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Programme

Figure 1 – Programme MP / PSI / PT
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Introduction

Ohlala la corrosion c’est pas bien ça abime les métaux et c’est un gros problème pour l’industrie (5 t
d’acier qui disparaissent par seconde à cause de la corrosion, chaque année 2% du PIB mondial part dans
la lutte contre la corrosion..), sans parler des risques liés aux utilisations de matériels corrodés (bâteaux,
voitures, ponts...). Heureusement des solutions ont été trouvées (cf les 2 %) !

Dans cette leçon nous définirons la corrosion, plus précisément la corrosion humide, avant de décrire
les moyens de contrer ce phénomène.

Figure 2 – Bateau ravagé par la corrosion - Tout comme nos cerveaux après cette leçon..

Vidéo introductive

Balancer ça :
https://www.youtube.com/watch?v=CqIn60cSSnMt=1m45s

1 Présentation de la corrosion

1.1 Définition
L’IUPAC (International Union of Pure and Applied Chemistry) définit la corrosion comme : "An

irreversible interfacial reaction of a material (metal, ceramic, polymer) with its environment whichresults
in consumption of the material or in dissolution into the material of a component of the environment"

Définition : Corrosion

La corrosion est une réaction irréversible se déroulant à l’interface entre matériau et son envi-
ronnement, dontrésulte la disparition du matériau ou la dissolution d’un composant de l’environ-
nement dans le matériau.

Dissolution

Ne pas ici comprendre dissolution comme vu en solubilité mais juste comme le métal
qui passe en phase aqueuse.

Au vu du titre assez explicite de la leçon, on se placera dans le cadre de la corrosion des métaux dans
un milieu humide (contenant de l’eau). Cela peut être une lame de métal plongée dans l’eau mais aussi
une simple pellicule d’eau voire une atmosphère humide.
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Donc la corrosion du fer, par exemple, c’est juste une réaction avec le milieu, ici une solution aqueuse.
Parfait. On peut être un peu plus précis ? Pour ce faire, voyons donc comment réagit un clou en Fer plong
dans une solution aqueuse d’acide chlorydrique à 1 M...

Manip’ : Mise en évidence de l’oxydation du Fer vidéééooo (ou une autre ici)

On plonge un clou en fer dans une solution aqueuse d’acide chlorydrique à 1 M. On observe alors un
dégagement gazeux. On introduit ensuite un peu de ferricyanure de potassium (rouge de Prusse)
qui devient bleu. Hors cette réaction n’est possible qu’en présence d’ions Fe2+.

La corrosion du Fer a donc donné des ions ferreur Fe2+, ce qui correspond à la réaction d’oxydation
du Fer :

Fes = Fe2+ + 4/2e−

Mais d’après nos cours d’oxydo-réduction, une oxydation s’accompagne toujours d’une réduction, et
ici la seule réduction possible est celle de l’eau (on néglige le O2 dissous. Plus précisément :

2H+ + 2e− = H2(g)

le gaz produit était donc du dihydrogène ! On aura pu le mettre en évidence avec une alumette.
Cet exemple sur la nature de la fameuse réaction entre le métal et le milieu est généralisable :

La corrosion humide d’un métal est une réaction d’oxydo-réduction entre le métal et l’eau (H+ ou
O2 dissous) dans laquelle le métal s’oxyde.

Pour le Fer (composant principal de l’acier qui forme les coques de bateaux, et accessoirement une
production mondiale de 2.4 milliards de tonnes en 2010), cette équation s’écrit :

Fes + 2H+ = Fe2+ +H2(g)

Si la corrosion c’est de l’oxydo-réduction alors on peut l’étudier avec les diagrammes E-pH :D

1.2 Stabilité dans l’eau
La corrosion consiste à étudier la réaction d’un métal avec l’eau. Une manière pertinente d’étudier

cette réaction est de superposer les diagrammes E-pH du métal considéré et de l’eau.

