dans cette dernière formule, il est nécessaire d'évaluer S;S.c,(i,conv.).
(7)

On utilise soit la relation de CONNICK et POWELL (valable pour les oxyanions)

1 S~5r.( i.,CDn~. ) =- 43.5 - 46,5 (Z - 0.2.8 n ) 1

avec Z = charge de l'ion

- n = nom~e d'atomes d'oxygène hormis ceux des hydroxides.

(i~
Soi t celle de 80UTURE et LAIDLER

30
avec M = masse molaire de l'ion,

R = constante des gaz parfaits,

Z ,m = même signification que ci-dessus.

Nous allons appliquer cette méthode pour déterminer les diagrammes tension-pH

à T> 25°C pour le Fe et le Ni •

Tableau II Paramètres~(r)et~(T\dela chaleur spécifique

D'après Criss et Cobble

60

100'

150

200

,-- cations --, r OR- et anions, ï oxyanions -,rhydroanions ï . Iffi+b

O((T) 8(T) o((T\ ~(T) o.(T) ~(T) ~lT) 'p'>(T) CO
"25-"12"

35 - 0.41 ... 46 - 0.2'6 -127 1.9b .. 12.2 o,4~ 23
4~ - 0,55 -58 0.00 - \39 2.,24 -135 3,97 "51

4b -D,59 -b1 -0,03 -133 2.,27 -143 (3,135) 32.

(50) -0.63 (-65 ) -0,04 -145 2,53 -152. l4.24} 35
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Ion

}lT 2.8 23 ~1 "33 35

Li.+ 41 3~ 47 47 52.

Na+ 31 35 41 41 45

K+ 31 2.7 35 35 39

At 35 30 39 39 47::>~

e,.~~ sa 71 95 98 101

AL~+ E~ 72. 95 99 108

Fe.~+ 86 70 9~ ~o 105

F: (OH )1+ 59 49 b4 bb 12
e

-41 - 58 - E>1 -ss
OH- --57

-49 -b~
-55 ~57

NO~- -5b

50 2- -99 -10-0 -105 -114
..11'3

~

H50 - -35 - l~ -lO -lB -l<6
il

HSOi ... 4?> -lb -11 - 21 - 2.1
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A l'instar de Pourbaix, nous considérons les équilibres représentés par les

réactions suivantes:

ï - 2~ t')e-re. --~ rq" + ~

(o.)

( b)

( 1'3 )

(7)

l'lO)

(24 )

C2b)
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Tableau IV : Dans les colonnes 2 à 4 on a regroupé les données

disponibles pour les espèces participant aux réactions

dans le système choisi.

1

ë:p(T) (CAl\c l
) .

9.°(i.~b~ \
Espèces G.;50t (c.ol ) ~o lU-e)

.2.5Dc.
25·c.

."

HZ l~)

-, '5 "3 \,2'2. ....
-0 31,22- 6,52+0,78·10 T"'O,12.10 T-2.

02. t~ \ 0 49,01 7,1' + ~O-~T_O,40.105T-2 413 ,01

HlO lt)
..

-5bb90 lb.15 l~,O4
Ib,'l5

6A9
_?;- ~ -2. ",49

Fe (~) . 0
3,04 + 7.58-10 -O,~·~ T

F~2.-T. - 20300 -2.1.10 --01,\0

Fe..~ + - 2.520 -10,10
-tOS,1D

\ ..

Fe. 2, 0 ~ -177100 2.\,50 '2.3.49 +Jg,bO.IO-~"3,S5.10I)T-2 2.1.'50

Fli!.~04

,.

- 242400 35,00 21,88 + 48,20.IO-!T "'55,00

HFe. 0..q- - 90627 15 !S
,

O~ - -37595 . -2/52 2.r48

H+ 0 0 -5,00
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L'emploi de ]a relation (10] pour )je calcul! des diagrammes potentiel-pH

aux températures supérieures à 25°C nécessite le couplage de la réaction

globale de la pile avec celle de réduction des ions H+.

A titre ili'exemple , considérons la réaction:

3 H1:;. 02- ;."-t

~ G.Q (Fe... 0-4)
2.~.(. ~

--+) Fë~04 -t 2.H2.0 -t e: lx)
+ 2..~- (H20) - 3 Ct co OUio-;.} - t- t H-t )

25"(. .2S·(. 2.5'"

::: - S3900 col.

