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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 1'électrode. Le manque de données thermodynamiques relatives
aux équilibres électrochimiques aux températures élevées fait que la
plupart des diagrammes d'équilibre conhus peuvent seulement rendre com-

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

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

et il est particuliérement intéressant de connaltre 1'influence de ce
facteur sur les diagrammes potentiel-pH.

Noué nous propoéons dans le cadre de ce travail d'établir la carte de
distribution  potentiel-pH des systémes fer—eau, nickel-eau, en fonc- .
tion de la température. Cette démarche est souvent un préalable a la
conception de nombreuses installations industrielles.

Ainsi dans ce memoire, il a été question de:

- faire 1'étude d'établissement des diagrammes d'équilibre thermo-
dynamique de Pourbaix & 25°C des éléments majeurs entrant dans 1'élabo- v
ration des aciers inoxydables (Fe, Cr, Ni);

- étudier 1'influence de la température sur les diagrammes d'équi-
libre potentiel-pH en établissant ces diagrammes pour le fer et le nickél
3 des températures supérieures a 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 potentiocinétiqge pour confirmer les prévisions

données par les diagrammes potentiel-pH du fer.
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- INTRODUCTION

L'excellemt termme & la coprosion des aciers et alliages imoxydables permet
de plus en plus de généraliser leur emploi dans la gramde imdustrie chimi-

que et nucléaire. Ces matériaux fournissent em effet depuis environ ume

poixantaine d'ammées, la solutiom & d'imnombrables problémes de corrosiom et
imterviennent en quantité importante dans la comstructiom de mombreuses

installatioms modernues,

Dans l'ensemble,les aciers et alliages inoxydables dommemt satisfaction
sur le plam de la corrosiom généralisée méme dams les conditioms d'utili-

satiom relativement sévéres qui résultent des températures d'utilisatiom reld-
tivement élevées. Il n'en est pas de méme em ce Qui concerme leur resis-

tance aux corrosions localisées. Les utilisateurs ont reconnu que ces ma-
tériaux sont sensibles & diverses formes de corrosion localisée dont la plus
.préocoupamme demeure la corrosion fissurante sous tension. -

Face & cette forme de dégradation,aucun matériau méme parmi les aciers imo-

xydables m'offre une garamtie absolue.

Parmi les facteurs qui déclenchent les diverses formes de corrosion, on peut
moter: - le potemtiel électrochimique
- le pH " _ )
- — la température.
Fondamentalememt les phénomémes de corrosion peuvent &tre décrits & l'aide
de ces trois paramétires auxquels il convient d'ajouter ceux qui comcernemt
plus spécifiquememt le métal: compositiom chimique, état structural, état de

contraimte.

Ce mémoire examime sous forme bibliographique le rdle des trois premiers
., facteurs & trawers les diagrammes d'équilidre potemtiel-pH établis par Pour -

Baix dont le primcipe d'établissememt sera d'abord décrit,etl'interprétation

Bl H N S P -
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de la corrosiom du fer et des.élémenms comstitutife des aciers imoxydables
sera tentée.Cette interprétation sera confromtée & l'épreuwe de 1'expérience
4 l'aide d'une unité potemtiocinétique dont 1'école polytechmique est

maimtenamt dotée.

En ce qui comcerme la température, il sera mécessaire avamt d'examiner som
éffet,d'établir dtautres diagrammes & diverses valeurs de ce paramétre.

Il faut pour cela disposer dés valeurs des potentiels chimigques des espéces
chimiques a4 ces températures, et & défaut des valeurs d'autresparamétres

'fhermodynamiques.
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Chapitre I- ETABLISSEMENT DES DIAGRAMMES D' EQUILIBRES

THERMODYNAMIQUES DE POURBAIX A 25°C

I.1- Introduction

Un des aspects de la corrosion‘d'un métal est sa complexité 1liée en fait

4 une multitude de circonstances de dégradatiom qui sont elles mémes la
conséquence de nombreuses réactioms chimiques et/ou électrochimiques pouvant
se manifester dans des conditioms variées. Certaimes de.ces réactions sont
par ailleurs comtrolées par le pH et/ou la tensiom tandis que d'autres m'enm
dépendent pas.

Afin d'examiner les diverses circonstamces de dégraBation des métaux —et ce,
dams unm but pratique- Pourbaié“a proposé de rassembler sous forme de diagram—
mes potentielffﬂg les conditioms d'équilibre de toutes les réactioms chimiques
‘et.électrdchimiques susceptibles de se produire dans un=systéme(métal—milieu)
donné.Nous pfésenions dans ce chapitre le primcipe d'établissement de ces

diagrammes.

I.2- Principe d'établissement des diagrammes

Enw fait, POURBAIX a fait usage des données the;modynamiques classiques pour

établir les relations fension—pﬁ nécessaires & 1'édification des diagrammes.,

Une présentationm peut en E€tre faite comme sﬁit;

Soit une réactiom générale de la forme -
o\A+(%H20——?‘ JC +8H*+r\€' (1)

L'activité des différentes espédes réactionnelles représentant leur concentra-

tiom corrigée du fait d'interagfions de tous ordres,l'équation de NERNST

técrire sous la forme: ¥ $
peut s la f : E E RT \O (QC\ (OH"') . (1]
n F (QAVK ( Q;H;_O)

ol E est le potemtiel d'équilibré dans les conditions effectives de la réaction

E° ,le potentiel stamdard . .
\ L
A, A ‘b’, § sont les coefficiemts stoechiométriques.
P -
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Le potemtiel standard E° est 1ié & la variation d'enthalpie lleeAZSGI par .
' standard

AG® = nFE
ol 'F est la comstante de FARADAY
m ,le nombre d'éléctrons libres mis en jeu au cours de la réaction.

Si m=0,la réaction est chimique et non‘électrochimique(r\2>1 )

Em définissant le pH par pH= - [03 ((lH*)et en prenant (ClHZO\: 1 .1'équation(1)
devient & 25°C

Y
AG L. 00591 |03£9c_\ -6 (0,0591) pH (2]
n ()" n

U éertain nombre de travaux doment les valeurs des potemtiels chimiques
sténdards de nombreuses espéeces chimiques.
La donnée de ces paramétres permet de déterminer la variatién d'enthalpie
libre standard AGO pour la plupart des réactions.Par conséquent le premier;
terme est une constanmte dans 1'équation (2) gui relie la tension au pH.
On peut donc tracer la courbe E= f(pH) 3 condition de disposer égalememt du {errne
logarithmiqﬁe.
Si les valeurs de ( Clc ) et ( ClA ) sont connues (ou fixées), le deuxizme
terme devient une constamte. De sorte qu'on peut tracer un faisceau de courbes
E= f(pH) chacune correspondant & une valeur précise du rapport {ELQS

Qa
Les trois types de droites grice auxquelles on peut construire les diagram-
mes d'équilibre éle@trochimique sont en définitive celles qui représentent
les cas limites suivants:
a/ -Réaction entre ;ne substamce solide et une substance dissoute dans 1l'eau
ave¢ les ions hydrogéne, sans Tes électrons libres (réaction chimique):

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



(quand n= o la pente de la droite est égale & 1'infini)

b/= Réaction entre une. substance solide et une substance dissoute dams l'eau
avec des électrons libres mais sans les ions hydrogéne (réaction électrochimique
sans H™ ): la droite est horizontale,c.a.d. indépendantedu pH( quand § =0,

la pente est égale & zéro).

¢/~ Réaction entre une substamce solide et une substance dissoute en présence
e . . N » . » .. +
d'électrons litwes et d'ions hydrogéne (reaotlon electrochimique avec H )

la droite est obligue de pente -_‘S_. (0,0591) .
‘ n

Le tracé de ces trois types de droites sur un diagramme potentiel/pH5 fait
épparaitre les domaines, soit de stabilité, soit d'activité . - de chaque
élément.