On rappelle que le diagramme E-pH de l’eau est construit à partir des équations d’oxydo-réduction :

2H+
(aq) + 2e− = H2(g)

O2(g) + 4H+
(aq) + 4e− = 2H2O(l)

Pour étudier la corrosion d’un métal on superpose les deux diagrammes.
Comme on le voit sur le diagramme E-pH, le domaine d’existence du Fer solide et le domaine de prédo-

minance de l’eau (et donc de H+) n’ont rien en commun. D’après nos derniers cours sur ces diagrammes,
nous savons maintenant que cela implique une réaction favorisée entre ces deux espèces, réaction qui est
ici la réaction d’oxydo-réduction déjà évoquée.
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Figure 1.1 – Diagramme E-pH du Fer

Figure 1.2 – Diagramme E-pH de l’Argent

Ainsi, on peut déjà trouver les métaux qui ne subissent pas de corrosion humide : ceux dont le domaine
d’existence sous forme solide possède une partie commune avec le domaine de prédominance de l’eau. On
peut notamment citer l’Argent.

Sur le diagramme, on voit bien de les deux domaines qui nous intéressent ne sont pas disjoints et sont
donc stables : l’eau (et les H+ qu’elle contient) ne corrodent donc pas l’Argent. Ces propriétés inoxydantes
en font donc un matériaux de choix pour réaliser des revêtements protecteurs et étanches.

Immunité, passivation..

Là c’est le moment où on définit les domaines d’immunité, de passivation et de
corrosion mais j’ai toujours pas compris le lien avec la corrosion (dans le domaine
d’immunité, le métal est corrodé par l’eau et n’est donc pas du tout immunisé..)

on attend la réponse de Forgeron !
Sur le diagramme on voit que l’on a définit 3 zones particulières :
— une zone où le métal est thermodynamiquement stable : c’est la zone d’immunité
— une zone où l’élément métallique considéré prédomine sous forme soluble : c’est la zone de corro-

sion
— une zone où l’élément métallique considéré existe à l’état d’oxydes ou de composés insolubles : c’est

la zone de passivation.
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Figure 1.3 – Les trois domaines du Fer

On voit sur le diagramme E-pH du plmob que à pH très faible (ce qu’on peut vérifier avec du papier
pH maus dans une solution à plusieurs M d’acide chlorydrique..) il devrait y avoir corrosion et donc
dégagement de H2 mais on peut observer que non ! La réponse est à chercher du côté de la cinétique et
des courbes i-E !

1.3 Potentiel et courant de corrosion
Comme vu dans les cours précédents, la cinétique d’une réaction d’oxydo-réduction est donnée par les

courbes i-E car la vitesse de réaction est proportionnelle au courant de corrosion !

vox =
1

nF
jox

avec vox la vitesse de la corrosion et jox la densité de courant volumique d’oxydation.
Et pour trouver la valeur du courant de corrosion on bosse comme d’hab sur les courbes i-E. La

figure suivante montre les courbes i-E des réactions de la corrosion du Zinc et du Fer. Il est important de
préciser que les portions de courbes associées à la réduction des ions H+ sont représentées sur l’électrode
correspondant au métal étudié. Ainsi, pour les courbes de gauche, celles du Zinc, la réduction des
ions H+ se fait sur électrode de Zinc.

Figure 1.4 – Comparaison des courbes i-E pour la corrosion du Zinc et du Fer f-legrand.fr

On constate que le courant de corrosion est supérieur pour le Zinc que pour le Fer, ce qui est signifie que
la corrosion par un milieu acide est plus rapide pour le Zinc, et c’est ce qui est constaté expérimentalement.
C’est aussi un retard cinétique qui bloque la corrosion du Plomb.
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Maintenant que nous avons vus les outils pour étudier la corrosion, intéressons-nous maintenant aux deux
types de corrosions humides.

2 Corrosion uniforme

2.1 Définition et exemples

Définition : Corrosion uniforme

La corrosion uniforme est une corrosion entre un oxydant et réducteur ne présentant, ni l’un
ni l’autre, aucune inhomogénéité.