. Pour )j'ion HFe.0i la relation de Comnd.ok et Powell donne:

SO("fè.O~" c.on\J.)::. 43,5 - 40.5 (z - O,2.~ n )
25'(. ,,1

avec Z = 1 et n= 1

La re1atiow de Couture et Laidler aurait donné:

sa (~Ft.0i l c.on~. \ :: l2. u.a
2.'S'c.

Ces deux valeurs sont très proches. On p~endra

D'où:

La réaction C)( ) peut être rapportée comme suit à l'électrode standard

à hydrogène à la température T2 considérée:
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cette réaction est la réaction globale de la Pile constituée par les deux

Les quantités ci"":deSsous calculées pour cette réaction correspondent au

poten%iel d'électrode standard E; à la température concernée , par exemple

200 oCo

sS~.c.:: ~~50(.(Fe~°4 ) -t 2S~Ot( H20) -t S~oc.(Hl} - 3 ~~5 ( "F~O; )-3 ~~5.C. ( H")

:: ('9,7 u-e

Si on remplace J:r~ lT\dr dans la relation[ 11 J par sa valeur moyenne
2.5"L

dans cet in~ervalle, la relation de Criss et Cobble peut s'écrire:

Les valeurs de fi': seront calculées en utilisant des valeurs moyennes
.""Pa.~...12-

des chaleurs spécifiques des espèces réactionnelles. Ces valeurs moyennes

ont été calculées par Criss et Cobble dans le cas des espèces ioniques

et à partir des données du tableau IY dans le cas des espèces neutres o

A:i:IiIlSi à 200°C pour la réaction étudiée,oI!ll a:

"3ërU~IiOî J
2,50- .(po°t

- 3ël" (H+}
2.5 -1 2.000 c

_ 2..42 ,5 enl/de<Jri

l)'oà 6 G0200~C. :. 4 G~'5.c. - 2.2 '800 CAJ

'= - ~OE> 100 (.QI

En utilisant la relation t1(i ~ - nFE , il vient:

nF
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Pour la réaction considérée, ITt= 2

car K =

::.-----
( Fe.~ O~ )

tHFe0; )~. (H·)
K: -----=-

En1 prenant (l-\Fq,0i)::. IO-"M , on aura en définitive:

Pour ("Fe.D"2.).:: ~O" =.. 1 .)
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- '-_._-

; ~ableau V:,

Pour les réactions du système considéré les calculs conduisent au tableau ~

. 1Jc,0suavant d . ,onnant T (cal.) aux temperatures indiquées.

Réaction

a.

b

25°C 60°C 100°C 150°C 200°C

0 0 0 0 0

'13400 110700 1071"00 104000 100400

- 15640 -IB160 - 20940 -2427D -27490

lOl90 9a91 9582. 9240 t3950

-1989 -5~?>4 -1012D -15440 -20500

Fe. -"> Fe2.+ - 20300 - 20230 20170 20060 20050

Fe ~ HFe.O; 22750 2.2900 2."5400 24600 2.6400

(~ 2.00) ( :!:bOO) (1. 1000 ) (:!:ltOOO)

2.+ 452.bO 42.52.0 39570 35910 3261'0
Fe. 4 s,04

Hfe.0i -) li;04 - 83900 - 8b8oo - <:31000 - g~OO() - 'Ob100

(~ oro} (j" 1'000 ) (j: 3000) (:! 54(0)

3"35TO "3lb40 29570 21020 24760

-625~O -54500
(:!: 400 )

-57400
(! 12.00)

- b2.:,00 -68200
(:t 2000~ (:!~oo)

Les incertitudes reportées sont dues au choix de5°(i."--,,"+1::' '1~""Ja_J u; e pres.

Les diagrammes des f· 15 ' 2 '19ures a 0 representent les conditions d'équilibre

des réactions du système considéré.
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-t>(.
-(,0

-u
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•
;to5

Figure 15- Diagramme oonventionnel potentiel_pH à 250C du

fer en oonsidérant fe. 1f'!a 04 \"2.03 • • • • • • • • • • •

....
........- ~

--~-----

5 _ _Â~
Figur--;-16-=---Diagramme pot~ntiel-pH construit à 60°C

la méthode d; Cr;;~~t-C~bble •••••

selon

• ·0 • • • •
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Figure 11- Diagramme potentiel-pH construit à 100°C du Fe.