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

H* et en ions RO~ selon 1a réaction éguilibrée

HZO =—= H"+ HO" (I[)

dont la constante d'éguilibre vaut & 25°C

K= (1) (HO) =107 "

I +
En posant pH =- Ol".] ( H ) on a pour
pH = 7,00 (H*) = (HDO") solutions neutres
pH L 7,00 (H*) > (HO") solutions acides
pH >17,00 (,Hf) < (HO") solutions alcalines
De méme,l'eau et ses constituants ioniques peuvent &tre réduits avec dégage-—

ment d'hydrogéne ou oxydés avec dégagement d'd\qugéne selon les réactions élec-

frochimigues:

OH* +2e" <-——> VHZ / réduction (a)
2 Hz_O < | 02. +4H*+ 4e- oxydation (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 atmosphére, elles s'expriment par :

Foo = 0,000 - 0,0591 pH

Eob = 1,228 - 0,0591 pH

Les droites B = f(pH) ont méme pente (-0,059).
La régionlcomprise entre ces lignes délimitent le domaine de stabilité
de 1l'eau sous 1 atm.

En dessous de la ligne (a) il y a décomposition de l'eau selon la réaction
H*+2e” =—=H
2. + L 87 /= M)

Au dessus de la ligne (b) ,1'ean se décompose par oxydation selon la

réaction : ZHQD o— OZ +4H++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 caractéristiques de neutralité définies ci-dessus permettert

de diviser le diagramme tension/pH de l'eau en guatre régioﬂs(figure 1):

en haut 3 gauche :milieux oxydants et Qiidles:

i

en haut & droite ¢ milieux oxydants et alcalins

en bas & gauche : milieux réducteurs et acides

en bas & droite : milieux réducteurs et alcalins .

Le diagramme d'équilibre de n'impdrte quel métal en solution agueuse doit
tenir compte de celui de l'eau.
Ce dernier est resumé par les traits en pointillés(a) et (b) que 1'on voit

sur tous les diagrammes .

Dans le cas particulier du fer , on a plus précisement :
: ;
) oA
a/- cas du systéme constitué d'une substance solide et d'une substance dissoute,

en présence d'ions hydrogéne mais en absence d'életrons libres :

D Fe® 4 BH == FepDs *6H" (1)

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

Milieux acides, alcalins, oxydants et réducteurs

On suppose (O’HZO ) et ( GF‘20'5) sontégaux & 1, (référence constituant pur)

On a alors : ' . 6 :
. K - (QH*)\ X [3]
(03

AG = -RT K (4’]
A T= 250C ,les équations (3) et (4) conduisent & :

[Otj (Fe%+) = 0,72 - BPH [5]

-6 , . '
POur une valeur de (QFQ'S*)': 10 et un pH de 1,76 ,nous obitéendrons une droite

verticale sur le diagramme de POURBAIX .

b/~ cas du systéme constitué d'une substance solide et d'une substance dis-

soute faisant intervenir des électrons, mais sans ions gt
. - _ _
Fo —= Fo "4 2¢ ()
K: ((J\Fe2+) [6]



En utilisant 1' équation (2) et les données thermodynamiques, on calcule
-6
E =._Q,617 volt pour (C1F21+\:_1O « On obtient une droite horizontale sur

le diagramme de POURBAIX.

o/- cas du systéme constitué d'une substance solide et d'une substance dis-

souté en présence d'électrons libres et d'ions hydrogéne 3 soit la
r.ea,ctlonu.‘:l 2 FE 2.+ + 3 HZO -q F€205 + 6H+ + Ze— (—M)

Pa constante d'équilibre est : ((lH*)G : ' [];]

K="aa?

Celle~-ci reportée dans 1'équation (2) donne en admettant que (QF._*\ __‘0"6_
une valeur du potentiel égale a(1,0826 - 0,1773pH).

Sur le diagramme de la figure 2 ,les droites 20— 23— 13 représentent fespec—
tivement les réactions desApréoédemts .

Cas

I.3- Importance de la mesure du potentiel d'électrode dans

les essais de corrosion et ses applications

Plusieurs méthodes électrochimiques en usage en matiére de corrosion utilisent
pour les essais ,la mesure du potentiel d'élegtrode .
Comme le montre le diagramme de la figure 2 ,les relations qui existent entre
i . . . 2.+ N )

es divers constituants Fe' , Fe N E304&t FQZO'S; H20‘ HZ gJ[ 02 dans le cas
du systéme Fe - Hy0 & 25°C dépendent du potentiel d'é€lectrode .
Le diagramme de la figure 3 établit les domainmes d'immunité, de corrosion et
de passivation jles limites du domaine d'immunité étant celles ol la concen-—
tration en ions fer en solution est inférieure 3 10—6 mole .
im-

Si 1'on considére le cas du fer Fe , partiellement couvert par Fe203

‘

mergé dans une solution aqueuse naturelle(contenant 10-6 mole de Fe”par litre)

8



du potentiel imposé & 1'électrode .

de pH = 7 ,1l1 est indigué sur le tableau I que le

sens des réactions dépend

Fe_/ Fe_z"" Hy. /H)_O Fez* /Fe203 Hzo /02
e | Hatene [ TS 200 O

Fee=Fe 420 2 Fep 0z +6HY+ 27|  +4H* +4€
1. E <-O,6V réduction réduction réduction réduotioﬁ
2:0,6<E {-04V oxydation réduction réduction réduction
3:-04< E<-02V oxydation oxydation réduction réduction
4.-024E¢ 08 | oxydation oxydation oxydation réduction
5. 0,8Y< £ oxydation oxydation oxydation oxydation

TABLEAU I. Relations entre la valeur du potentiel d'électrode du
fer,E et la direction des réactions électrochimiques

ayant lieu dams une solution agueuse de pH=7] conte-

nant 0,06 ppm/litre .

Sur ce tablleau il apparait que pour les potemtiels d'électrode inférieures
& -0,6 volt/E.H.S.(région 1),1'ensemble des réactions prend la direction

de la réduction . Par conséquent, le fer est dans le domaine d'immunité et
reste non corrodé .

En présence d'ions ferreux dans la solution ou d'ions ferrique a la surface
du métal , seules les réactions de réduction somt possibles, Par ailleurs
il y aura réduction de 1l'eau en hydrogéne et réduction de 1l'oxygéne présent
dans 1a solution avec formatiom d'eau .

En définitive ,la protection cathodique du métal aura lieu par évolutiom de g

Pour les potemtiels d'électrode situés entre -0,6 et —0,4 volt(région 2),la
corrosion du fer est controlée par 1'évolution de 1'H> , par la dissolution
de 1'oxyde ferrique et par la réduction de 1'oxygéme .

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

9



corrosion du fer ,sans apport d'énergie externe .

Dans le cas ol le potentiel d'électrode se situe entre -0,4 et -0,2 volt
(région 3), la corrosion aura lieu sans évolution de H, ,

A potemtiel supérieur & -0,2 volt (région 4 et 5 ), le fer est couvert par
1'oxyde ferrique qui assure la passivation & conditiom que la couche d'oxyde
Solt suffisamment adhérente . Dans le cas contraire, c.3.d. si 1'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 subit une corrosion localisée,cause de graves dommages .

A E»0,8 volt il y a oxydation de l'eau avec dégagement d'oxygéme sur

1'électrode métallique .

I.4- Les diagrammes d'équilitre des éléments Fe , Cr , Ni .

a/— Diagramme tension-pH du fer

C'est sur la base des considérations ci-dessus que POURBAIX propose deux
diagrammes d'équilitre pour le systéme fer—-eau én‘ne considérant comme corps
solides que Fe , F6504 et E‘ZO?) d'une part3 Fe ,_FQ(OH)Z e{: E(OH)_,, d'autre
part . Dans les deux cas ,la corrosion du fer en milieu acide se'produit dans
un domainé de potentiel et pH sensitblement identique .

Par contre ,la corrosion du fer par le milieu alcalin se produit dams le
premier cas dans uﬁ domaine triangulaire compris entre les potentiels -1,2 et
-0,8 volt/E.H.S et & des pH supérieurs & 14 ,domaine & 1'intérieur duquel la
solubilité du fer sous la forme HFeQ, peut &tre notable (figure 2) .

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

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

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

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

de potemtiels qui s'élargit lorsque le pH augmente .

