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INTRODUCTION

~

Ce travail est une contribution & 1'étude du mécanisme de la
dissolution anodique du fer, dans le domaine d'activité, en
solution acide de sulfate ou de chlorure.

La compréhension des processus élémentaires se déroulant au
niveau de 1'interface métal-électrolyte peut reposer sur des
données fournies par différentes méthodes d'analyse indirecte.
Nous utilisons l'analyse conjuguée des courbes stationnaires
courant-tension et de 1'impédance présentée par 1l'électrode en
chaque point de sa caractéristique I (V) en régime non-station-
naire. Nous rappelons préalablement quelques notions de cinétique
électrochimiques nécessaires a une telle analyse.

La premiére partie de ce mémoire est consacrée a 1'étude de la
dissolution anodique du fer en solution acide de sulfate. L'ex-
posé est divisé en quatre chapitres. Le premier montre la ten-
dance des mécanismes proposés dans la littérature & évoluer vers
des modales de plus en plus complexes, impliquant des chemins
réactionnels paralléles couplés. Nous décrivons ensuite le dis-
positif expérimental utilisé. Le troisidme chapitre est consacré
34 1'exposé des résultats expérimentaux. Enfin, nous proposons
dans un quatriéme chapitre un modéle réactionnel susceptible de
décrire l'ensemble de ces données.,

Nous traitons dans une deuxiéme partie du comportement anodique du
fer en solution acide de chlorure. L'examen bibliographique pré- -
alable montre qu'un certain nombre d'auteurs se sont intéressés

3 cette question. Pourtant on ne trouve que rarement de données
sur l'impédance électrochimique. Nous exposons nos résultats ex-
périmentaux dans un dernier chapitre divisé en deux paragraphes
le premier est consacré & l'étude du milieu sulfate acide addi-

tionné de chlorure, le second & 1'étude du milieu chloruré seul.
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RAPPELS DE NOTIONS DE CINETIQUE ELECTROCHIMIQUE

Un phénoméne intervenant dans un systéme électrochimigue
métal-électrolyte peut &tre interprété 3 l'aide d'un mo-
déle réactionnel, constitué par un ensemble de processus
élémentaires mettant en jeu divers intermédiaires de réac-
tion. Ces processus élémentaires se déroulent en phase
homogeéne ou hétérogéne : transport de matiére, réaction
chimique, adsorption, désorption, transfert de charge,
réorganisation cristalline. |

On admet généralement que la vitesse d'une réaction élé-
mentaire de transfert de charge est régie par la loi de
Tafel. Une réaction hétérogsne de transfert de charge
faisant intervenir un absorbat A et une espéce X présente
en solution

A + nX— AX T + e-

pourra &tre cinétiquement décrite par la relation :

i=F. Al. |x|® k.e BN

|A| et | X| sont les activités, assimilées aux concentra-
tions, de A et X dans la phase adsorbée. Suivant l'iso-
therme d'adsorption de Langmﬁir, la concentration super-
ficielle|A| est proportionnelle au taux de recouvrement

de surface par 1'adsorbat A, |X| étant proportionnelle 3

la conbentration de l'espéce X en solution.

k est la constante de vitesse de réaction.

La surtension n est la différence entre le potentiel imposé
d l'interface et le potentiel d'équilibre du couple rédox

(1) associé a la réaction.

(1) A + nX2AX,T + e~
La réaction inverse.: AX,tT + e~ — A + nX
peut cinétiquement étre décrite par la réaction

r
i' = F. |AXgt| k', e BN,



b = %% est 1'exposant de Tafel de la réaction. Le coef-

ficient de transfert a, compris entre o et 1, est une cons-
tante 3 condition que la surtension ne soit pas trop im-
portante.

On a
(ologi) - b
on ’ |A], |X] 23

On définit l'ordre partiel de la réaction par rapport a

l'espéce X en solution, par la relation
dlogi
( blog|X|)

Pour un systéme électrochimique donné, le courant global

abn T 7

mesuré  est une fonction complexe de l'ensemble des vitesses
des étapes élémentaires. Cependant, ce courant n'est prati-
quement déterminé que par un nombre restreint d'étapes,
cinétiquement déterminantes : étapes les plus lentes s'il
existe un chemin prédominant, étapes rapides compétitives
dans le cas contraire.

L'étude dans un large domaine de potentiels de la dépen-
dance du courant global stationnaire I avec le potentiel
peut permettre, en facilitant le découplage de ces diffé-
rentes étapes élémentaires, une meilleure connaissance du
chemin réactionnel. Dans le cas d'une cinétique mixte
diffusion-adsorption . transfert, il est possible de sim-
plifier 1'étude du processus réactionnel. Avec la tech-
nique de l'électrode tournante, le transport des especes
réagissantes est en effet assurée par diffusion convective
forcée ; a condition que la vitesse de rotation de 1'élec-
trode soit suffisamment élevée. La cinétique est alors
déterminée par des processus d'adsorption-transfert.

La réponse du systéme électrochimique a une perturbation
électrique de faible amplitude est décrite par son impé-
dance Z . Celle-ci peut rendre compte de 1l'ensemble des
étapes. Son calcul dans 1'élaboration d'un modéle réaction-

nel ne nécessitant pas d'autres hypothéses que celles exi-



gées pour le calcul de I, sa mesure est complémentaire de
celle du courant stationnaire.
On représente classiquement l'impédance Z par le schéma

équivalent suivant

Cq
e
avec l— ZF —'J

Re : résistance d'électrolyte.

Cq : capacité de couble couche électrochimique

(décrivant en premidre approximation le comportement élec-
trique de la double couche électrochimique).

Z impédance faradique,associé aux processus hétérogeénes

F
d'interface.
Dans le cas d'un couplage adsorption-transfert, le courant

instantané i e une fonction du potentiel et des taux de

recouvrement des adsorbats : i = £ (v,epuqan).
On définit 1'impédance faradique Zp d'aprés la relation
s . 4V
F = a1
avec
di >f n d>f | dfi
— = — + . — S
av = Gv) 0,0 TEa (Golvav )
df e ..
l/(;;)gl,.._,gn définit la résistance de transfert R,

1ié directement aux processus de transfert de charge.
d8i
dv
face par l'adsorbat Aj.

est un terme de relaxation de recouvrement de sur-

Si le potentiel est une fonction sinusofdale du temps,de
pulsation w:V(jw), en régime stationnaire les pdles de

1/ Zg (jw) fournissent les constantes de temps du mécanisme.
La mesure de 1'impédance faradique dans un large domaine

de fréquences permet de déterminer ces constantes de temps,
a3 condition qu'elles soient suffisamment découplées.
Lorsque w—0, 1'impédance faradique Zp tend vers la résis-
tance de polarisation Rp, définie comme l'inverse de la

pente de la tangente a la courbe I (V) stationnaire.



Pour les pulsations w élevées, 1l'impédanceZ peut &tre

représentée par le schéma équivalent suivant

C4
e 0]
| Ryt |

La variation en fonction de w de 1'impédance d'un tel cir-
cuit décrit dans le plan complexe un demi-arc de cercle

capacliif.
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CHAPITRE I

RAPPEL BIBLIOGRAPHIQUE ET POSITION DU PROBLEME

En I947, KABANOV, BURSTEIN, FRUMKIN (i) signalérent que
pour un méme potentiel la vitesse de dissolution anodique
du fer en milieu basique est d'autant plus faible que le
pH est plus acide. Pour expliquer ce décalage de leurs
courbes courant-tension avec le pH, ils supposérent une
intervention directe des ions OH dans le mécanisme de disso-
lution. Par la suite, BONHOEFFER et JENA (2) observérent
un méme phénoméne en milieu acide. Deux propositions con-
traires étaient alors possibles : une activation de la
dissolution par les ions OH~ ou comme le proposérent
BONHOEFFER, HEUSLER (3) et STERN, ROTH (4), une inhibition
par les ions H T (recouvrement de surface par 1l'hydrogéne
réduisant 1l'aire anodique).

Cette derniére hypothése fut cependant rapidement abandon-
née par BONHOEFFER et HEUSLER (5) au profit de celle de

la participation des ions OH-.

Si le principe de cette intervention peut sembler surpre-
nant en milieu acide, étant donné le faible nombre d'ions
OH- disponibles en solution, on peut toutefcis admettre
que le métal intervient dans le déplacement de 1'équilibre
de dissociation de l'eau. Les différents mécanismes pro-
posés alors dans la littérature font directement intervenir
les ions hydroxydés dans le processus anodique, avec for-
mation d'un intermédiaire FeOH.