A.o <, ,
' ......

( ..................'Ü~
O. u ....

.................
<,

D

-lO

Figure 18- Diagramme potentiel-pH construit à 150°C du Fe•••
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o

-0.\

-1.0

-A.<

... ... ....
........... , ... ~J"

e.J '-A ...... .... ....
<,

5

........ ... .... ...

Figure 19- Diagramme potentiel-pH construit ÈJ. 200°C du Fe •• 0 •••

...

..... .... ....
...

.... ...
.......

•

5

-. ...

-.. .... .... .... ...

10 5 ~ 10Ca.) (b) __ ~ ~_~_
FigtU'e 20- Circonstances théoriques de corrosion, de passivation

......

o

f-N/~ftS~)-r----------_

et d' i mmuni t é du Fe (a ) à 25°C; (b ) à 200 0 C • • • • • • 0
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Il.2- Appli~ation au système Ni - H20

~ même procédure a été appliquée au système~-H20 en considérant les

oxydes N;Q ,N~~04 et Ni.2,O,5' N~ 02.. La liste des réactions de ce système

tirée de l'Atlas des équiliores de Pourbaix est rappelée ci-dessous.

l1\

(8) NiD -+ \42.0

19) Ni E » N,2.t -+ 2.e-

,lO) N~ + 2J120 < ~ \.\NiO; -+ \-\-+

{Il) 3Nj2.+ + 4~2.0 Il!! ~ Ni~04 + 8H+ + 2e.-

-+ 2.e.-

-+ Le.-

--)0 N; C\ + 4 H-+ + z.e.:N
2.+
i
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Les équations traduisant la dépendance du potentiel et dU'U Pfl pour les d1f-

férentes réactions sont les suivantes:

(0)

~b)

\2.)

l7)

ET =. 0 - 2.,'5 RoT pH - 2,?J RJ P- R
F' 2.F ~a Hz..

~ :: t..0 , - 2,~RT rH -+ 2,~RT l,q B
F 4F d 02.,

f.. T -:. E.°
T

- 2.1~R T fH

Er ::~; - 2,3 RT pH
F

E.l' -:.~,. - 2..l~ RoT H
f f>

ET =E~ - 2.,~ RI rH
f

~ [ti,l+] ;0 À G~ - 2.pH
o 2.~ Rl

toqrHNîO-1 ::: - ÈGs~ """ oH
. d- 2. 2.~RTl

llO) é..,.

:: E.0 + 2.1~ RT lotl [N\1.+J
t 2,F d

= EO _ ~ li 2.~ R..! o~ ;- 2.,~ R.J kqLH N,Q-1
1 ~F \ ~F 4 ~

-e, E.', - 4' 2.,~:1 ~\\ _ "', 2,~~ fo~[14~']

:: E~ + 2:,~R.I fI-! -"3, 2;5 RI .ton.~Ni0;l
2.f 2.F 0

~ E\ - ~)' 2..~~:! f\-\ - 21~R.! tod(NI2."']
F F .

co \:.', _ 2.. 2.,;RJ 1'1\ - 2.,; R} to'} ~t")
F 2..f
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. TabJ!ë~";'-VIfi;
. 0

Les valeurs de f: T calculées selon la méthode de Criss et Cobble sont

rassemblées dans le tableau VIl

Réaction rnP E2SOt
EO E20 • EO

100·C. Oc. ~OO°c.