Eipérimentalement on peut donc s'attendre & ce que par accroissement du potentiel

10



le fer trawerse une zonme de corrosion rapide lide & l'existence de la forme
dissoute H*E‘eog spuis ume zone de corrosion plus lente correspondant & la for-
mation de produits solides susceptibles de passiver 1'électrode .
Notons que le diagramme Fe - H,0 indique que dans le domaine de pH élevés
(pH>13) le fer se corrode & potentiel libre dés qu'il est en milieu alcalin
et que la vitesse de corrosion crolt avec 1l'augmentation de la concentration
du milieu corrosif .
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Pigure 2- Diagramme d'équilibre temsion - pH du systéme fer-eau

en considérant les oxydeﬁFe3O4 et Fe203 a 25°C

)|



Figure 3- Circonstances théoriques de corrosion, d'immunité et

de passivation du fer(Fe 'RZOS ‘F,_504 =Y 1 D P 12
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Figure 4- Diagramme d'éé\gfibre tension—-pH du systdme fer—eau en
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b/- Diagramme temsiom-pH du Nickel

Le nickel peut &tre comsidéré comme. un métal légérement moble, son domaine
de stabilité thermodynamique ayant contrairememt au feg,une ZOne commune
‘réduite avec le domaine de stabilité de l'eau (figures 6 et 7) .

Le comportement du nickel en milieu alcalin est cependant encore sujet a

discussion .

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

chimique font en effet apparaitre une zone d'attaque aux potemtiels compris
[FA T L
entre -1 et -0,4 volt/E.H.S . Pourtant Mac GH"O\H‘J cité par Pourbaix

signale que le nickel ne se corrode géméralement pas dans une solution
alcaline exempte d'air(par exemple la soude désaérée) . (;5(3) est
d'un avis équivalent et considére que le nickel se corrode uniguement dans
des solutioms trés alcalines renfermant de l'oxygéne .

Enfin,des études de polarisation anodigue du nickel effectuées par POURBAIX.
et VOLCHKOVAUHonm momtré que soit en solution acide,le nickel se passive pour

des valeurs bien déterminées de la tension d'électrode tout au moins en

13



brésence de solutioms non chlorurées.

Sur le diagramme tensién—pH,Ies produits solides susceptibles de se former
sont le Ni0 (ou sa forme hy. dratée Ni(OH)z),l'oxyde mixte Ni304 s 1'oxyde Niz%
et enfin, pour un potentiel élevé, le protoxyde de nickel(NiOz).

Dans les milieux fortement ~Ccuisﬁques y 1'oxyde HNiOE apparait dans un
large domaine de potentiels comme la forme thermodynamiquement stable .

I1 peut également se forﬁer Ni(OH)2 conformément & 1'équilibre schématisé par
1'équation '

Ni +20H" — Ni0 +H,0 +2e- (N1
En définitive.HNiOE et Ni(OH), constituent dans ce cas les deux formes
stables du nickel bivalent .

Lorsque le potentiel s'annoblit,l'ion Ni2+ est porté & un degré d'oxydation
supérieur avec formation ,selon Pourbaix et DAVIS, de composés définis du

type Ni304 et Ni203 conformément aux réactions suivantes:

3Ni0 +Hy0 === Niz04 +2H* +2€~ (wir)

NiD +H0 == Nig05 +2W"+2e- (W]
La comparaison du comportement du nickel & celui du fer ,en milieu caustigue
montre que le domaine de solubilité du nickel sous la forme HNiOE correspond
sensiblement & celui du fer sous la forme HFeOE .
Toutefois la ligne d'égquisolubilité correspondant & 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, méme trés concentrées .
Dans le cas du fer,la méme droite traverse pour l'ensemble des pH, le domaine
de formation de HFeOE (figure 2 et '4) ce qui explique sa mauvaise tenue dans

n'importe quel milieu alcalin .
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¢/- Diagrammes tenmsion-pH du Chrome

Le chrome peut donner naissance avec ses valemces multiples & des nombreux
composés solides ou dissous.
Compte tenu de la compléxité du systéme chrome—eau,il existe trois types de
diagrammes d'équilibre,ol 1l'on considére.reSpectivement leg trois formes
d'oxydes de chrome: Cr(OH)S R C.«&OB et Cr(OH)s -nHZO
(figures 8 et 9, 10 et 11, 12 et 13).
Le composé Cr (OH)-_}) "HZO est obtenu par Pre’dP\fut,} dans les solutions chlorurées
. n

mals en raison notamment de l'apparition des ions cg;plexes chlorurés C}‘(OH)Z+

+
et CJ'(O*{\ on peut admettre que le diagramme représenté & 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 légérement alcalins,non chlorurés, il tend a se
fecouvrir d'oxyde ou d'hydroxyde chromiquejen présence de solutions trés al-
calines non oxydantes ,il tend a se dissoudre sous forme d'ions chromites
Cr()jj et CQ‘()g ) .

Les domaines d'immnité, 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 tres élevée de
1'hydroxyde,le chrome est encore plus facilement attaqué .

La figure 13 comstruite & partir de la figure 12 ,représénte sous une forme

approximative le tré&s faible domaine de passivation du chrome,

L'examen des propriétés chimiques et électrochimiques du chrome fait ressor%ii~
ﬁm fait essentiel :ce métal se comporte comme s'il existait sous deux états
nettement différents(1l'état actif ol il apparait comme un métal extré&mement
corrodable et 1l'état passif ol il se comporie comme un métal noble avec des

solutions réductrices,des solutions de HCl ou de H250

ou par polarisation
cathodique). 4



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

dantes ou par polarisation anodique en solution non chlorurée,

Dans les solutions al¢alines de pH» 14 ,le domaine de solubilité du chrome
()10_6 mole) s'étend jusqu'a des potentiels de 1'ordre de -1,7 volt bien
inférieurs aux potentiels d'attagque 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 & la formation ,soit de Cr,Oz ,s0it de Cy (Ol-l)_,,.

JI1 n'est donc pas exclu que le chrome se passive dans une solution de soude
concentrée malgré son caractdre de métal peu noble.

L'état actif peut se substituer & 1'état passif par une augmentation
suffisante du pétentiel le chrome restant dans ce cas protégé par 1l'oxyde
ou l'hydroxyde ,car & potentiel tr&s noble la seule réaction possible est

son passage sous forme d'ions chromates CrO4 .
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Chapitre II- EQUILIBRES ELECTROCHIMIQUES RELATIF¥S AUX ALLIAGES

I1.1- Nécessité des aciers et apercu géméral sur les types d'aciers.

Om sait que les métaux purs me présemtemt pas beaucoup d'intérét pratique.
I1 est mécessaire de les allier pour satisfaire aux exigemces industruelles,
Em ce qui concerme le fer, les aciers inoxydables constituent ume classe
trés importamte de matériaux domt 1l'industrie ne peut plus se passer.

Leur développememt au fil des années a conduit & une vaste gamme de rmances
selom la mature et la teneur des éléments d'addition mageuré et mimeurs.

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

a/- Les aciers au carbome d'usage géméral

Ces aciers constituent 85% de la production des aciers. Outre le carbome,
ils contiennemt des élémeﬁts d'additdomn et des impuretés. Les temeurs limites
de ces éléments d'addition somt:
Si:O‘«,6% Mns1,2% s:o,Qs% P:0,06%
Leur li@ite d'élasticité est imférieure a 350 MPa
Récemmnmm illa été mis au poimt des mouvelles gammes d'aciers a haute limite
d'élasticité.
- les aciers microalliés ou aciers & dispersoides (400 3650 MPa)
S1:¢0,6% Mm:<1,5% S:50,06% P:£0,06% Nb:<0,1% V ou Ti:<0,1%
- les aciers ferrito-martensitique. Apré&s écrouissage,, leur limite
dtélasticité est d'au moins 500 MPa.Leur composition est donnéé par

Si30,6% Mm:1,5%  S:0,06%  P:0,06%  Cr:0,5%  Mo:0,4%

b/—-Les aciers de traitememt thermique

Ces aciers somt,soit des aciers au carbone(sams autre élément d'addition que

le Mn et Si), soit des aciers alliés contenant en proportions variables um ou

s .
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plusieurs éléments d'addition suivant: Cp , Ni 4 Mo 4 V 4 44s

c/—- Les aciers imoxydables

Ils éont caractérisés par une bomme résistance & la corrosion géméralisée,
Om distimgue des aciers imoxydables:

— martemsitiques(ajout & l'acier ordimaire de 12 & 17% de Cr)

- ferritique(ajout du Cr , Al ou NI

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

Les effets du chrome et du nickel dams les aciers inoxydables austénitiques.
.Le chrome :— augmemte la résistamce & 1'oxydation,; & la corrosion;

— augmente la résilience ,la limite de fatigue

-augmente les caractéristiques mécaniques aux hautes températures

— régiste & l'abrasion et & l'usure.