Ainsi d'aprés HEUSLER (6), cet intermédiaire se comporte-

rait comme un catalyseur



Fe + OH- — FeQH + e~ (D)

Fe + OH- + FeOH — FeOH + FeOHT + 2e~

FeOHT + HT = Fe2+ + H20

Pour BOCXRIS, DRAZIC et DESPIC (7), qui ont envisagé la
possibilité de sept mécanismes différents dont celui
d'HEUSLER, FeOH joue par contre le r8le d'un intermédiaire
de réaction consommé dans un processus a £tapes consécu-
tives

Fe + OH- =2 FeCOH + e~ (1)

FeOH — FeOH™ + e-

FeOHT=—=FelZ+ + OH-

En établissant séparément leurs relations théoriques
courant-tension, HEUSLER et BOCKRIS (&), (9) suoposent la
réaction (I) au voisinage de son potentiel d'équilibre.
Cette hypothése restreint le dcomaine de surtensions ou
reste applicable la relation I (V). Dans leurs domaines
expérimentalement étudiés on peut alors mettre en doute la
validité de leurs relations. Les auteurs ne précisent pas
par ailleurs 1'état sous lequel se trouve l'espéce inter-
médiaire FeOH.

A cet égard, KELLY (l0) est le premier a appliquer au cal-
cul de la relation théorique courant-tension la notion de
recouvrement de surface par des espéces intermédiaires
adsorbées. En utilisant les modéles de HEUSLER et de BOCKRIS,
il se limite néanmoins lui aussi au cas des trés faibles
surtensicns. Par un calcul plus général, ne faisant pas
intervenir le principe d'étapes en pseudo-équilibre et avec
des coefficients de transfert a. différents entre eux,
MOREL (11) établit pour chacun des deux mécanismes une re-
laticon théorique I (V) valable dans un plus large domaine
de tensions anodiques. Avec les hypothéses utilisées,
le modale de BOCKRIS paraft alors celui qui rend le mieux

compte des courbes expérimentales obtenues (l1).



En effectuant un travail similaire sur 1'impédance fara-
dique, KEDDAM (12) aboutit a une méme conclusion.

En raison de 1'importance de tels résultats, nous détail-
lerons briévement le modéle développé par MOREL et KEDDAM.
Ces derniers supposent une adsorption s'effectuant sans
interaction latérale suivant le modéle de Langmuir et né-
gligent, pour le domaine de tensions anodiques étudié, la
réaction inverse de 1'étape (I) du chemin réactionnel pro-

posé par BOCKRIS, DRAZIC et DESPIC (7)

Fe + OH- &b (FeOH)aqs + €~ (1)
ky

(FeOH), g5 <2, FeOH' + e~ (11)

FeOHt — FelZ+ + OH- (III)

L'expression du courant stationnaire est obtenue en posant
que les vitesses de formation et de disparition de 1l'inter-
médiaire adsorbé FeOH sont égales. Ces vitesses sont régies
par la loi de Tafel.

I = 2Fk2B exp (boV) (1)
1+ kzﬁ exp ((b2-b1) V) / kq (OH™)

L'allure de la caractéristique log I (V) est fonction de

la valeur des coefficients by et b2, exposants de Tafel des
étapes (I) et (II). Le cas : by>b2 est le seul en accord
avec l'expérience. Selon le domaine de tensions anodigues,
la caractéristique log I (V) présente alors deux asymptotes
définies

- La premidre aux faibles tensions anodiques, ou l'on peut

supposer k2 B exp ((b2-b1) V)/k1(OH-)>1

log T = 21= V + log 2Fk] (OH-)

2,3
- La seconde aux fortes tensions anodiques
- b2
log I = 2.3 vV + log.QEsz

Seule la premidre asymptote, dont la pente est la plus
forte en raison de 1'inégalité b1>by, dépend du pH (fi-
gure I-1). L'ordre de réaction par rapport & OH- est dans
ce cas égal a l'unicé.

(i) L2 terme P représente la concentration superficielle

maximale en (FeCH)ads.



En supposant une perturbation électrique de type sinu-
sofdal, de faible amplitude et de pulsation w , le calcul
de l'admittance faradique & partir de 1l'expression du
courant instantané (i) aboutit a la relation

dl =1 = F K7 (B(b1+b2) + (b1-b2) (K2B-K7] (OH-)) )
v ZF 1+K2 B /K1 (OH~-) jw + (K1 (OH-)+K2B)/B

avec Ki = ki exp (biV)

La variation de 1l'impédance faradique Zg( w) en fonction
de la tension anodique n'est compatible avec 1l'expérience
que dans le cas de l'inégalité bi>b2 précédemment imposée.
Ainsi 1'impédance Zy ( w) présente dans le plan complexe
(R,jG) une composante imaginaire positive donc inductive
aux faibles tensions anodiques (ii) et négative donc capa-
citive aux fortes tensions anodiques (figure I-1).

La constante de temps unique T= B , pole de 1'ad-
K1 (OH=)+K2B

mittance faradique, dépend de la polarisation anodique.
Le produit de la résistance de transfert R , limite de
l'impédance Zp ( w) & fréquence infinie, pgr le courant I
est par ailleurs égale a une constante

R .I= 2
c b1+b?

(1) La réaction inverse de 1'étape (I) est de nouveau
négligée.

(i) ot 1l'on peut supposer : k2B exp ((b2-b1)V)/k1 (OH-)>>1



Alog I




Néanmoins, parallélement & ces travaux de MOREL et de
KEDDAM, les résultats expérimentaux alors cités dans la lit-
térature traduisent une grande diversité des valeurs de
pente de droite de Tafel et d'ordre de réaction par rapport
32 OH-. Cette diversité entraine des désaccords dans 1l'in-
terprétation du processus de dissolution ; bien que EICHKORN
et LORENZ (13), (14) tentent de concilier les différents
résultats en tenant compte de la composition chimique du
fer et du traitement thermique appliqué. La structure de
1l'échantillon étudié peut d'ailleurs directement influencer
l'action inhibitrice des ions HT, supposée antérieurement
par certains auteurs (3),(4). Cette action inhibitrice se
manifeste au voisinage du potentiel de corrosion (i) par
une hystérésis de la courbe courant-tension potentiociné-
tique (11).

Parmi les différents mécanismes de dissolution proposés a
cette époque impliquant 1l'hypothése d'un chemin réactionnel
unique, rares sont ceux ou est énvisagée une participation
de 1l'anion de l’acidg. En milieu sulfate acide le r&le des
anions HSO4™ et 8042 est cependant controversé. Leur faible
influence observée par MOREL (l11) aux forts courants montre
un effet légérement négatif, déja signalé par LORENZ,
EICHKORN et MAYER (15), allant & l'encontre des résultats
obtenus par SCHWABE et VOIGT (16) ou par FLORIANOVICH,
SOKOLOVA et KOLOTYRKIN (17). Pour ces derniers, les ions
sulfate acide et sulfate participent & part égale au méca-
nisme de dissolution, conjointement avec l'ion OH-

Fe + Hp0 & Fe(OH ), 4q¢ + HT

Fe (OH-)ads & (FeOH)g4g t+ e~

(FeOH)ads + HSO4 -_ FeS04 + H20 + e~

(FeOH)ads + 5042~ — FeSO4 + OH- + e-

FeSO4 = Fel¥ + S042- ou FeSO4 + H20 & FeHSO4t + OH-

(1) Les phénomeénes cathodiques ne sont alors plus négli-

geables.
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L'hypoth&se d'une intervention de l'anion de 1'acide est
par la suite reprise par GEANA, EL MILIGY et LORENZ (18),

mails ceux-ci abandonnent le principe d'un chemin réaction-

[}

nel unique. Un tel principe est resmis en cause par de nou-
veaux résultats expérimentaux. Ea effet, d'aprés certains
auteurs (18), (19), (20), les courbes courant-tension expé-
rimentales obtenues 3 des pH compris entre 2 et 5 peuvent
présenter dans le domaine d'activité un pic anodique (i)

ou plus généralement un point d'inflexion aux moyens courants.
Si de tels résultats obtenus par des méthodes potentiociné-
tiques décrivent effectivement 1'état stationnaire du sys-
téme électrochimique, il est alors impossible de les expli-
quer & l'aide de mod2les & étapes consécutives (ii) Ces
résultats sont au contraire prévisibles dans un modéle 2
étapes paralléles (21). Ainsi pour BECH-NIELSEN (20), GEANA,
EL MILIGY et LORENZ (18) le processus de dissolution ang-
dique implique deux chemins paralléles couplés.