Ainsi dans ce type de corrosion, tout le métal est au même potentiel donc il n’existe pas de déplacement
d’électrons. La corrosion du métal et la réduction de H+ se font au même endroit. Parmi les exemples, on
peut citer les corrosions acides du Zinc et du Fer déjà mentionner, mais ce ne sont pas les seuls exemples,
on a aussi le même phénomène pour l’Aluminium :

Al(s) + 3H+
(aq) = Al3+(aq) +

3

2
H2(g)

2.2 Facteurs influençant la corrosion uniforme
vidéo

Le métal
Évidemment le métal joue un rôle dans la corrosion uniforme. Ceci via des considérations thermo-

dynamiques (le cuivre ne s’oxyde pas spontanément) et cinétique (l’oxydation du plomb est bloquée
cinétiquement). Pour la cinétique, on peut reprendre les courbes i-E déjà détaillées car il s’agissait de
corrosion homogène.

Le pH ou le potentiel

Figure 2.1 – Superposotion des diagrammes de l’eau et de l’aluminium
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Mais aussi l’acidité va jouer un rôle : le pH a une influence dans les courbes potentiel-pH. Ainsi le
potentiel de l’eau est plus élévé en milieu acide, donc la corrosion y est plus forte. On peut voir son utilité
(même sa nécessité) directement dans l’équation précédemment établie.

Un autre effet du pH est de modifier la forme prédominante du métal. Par exemple dans le cas de
l’aluminium, une augmentation du pH peut favoriser la forme Al2O3 (alumine), passive.

Manip’ : Influence du pH

b Cachau p.187
"Mettre de la ferraille dans l’acide et ça fait pshhhhh" b Camille Normand
On peut remontrer la vidéo :
https://youtu.be/pR5_RL4b_Wg

On peut faire la même remarque pour le potentiel.

La salinité
En plus, la salinité de la solution va affecter la corrosion. On entend par solution saline, une solution

dans laquelle est dissoute au moins un sel ionique (typiquement NaCl). Dans une solution saline, la
conductivité est augmentée donc les électrons peuvent mieux circuler, ce qui augmente la corrosion.

Manip’ : Influence de la salinité

Préparer 2 béchers :
— Un avec de l’eau salée
— L’autre avec de l’eau distillée

Leur ajouter une solution de ferro-cyanure, plonger un clou pendant 10 secondes dans chacune de
ces solutions et constater que la solution salée est plus colorée.

Cette vidéo montre l’influence de la salinité entre autre !

2.3 Protections contre la corrosion uniforme

Revêtement
On peut envisager une solution qui semble toute bête : déposer une couche de matériaux inerte à la

surface du métal afin d’empêcher le contact avec l’eau. On utilise parfois un métal plus noble comme
protecteur : il s’agit d’un métal dont le potentiel est supérieur à celui du couple (H+, H2) comme le cuivre
E(Cu2+/Cu) = 0.34V/ESH.

Avantage

Théoriquement si tout va bien, on n’a pas be-
soin d’entretenir la protection

Inconvénient

Si la peinture se troue, alors le métal en dessous
se fait oxyder.

C’est la méthode qui est utilisée par exemple pour les voitures, vélos ...

Protection cathodique par courant imposé
La protection cathodique consiste à forcer la circulation d’un courant inverse au sens spontané (on

transforme le métal en cathode). Pour y parvenir, il existe deux façons de faire : par anode sacrificielle
(cf. partie suivant) ou bien par courant imposé.
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Comme on vient de le dire, on peut utiliser un générateur à courant continu pour forcer le métal à
rester dans son domaine d’immunité.

Avantage

Pas besoin de couche supplémentaire

Inconvénient

Nécessite beaucoup d’énergie, ce qui en fait une
méthode quasi-jamais utilisée
De plus la formation de H2(g) peut provoquer
un affaiblissement du métal.

Passivation
Une autre solution est d’utiliser une forme oxydée du métal pour faire office de couche protectrice.

On utilise cette technique par exemple pour l’aluminium.

Expérience : Passivation de l’aluminium

b JFLM1 p.184 ou Cachau redox U 20 min (prépa) + 2 min (live)

On prépare les deux plaques en préparation et en live on les plonge dans de lacide chlorydrique
à 1M. Si on a coloré les plaques observer que la couleur s’en va sur la plaque non traitée, sinon
observer que seule cette plaque présente un dégagement gazeux.