Le nickel :- accrolt la résistance des aciers non traités ou recuit , la limike
. 1 .
de fatigue ;
- accrolt la temacité des aciers aux basses températures;
— rend les aciers a haute teneur en‘chrome,austénitiques(K—géne);

- retarde le grossissement du graim,

Notoms que si on augmemte la temeur en chrome de 18 & 28% et que l'on diminue
celle du nickel de 6 & 9% ,on obtient des aciers inoxydables austémo-ferritiques.
Les propriétés mécaniques s'en trouvent améliorées, une excellente résistance

% la fatigue-corrosion. Le diagramme de SCHAEFFLER (figure 14) resume 1'ensemble
rdes différenteé nuances d'acier inoxydable en fonction des teneurs en Cr et.ﬁi;
Signaloms que certains élémemts tels que le molybdéne, le titane,le siliciumge..
sont souvemt ajoutés aux éléments principaux des aciers inoxydables (Cr,Ni,Fe)

en vue d'améliorer leur résistance vis-a-vis des corrosions localisées. Le mo-—
lyhdéne par exemple améliore la résistance aux piqlires de ces matériaux,tandis

que le titane supprime la corrosion intergranulaire.
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I1.2- Remarque sur l'utilisation des diagrammes d'équilibre des éléments

Fe 5 Cr , Ni pour 1l'imterprétation des courbes de polarisation des aciers.

Les diagrammes potentiel-pH des alliages Fe-Cr-Ni dépendent des propriétés de
la solution solide constituée par ces éléments.

Si 1'on prend par exemple le cas de la dissolution du Fe sous la forme HFeOE:

Fo +2H,0 == HRO, +3H"+2e- (x)

Les lignes d'équisolubilité ont pour équation :

RT -y RT .
E-F, + %PFJ |n(H*\ + 2—F|n(HFe_OZ) ;E\n(F ) [8-]

Leurg positions dépendent non seulement de la concentration en HFeOE ydu 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 derniéres ne pouvant d'ailleurs pas &tre assimilées aux fractions molaires,
car les aciers inoxydables ne sont pas des solutions 'solides idéales.

Par ailleurs 1'analyse des équilibres électrochimiques est oompliquée par la
présence d'oxyde & la surface des aciers; il n'est donc pas possible,en toute
rigueur de considérer séparément les diagrammes potentiel-pH des trois éléments
Fe,Cr,Ni lorsqu'ils sont en solution solide.

Déja,dans le cas plus simple des alliages binaires du type Fe-Ni ou Fe-Cr on-
est conduit & considérer des diagrammes & plus de deu; dimensions.

Pour les alliages ternaires,le probléme serait particuligrement difficile et
ferait intervenir quatre paramétres,voire cing avec la température.

I1 convient par ailleurs de noter que 1'équilibre entre la solution‘sdlide
métallique et la s§lution aqueuse ne peut pas &tre atteint en pratique,'dﬁ fait
de la vitesse nécessairement limitée de la diffusion dans 1'état solide 2 Basse

température.
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Trés rapidement ,les concentrations en éléments métaliiques‘en surface et au
sein de la matrice deviennént différentes.

I1 apparait dbnc extrémeméﬁt difficile d'étéblir un diagramme d'équiiibfe
capable de rendre compte de fous les équilibres électrochimiques possibles pour
les systémes aciers inoxydables-—eau . |

On peut toutefois conserver comme cadre thermodymamique (trés approché), les
diagrammes d'équilibre des €léments constituant 1'alliage:Fe,Cr,Ni,MoyTiye..
que nous utiliserons pour interpréter les résultats- de 1'étude électrochimi-

que et en particulier les courbes intensité-potentiel.
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Chapitre III- INFLUENCE DE LA TEMPERATURE SUR LES DIAGRAMMES

D’EQUILIBRE POTENTIEIFPH

On me dispose pas de dommées électrochimiques aux températures élevées de
sorte que les diagrammes d'équilibire qui existent peuvent seulement ren—
dre compte du comportement. des matériaux & la température ambiante(25°C).
Dans la pratiquey de rmombreux cas de corrosiom omt lieu & température.re—
latiwement élevée et il faut s'attemdre & ume influemce de ce facteur sur
les diagrammes potemtiel-pH em raisom de sonm imtervention danms lé relation
de NERNST.
ﬂNbus mous proposons,, en nous inspirant pértiellemen& de la démarche de
POURBAIX dteffectuer ume extension de ces diagrammes au domaine des tempé-
ratures supérieures a 25°C,

Om. rappelle que la relation de NERNST proviemt de la relation thermo-

dymamique gémérale:

86 = AG° + RT-In K (9l
qui pour um systéme électrochimique s'écrits
-nFE =-nFE® +RT.In K

Soit &

E =E° - RT Ik [IO]
nt

Si l'om peut détermimer AR 2 ume température T ,om peut établir la re-
~lation entre le potemtiel et la constante d'éguilibre K . Le logarithme
de cette constamte intégre la wvariable pH lorsque les ioms }{* participent .
& la réaction. Criss et Coblle omt proposé ume méthode de calcul domt
mous mousg inspiroms ici pour déterminer lesldiagrammes potentiel-pH aux

températures supérieures & 25°C,
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Om sait que la variation d'enthalpie litre AG drune réaction s'exprime en

fometion de la wariation d'enthalpie AH et dientropie AS par:
AG = AH - TAS (1]

ol T est la température de la réaction

Aimsi les variations d'enthalpie litwre standard des réactions aux tempé-

ratures Tq et T2_ s'expi'iment par:

AGY, = AR;, —Th-AST, [12]
A la température T, om aurait:
AG, =AM, —TH A%y, [13]
En écrivamt la relation de KIRQHOFF |
AH;Z = AH} + jT ‘IZACP(T) dT [14]
T2 ACp(T) n [,5]

£y =88, [ =

¥ f A dar]

TZ .Se
prous AGY, = A7 +j AC,P(T)dT -TZ[A T
i [1c]

Enm effectuant la différence entre[]Z]et Y_IG] il viemt:

o o E o A CO TZA (,T)
b5, -, = | TAGMdT- TordSy +T1-AST,—1;L4 2T

0 T 2 Ace(r)
ou .| AG, = AGy, - (-T)-ASy L.z ACTVdT ~E5T‘ KelrldT

[17]
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Q
Om peut domc calculer la wvaleur de AG\ & ume température quelcomque, si
-]
1'om connait sa valeur & 25°C et que 1'on dispose de la valeur de Asas.et
des expressions de ACP en fonction de la température

[ AG = 2V Gy prodits - 2N Gy réachfs | lig]

La difficulté principale & ce niwveau réside dans le fait qu'il existe trés
peu de dommées concermanmt la variation de la capacité calorifique molaire

en fonctiom de la température en particulier pour les espéces iomiques.

o 5}, -
Pour comtourner cette difficulté, LEWIS avait déja proposé que les valeurs

des capacités calorifiques de ces espéces soiewt prises égales & zéro.

o)
L'expérience n'a hélas pas corroboré cette hypothése. Aprés, CRISS et COBBLE

omt proposé ume méthode  théorique pour résoudre 1'équation [lg] :
Cette méthode est basée sur ume relation qu'ils omt appeléé "primcipe de

correspondamce des entropies ioniques'.

Avant de décrire cette méthode, comsidérons la relation[lT]
o o o 4 (%, n 2 ACT) 4T
AGT). = AG‘T« - (TZ‘T‘)ASTi +JT4 ACP(T) JT—TZJT. T '
Posoms A= AGI?H
B - (TZ"T‘) AS{H

C= J’TQACP (1) dT

T

Tz \
A__C‘EE dT
- sz‘n £,

Dans toute la suite T1 sera prise égale & 25°C .
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Calculi de A: -La variation d'enthalpie libre & 25°C est disponible dans

1'atlas des équilibres électrochimiques.