L'hypothése de l'existence de chemins réactionnels multiples
est d'ailleurs admise dans le cas de la dissolution anodique
d'autres métaux : le mod2le proposé par CAPRANI (22) pour

le titane en est un exemple. '

Dans le cas de fer, GEANA, EL MILIGY et LORENZ (18), (23),
(24) supposent l'intervention de l'anion A- de l'acide

dans l'un des deux chemins réactionnels couplés et admettent

(1) Ce pic anodique est distinct de celui associé au début
de la passivation.
(11i) Dans un modéle 3 étapes consévutives, la caractéristique

log I (V) ne peut pas intercepter l'une des deux droites

de Tafel limites obtenues aux faibles et fortes tensions

M
[p]
M
(o}
L
=]
=]
(¢1]
3
p
(9]
4
(n3
(b
n
3
L
r—l
L]

[

anodiques (20). Les résultats pr

queralent le contraire.

b log T II -
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pour l'autre les étapes consécutives du mécanisme de
BOCKRIS. Deux intermédiaires de réaction adsorbés sont
alors formés : Fe OH et Fe (OH)»>.

Fe + H20 & (Fe OH)adg + HT + e-

(FeOH)zqg — FeOHT + e-

FeOHt + Ht = Fe 2+ + H70

(Fe OH)gds + H20 &(Fe(OH)2)adg + HF + e-
(Fe (OH)9)ads + A~ — FeOHT + A- + OH-
Fe (Fe(OH)2)ads + A~ —FeOHT + (FeOH) g5 + A~ + e~
Par la suite avec d'autres résultats expérimentaux, BESSONE,
KARAKAYA, LORBEER et LORENZ (25) proposent un mécanisme
semblable mais toutefois indépendant des ions sulfate acide
et sulfate.
Fe & (FeOH)ads — FeOHT

FTé"(Fe(OHz))ads — FeOHT + (FeOH)ads
La complexité des modéles faisant intervenir deux chemins
réactionnels couplés, comme ceux cités précédemment ou
celui proposé par BECH-NIELSEN (26), en raison du nombre
important de paramétres mis en jeu, rend difficile leur
vérification expérimentale au moyen des seules courbes de
polarisation stationnaires.
Un étude basée sur lbtention de la caractéristique courant-
tension se révéle donc insuffisante, surtout a faible pH
(O pHK2) ot 1l'interprétation du processus de dissolu-
tion en termes de réactions consécutives ou parallzles
couplées est particuliérement délicate (20)
Dans un tel domaine de pH, 1l'emploi conjugué de méthodes
stationnaires et non stationnaires, telles que la mesure
d'impédance, peut par contre apporter des informations
suffisantes sur le mécanisme de dissolution.
Le but initial de ce travail a donc été de mettre 3 pro-
fit les progras méthodologiques (i) de la mesure d'impé-

dance.

(1) de I965 a I976



I1 a été ainsi possible de mettre en évidence 1'existence de plus
d’'une constante de temps faradique dans l'impédance.

La figure I - 2 donne & titre d'exemple un résultat caractéristique
obtenu (27) : le diagramme d'impédance est caractérisé par deux
boucles faradiques, de nature selfique pour un tel pH et une telle
densité de courant.

Basés sur la mesure conjuguée de 1l'impédance faradique et de la
caractéristique I (V) stationnaire, nos travaux apportent une con-
tribution a 1'étude du mécanisme de dissolution anodique du fer en

milieu sulfate acide, de pH compris entre O et 3.



FIG 1-2

Diagramme J'impédance représenté dans le plan complexe :

Parameétre : fréquence (Hz).

S yNa, S M) =1,6 ; J = 50 mA/cm”.
x HZ O4 (IM) + yNa2 O4 (IM) pH =1,6 ; J 0O mA/cm

(Rs-]G) .
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CHAPITRE II

METHODES ELECTROCHIMIQUES D'ETUDE ET DISPOSITIF EXPERIMENTAL

Aprés description de la cellule d'électrolyse, nous expo-
serons les conditions d'obtention de la caractéristique
courant-tension et de 1'impédance faradique.

II.1 Cellule d'électrolvyse

La cellule d'électrolyse cylindrique, a doubles parois con-
centriques en pyrex permettant une circulation d'eau ther-
mostatée, contient 1'électrolyte et trois électrodes (fi-
gure II-1)

- une électrode de travail, constituée par 1'échantillon
étudié.

- une électrode de référence, au sulfate mercureux en solution
saturée de KoS04 ou au calomel en solution saturée de KCl
suivant que l'électrolyte acide contient des ions sulfate
ou chlorure. Cette électrode est & double compartiment
(TACUSSEL - type RDJ)

1/ Hg/HgoS04/K3S04sat //K9SO04gat

2/ Hg/HgyCly/KClgar //KClsat

L'électrode de référence, ne débitant pas de courant dans
la cellule, posséde une tensicn interfaciale bien définie
et reproductible. Le potentiel de 1'électrode de travail est
alors repéré par rapport a cette électrode.

- une contre-électrode constituée par une toile de platine
de forme cylindrique, de grande surface par rapport a celle
de 1'électrode de travail (le rapport de surfaces
SC.E./’E.T. est de plusieurs centaines).

Cette cellule trés dissymétrique permet de s'affranchir

du probléme de positionnement de 1l'électrode de référence
par rapport & l'électrode de travail. La résistance R, de
1'électrolyte entre les deux électrodes se trouve localisée

au voisinage immédiat de 1'électrode de travail.



&

II.1.1 Electrode de travail

Elle est constituée par la section droite d'un cylindre

de fer, d'origine JOHNSON-MATTEY (1), de 5 mm de diamatre.
La surface latérale du cylindre est isolée de 1'électrolyte
par un obage dans une résine polymérisable & froid (Spé-
cifix, STRUERS) ou par une gaine thermorétractable.
L'électrode entrainée dans un mouvement de rotation uni-
forme autcur de son axe vertical, par un moteur électrique
asynchreone, constitue un disque tournant. La liaison &lec-
tique avec le circuit de polarisation est assurée par un
contact coaxial 3 mercure.

Ce type d'électrode impose des conditions hydrodynamiques
définies et reproductibles de convection Fforcée et permet
d'assurer le transport des especes réagissantes vers 1'é-
lectrode, pour des vitesses de rotation suffisantes.

Afin d'obtenir une bonne reproductibilité des mesures, la
surface de 1l'électrode est polie mécaniquement au papier
émeri avant chaque expérience (successivement : grades 400,
600 et 800).

II.1.2 Electrolvte

La solution aqueuse que constitue 1'électrolyte est main-
tenue a3 une température de 25°C (+ 0.1°C) et désaérée soi-
gneusement par barbotage d'argon de grande pureté (argon U,
AIR-LIQUIDE). La solution est obtenue par mélange en pro-
portion variable (ii)de solutions équimolaires d'acide sul-
furique et de sulfate de sodium, ou d'acide chlorhydrique
et de chlorure de sodium suivant le milieu étudié. Ces
solutions sont préparées a partir de produits purs pour
analyse (MERCK) et d'eau distillée puis permutée sur résines
échangeuses d'ions.
(1) Impuretés principales (en %)

C =0,003, Si = 0,0004, Mn = 0,0003, Mg = 00,0002,

(i) La wvaleur du pH de l’électrolyte est vérifié au pH macre
TACUSSEL)
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II1.2 Obtention de la caractéristigque stationnaire courant-

tension
Divers types de régulation électronique permettent d'imposer
un état constant 3 un systaéme électrochimique. Le choix de
cette régulation est tributaire de 1l'allure de la courbe
courant-tension. I1 est cependant peu critique dans le cadre
de notre étude.
Nous avons choilsi pour le relevé de la caractéristique I (V)
une régulation de type potentiostatique, ol la différence
de potentiel entre 1'électrode de référence et 1l'électrode
de travail est maintenue constante. Cette régulation poten-
tiostatique répond aux exigences de stabilité, de temps de
réponse suffisamment court et de bruit de fond de faible
niveau.
Suivant que la différence de potentiel imposée est une
fonction indépendante ou dépendante linéairement du temps,
les courbes I (V) obtenues sont dites potentiostatiques ou
potentiocinétiques.
La valeur du courant stationnaire, si elle existe, est en
principe obtenue par la méthode potentiostatique. Dans cer-
tains cas cependant, elle peut ne pas é&tre atteinte ; comme
par exemple lors d'une déformation géométrique au cours du
temps de la surface de 1'électrode. Aux forts courants ol
1'évolution géométrique de la surface réactionnelle peut
étre rapide, la technique potentiocinétique, en favorisant
une dissolution régulidre de 1'électrode, est alors parti-
culidrement adaptée (i). Si la vitesse de tracé est suf-
fisamment lente, 1'allure de la courbe ne dépend pas de
celle-ci : on se trouve dans des conditions quasi-station-
naires. Les deux méthodes ont été utilisées pour 1l'obten-
tion de la caractéristique I (V) stationnaire.
Quelle que soit la technique employée, les courbes expéri-
mentales doivert par ailleurs &tre corrigées du terme de
(i) Cette technique est aussi intéressante aux faibles cou-

rants ou l1'état staticnnaire est lent & s'établir.



chute ohmique di & la résistance d'électrolyte entre 1'élec-
trode de référence et l'électrode de travail. La valeur
de cette résistance est déterminée par une méthode de cou-
pure (ll), (28) (figure II-3). Les courbes I (V) sont alors
graphiquement corrigées du terme de chute obmique. Dans le
cas d'une résistance d'électrolyte de valeur élevée, nous
avons utilisé la possibilité d'une compensation partielle
de chute ohmique par adjonction d'une résistance négative
(1) dans le circuit de polarisation (29), (30).
Le schéma de principe d'obtention de la courbe I(V) est
représenté en figure II-2.
On déduit la caractéristique densité de courant-tension
J(V) en rapportant le courant A la surface unité (pour une
dissolution réguliére).