(0. \ 0 0 0 0

lb) l,22CO \, \b1 1,Oc:l2 " ()17

(2J O,I\b 0,091 o,Ob 2. 0,034

(3) 0,~T~ 0, ~42. or'el! 0,179

(5) Il ?>O5 , .291 /J2bb 1,2..41

lCo ) 1,434 1,405 l,?>18 \,~50

('1) [Nr]~ 16"\, 0, b4~ O,b63 0.179 0,88CJ

rH:.. eJ.2.0 r~:l T,?>~ rHo 5,c:J?> pH= 4/37

19 )[~NiOi1:: lO"tJ\ 0, '1" 0. t42 olga 0,119

rH: u,qg rH ~ 9,43 p\-\: 9,25 r" :: g~5

(9) - 0,250 - () 21.9 -0,2.12. - O,l~~
1

(10 ) -0, b4& 0, b~~ 0,779 o,8B<J

( \1) A,91l .} go4 ~lb;1 . 4,4bS

CI 2.) -0,118 - 0,&12 - l, ~2 9 - t ,178

II~) 1,153 \J b?>3> ' J5 1?> 1, ~91

l14) 1,593 1,519 1,44b \, ~10
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- -- -----------

tl.

-O.b -

-1.0 -

-1,It -

Ni ..••

-
-l.<t ..

-.t, o 4 b , \0 -t2 ~'-t 16
p~

<"0)

6 ~ ,,(0 A~ Ali "

p~'

lb)

El'l)
L,t,...-------------...;....-1

--\.o

""1:
V)

l.b
.........
":::> - 0 tJ-.....JI',-~~
-.......J 1

iD _Q 6J---=:..!!...----=--::--..
•

-I.lt

_l$ L-1._1...-...L...--I.-..1..----L-~.....a--

0.1.

Figure 21- Diagramme d'équilibre potentiel-pH du nickel
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-- -1[.3- Di.acuas'iom des diagrammes.

1/- Cas du système fer-eau.

L'examen des figures; 15 à 20 montre qu'il se produit un élargissement des

domaines de corrosion. Ceci est particulièrement vrai pour le triangle

de corrosion alcaline.

En effet l'élargissement de cette zone est très marquée en passant de 25°C

à 200°C. Cet élargissement traduirait donc la stabilisation de plus en

plus grande de l'espèce anionique "IiOi à mesure que la température augmente.

On remarque par ailleurs que l'extension de cette zone se fait principale-

ment en direction des potentiels moins nobles.

Ceci ne peut être sans ~onséquence pratique notamment en ce qui concerne

la protection cathodique du fer et de l'acier en milieu caustique.

Beaucoup de structures métalliques enterrées ou immergées sont souvent

protégées contre l'attaque du milieu par l'application d'un courant catho-

dique protecteur. Ce courant a pour rôle de polariser la structure dans

la zone de potentiel correspondant à son immunité thermodynamique.

Au regard des figures 20 (a) et (b) ,il est évident qu'il faut s'attendre

à une protection cathodique de plus en plus difficile et onéreuse lorsque

la température augmente dans la mesure où l'énergie à fournir serait de

plus en plus grande pour atteindre le domaine d'immunité.

Qant à la stabilité accrue de l' anion ~ Fe 0i ,nous pensons qu'elle serait

à l'origine du phénomène bien connu mais inexpliqué de la fragilisation

caustiqUE? ou "caustic cracking" de l'acier qui se produit en milieu alcalin

((NaO~ le plus souvent) aux températures élevées.

Cette corrosion qui se manifeste par une fissuration intergranulaire sous

contrainte de l'acier ne s'observe qu'aux températures élevées( )

L'anion HFe: 0ï. ne peut être que l'ion spécifique qui , combiné à la contrainte

déclenche le processus.
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2/- Cas du système nickel-eau.

L'information essentielle qui se dégage des diagrammes potentiel-pH est

la stabilité croissante des oxydes du Ni en fonction de la température

principalement dans le domaine acide.

La zone de pH où les oxydes sont stables passe par un minimum à 100°C avant

de croître sensiblement aux températures supérieures. P~ailleurs on retrouve

ici aussi dans le triangme de corrosion basique une stabilité accrue de

l'anion KN~02 en fonction de la température. Ceci est prévisible à travers

les pentes de to~tes les droites qui augmentent en valeur absolue en fonction

de la température comme l'indique l'équation de Nernst(pente proportionnelle

à T à travers 2.0 RT ).
nF

Du poi:r:rrt de vue de la corrosion, on peut tirer de ces observations les faits

suivants:

a/- On constate que le domaine de stabilité de l'oxyde NiO

situé entre 9 et 12 en pH à 25°C passe à 5 - 9 à 300°C. Par conséquent

si cet oxyde peut être protecteur en milieu légèrement alcalin à la tempé-

rature ambiarnte, il peut perdre cette qualité à température plus élevée

surtout en présence d'oxygène et conduire à une corrosion notable du métal.