-]
Calcul de B: -Ce calcul reviemt & celui de AS';-‘ puisque AT'-‘- (Tz" 25) C

L]
L'expression de AST( est la suivante:

AST = 29 S - £V; §5,0 L]

J

ol 1 repére ume espéce chimique réactive,

J repére ume espéce chimique produite.
Les réactions de corrosion faisant imtervenir des ions, i} se pose le pro-—
bléme du calcul de leur entropie. La contribution de CRISS et COBBLE réside

principalement dans cette étape du calcul.

Description du principe de correspondance des entropies ioniques

La méthode de Criss et Cobble dépemd d'un choix correct d'um état de réfé-
rence des entropies ioniques, A 259C, ce choix est basé sur la valeur de
i'entropie absolue de 1'ion hydrogéne qui est prise égale & — 5 unités
d'entropie(u.e.). Par rapport & cette échelle, Criss et Cobble proposent

de normaliser toutes les valeurs de 1l'entropie des ions comme suit:

(i, abs) = 825 o LU, conventionnelle ) - 5.0 Z., [20]

]
D257

ol S d"): entropie absolue de 1'ion & 25°C
Z — charge iomique signée de l'ionw i

o .
1'échelle conventionnelle est basée surS(H*): 0 & toute température.

Criss et Cobble ont montré que cette relation peut &tre généralisée & toute

Sy, (Labs) = Sp, (i, conv. ) = 55, (W, abs) .2 [21]

température?
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° . .
Pour relier S_'.Z(i.,o‘;s\é SZS'('{ L.(\Es-) ils proposent la relation:

Sc'l"z ('{-,OBS.) = Q(T;_) + b(TZ\' stﬂé L'Qb%\ [22]
C'est cette relation qui est dénommée “"principe de correspondance de 1
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.

Pour les espéces neutres, on peut relever les valeurs de l'entropie dans
les tables thermodynamiques et & défaut on peut les calculer & partir des

valeurs de leur capacité calorifique,

Calcul de C et D: -La capacité calorifique étant trés variable avec la

température , Criss et Cobble proposent de brendre leur
valeur moyenne entre T« et TZ. . De la sorte,la somme des

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

G'I:C."'D

lz 2 AC. ( [ ) |
1 - l __P___ Cl
L-‘ ACP( )dT 2 L_‘. T

2

1

11

T

l —
e o0 dl -1, A T
T‘-‘VTa T. T\—PTz Tg

- Al B T
8 = AG _AT-TZM_T%.} [23]

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

en=treT1 et TZ peut s'écrire en vertu du théoréme de la moyenne :

2 Q2 i, . dT
_ J cpmdr [ en$

C . = S [24]
PT,—»T; T2 2 d_..r
LT L, >



L

PTA Ty, 5 n dinT

— S_\ Cp () dlnT

j CmdlnT = Sizm-sr':u): ASS ()
I

T~T
do — G- §° (i)
o) =B T [25]
T

Avec T, = 25°C = 238K , il went

51‘ @ - 52.5(”
c = [ 26]
Fas: cTy ln T
298

. . . 0 ~
Pour les espéces non ioniques , les valeurs de S et de C‘P peuvent ejbre
disponibles dans les handbooks.
Pour les espéces ioniques CP T est calculée & l'aide de données entro-
Ty - S

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

[22] et [26].

alm) - S @-bm) ‘“m]

C - 2.5 C

298
En posant: a ()
AT = 2
* In
298

/B(Tz\ - - (_1 - b(T;_ﬂ
n T2
29%

la relation [27] se transforme alors as

G =dim) +Am) S, (ooks)| (28]

25°C 4Tz
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Les param‘etresd (‘l:l\etﬁ (Tq_\ ont été calculés par les auteurs pour différentes

espéces ioniques ( tableau II). Om en déduit les valeurs de(LE de nombreuses

©
espéces ioniques (tableau III) puisque ehsi.est donnée par la relation [ZO].

. - o , [} .
Dans cette derniére formule , il est nécessaire d'évaluer stx(l,conv.).

(7
On utilise soit la relation de CONNICK et POWELL (valable pour les oxyanions)

avec 7

-

Grgal ticont.) = 435 ~ 46.5(Z -0,28n )

charge de 1'ion

nombre d'atomes d'oxygéne hormis ceux des hydroxides.

(3

Soit celle de COUTURE et LAIDLER

avec M
R
Z ym

il

[29] |

. 33l M-
Saa'c(h“mm'):dro'z +§'RlnM

2
10832 _ 55|zl
v \

masse molaire de 1'ion,
constante des gaz parfaits,

méme signification que ci-dessus.

130]

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

a T»25°C pour le Fe et le Ni .

Tableau 11 :

TeogC

60
100
150

200

D'apr&s Criss et Cobble

— cations — (OH et anions—

&(ry ATy ol A1)
25 . -041 -~4b -0,28
46  -055 -58 0.00
46 ~0.59  -b1 ~0.03%
(50) ~0.63 (-65) -0.04

32

Paramétres Al et B(Tde la chaleur spécifique

. . +b
roxyanions ~yhydroanions—- H_

(1) Al

~127 196 -122 3,44
-135 3,97
-133 2,27 -143 (3,95)
-145 2,53 -152 (4.24)

- ‘38 2124

o (7)

C -]
P51,

23
31

52
55

)



Tableau IIT: Meilleures valeurs des chaleurs spécifiques molaires (@é’;i,@f-;qré]

- pour quelques ions courants.

Ion ';2_5«»(_ | CPZs’-»eo'c CPZB‘-»!OO’C Cez.é‘also'c. Cf?g,u, 200°C
HY 2.8 23 51 3% 35
Lt 4 36 47 47 52
No' 31 35 41 41 45
K* 31 27 35 35 39
Ag" 35 30 39 39 4%
ALY 89 To 95 99 108
R 86 10 93 % 199
F, (OH » 59 49 64 6 12
-~ 6l - 65
olL- 57 - 47 - 58
~55 ~-57
NO,” 56 -43 ~63
- - - 114
5042 -5 -99 - 108 105
- -1
HSO,  -35 - 13 -10 ' °
wso; -4 -l W R
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mi, Application au systéme Fe — F9._7:,04. - E—Z 03 - HZO

A 1'instar de Pourbaix, mous considérons les équilibres représentés par les

réactions suivantes:

H2 > 2H1 + 2e~ i (0)
OH,0 —> 0, +4H" + 4e” (b)
3R +4H,0 —>Fes 0, +BH' +8e- (13)
21:5.504 + Hy0 >3Fe, 03 2H* +2e- (17)
2Fe_3+ 4 5“20 > F3203 +6H" ('ZO)
Fe > Fe.2+ +2e” _ (23)
Fo +2H0 ——>HFR0, +3H" +2e° | (24)
3R> 4 4H0 — R0, +BH' +2e (26)
FHRO; +H® — foy 0y + 2H0 *287 (27)
02 430 — F,05 +6H" +2e” (29)
| - 2.9)
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Tableau IV s Dans les colomnes 2 & 4 om a regroupé les données

————

disponibles pour les espéces participant aux réactions

dang le systéme choisi,

, _ —
Eepdoes G (al) | 30080 G (cale). G Giabe)
H, (g) 0 3122 | 65240780 T+00u°T2 | BL2
2 | .
0, ) 0 01 | TI6+ 0 T-040.0°T2 | 4901
2 0
H,0 (L) ~56690 6,75 | 19,04 w_,Ys,
R ) 0 049 | 304 +75810°T-060-BT7| 6,42
F ‘
F2™ ~ 20300 -27,10 -0
R ~2520 7040 8510
Fe,04 ~177100 9160 | 2349 +18,6010°T-35540°T2 | 24,50
Fer, 04 - 242400 3500 |21,88 +4820.107%T 55 .00
OH ~ -37595 | - -2.52 5 48
H? 0 0 -5,00
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Lfemploi de la relation [IO] pour le calcul des diagrammes potemtiel—pH
aux températures supérimures & 25°C mnécessite le couplage de la réaction
globale de la pile avec celle de réduction des ionsg "'
A titre dfexemple , considérons la réaction:
. 4 - ( \
BHRO, +HY — Fo,0 +2H,0 +e X

AGas‘c = G‘z.s'c( Fas04) + ZG‘251(“20} -3 st’éH&O?") B G‘zs’E H*)

= - 83900 cal.