II.3 Mesure de 1'impédance faradigue

La réponse d'un syst2me électrochimique soumis i une per-
turbation électrique de faible niveau peut &tre entiérement
décrite par son impédance : Z = AV/ AI,

A la polarisation continue d'interface, que nous avons choi-
sie de type galvanostatique (& courant imposé) pour la mesure
de 1'impédance, on superpose un signal sinusofdal de fré-
quence variable. L'amplitude du signal ne doit pas dépasser
un certain niveau pour que la réponse du syst2me soit liné-
aire. Cette amplitude maximale est fonction du point de

polarisation (ii)et de la fréquence (iii).

(1) Le principe de la compensation est basé sur l'utilisa-
tion d'un circuit C.I.N. (convertisseur & impédance
négative) (29).

Pour une autre métheode, cf. (30),

(i) Elle est d'autant plus faible que la courbure de la ca-
ractéristique I(V) au point de polarisacion (I,V) étudié
est accentuée,

(iii)Elle est plus faible en basse qu'en haute fréquence.
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L orsqu'on coupe le courant I suffisamment rapidement,
la tension d'origine ohmique RI disparait avant la teasion
d'origine électrochimique V. L'observation de la variation de
potentiel de 1'électrode avec le temps sur un oscilloscope
permet de distinguer ces deux tensions, si la derniire se
comporte comme &yant une constante de temps au-moins
trente fois plus grande que celle de la tension ohmiaue (28).

PRINCIPE DE LA MESURE DE LA RESISTANCE D'ELECTROLYTE.

FIG. 1I-3
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En choisissant constante 1l'amplitude dams toute la gamme
de fréquences étudiée, son niveau déterminé 3 basse fré-
quence doit étre supérieur & un certain seuil.Cette limite
inférieure est fonction du rapport signal/bruit minimum
admissible par 1l'appareil de mesure. L'utilisation d'un
dispositif de régulation de polarisation & faible bruit

de fond peut permettre d'améliorer ce rapport signal/bruit.
Pour un rapport donné, la mesure optimale est obtenue par
corrélation du signal regu avec le signal de mesure envoyé
dans le systéme. Le principe en est schématisé sur la fi-
gure II-4,

Le signal SR(t), réponse du systéme au signal émis Sg(t) =
Asinwt, est caractérisé par un couple complexe : partie
réelle R, partie imaginaire G. Ce signal est corrélé avec

deux signaux synchrones de référence, en phase et en qua-

drature avec Sg(t) : sinwt et coswt. Pour un temps T de
mesure choisi égal & un nombre entier N de périodes,
w
T .
R =1 S Sp(t) sinwt dt
TO
G =1 jT Sp{t) coswt dt
TO

Plus le nombre N de périodes d'intégration est grand, plus
le filtrage du bruit est effectif. La précision de la me-
sure augmente donc avec N. Dans la gamme de fréquences
étudiée :(10 mHz , 10 kHz ), nous avons choisi N = 10.
L'emploi d'un analyseur de fonction de transfert (Solartron
1172 - SCHLUMBERGER) & double entrée et utilisant les tech-
niques numériques permet de supprimer le déphasage intro-
duit par le dispositif de régulation et de diminuer au
maximum les dérives propres aux systémes analogiques. La
précision de la mesure du couple module-phase peut alors
8tre chiffrée ainsi, dans la gamme de fréquences précedem-

ment citée
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I

nces inférieures au hertz, le temps d'inté-

ant important, nous n'avons effectué la corré-
le signal relatif au potentiel ; le dépna-

sage introduit par le galvanostat pouvant &€tre considéré

comme négligeable & basse fréquence.

Le schéma de principe de la mesure d'impédance est repré-

senté en figure TII-S5.
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CHAPITRE III

ETUDE EXPERIMENTALE DE LA DISSOLUTION ANODIQUE DU FER EN
MILIEU SULFATE ACIDE A L'AIDE DE LA CARACTERISTIQUE COURANT-
TENSION STATIONNAIRE ET DE L'IMPEDANCE FARADIQUE.

Les mesures sont représentatives dans le domaine d'étude consi-
déré des cinétiques hétérogénes d'interface. La vitesse de
rotation de 1l'électrode de travail est en effet toujours suf-
sament élévée pour assurer par diffusion convective forcée le

transport des espéces réagissantes ( Q >2000t/mn).

IITI.1 ETUDE DE LA CARACTERISTIQUE COURANT-TENSION STATIONNAIRE

ITT.1.1 Influence du pH

Pour étudier le réle joué par les ions OH dans le processus de
dissolution, il faut maintenir constante la concentration totale
en anions de l'acide : (A) = (HSOa-) + (80&2'

une participation a part égale de ces anions.

) ; si 1'on suppose

Nous avons utilisé pour cela des mélanges de solutions équimo-
laires d'acide sulfurique et de sulfate de sodium, en propor-
tions variables pour différentes valeurs de pH.

La figure III-1 représente, en coordonnées semi-logarithmiques,
les courbes densité de courant-tension relatives aux différen-
tes valeurs de pH pour une concentration (A) = 1M.

Le potentiel est référé par rapport a l'électrode ar calomel en
solution saturée de KCl (i). Pour éviter néanmoins 1l'introduc-
tion d'ions Cl  en solution, le potentiel a expérimentalement
été relevé par rapport 3 l'électrode de référence au sulfate

mercureux en solution saturée de KQSDA.

(i) ce gqui permet 1la comparaison avec les courbes obtenues dans
des travaux antérieurs en solution acide de sulfate et celles
obtenues par nous-mémes en solution acide de chlorure

(cf. deuxiéme partie).

-



v &
La différence de potentiel E.S.S. VE.C.S. a ensuite été mesu-

rée en fin d'expérimentation. En raison de l'existence de poten-
tiels de jonction liquide, cette différence de potentiel est une

fonction de la concentration des ions en solution et donc du pH

pH 0 1,6 2 2,5

(A) = 1M

Ves.s. Vg s, 449 | 408 412 | 409

(mV)

Afin de montrer 1l'importance du terme de chute ohmique, les va-
leurs moyennes de résistance d'électrolyte entre électrode de

référence et électrode de travail, correspondant pour la géomé-
trie de la cellule adoptée aux différentes solutions utilisées,

sont indiquées dans le tableau ci-dessous.

pH
(A) = 1M 0 1,6 2 2,9

R,(Q) 2,4 8,3 8,6 9,3

Conformément aux résultats antérieurement obtenus au labora-
toire (11), (31), la caractéristique stationnaire densité de
courant tension présente aux faibles densités de courant une
portion linéaire (J&;#SmA/cmz, fig, III.1), dont le déplace-
ment avec l'accroissement de pH suit sensiblement une loi de
translation vers le potentiels négatifs. On peut le constater
1 avec le pH (fig. III-2.1,

blogJ)pH
courbe 1) et du terme (T—,). avec la densité de courant ( i)

opH"J
II1-2.3).

(fig. III-2.2, courbes 1 et 2, fi
( i) Si le potentiel est référé par rapport a l'électrode au

avec l1'évolution du terme (

o
=

sulfate mercureux en solution saturée de KZSOQ’ le terme

(DV
opH"J

2.3 est translatée d'environ 17mV.

est alors plus faible. La droite de la fig. III-
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Dans 1'hypothése d'une droite de Tafel limite dont l'origine dé-

&V
end du pH, la légére variation du terme (—— sui 'a-
D pH, Lég me ( blogl)pH uivant 1
cidité (1) peut s'expliquer par l'inflexion de plus en plus

rapide de la caractéristique J (V) avec le pH.

Aux densités de courant plus élevées, la caractéristique log J (V)
ne tend pas vers une asymptote indépendante du pH, comme le pré-
voit le mécanisme de BOCKRIS. Aux forts courants et surtout aux

pH les plus élevés la détermination de la valeur du potentiel
stationnaire devient imprécise en raison de l'incertitude crois-
sante due au terme de chute ohmique. Les é&carts cbservés aux fortes
densités de courant entre les différentes courbes de la figure
III-1 n'en restent pas moins significatifs. Il est toutefois dif-
ficile de définir avec précision une loi de variation limite pour
chaque courbe sachant que si 1l'on veut explorer un trop grand do-
maine de courant, il faut alors tenir compte de la composante dif-
fusionnelle.