On peut trouver ça chelou de se placer en milieu acide parce que ça dervait fomer Al3+... Mais en fait
on a le même problème en pire en milieu basique à caus e de la formation de Al(OH)4− (pire parce que
cette réaction est beaucoup plus rapide). Donc au début, certes on créé du Al3+, mais à force d’en créer,
dans le diagramme E-pH, la frontière avec l’alumine se déplace vers la gauche. Il arrive donc un moment
où l’on créer bien de l’alumine !

Avantage

Comme pour le revêtement par espèce inerte :
si tout va bien, on n’a pas besoin d’entretenir
la protection

Inconvénient

Idem : s’il venait à arriver que la peinture se
troue, alors le métal en dessous se fait bouffer
à vitesse grand V (cf. partie suivante)

Mais la situation précédente est plutôt rare, souvent les milieux présentent des inhomogénéités...

3 Corrosion différentielle

3.1 Définition

Définition : Corrosion différentielle

Lors de la corrosion différentielle l’oxydation du métal ne se fait pas au même endroit que la
réduction de l’eau.

Cette corrosion découle de deux propriétés du milieu :
— Le milieu présente des inhomogénéités. Ça peut être parce que la concentration d’une espèce varie

dans l’espace, ou bien parce qu’il existe deux métaux. Ce sont ces deux différents cas que l’on va
étudier plus tard

— Cette différence de localisation est possible car les métaux sont des conducteurs. Ainsi, les électrons
peuvent passer d’un point (anode) à un autre (cathode)
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But

Dans les deux parties qui suivent, on traite chacun de ces points en les
illustrant par des exemples / applications

De façon générale, si l’oxydation et la réduction n’ont pas lieu au même endroit, c’est qu’on a
déplacement des électrons (donc une pile). Ce déplacement est créé par une différence de potentiel,
directement liée aux inhomogénéités.

3.2 Aération différentielle
b Les nouveau précis bréal, MP PT ancien ancien programme p.202

Ici le métal n’est plus recouvert par une solution homogène... Prenons encore l’exemple de notre ma-
gnifique bateau (non, pas de goutte d’Evans tant pis... Ou alors juste en expérience quali si jamais y a
besoin).

La concentration diminue avec la profondeur (10% d’oxygène en moins en bas de la quille environ)
puisque le dioxygène est apporté par l’air. Puisque le potentiel du couple de l’eau est

E = E◦ + log
[O2]

c◦

Alors le potentiel diminue également avec la profondeur. Ainsi, les électrons libérés par la corrosion
du fer vont remonter dans la coque et venir réduire le dioxygène dissout dans l’eau.

Fe(s) = Fe2+(aq) + 2e−

1

2
O2(aq) +H2O(l) + 2e− = 2OH−(aq)

Ainsi on observe formation de rouille

Fe2+(aq) + 2OH−(aq) = Fe(OH)2(s)

En fait la coque du bateau agit comme une grosse pile :) Mais c’est bizarre parce que un métal, ça
devrait être au même potentiel partout... Bah là il faut prendre en compte la résistivité propre ainsi que
les contacts entre les pièces qui donnent au métal une résistance, permettant ainsi que s’établisse une
différence de potentiel.

En plus l’eau elle est salée, du coup zbree combo ! (cf. partie précédente)

Manip’ : Goutte d’Evans

Aller on se fait plaisir : dans de l’eau foutre du sel, de la phénolphtaléine et un truc qui devient
bleu en présence de Fe2+ (hexacianoferrate de potassium)... Poser cette solution sur une plaque de
métal et constater que la partie extérieur est rose (phénolphtaléine en milieu basique par création
de HO−), tandis que la partie intérieur est bleu (formation de Fe2+). Si on attend suffisamment,
on voit aussi apparaître la rouille entre les deux !
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Figure 3.1 – Représentation de la circulation des ions et électrons dans la goutte et dans le métal.