. Pour l'ion HFeOE la relation de Commick et Powell donne:

SO(HE,OZ‘ conv.)= 435 -~465 (z -0,28 n)
asc

avec 2 = 1 et n=1

¢° (HRD, ,Conv. )= 10 u-e
25¢
La relation d.e Couture et Laidler aurait donné:

S°(\4F¢_0£ ,cony. Y = 12 ue
25'C
Ces deux valeurs sont trés proches. Om prendra %:.EHFQO.Z , Conv): 1025 u-e

f ~AYe
Dot o

825.('. (HF?.OE ,Qb‘a‘) = |0 - 5\0 ‘(-i‘ = ‘5 u-e

La réaction (X ) peut &tre rapportée comme suit & 1'électrode standard

&4 hydrogéne & la température T2 considérée:
BHR 0, +H' —— R,0, +2H0 +2.e

2H* + 2 ——» HZ

BHRO, +BH' 5 R 04 +2H0 +H, (x1)
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Cette réaction est la réaction globale de la pile constituée par les deux
demi-piles “ﬂ_O; /ngoq et HZIH" .
Les qﬁantités ci-dessous calculées p"our 6‘ette réaction correspondent au

Q
potemtiel d'électrode stamdard ET a la température concernée , par exemple

200°C,
A?J;_s-c_.: S:.s-c(Fe'-’O“) +25:5‘c( H20) + 3, ‘c( HZ‘ =3 53.5( HFeO, )-35251(”*)
= 69,7 ue

T
S‘ACP M\dT dans 1a relation[ IT ] par sa valeur moyenne
A5% '

dans cet intervalle, la relation de Criss et Cobble peut s'écrire:

° ° AC® - T, - ° AT
AGY, = AGy, * ACst--rz( AT -T, ln ?;.8) AS,, [31]

91 on remplace

Les valeurs de AC;; geront calculées en utilisant des valeurs moyennes'
. 2‘3’-’12

des chaleurs spécifiques des espéces réactionnelles., Ces valeurs moyennes

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

et a partir des données du tableau I¥ dans le cas des espéces neutres,

Aimsi 3 200°C pour la réaction étudiée, om a

\(° , = Co (Fe0)'+26° (HZO\‘{-C-" (H )
AC 28"~ 200'C st-z.oa- > 4. PZ’S 200% Pa.s —-ioo‘(.
- BCp (HROZ) - 3G, (H*)

25— 200°C. 25 — 200°C
= 242.,5 Cnf/de.gre'
vod : AGyy, = Ay - 22800 col

= - 4106700 cal

En utilisant la relation AG = -nFE y 11 vient:

£ o 4G, 23R7 fb«; K [32]
T nF nF ©
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Pour la réaction considérée, n= 2

| oy K=pH-32 Loy (HFe03 )

car K =

(FaOy)

K= =
(#R03 )™ (H*) (HFe 03 )% (W)

- -6
Em premant (HFe.Oz\z 0 M y on aura en définitives

E = 1,AT +0,047 pH

200°¢

Pour (HFQ,O;_): lO—4M, om obtients:

|,TAT 40,047 pHi

I

= 200°C

Pour (HF0} )= 1072M

E,opc = 2,049 + 0,047 pH

Pour (HF&O'Z) = 40011 .

)

Eopee = 24311 + 0047 ¢H
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Tableau Vs

Pour les réactions du systéme considéré les calculs conduisent au tablea.uv

, . ) oy , .
suivant donnant AGT (cal.) aux températures indiquées.

Réaction

250C

o 0

b 113400
R, —Fo, 0, - 15640
Fe 0y 5203 10190
Fe3+—> FE-ZOB ~1983
Fe — ng-* -~ 20300
Fe — HRO, 22150
F X Fez 0y 45260
Fo© — %50z 33570
HRO; — Fe03 "52530

60°C

100°C
0 0
(10700 107700
- 18160 - 20940
9891 9582
~-5834 - (0120
- 20230 20170
02900 23400
(2 200)  (t600)
42520 29570
- 86800 - 91000
(t 600)  (21800)
51640 29510
-54500 ~-5T400
(+400) (£1200)

15000 200°C
) O
104000 100400

-24270 -27490

9240 8950
15440 -20500
20060 20050
24600 26400
(£1000) (+1200)
35910 z2670
_ g9go00 - 106700
(+ 3000) (*5400)

07020 24760

- 62300 -68200
(2000 (3%600)

Les incertitudes reportées sont dues au choix de $(l,om)a 5 u.e pres.

Les diagrammes des figures 15 & 20 représentent les conditions d'éguilibre

des réactions du systéme considéré,
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Fi ° y o i
%% 15- Disgrame conventionmel Potentiel-pl a 2500 o

fer en considérant F¢,¥L5Q4,Fi203 .

¢ : A:{ ¢ oH

Fléa;;,{g:ﬂbiégramme potentiel—pH construit a 60°C selon

lamethodedecrlssetCObble..............
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Figure 17— Diagramme potentiel-pH construit & 100°C du Fe. . . . . .

E/Ens
) ASE

Ao
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‘ 19 ¢

Figure 19— Diagramme potentiel—pH construit & 200°C du Fe. « « o « «

EY

Ad

"||°

~IS

FPigure 20— Circonstances théoriques de corrosion, de passivation

(a) o b ° bu'°

et d'immunité du Fe (a) & 25°C;(b) 2 200°C & + o v « o
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m.2- Appligation au systéme Ni - B0

La méme procédure a été appliquée au systémeNi-Hp_O en considérant les
oxydes N0 ,N;504 et N‘.'IOS’ N 02 « La liste des réactions de ce systéme

tirée de 1'Atlas des équilibres de Pourbaix est rappelée ci-dessous.
(a) Hoe==—= 2H" + 2e~
(b) 2H,0 == 0, + 4H" +4e
(2) | No + H0 == N0 +2H* +2e-
(3)  BNiD +th0 = Nig0, +2H" +2e
(5) 2Ni0, +H0 == 3Ni,04 +2H* 2 e

Ni,Op +H0 = 2N, + 24" 226

(6) ~

@) N em0 === NO +2d

(@) N0 40 == Ny +H

(9) Ni —  N?* 4 2e-

(10) Ni + 2H,0 —= HNi0; +#*

() INi® 4 4H,0 = Niy0y +8H" + 2e-
(12) ZHNO; tHY — NioOy +2H0 +2e-
(1») oN®' +3H0 Ni;0; + 6H" +2e-
(14) N+ 2H0 = Ni0, +4H' + 2e-



' Tableau VI?
Les donndes thermodynamiques utilisées pour le calcul du diagramme potentiel-

pH sont regroupées dans ce tableau I

Espdces /{°(cﬂ(.mok) CP(T\,Cnl/JeTé ) ‘E{,J.(unv\ - %:5.2“‘935
Hy. 0 6.52407810°T 4042105 T2 31,22 31,22
0, 0  Tl+loeidT-0410°T2 4301 4901
Hy0 - 56690 I8 04 16,75 46,15
OH” 0 — =259 -24%!
H* —

0 0 ~5,00
N; 0 406 +7,04.10 T 112 702
. 29¢ &525K ]
l - 4,99 +37,58.10 °T+3,89.10°T 2
N.'O - 5‘,’.)00 # N .
525 o 565K, : , 9.0% 9.08
12,98
» 565 & 1800K
L <1263 +30,4-10 T+403.16°7-2
NG - 1530 - | 38,1 -481
HNi0;, - 83,465 - (0 15
NisOs  -IT0450 3084 +ITORI0TT-57210°T2 3566 566
| _ .
Niy0,  ~l2,270 2349 +18,60-10 T-35510T2 215 215
NiO,  -51,420 1660 +2,44 67T -3988.40°T"2 12,6% 12,68
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Les é(iuations traduisant la dépendance du potentiel et du pH pour les dif-

férentes réactions sont les suivantes:

(a)
(b)
(2)
(3)
(5)
Q
Uyl

®)

9)
(10)
()
(12

(13)

E. = 0 - 23RT H ~ 23RT [gg
! F F 2F Lap“l
_p° . 23RT_pn . 2.3RT [,
E'T - E‘T E P + 4-F EPDZ.
ET :E‘oT - 23RT ?H
° 3R
E. = BT - %_’;__T pH
£ =E.‘; - 2“2&" ?H
° R
ET =Er - 2.2>FTPH
GS
[0 2.+ A T - ZPH
g [N™] = e
e AGT + oH
| &3[““1:02-] = 5RT P
£, = + 23R log[n]
ZF Z%RT[,O NQ_J
£ o-g - zsm‘ oH 3[_\4 ‘
. .sRT-l N2t
= "ET - 4x 2\'5&\?“ e 0‘3[
o 23RT 23 RT loq(HN;0
£, =E° 2281 Pt - 3x Sl ‘3 ; |
. 23Ty _ 2,3RT o INZ
Eq -_[-_T—ax_F___.FH 22 3£ ]
. 23RT 1 23R foa [NFT)
E’T = E_\. - X —":'___""‘ fH "—2._{ %"‘



" Tablieau VIIj
Les valeurs de E‘-’r

rassemblées dans le tableau VII

Béactionr m® E'._’.OS'(.
(o) 0
(b) 1,229
(2) 0, 6
(3) 0,876
(5) 1,305
(&) 1,434
PTS 0,649
(7 [NFT=10m o 80
A 6 0,87C
ND, |- !
(8)[MM60;)=10"m e 1,98
(9) ~ 0,250
QO) '0)648
(H} A)g-{{
(12) -0,718
U3) 1,153
(14) [,593

calculées selon la méthode de Criss et Cobble sont

I:)O'C. E;DO'L Eé‘boo'c_
0 0 0
1,167 1,092 1,017
0,091 0,062 0,034
0,842 0.8l 0,779
1,29 ,266 1, 24|
1,405 1,378 1,350
0,663 0,179 0,889
FH.a T|35 PHn 5|gs PH: 4|g?
0,842 0,811 0,779
FH: 9,45 FH: 9,25 F“: 895
-9,22.9 -0,212 - 0,133
0665 0,779 0,389
1,804 4,637 465
_0,8712  -1,329  -1TI8
},63% [,613 4,%91
1,519 ,446 1,270
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Figure 21— Diagramme d'égquilibre potentiel-pH dﬁ nickel

(a) & 25°C; (b) a 100°C; () & 200°C; (d) & 300°C.
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" N.3- Discussion des diagrammes.,

1/— Cas du systéme fer-eau.

L'examen des figures 15 & 20 momtre qu'il se produit un élargissement des
domaines de corrosion. Ceci est particuliérement vrai pour le itriangle

de corrosion alcaline,

BEn effet 1l'élargissement de cette zone est trés marquée en passant de 25°C
& 200°C, Cet élargissement traduirait donc la stabilisation de plus en

plus grande de 1'espéce anionique‘“iﬂiié 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 &tre sans conséquence 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'attague du milieu par 1'application d'un courant catho-
dique protecteur. Ce courant a pour rdle de polariser la structure dans

la zone de potentiel correspondant & son immunité thermodynamique.

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

& une protection cathodique de plus en plus difficile et onéreuse lorsque
la température augmente dans la mesure ol 1'énergie & fournir serait de
plus en plus grande pour atteindre le domaine d'immunité.

Qant & la stabilité accrue de l'anion “Fe Oi y nous pensons qu'elle serait
a 1'origine du phénoméne bien connu mais inexpliqué de la fragilisation
caustique ou "caustic crackimg" de l'acier qui se produit-en milieu alcalin
((¥=20H 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 HF{_OE ne peut €tre que 1'ion spécifique qui , combiné é, la contrainte

déclenche le processus.
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2/— Cas du systéme 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 ol les oxydes sont stables passe par un minimum & 100°C avant
de croftre sensiblement aux températures supérieures. Parailleurs on retrouve
ici aussi dans le triangle de corrosion basique une stabilité accrue de
1'anion HN;O} en fonction de la température. Ceci est prévisible & travers
les pentes de toutes les droites qui augmentent en valeur absolue en fonction
de la température comme l'indique 1l'équation de Nernst(pente proportionnelle
4 T & travers 23RT ).
nF
Du point de vue de la corrosion,on peut tirer de ces observations les faits
suivants:

a/—-On,oonstate que le domaine de stabilité de 1'oxyde NiO
situé entre 9 et 12 en pH & 25°C passe & 5 - 9 & 300°C. Par conséquent
si cet oxyde peut &tre protecteur en milieu légéremeﬁt alcalin & la tempé-
rature ambiamte, il peut perdre cette qualité a température plus élevée

surtout en présence d'oxygéne et conduire & une corrosion notable du métal.

b/— Les diagrammes révélent aussi que si le proeessus cathodique
est la décharge des ions H+, le potentiel de corrosion & 300°C sera tel
que la corrosion du Ni sera impossible pour les valeurs de pH comprises
entre 5 et 10. C'est peut-8tre la raison pour laguelle les alliages & base
@E nickel du type Inconel 600 présentent ume excellente tenue vis-a-vis
de la corrosion dans les réacteurs nucléaires & eau pressurisée.
Ces réacteurs sont en effet surpressurisés avec de 1l'hydrogéne gazeux et

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

o/~ A 300°C et dans les solutions de pH supérieurs & 10 , la
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ob

stabilité de 1'espéce‘4N;05.peutAgtre 14 aussi rendme compte de la suscepti-
bilité & la corrosion fissurantgsous contrainte des alliages & base de Ni
dans les milieux caustiques.

Lorsque les films protecteurs & basse température sont rompus par la con-—
trainte,ils peuvent en effet mettre & nu des sitesfgrivilégiés la disso-

lution rapide.

A ce stade de notre travail , le mangque 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 1l'épreuve de 1'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 & différents pH et
différentes températures.

L'appareillage met en jeu un potemtiostat dont nous donnerons briévement

le principe de fonctionnement.
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Chapitre IV

., CONCLUSION.




Chapitre IV.-CONCLUSION

IV.1- Techniques expérimentales : problématique.

‘Nous venons de voir & travers les diagrammes d'équilibre qu'un métal peut-
&tre engagé dans diverses réactions chimiques et/ou électrochimiques suivant
1l'environnement.

Ces réactions modifient différemmemt 1'équilibre & 1'interface métal-milieu,
:Eﬁ'solutionwaqueuse de pH donné, pour le fer par exemple, cet éguilibre

peut correspondre & unme dissolution du fer métallique sous forme d'ions

24+ . . 3+ . .
ferreung ou d'ions ferriques Fc suivant les réactions:

foe — Fo*" 4+ 2e-

Fe_z.. —_— F-en.a"' + 1e-

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

Fe + 20,0 === Fo (OH), + 2H* +2e-

X 430 == Fe(0H), +3H" 4+ 1e
Fo (OH)y + HY + 10 == F, (OH),

Fe(OH)y +1e7 = FO,H™ +H,

Ainsi le diagramme de la figure 2.  momtre qu'aux valeurs de pH acides
(de 0a4 environ) au fur et & mesure que le potemtiel d'électrode crolt
(par rapport 3 1'électrode de référence 3 hydrogéne), le fer passe du do-
maine de 1'immunité & celui de la dissolution entre -0,62 volt et 0,77
volt ,puis sous forme d'ions F§§+ au-dessus de 0,77 volt et enfinm aux:plus

forts potentiels sous forme d'ions ferrates e 042—
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Par conmtre aux pHi moins acides, le diagramme thermodymamique montre que

des hydroxydes comme Fea0s )FEZDE> peuvent devenir stables et en consé-
quernce prééipitér.sous fofme‘SOIide a i'inierface métél—solution.