Comme on peut le constater sur les figures III-2.1 (courbe 2) et
III-2.2 (courbes 3 et 4), la loi de variation de la caractéris-
tique log J (V) avec le pH diffare de celle observée aux faibles

densités de courant. L' ordre partiel de réaction par rapport 2

- PO o dlogJ )
OH , défini par le terme (—gzgg— (OH ))V
dlogJ dlogJ dlogJ dV
e ey - = ———— = - B L . — ey
Slog(on™yv = T opulv =5V n SpEta (i)
n'est donc pas constant.
(1)
A) = 1M ! oH 0 16 i 2;5
I
d nh g 45mA/~m2 ? (2L o ) (mV) 6L | 63 70 76
' o E *dlogj 'pH
; J

(i1 Cette relation est établie 3 partir de la différenticlle

_ 2logJ, . blOOJ\
d log J ( T ,PHGV + (__Sgﬁ’v dpH

en. posant la condition : J = constante
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Cet ordre de réaction fractionnaire diminue avec l'accroisse-
ment de la tension anodique (fig. III-3.1). Sa valeur d'abord
positive et voisine de l'unité, peut devenir négative aux ten-
sions anodiques élevées, si 1'on approxime la courbe log J (pH)

a3 une droite.

III.1.2 Influence de la concentration totale en anions de 1'acide

-

Pour étudier 1'influence des anions HSOQ et 8042— sur la dis-
solution anodique, le contrdle de la concentration .totale en
anions de l'acide (A) = (HSOQ-) + (8042-) représente la méthode
chimique d'étude expérimentale la plus simple. Cette méthode ne
permet cependant pas d'analyser directement 1'influence séparée
de chaque anion. L'hypothé&se d'une participation & part égale
des deux anions permet de contourner cette difficulté.

Nous avons choisi des mélanges équimolaires de solutions d'acide
sulfurique et de sulfate de sodium, de concentration variable
pour une valeur de pH donnée. Ces mélanges permettent d'obtenir
de fortes concentrations en sulfate. (i) (voir page 23)

Les variations de la différence de potentiel :VE.S.S.-VE.C.S.

et de la résistance d'électrolyte sont données dans les tableaux

ci-dessous.
a) o) 0,1 0,5 1 2
_ pHO 449 451
VE.s.5.7"E.c.s
(mV) pH2 397 399 412
|
(A) o) 0,1 0,5 1 2 |
pHO 2,4 2,4
Re(g))

pH2 41,5 11,7 8,6
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L'influence de la concentration totale en anions de l'acide sur
la dissolution anodique dépend du pH, c'est-a-dire de la concen-
tration en ion OH ; comme le montrent les courbes densité de
courant-tension de la figure III-4.

A pHO, cette influence est pratiquement nulle ou se traduit éven-
tuellement par un léger effet négatif aux faibles densités de
courant. Pour un pH plus élevé, pH2, la participation des ions
HSOA- et SOaZ- au processus de dissolution est par contre mani-
feste. A un tel pH, l'ordre partiel de réaction par rapport a ces
anions dépend de la tension anodique. Proche de zéro et éventuel-
lement négatif aux faibles tensions anodiques, il augmente avec
la tension pour atteindre une valeur fractionnaire positive,
voisine de 0,6 (cf. figure TII-3.2).

Les résultats obtenus lors de cette étude expérimentale des cour-
bes de polarisation anodique sont en contradiction avec le modéle
de BOCKRIS. La variation avec le pH de l'ordre partiel de réaction
par rapport aux anions HSOa_ et 8042- est par ailleurs difficile-
ment prévisible dans 1'hypothése d'un chemin réactionnel unique.
Néanmoins, 1'étude des courbes courant-tension stationnaires ne
permet pas de conclure quant au schéma réactionnel possible.
C'est pourquoi nous avons entrepris une étude complémentaire basée

sur la mesure de 1l'impédance faradique.

IIT.2 ETUDE DE L' IMPEDANCE FARADIQUE

II1.2.1 Influence du pH

A concentration totale en anions de 1l'acide constante, (A) = 1M,
et pour différentes densités de courant relatives a une valeur
de pH donnée, nous avons mesuré les variations de 1'impédance

faradique en fonction de la fréquence.

(1) A titre de comparaison la solubilité du sulfate de potassium
de 120 g/1 (25°C), ne permet pas d'obtenir une concentration

en sulfate supérieur a 0,69 mole/l.
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Les figures III-5 et III-6 représentent les diagrammes d'impé-
dance obtenus a pHO et pH 2,5 & des densités de courant variant
de 20 a 175 mA/cmz. Rappelons (i) que sur ces huit diagrammes,

on peut faire correspondre & la boucle capacitive du domaine

des hautes fréquences le schéma équivalent suivant

Cy
[
IR
R e
——AAAAA et e
Rt
hocmrme A A AP AP

Capacité de double couche

La capacité de double couche Cd, qui peut s'exprimer en fonc-

tion des termes de 1'impédance Z = R - jG suivant la relation

= G . . i "
Cd o th(R—Re) » est en principe indépendante de la fréquence,

On observe néanmoins expérimentalement une forte dispersion de

sa valeur en fonction de la fréquence. Pour expliquer un tel

phénomene, il a déja été établi que la non-uniformité du champ

électrique est responsable d'une distribution de la constante de
32) .

4 32

La varistion de la valeur centrée de Cd (ii) en fonction de la

temps Rth, associé& a la capacité de double couche C

densité de courant, pour différentes valeurs de pH, est repré-

sentée en figure II1I-7,

(i) voir : GENERALITES.

(ii) R-Ry = G, C4 =

r

S .
b fMRt
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en fonction de la densité de courant.
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Produit Rt'I

Le produit de la résistance de transfert par le courant est en
général facilement calculable a partir des paramétres cinétiques
d'un modéle réactionnel. Il peut donc servir de critére de véri-
fication expérimentale. C'est pourquoi, nous avons relevé la
variation expérimentale du produit Rt.I en fonction du courant
anodique, pour différentes valeurs de pH (fig. III-8). La va-
leur de la résistance de transfert Rt est obtenue par différence
entre les extrapolations en basses et hautes (i) fréquences de
la premidre boucle capacitive.

La variation, monotone croissante et significative malgré 1l'in-
certitude (ii), du produit Rt.I avec la densité de courant est
en contracdiction avec ce que laisse prévoir un modéle du type
BOCKRIS., S'il est possible qu'aux faibles densités de courant
les réactions cathodiques contribuent & une variation du pro-
duit Rt.I, cette explication n'est cependant plus valable pour

un domaine étendu aux forts courants anodiques.

Constantes de temps faradiques

Excepté la constante de temps associée & la capacité de double

couche en paralléle avec la résistance de transfert, on observe

deux constantes de temps faradiques. Dans le domaine de poten-

tiels anodiques étudié, la seconde constante de temps faradique

ne peut pas étre associé a un processus cathodique ; tel que
l'adsorption de l'hydrogéne dans le domaine d'hystérésis de la

courbe courant-tension, au voisinage du potentiel de corrosion (33), (34
L'existence de deux constantes de temps faradiques est en con-

tradiction avec le modéle de BOCKRIS.

(1) L'extrapolation en hautes fréquences détermine la résistance
d'électrolyte, par ailleurs mesurée par une méthode de cou-
pure.

(ii) Cette incertitude est d'autant plus importante que le cou-
rant et le pH augmentent, ce qui limite 1la mesure a des va-

leurs de courant et de pH pas trop élevées.
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La nature et le découplage des boucles relatives & ces constantes
de temps dépendent des conditions de polarisation et de pH.

A pH = O dans le domaine de polarisation étudié, les deux boucles
restent constamment de type selfique (i) et sont d'autant plus
distinctes que la densité de courant snodique augmente ; 1l'im-
portance relative de la seconde boucle s'amplifiant de pair
(figure III-S5). Pour un pH plus élevé (pH = 2,5), avec l'augmen-
tation de la densité de courant les deux boucles d'abord selfiques
deviennent capacitives. Cette transformation n'est en premier
lieu effective que pour la seconde boucle associé& aux plus basses
fréquences. L'impédance est entiérement capacitive pour une den-
sité de courant égale ou supérieure a 150 mAfcmZ (figure III-5).
Nous donnons dans les tableaux de la figure III-9 la variation

de 1l'inverse des deux constantes de temps : 1/ 71,, 1/ T, (ii) en

1’
foncticn de la densité de courant, pour différentes wvaleurs de
pH.