b/- Les diagrammes révè1ent aussi que si le proeessus cathodique

est la décharge des ions Ej+, le potentiel de corrosion à 300°C sera tel

que la corrosion du Ni sera impossible pour les valeurs de pH comprises

entre 5 et 10. C'est peut-être la raison pour laquelle les alliages à base

du nickel du type Inconel 600 présentent une excellente tenue vis-à-vis

de la corrosion dans les réacteurs nucléaires à eau pressurisée.

Ces réacteurs sont en effet surpressurisés avec de l'hydrogène gazeux et

opèrent dans le domaine de pH compris entre 7 et 10.

c/- A 300°C et dans les solutions de pH supérieurs à 10 , la
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-~
stabilité de l'espèce HN~OlpeutAêtre là aussi rendne compte de la suscepti-

bilité à la corrosion fissuraniesous contrainte des alliages à base de Ni

dans les milieux caustiques.

Lorsque les· films protecteurs à basse température sont rompus par la con

t
trainte,ils peuvent en effet mettre à nu des sites~privilégiés la disso-

lution rapide.

A ce stade de notre travail , le manque de données thermodynamiques rela-

tives au chrome ne nous a pas permis de poursuivre davantage notre étude,

ce qui aurait bien complété ce mémoire.

Nous pensons toutefois que la procédure utilisée pour calculer les diagrammes

potentiel-pH du fer et du nickel peut réveler des informations précieuses

aux corrosionistes.

Il convient toutefois de consolider sa validité par l'épreuve de l'expé-

rience. Dans cette optique nous avons fait des expériences électrochimiques

en usage en corrosion. Il s'agit du tracé des courbes de polarisation

linéaire des deux éléments et d'un acier inoxydable à différents. pW et

différentes températures.

L'appareillage met en jeu un pote~tiostat dont nous donnerons brièvement

le principe de fonctionnement.
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Clnapit ne IV

CONCLUSION.



Chapitre IV.-CONCLBSION

IV.1- Techniques expérimentales problématique.

Nous venons de voir à travers les diagrammes d'équilibre qu'un métal peut

être engagé dans diverse$ réactions chimiques et/ou électrochimiques suivant

1.' environnement.

Ces réactions modifient différemment l'équili~~e à l'interface métal-milieu.

Ero solution, aqueuse de pH donné, pour le fer par exemple, cet équilibre

peut correspondre à une dissolution du fer métallique sous forme d'ions

r 2"... ~+
ferreux le, ou d'ions ferriques Fe. suivant les réactions:

Fe. -<----"?';;> ~2.+ + 2. e--

ou encore sous forme d'oxydes ou d'hydroxydes suivant les réactions:

Fe -+ 2.lh.O ~<-->-. Fe. (OH);]. + 2.H1' + z e:

Fe. (OH)~ + 3H~

Ainsi le diagramme de la figure ~ montre qu'aux valeurs de pH acides

(de ° à 4 environ) au fur et à mesure que le potemtiel d'électrode croît

(par rapport à l'électrode de référence à hydrogène), le fer passe du do-

maine de 1!'immUEJité à celui de la dissolution entre -0,62 volt et 0,7:71

volt ,puis sous forme d'ions Fe..~+ au-dessus de 0,77i volt et enfin aux plus

forts potentiels sous forme d'ions ferrates
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Par con~re aux pffi moins acides, le diagramme thermodynamique montre que

des lü;ydroxydes comme Fe..~0ll- ) fi2.D~ peuvent devenir stables et en consé

quence préèipiter sous forme solide à l'interface métal-solution.

Ces films so]ides peuve~ alors rendre le métal passif vis à vis de la

solution à condition qu'ils soient compacts et adhérents à la surface du

métal.

En bref, le diagramme de Pourbaix potentiel-pHI donne des renseignements

fort précieux sur la possibilité d'existence thermodynamique de tel ou

tel produit de réaction entre le métal et la solution, suivant les valeurs

respectives du potentiel de l'électrode métallique et du pH de la solution.