Ces films solides peuvent alors rendre le métal passif vis & vis de la
solution & condition qu'ils soient compacts et adhérents & la surface du
métal,

En bref, le diagramme de Pourbaix potentiel-pH donne des renseignememts

fort précieux sur la possibilité d'existence thermodynamique de tel 6u

tel produit de réaction entre le métal et la solution, suivant les valeurs
respectives du potentiel de 1'électrode métallique et du pH de la solution.
Par contre ,sisce type de diagramme précise les conditions d'équilibre
thermodynamique des divers produits possibles de réactions, il ne peut
fournir aucume indication sur la cinétique de formation de ces produits

et sur leur aptitude & 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 thermodymamiquement stable pour certaines valeurs du pH et du potentiel
pour pouveir affirmer gque cet oxyde ou cet hydroxyde formera um film passivamt
Les méthodes électrochimiques potentiostatique et potentiocinétique(ou po—
tentiodymamique) ont pour but de compléter ces imformations thermodynamiques.

Ces méthodes utilisent actuellement des appareils appelés potentiostats.

a/-Méthode' potentiostatique.

Elle consiste & appliquer un potentiel constant & 1'électrode métallique
étudiée immergée dans une soiution de pH connu en la couplaht'é.une électro-
de auxiliaire(platine en général).

Initialement om utilisait une source de courant & force électromotrice V
constante(fournie par une batterie d'accumiflateurs) dont le rdle ést de

débiter un courant I & travers une résistance potentiométrique.
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N

Le potentiel E appliqué & la cellule électrolytique formée par 1'électrode
auxiliaire peut varier dans une large intervalle de valeurs en déplacant

le curseur C qui sépare ainsi la résisténce totale potentiométrique en deux
parties de résistance Ry et Ry 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) afim qu'a chague
valeur initiale appliquée E, celle-ci reste constante jusqu'ad ce que 1'équi-
libre électrochimique soit réalisée sont les suivantes:

- le courant I traversant la résistance (R4 + Ry ) doit &tre nette—
ment plus élevée que le courant i traversant le circuit extérieur au poten-
tiometre.

>t
(Rq*Rp_) KL r

(RI-\‘RQ.) L R%

Ry est la résistance de tout le circuit extérieur & la cellule( somme des
résistances de l'appareil de mesure du courant, des conducteurs, des contacts
électriques, «e.);

- RadLlr
Les variations de potentiel des électrodes seront d'autant plus faibles
que les valeurs de i et Ra sont plus petites;

- il faut que la contre électrode soit impolarisable. Cette derniéneﬁ
cqndition restrictiva est en fait irréalisable car il est impoésible,d'éli—-
miner complétement & la fois la polarisation de 1'électrode suppléﬁentaire
et la chute ohmique dans 1'électrolyte.

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

alimentées par un potentiostat.

Le tracé de la courbe potentiostatique consiste & appliquer successivement
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& 1'électrode de fer des potentiels correspondant au domaine d'immunité

du fer (E'< 0,62 vqlt), de corrosion (-0,62 £ E £ 0,50 volt), de passi-
{z«ifé (0,50 < E <.1,20vol'ts).

L'électrode de fer sefa soumise & chaque potentiel choisi et fixé pendant
un témps suffisant pour &tre assuré que‘l'équilibre du systéme soit atteint.
On mesure alors le courant traversant la cellule électrolytiqﬁe, On cons-

truit ainsi point par point une courbe potentiostatique.

b/—Méthode potentiocinétique.

Il s'agit d'une variante de la méthode potentiostatique. Elle consiste
éette fois & faire varier continuellement le potentiel appliqué &al'élec-
trode de fer en adoptanmt une vitesse de variation du potentiel assez lénte
pour gqu'a chague instant on puisse supposer que 1'éguilibre & l'interface
- métal-solution soit atteint.

On mesure également en continu la variation de 1'intensité i traversant

la cellule,

A 1'heure actuelle ,les études potentiostatiques et potentiocinétiques

sont effectuées & 1'aide de potentiostats. ”

Ces derniers sont des appareils qui comportenet en leur sein un génératéur-u
de couraﬁt continu (une alimentation) et qui assurent_une régulation auto-
matique de la différence de potentiel Ey - Fg (figuf_eHZ.S ) entre

une électrode indicatrice (I) et une électrode de référencé (R). Le montage
est & trois électrodes j; 1l'une des électrodes dites élecfrodé auxiliéire
(A) sert uniquement & assurer le passage du courant dans le circuit d'elec-
trolyse qui constitue l'autre partie du montage. La différence de potentiel
que 1l'on veut imposer entre 1'électrode indiéatrice et 1'électrode de
référence est affectée sur un potentiométre alimenté par une source. & haute
stabilité, |
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Cette temsiom de référenmce AE , appelée tension de consigne est comparée
périodiquement & la différence de potentiel entre les deux électrodes con-
cernées. L'écart éventuel décelé par le comparateur, élément incorporé & _
l}appareil, est amplifié, puis agit sur le générateur de courant qui ali-
mente le circuit d'électrolyse de maniére que la tension appliquée V varie
dans le sens convenable pour que la différence Eq-Eg~reprenne la valeur
affichée AE .
Dans les manipulations de type potentiodynamique un dispositif électronique
ou mécanique( servomécanisme) impose une variation simple et choisie & la
tension de comsigne. L'emploi d'une régulation électronique permet de réduire
rentablement le signal d'erreur et le tempé de réponse.
Les caractéristiques principales d'un potentiostat sont la puissance maxi-
male de sortie et son temps de réponse. L'appareil peut €tre 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 & 10As.

Le signal d'erreur est de 1l'odre du millivolt.
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Figure 23— Schéma de principe d'un potentiostat.
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IV.2- Comditions expérimentales,

Tous les essais prévus nfont pas pu &tre effectués dans le cadre de cette
étude. Nous nous sonmes limités & 1'étude du fer qui a été testé & 25°C
et 60°C dans deux solutions ,1'une acide (H2504 ) de pH=1,4 et 1l'autre
de potasse de pH=13,6 .L'électrode de fer de surface 0,78 cm2 a 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 unique-
ment. La vitesse de balayage dans tous les cas a été de 2 mV/s soit 7,2 V/h
Les résultats apparaissent dans les figures 24 & 27 -

que le fer | _
A 25°C et en milieu acide, il apparaitVprésente la transition "actif-passif"
caractéristique des matériaux passivables. Le potentiel d'équilibre est déplacé
vers des.valeurs plus négatives quand on passe de 25°C & 60°C. Ce déplaoe; “
ment confirme la tendance prévue‘par le calcul thermodynamique que nous
avons effectué sur la base de la méthode des eﬁtropies ioniques de Criss’et
Colible,
Rappelons que 1l'élargissement du domaine de corrosion en rapport évec ce dé-
placement constitue un inconvenignt ma jeur pour la protecfionacafhodiqué'du
fer & température élevée.> | |
Par ailleurs le pic d'activation=déjé assezLélevé 3. 25°¢(480 mA/émz)n'apparait
plus & température plus élevée, en l'occurence & 60°C.Ceci met en évidence
la dissolution importante d'un oxyde éventue;‘protecteur correspondant au
méme domaine de potentiels. |
Enfin notons que pour une méme valeur de poteﬁtiel, 1'intensité s'accfoit
4 mesure que la température augmente .
Tous ces faits indiquent la mauvaise tenué du fer dans les condisions de pH
étudiées lorsque la température augmente.

On peut faire & peu prés les mémes observations en milieu alcalin, en par—
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ticulier, le déplacement du potentiel vers des valeurs moins nobles se
confirme, Par contre 1l'intensité du pic d'activation dans ce domaineé de
pH est plus faible. Nous pensons que cela est 1ié aux conditions expéri-

mentales dont le contrdle n'a pas €t€ trés rigoureux,

A travers ces quelques resultats, il est permis de penser que la méthode
.de Criss et Cobble peut.étne,étendue_aux;diagnammes.potentiel/pH.dgs
autres métaux.

_Il serait intéressant de rechercher les .données thermodynamiques relatives
a4 ces métaux et de construire les diagrammes correspondant aux tempéréturéé
gupérieures & 25°C,

Toutefois, les calculs nombreux et fastidieux commandent d'automatiser

la procédure,
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Figure 25= Mileu H2504 y 1M

60°C; pH=1,4
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