Si a2 pH = 0 la variation de 1/TI en fonction de J est sensibie-
ment linéaire croissante on observe par contre a un pH

plus élevé (pH = 2,5) une décroissance & partir d'un certain
seuil de densité de courant . La variation de 1/72 en fonc-
tion de J et du pH, bien qu'entachée d'une incertitude de mesure
plus grande en raison des basses fréquences rencontrées semble
approximativement suivre le méme type de loi que précédemment

(3 pH = O toutefois, la wvariation de l/T2 avec J est comparati-

vement moins importante pour un méme domaine de polarisation).

(1) La partie imaginaire G de 1'impédance est positive.
(ii) Les wvaleurs de ]_/Tl et l/T2 sont déterminées au maximum

de la partie imaginaire de chacune des deux boucles.
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ITI.2.2 Influence de la concentration totale en anions de 1l'acide

Comme dans le cadre de 1'étude du paragraphe III.1.2, nous avons
utilisé des mélanges équimolaires de solutions d'acide sulfurique
et de sulfate de sodium de concentration variable pour une va-

leur de pH donnée. Le pH pour lequel 1l'effet des anions HSOQ-,

i

SO 2'-est sensible a été retenu, soit pH = 2. Pour un tel pH nous nous

%

sommes principalement limités aux deux concentrations suivantes
(A) = 0,5M et (A) = 1M, en raison des fortes résistances d'élec-
trolyte rencontrées aux faibles concentrations (A). La précision
de la mesure d'impédance diminue en effet avec 1'augmentation de
la résistance d'électrolyte.

Dans le domaine de polarisation étudié, les diagrammes d'impé-
dance obtenus ne révélent pas.de grandes différences entre les

deux concentrations (i) (figurss III-10 et III-11).

Produit Rt' L

La variation du produit Rt.I avec le courant est sensiblement
la plus importante lorsque la concentration (A) est de O0,5M (fig.
ITI-12). Il convient toutefois de pondérer ce résultat par l'in-

certitude rattachée 3 la mesure.

Constantes de temps faradiques.

Les diagrammes d'impédance obtenus ne nous permettent pas 2'ana-
lyser avec précision l'évolution des constantes de temps fara-

diques avec la concentration totale en anions de 1l'acide, a den-
sité de courant constante. Il semble toutefois que pour J = 20mA/
cmz, l'inverse de la premidre constante de temps : 1/ Tlsoit une

fonction croissante de (&)

(i) Signalons cependant que pour un méme domaine de polarisation,
les courbes courant-tension stationnaires relatives i ces Jeux

concentrations (apH = 2) sont trés voisines l'une de 1'autre.
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111.3 Influence de la pureté du fer et de scn état structural

Le comportement électrochimique du métal peut dépendre de sa pu-
reté (35) et de son état structural (36). Nous avons donc effectué
sur deux échantillons de fer de zone fondue (i), l'un ayant subi
un recuit (2Zh a 850°C), des mesures d'impédance complétées d'un
relevé de courbe courant-tension pour l'échantillon non recuit.
L'électrolyte choisi est constitué d'une solution d'acide sul-
furique 1M de pH = 0, la reproductibilité et la précision des
mesures d'impédance étant optimales dans un tel milieu.

La courbe densité de courant-tension de 1'échantillon non recuit
est translatée d'environ 25 mV vers les potentiels anodiques

comparativement & la courbe obtenue avec le fer Johnson (pour un

domaine d'étude : J < 175\mA/cm2).

Les résultats d'impédance, similaires pour les deux échantillons
(diagrammes d'impédance : figure III-13), confirment ceux obte-
nus avec le fer Johnson ; & savoir la variation du produit R_.L
avec le courant et l'existence de deux constantes de temps fara-
diques. On peut cependant constater des différences quantitatives

par rapport aux résultats signalés au paragraphe III.2.1.

(1) Nous remercions le Centre d'Etudes de Chimie Métallurgique
de Vitry pour les échantillons fournis.
Nous donnons ci-dessous les résultats d'un dosage par radio-
activation effectué a Vitry
teneurs en impuretés (p.p.m.)
Cu 0,8 Sb € 0,001 Ga < 0,03 Na 0,01
Co 0,3 Au < 0,0001 W 0,006 Cr 0,4

As 0,01 Mo 0,6 Mu 0,25 Pt 0,015
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Pour un méme domaine de polarisation, la variation du produit
Rt.I avec J est en effet sensiblement plus importante et la se-
conde constante de temps faradique T, est divisée par un fac-

teur dix environ.

29
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CHAPITRE 1V

PRESENTATION D'UN MODELE REACTIONNEL RENDANT COMPTE DE LA
DISSOLUTION ANODIQUE DU FER EN MILIEU SULFATE ACIDE

Nous proposons un modéle susceptible de décrire la dissolution
anodique du fer en milieu sulfate acide, de pH compris entre O
et 3, dans un domaine de potentiel ou la possibilité d'une pas-

sivation du fer n'est pas envisagée.

IV.1 Hypothéses d'élaboration du modéle réactionnel

L'analyse des courbes courant-tension stationnaires met en évi-
P

dence 1'intervention de l'ion OH et des aniocns HSOaw, 80,
dans le processus de dissolution. Le fait que l'ordre de réac-
tion par rapport a ces anions soit variable avec le pH ne permet
pas d'affirmer que la dissolution anodique s'effectue suivant un
chemin réactionnel unique : l'ensemble des données électrochimi-
ques stationnaires et non stationnaires le confirme par ailleurs.,
L'hypothése d'un mécanisme & chemins paralléles couplés, comme
l'ont proposé un certain nombre d'auteurs (cf. chapitre I), appa-
raft la plus satisfaisante pour expliquer les résultats obtenus.
I1 est possible d'admettre que les constantes de temps faradiques
mesurées par l'impédance sont associées aux relaxations de recou-
vrement de surface des espéces intermédiaires adsorbées mises en
jeu dans un tel mécanisme.

Considérons un chemin réactionnel du type BOCKRIS sur lequel
vient se greffer i partir de l'intermédiaire FeOH un autre chemin

- 2
faisant intervenir le second adsorbat et les anions HSOa s 804

Fe iEl% FeOHa

(11)
FeOHads —— Fe

ds
2+

(III)

FeOH =5 A
adsgfzf " ads
(IV) 2+
A Fe
ads _ 9.
HSO4 50



L'intermédiaire A, issu de FeOH, peut se comporter comme un
catalyseur en une réaction du type HEUSLER ou &tre consommé

dans 1'étape de transfert de charge (IV)

(1)

Fe ——J FeOH D) g2t @),

Fe Fe FeCH o iFe
ads

ads

(III)lI(III') (III%} (II1")

Aads Aads

catalyseur (IV)‘

Fe2+ Fe2+

(a) ()

Suivant que 1l'étape (III), faisant intervenir 1'ion OH-, implique

(IV)

ou non un transfert de charge, l'intermédiaire A correspond a
l'espéce Fe(OH)2 ou Fe(OH)Z-. Toutefois, 1l'espace Fe(OH)2 étant
considérée comme passivante (37), (38), (39), nous n'envisageons
que le cas ou A = Fe(OH)z—.

L'étape (III'), différente au sens thermodynamique de la réaction
inverse de (III) malgré 1l'ambigufté de 1'écriture, est considé-
rée elle aussi comme une réaction sans transfert de charge.

Le calcul de la relation densité de courant-tension et de 1'im-
pédance faradique, dans chacun des deux modéles (a) et (B)
s'appuie sur les hypothéses simplificatrices suivantes

- toutes les réactions se déroulant & 1l'interface ne mettent en
jeu que des espéces adsorbées : l'isotherme d'adsorption adoptée
est celle de Langmuir. Cette isotherme implique que chaque inter-
médiaire de réaction adsorbé Ai occupe une fraction 8i de la
surface totale sous forme d'une monocouche, sans possibilité

d'interaction latérale ( AHE indépendant du recouvrement). La

ds
concentration superficielle de 1'adsorbat Ai est proportionnelle
au taux de recouvrement 8. , le coefficient de proportionnalité
( Bi) représentant le nombre maximal de sites occupés par unité
de surface. La concentration superficielle d'une espeéce Xi ad-

sorbée est égale a la concentration en solution de cette espéce.

31
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- La variation avec le potentiel de la vitesse d'une réaction
élémentaire peut étre décrite par la loi de Tafel
Ki = ki exp (biV) pour une réaction directe

Ki' = k'i exp (-bi'V) pour une réaction inverse

ki’ k'i englobant la constante de vitesse et les termes de con-
e

centration.

Nous admettons comme SEO et SATO (40) que des réactions sans
transfert de charge peuvent avoir des coefficients bi’ b'i dif-
férents de zéro. Nous justifierons ultérieurement cette hypothése
dans le cas de la réaction (III). Pour une réaction de transfert
de charge, aucune hypothése particuliére n'est faite sur les va-
leurs du courant d'échange et du coefficient de transfert a,
- b= - (1 -e) gy
Ces hypothéses, malgré leur simplicité apparente permettent de

construire un modéle mathématique propre a décrire de fagon satis-

faisante bon nombre de résultats expérimentaux.