Par contre ,si ce type de diagramme précise les conditions d'équilibre

thermodynamique des divers produits possibles de réactions, il ne peut

fournir aucune indication sur la cinétique de formation de ces produits

et sur leur aptitude à protéger le métal contre la poursuite d'une réaction.

En d'autres termes il ne suffit pas de savoir que tel oxyde ou hydroxyde

est thermodynamiquement stable pour certaines valeurs du pH et du potentiel

pour pouvnir affirmer que cet oxyde ou cet hydroxyde formera un film passivant

Les méthodes électrochimiques potentiostatique et potentiocinétique(ou po

tentiodynamique) ont pour but de compléter ces informations thermodynamiques.

Ces méthodes utilisent actuellement des appareils appelés potentiostata.

~/-Métfiodepo~entiostatique.

Elle consiste à appliquer un potentiel constant à l'électrode métallique

étudiée immergée dans une solution de pH connu en la couplant à une électro

de auxiliaire(platine en général).

Initialement on utilisait une source de courant à force électromotrice V

cbnstante(fournie par une batterie d'accumidateurs) dont le rôle est de

débiter un courant l à travers une résistance potentiométrique.
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Le potentiel E appliqué à la cellule électrolytique formée par l'électrode

auxiliaire peut varier dans une large intervalle de valeurs en déplaçant

le curseur C qui sépare ainsi la résistance totale potentiométrique en deux

parties de résistance.R, et R1 respectivement. On mesure d'autre part le

courant i traversant la cellule électrolytique de résistance r.

Les conditions nécessaires pour tracer la courbe i=f(E) afiw qu'à chaque

valeur initiale appliquée E, celle-ci reste constante jusqu'à ce que l'équi

libre électrochimique soit réalisée sont les suivantes:

- le courant l traversant la résistance (R1 + R~ ) doit être nette

ment plus élevée que le courant i traversant le circuit extérieur au poten

tiomètre.

I »L

(R~+R,J <:< r

( R, -+ R2,) o: R~

R~ est la résistance de tout le circuit extérieur à la cellule( somme des

résistances de l'appareil de mesure du courant, des conducteurs, des contacts

électriques, ••• );

- R ~<.<r

Les variations de potentiel des électrodes seront d'autant plus faibles

que les valeurs de i et R3 sont plus petites;

- il faut que la contre électrode soit impolarisable. Cette dernière.

condition restrictive. est en fait irréalisable car il est impossible.d' éli- .

miner complétement à la fois la polarisation de l'électrode supplémentaire

et la chute ohmique dans l'électrolyte.

Pour cette raison on a été conduit à utiliser le dispositif à trois électrodes

alimentées par un potentiostat.

Le tracé de la courbe potentiostatique consiste à appliquer successivement
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à l'électrode de fer des potentiels correspondant au domaine d'immunité

du fer (E < -o~62 volt), de corrosion (-0,~2 ~ E < 0,50 volt), de passi

v~té (0,50 < E < 1,20volts).

L'électrode de fer sera soumise à chaque potentiel choisi et fixé pendant

un temps suffisant pour être assuré que l'équilibre du système soit atteint.

On mesure alors le courant traversant la cellule électrolytique. On cons

truit ainsi point par point une courbe potentiostatique.

bi-Méthode potentiocinétique.

Il s'agit d'une variante de la méthode potentiostatique. Elle consiste

cette fois à faire varier continuellement le potentiel appliqué àl'élec

trode de fer en adoptan~ une vitesse de variation du potentiel assez lente

pour qu'à chaque instant on puisse supposer que l'équilibre à l'interface

métal-solution soit atteint.

On mesure également en continu la variation. de l'intensité i traversant

la cellule.

A l'heure actuelle ,les études potentiostatiques et potentiocinétiques

sont effectuées à l'aide de potentiostats.

Ces derniers sont des appareils qui comportenet en leur sein un générateur

de courant continu (une alimentation) et qui assurent une régulation auto

matique de la différence de potentiel Et. - E" (figure 2.~ ) entre

une électrode indicatrice (r) et une électrode de référence (R). Le montage

est à trois électrodes; l'une des électrodes dites électrode auxiliaire

(A) sert uniquement à assurer le passage du courant dans le circuit d'elec

trolyse qui constitue l'autre partie du montage. La différence de potentiel

que l'on veut imposer entre l'électrode indicatrice et l'électrode de

référence est affectée sur un potentiomètre alimenté par une source ~ haute

stabilité.