3.3 Protection contre la corrosion par anode sacrificielle
b J’intègre p.300

Ici, pas de différence de concentration. Par contre on se propose d’étudier le cas où deux métaux sont
en contact. C’est donc bien un cas de corrosion différentielle puisque le milieu métallique n’est pas unique.

Manip’ : Pile de corrosion

b Sarrazin p.287 + JFLM 1/2
L’idée est de foutre deux plaques (genre fer / zinc) dans de l’acide chlorydrique et constater un
dégagement gazeux sur les deux plaques. Lorsqu’on les branche, le dégagement n’a plus lieu que
sur l’une des deux (laquelle haha ?) et on peut mesurer l’apparition d’un courant.

En fait le zinc étant plus réducteur, c’est lui qui est oxydé

Zn(s) = Zn2+(aq) + 2e−

Alors les électrons partent de la plaque de zinc et rejoignent celle de fer en court-circuit. C’est donc sur
cette dernière que va avoir lieu la réduction de l’eau

2H+
(aq) + 2e− = H2(g)

On peut vérifier que le courant va bien dans le sens du haut potentiel (fer) vers le bas potentiel (zinc).
À l’aide d’une électrode de référence, on peut remonter au potentiel mixte E′M ?
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Figure 3.2 – On voit sur ce schéma (moche, merci J’intègre) au niveau des courbes iE que c’est bien le
zinc qui est oxydé mais que la réduction de l’eau a lieu sur le fer.

Mais pourquoi ils restent pas gentillement au niveau du zinc les électrons ? Bah justement ils essayent
de remonter le potentiel. On retrouve la caractéristique principale de la corrosion différentielle : il appa-
raît une différence de potentiel.

Mais quel est le rapport avec la protection ? Et bah si : avant le fer, il était attaqué et après mise en
contact avec le zinc, il ne se corrode plus ! L’idée est donc de mettre en contact le métal d’intérêt avec
un métal moins noble afin qu’il se transforme en cathode. Il s’agit donc bien d’une protection cathodique
(chose promise chose due), mais contrairement à celle vue précédemment, on n’a besoin de faire circuler
aucun courant !

Par contre le zinc il s’en sort vachement moins bien dans l’histoire, c’est pour ça qu’on parle d’anode
sacrificielle... Et vous vous rappelez la première protection qui consistait à revêtir le métal d’un autre
métal plus noble ? Bah c’est exactement le procédé inverse, donc qu’est-ce qu’il va se passer quand il y
aura un trou dans la peinture ? Bah ouais, c’est le métal à protéger qui va jouer le rôle d’anode sacrifi-
cielle... Game over.

Autre petit nom

Des fois, on parle aussi de protection cathodique galvanique.

Avantages

— Plus de coût énergétique pour faire passer
un courant

— La présence de trous dans la peinture
n’est plus un problème, tant que les élec-
trons peuvent passer d’un métal à l’autre

Inconvénient

Là par contre, le but c’est que la couche protec-
trice se fasse éclater la gueule, donc va falloir la
réparer plus souvent.

Utilisations

Pour les fameuses coques de bateau, c’est ça qui est utilisé !
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Figure 3.3 – Anodes sacrificielles sur la coque d’un navire.

D’autres corrosions ?
Corrosion des polymères (élastique qui part un peu en couille), peinture à l’huile qui s’oxyde et fini par
former un polymère.

Cause de l’oxydation des coques ?
Concentration en NaCl donc meilleur électrolyte (facteur agravant) mais la base c’est différentielle de
concentration en O2

Manière de prévoir à l’avance si un oxyde est putôt passivant ou s’il sera porreux et per-
mettre la destruction du matériaux ?
Surface efficace, paramètre de pilling bedworth (comparer les densités de l’oxyde et du métal). Si l’oxyde
est moins dense, il gonfle et se craquelle.

Différence hydroxydes et oxydes ?
Liés par une réaction de dés·hydratation, la réaction d’oxydation donne un hydroxyde puis celui-ci se
déshydrate en oxyde.
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Commentaires

— Abuser des courbes iE
— S’en servir pour donner les temps de qu’un bout de métal met à se corroder...
— Bien se baser sur le programme
— Bien creuser ce qu’il se passe au niveau chimique
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