IV.2 Calcul des caractéristiques électrochimigues

Nous effectuerons les calculs détaillés de la relation densité de
courant-tension J (V) et de 1l'impédance faradique ZF dans le cas
du modéle (a) a étape (IV) catalytique. Nous donnerons ensuite

sous forme d'un tableau les expressions relatives & 1l'autre modéle

(B) ; les calculs intermédiaires sont analogues mais un peu plus

complexes.

IV.2.a Modéle (a) a étape (IV) catalvtique.

K K

Fe -—la FeOH — Fe
ads

\\\\\\ K3 Li K3

\\ Fe(OH)z-adS

Lo
\\\\ catalyseur
2+

-4

Fe
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IV.2.a .l Calcul de la relation J (V)

Si Bl’ BZ désignent les concentrations superficielles maxi-

Fe(OH)z-ads et B 9. leur taux de

ads’ 1’ 2
recouvrement, les flux de matiére et le bilan d'électrons échan-

males des espéces FeOH

és 4 l'interface s'écrivent respectivement (i
g

d ®1 :

pl T = il By gz)Kl 8,K, - 8Ky + 8,K, (I¥ L)
d 8 ’

2

By 2 _ 8Ky 85K, (IV.2)
dt

J

- 1 - 91 - ez)Kl + ele + 2 82 K4 (Iv.3)

Bien que le catalyseur Fe(OH)z- ne soit pas consommé (cf. équa-

ads
tion (IV.2)), nous supposons comme HEUSLER (6) que la vitesse de
1'étape (IV) est proportionnelle & sa concentration.

Dans les conditions stationnaires, les vitesses de formation et

de disparition de chaque intermédiaire adsorbé sont égales

d 8 d 8

B L _ B Z _

1 pre @ ; P2 o 0
Soient

o, = “1

- !
lS Kl(l + KB/K3) + KZ
K
0, .
s K3 Ig
avec : 1 - 91 - 82 = K2
1
S S Kl(l + K3/K3) + K,

(1) Les étapes électrochimiques sont considérées comme irréver-
sibles dans le domaine de potentiel anodique étudié. Pour sim-
plifier 1l'écriture des équations, la constante Bl est incluse
dans les termes KZ’ K3 et la constante B, dans les termes Ké, K4'

. - £ 1 . -
Les constantes de vitesse sont par ailleurs rapportees 2 1l'unitce
de surface.
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Dans ces conditions, la densité de courant stationnaire est

-~

égale 2

!
F(2K1K2 + 2K1K3K4/K3)

S Kl(l + K3/K3) + K

2

1
i 2F(K2 + K3K4/K3)
S 1+ K3/K3 + KZ/KI

(IV.4)

(e
I

IV.2.a .2. Calcul de 1l'impédance faradique ZF

L'impédance faradique est donnée par la différentielle %% = %—

(L = s8J). B
8=
e} i c
Lo@h o+ oz St (IV.5)
F i3 iv
o1 5 . qrs s B
Le terme (‘33'8 est égal a 1l'inverse de la résistance de trans-
is

fert Rt' Soit

1
sFR
t

a3 K,b, + 2 8

= 0 -8 - 9,5K,09 25%4°4

1s - 925) Kiby
(Kl(l + K3/K3) + KZ)

(bl - b2) - 2K1K3K4p4/K3

1
R =—.
t sF Kle

Le produit Rt.IS aboutit a la relation

T, 1
2(&2 ~ K3K4/K3)

t' s Kz(bl + bz) + 2K3K4b4/K3

(1V.6)

La relation (IV.5)peut s'écrire sous la forme

L 1 A8 ) <) )
zz R, SF ((Ky - Kp) 7y + K, - K37 )

(IV.7)



Calcul de Ael/ AV, Aez/ AV

I e i L T I

Le calcul de la différentiells de chacune des expressions (IV.1)
et (IV.2) permet d'accéder aux termes Aﬁl/ AV, ABZ/ AV.
En effet

d B d g, d 8,
i o8, i
i

et pour une excitation AV de faible amplitude

ds, . d e, d e,
ACB—E= I 56,
Or
d g, a8, y
AL By = By ALY = By Fe € A%

La réponse du systéme a l'excitation forcée AV étant donnée

par
jlwe +4¢ )
A8, = Jaei|e
B:Ldt ( a6;) =jwp, A6,

On obtient par conséquent & partir du systéme d'équations (IV.1),(Iv.2)

le nouveau systéme

jw B, A8, = - (K, +K

1 + K3) AS®

(Kl -Ké)AB + ((1 -8

2 1 z 1s

= Boad By By = Bya Ky by = By Ky by YAV

jw BZ A8, =K AB. - Ké Ag, + 8 ‘K b, AV

33
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Soient

AG. K. (b. - b.) - K.b
. A8y Kylby - by 3P3
+ — - =
TRy F Ks)A\f*'(K K30 —=av = T 7 K /K] + Ky /K]

jw By T K (IV.8)

A8y A8, Kib,

!
1
|
} l\ T3 y

1 Ry v T Ciw By + K75 =71 + Ky /K] + Kz/KfLV‘S)

La résolution du systéme d'équations (IV.8) et (IV.9) d'inconnues

AB A8
X1= Zy ©F X, = xy  peut s'effectuer par la méthode de Kramer.
Soient
jwBy +K +K, +K, K, - K§
A =
- K3 ﬂJBZ + K3
! o - T - )
} Ky(by = by) = Rybg Ky = &
I > 1 1
X f L+ Ky /Ry + K,y /Ry |
X, = |
KgPs !
1 + K3/K3 + Kz/Kl jw By, + Ky %
AN (b = b ) K b
. 21 2 3.5
jw By TR K Ky L + K, /K] + K, /K
Kop L
2
. K355
5 L+ KB/K3 + Kz/Kl

Les inconnues sont déterminées par les relations

Ael ) Axl
AV A
| AGZ AXZ

I

| Tav A



I _ _ K . - _
6 By kg by =bpl =K FybyFimpy & O = by) < Ky by
AV 0
A82 i} K3 (K2 (bl - b2) - (Kl - Kz) b3 + jw Bl b3)
AV .
avec

D = (1 + K3/Ké s K2/K1) - ( Gw B, *+ K} +K, +Kj) (Gw B, + Ké)

= !

+ Ky (K, - Ky))
A8 AS ; ,

En remplacant L 2 par les valeurs ci-dessus dans 1l'ex-

AV AV
pression (IV.7), le caractére inductif ou capacitif de 1'impé-

dance faradique est établi suivant le signe de la partie imagi-

naire de ZF.

Les constantes de temps du mécanisme sont données par la condi-
tion A= 0
Soit

Y - 2 . ¥ &g ' _
Bl Bz Gw) ™ + ( 52 (Kl - Kz “+ K3) + 51 K3)Jw -~ K3 (KI+K2)+K3K1 = 0
ry +
( Bz (Kl + K2 + K3) +gl K3) T Ve

2By By

jw =

avec

! 2 ! 17
&= (B, (K + Ky, +Ky) +p; K3)™ - 4By By Ky (R +Ky) +RyKp)

Les constantes de temps, T, et T,, sont fournies par le module

de jw.
2m
T, =,
L |jw, |
- = 9
Ty 2 had
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IV.2.B Modeéle (B) & étape (IV) non catalytique

K K

Fe 1, FeOH . —2 re2T
ads

D

Fe(on)gads

|
2%

Fe

Les calculs sont analogues & ceux du modéle précédent, mais

le bilan de matiere est différent

)
g g 71 = - - - - 1 - 1
I =5 1 -8, -8, K, 8K, - 8Ky + 8,K] (IV.1'")
7 8 92 _ 9.K 9. K! 8.K Iv.2!'
dt Y173 T 273 T 2% (Iv.2")

ainsi que l'expression de la densité de courant

J=F ((L - 61 - 82) Kl i 91K2 4 62K4) (Iv.3")

Les principaux résultats sont donnés dans le tableau comparatif

Iv - 1.
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Simulation des résultats expérimentaux

D'aprés les résultats numériques obtenus par simulation des courbes
courant-tension et des diagrammes d'impédance, le modéle (a)a étape
(IV) catalytique semble le plus apte a décrire les données expéri-
mentales.

Le modéle (B) conduit & des conclusions en désaccord avec l'expérience
- La variation du produit R, IS avec le courant est trop faible (de
pH = 0 a pH = 2,5, pour (A) = 1M).