54



Cette tensioru de référence ~E , appelée tension de consigne est comparée

périodiquement à la différence de potentiel entre les deux électrodes con

cernées. 1'écart éventuel décelé par le comparateur, élément incorporé à

l'appareil, est amplifié, puis agit sur le générateur de courant qui ali

mente le circuit d'électrolyse de manière que la tension appliquée V varie

dans le sens convenable pour que la différence E.1 - Ell. reprenne la valeur

affichée ÀE:

Dans les manipulations de type potentiodynamique un dispositif électronique

ou mécanique( servomécanisme) impose une variation simple et choisie à la

tension de comigne. 1'emploi d'une régulatiotl électronique permet de réduire

rentablement le signal d'erreur et le temps de réponse.

Les caractéristiques principales d'un potentiostat sont la puissance maxi

male de sortie et son temps de réponse. L'appareil peut être utilisé comme:

potentiostat,

- générateur de tension régulée,

- générateur de courant d'intensité régulée.

Le potentiostat utilisée dans le cadre de cette étude a une puissance maxi

mum disponible de 30 watts; son temps de réponse est inférieur à 10.k~.

Le signal d'erreur est de l'odre du millivolt.
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IV.2- Conditions expérimentales.

Tous les essais prévus n'ont pas pu être effectués dans le cadre de cette

étude. Nous nous sommes limités à l'étude du fer qui a été testé à 25°C

et 60°C dans deux solutions ,l'une

de potasse de pH=13,6 .L'électrode

acide (tI].S04 ) de pH=1,4 et

2
de fer de surface 0,18 cm a

l'autre

été prélévé

sur un barreau cylindrique d'acier doux non traité thermiquement.

Ces spécifications nous sont inconnues.

Les tests électrochimiques effectués sont du type potentiocinétique uniq~e~

ment. La vitesse de balayage dans tous les cas a été de 2 mV/s soit 7,2 V/n

Les résultats apparaissent dans les figures 24 à 2.7 .

qUQ Ie.tu-
A 250C et en milieu acide, il apparaitV'présente la transition "actif,..passif"

caracté~istique.des matériaux passivables. Le potentiel d'équilibre .est déplacé

vers des valeurs plus négatives quand on passe de 25°C à 60°C. Ge déplace;..;

ment confirme la tendance prévue par le calcul thermodynamique que nous

avons effectué sur la base de la méthode des entropies ioniques de Criss et

Cob'hle.

Rappelons que l'élargissement du domaine de corrosion en rapport avec ce dé-

placemen~ constitue un inconvenient majeur pour la protection cathodique du

fer à température élevée.

Par ailleurs le pic d'activation déjà a ssez cé Levé à.25°C(480 mA/cm
2)1ll'apparait

plus à température plus élevée, en l'occurence à 60°C. Ceci met en évidence

la dissolution importante d'un oxyde éventuel protecteur correspondant au

même domaine de potentiels.

Enfin notons que pour une même valeur de potentiel, l'intensité s'accroît

à mesure que la température ousmtmte..

Tous ces faits indiquent la mauvaise tenue du fer dans les conditions de pH

étudiées lorsque la température augmente.

On peut faire à peu près les mêmes observations en milieu alcalin, en par-
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ticulier, le déplacement du potentiel vers des valeurs moins nooles se

confirme. Par contre l'intensité du pic d'activation dans ce domaine de

pH est plus faiole. Nous pensons Que cela est lié aux conditions expéri

mentàles dont le contrôle n'a pas été très rigoureux.

A travers ces Quelques resultats,il est permis de penser Que la méthode

,de ,Criss et Ccbb.Ie peut. être, étendue, aux d.Lagnamme s potentiel/pH des

autres métaux.

Il serait intéressant de rechercher les données thermodynamiques relatives

à ces métaux et de construire les diagrammes correspondant aux températures

supérieures à 25°C.

Toutefois, les calculs nomoreux et fastidieux commandent ~'automatiser

la procédure.

59



Figure 24- Milieu H2S0~ 1 IN
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