- Les deux constantes de temps T, et T, sont trés peu découplées

(un bon découplement supposerait une valeur de BZ difficilement ac-

ceptable).
La simulation optimale des résultats expérimentaux
(et notamment de la variation de 1'ordre réactionnel (2logJ )

dlog (A) V
avec le potentiel), correspord pour 1'étape (II) & deux réactions
paralleles, dont une dépendante des anions de 1'acide, et pour 1'é-
tape (IV)atrois étapes parallales, dont une dépend aussi des anions

= Fu
HSO, , SO,” .

Rappelons que la vitesse d'une étape i, dépendant des anions sul fate
PP q p P

acide et sulfate, s'écrit sous la forme

_ 2. biV

= 1
Ki ( &il(HSO4 ) + kiz(SO4 )) e
avec (4) = (HSOQ') 4 (8042-)
solt : ) biV
K, = k., () + (kil - k;,) (SO, ))e N N

. = . =
Gr HZSOQ == SO4 + H : Ke (HSOA')
Soit

+
4 (H") + K_ 1 + Ke/(H+) 1 + K(OH™)
Donc :
(k,, + k., ,K(OH) b,V
. il i?2 _ ) (A) e i
i 1 + K(OH™)

Nous donnons en figure IV-1 les expressions des vitesses Ki et les
valeurs numériques des constantes du modale (a) . Les principaux ré-
sultats de la simulation sont représentés sur les figures IV-2, IV-3,

IV-4, 1IV-5.
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IV.4 Discussion du modéle réactionnel proposé

Le modéle réactionnel (a) fait intervenir trois étapes élémentaires
de transfert de charge, dont les paramétres Ki (1) dépendent du po-
tentiel. La simulation optimale du processus de dissolution anodique
exige un nombre minimal de paramétres dépendants du potentiel

nous sommes ainsi amenés & supposer que la vitesse d'une autre étape
élémentaire, en l'occurence la réaction (III), dépend du potentiel
I1 est possible d'un point de vue formel d'envisager soit un tranc-
fert de charge total ou partiel (41), (42), (43) soit une réaction
chimique activée par le potentiel (40). L'hypothése d'un transfert
de charge est cependant rejetée en raison du caractére passivant dec
l'espéce intermédiaire formée, bien que les résultats théorigues

qui en découlent soient analogues & ceux associés a 1l'hypothése
retenue : l'étape (III) activée par le potentiel est chimique.

Le modale décrivant les processus d'adsorption se déroulant a 1'in-
terface est basé sur l'isotherme de Langmuir. Ce modéle peut né-
anmoins conduire & un certain formalisme (44) puisqu’'il correspond

%

en fait & une description uni-dimensionnelle (x X

-] 3
e]. 8n

) d'un phénoméne de surface et qu'il propose

8,

%
1 - 91 - 92... - Gn

ainsi un schéma relativement trop simple de répartition géométrigue

et d'évolution des sites de surface impliqués dans chague réaction. Nous

avons choisi un tel isotherme parce qu'il permet de développer de
facon simple un modéle mathématique rendant compte du comportement
électrique de l'interface électrochimique. De méme, la catalyse
proposée dans notre mécanisme réactionnel correspond d'abord i un
formalisme mathématique susceptible d'expliquer les données élec-
trochimiques. Elle peut cependant recouvrir une réalité chimique.
Les anions HSOa_, 5042'
la réaction catalytique. Ils peuvent intervenir soit dans 1l'étape

(

périmentaux obtenus par MATTOS (45) pour un domaine de pH plus

participent au processus anodique lors de

V) soit dans une étape paralleéle i celle-ci. Des résultats ex-

—

étendu que le ndtre sont en faveur de la seconde hypothése

(1) respectivement K., K., X, .
1 2 4



1
Ky =k, (OH) e
. bV
k 2
K, = (k,, + CaL+ kyp K (OH )y 4y & 2
1 + K (OH )
b,V
Ky = ky (OH) e
! = 3.1
K3 &3 i Y
£ i, & Rop L Faz o+ Bag® OB D)y ayye 4
4 40 ~(OH-) 1 + K (OH )
-1 lf b, = 35,5 Vv
ky = 2,15, 10 om. S 1 !
_ 5 =2 =1
kyp = 1:34. 1077 cm™",
-1
B -5 cm.s _ -1
kyy = 2,25.10 b, = 8 v
~ -5 i,
k22 = 4. 78.10 cm.s
ky = 1,25.10”4 . by = 28.5 vl
Ky = 65407 e c.8n
-6 - _
k40 = 5,72.10 cm 2.8 .
k/l = 1,91.10-5 cm-:}.s—1 g
-5 o) 4
k,, =1,80.10 cm. s
K . =1,74.107° L
43
-9 - - -2
B. = 6.10 "7 cm 2, B, = 4.10 c)cm :
1 2
K - lO-zcmB, s = 0,2 sz

ApHi=0, (CH) =1 o

Le potentiel est référé par rapport a l'électrode de référence au
calomel.

Pour calculer 1l'impédance Z de l'interface, nous tenons compte de
la capacité de double couche électrochimique Cd considérée en pa-

ralléle sur ZF'

Cq = 10 yF (soit 50 aF om 2y, FIG. IV
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L'influence des anions sur la dissolution semble étre restreinte 2
un petit domaine de pH.

Notre étude expérimentale étant relative 3 des pH compris entre O
et 3, on peut s'interroger sur la validité du modéle réactionnel
pour des pH plus élevés. Dans le cadre de sa thése d'état, MATTOS
(45), (46) reprenant nos travaux avec des conditions expérimentales
moins limitatives (i) confirme, mais en le complétant (ii), notre

modale.

(i) en pH et pour la mesure d'impédance : en fréquences.

(1ii) MATTOS constate notamment trois constantes de temps farizdiques.



DEUXIEME PARTIE

CONTRIBUTION A L'ETUDE DE LA DISSOLUTION ANODIQUE

DU FER EN SOLUTION ACIDE DE CHLORURE



CHAPITRE V

RAPPEL BIBLIOGRAPHIQUE

L'étude précédente confirme le rdle déterminant joué par 1l'ion
hydroxyde en milieu acide et met en évidence 1'influence de l'anion
de 1l'acide sur la dissolution anodique. De fait en solution de chlo
rure les données électrochimiques différent de celles obtenues en
solution de sulfate. Néanmoins les données expérimentales ne sont
pas toutes concordantes entre elles, en milieu chloruré. Ce mangque
d'unité implique des analyses divergentes du processus de dissolu-
tion.

Tout d'abord, la question de la plus grande agressivité de 1l'ion
Cl~ par rapport & celle d'autres anions tels que les sulfates est
controversée. Ainsi d'aprés LEGAULT, MORI et LECKIE (47), (48), a
concentration égale, la vitesse de corrosion du fer est plus éle-
vée en solution de chlorure qu'en solution de sulfate. De méme

pour TRAUBENBERG et FOLEY (49), en solution d'acide sulfurique
l'ion Cl accélére considérablement la corrosion (& pH voisin de 3)
si la réaction anodique contribue de maniére significative au pro-
cessus global de corrosion. A 1' opposé, SCHWABE et VOIGT (50) cons-
tatent une inhibition de la corrosion du fer par 1l'ion Cl ™, en
milieu sulfate acide. FOLEY (51) tente de concilier ces différents
résultats en proposant que le type de complexe métal-anion formé
suivant la composition du milieu influence la vitesse de corrosion.
Une espace insoluble stable inhibe la corrosion tandis qu’un com-
plexe facilement disscciable accélére le processus de corrosion.
Dans le domaine d'activité, les valeurs expérimentales de pente

de Tafel obtenues en milieu chloruré acide sont treés dispersées.

42
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Elles peuvent aller de 30 (52) a 60 (53), (54) ou 70 mV/ d#4cade
(4), (55) et méme dans certains cas au-dela (56). FOROULIS (57)
attribue cette dispersion au £fait que non seulement ces résultats
ont été obtenus par des techniques expérimentales différentes,

mais aussi qu’ils correspondent a des milieux étudiés de diverses
concentrations en chlorure.

L'action de l'ion Cl dépend beaucoup du rapport entre sa concen-
tration et celles d'autres anions présents en solution (58), (5¢°
LORENZ (60) observe ainsi en milieu sulfurique acide un seuil de
concentration en chlorure au-dessous duquel le comportement ano-
dique du fer n'est pas modifié (comme l'ont aussi remarqué NOBE

et TOBIAS (61)), alors qu'au-dela de cette valeur une augmentation
de la concentration en chlorure provoque une diminution de la wvi-
tesse de dissolution. Si KOLOTYRKIN et coll. (62), (17) mesurent

un méme seuil de concentration en chlorure, ils n'observent cepen-
dant pas les mémes effets : des additions successives de KCl a

une solution d'acide sulfurique font décroftre puls augmenter la
vitesse de dissolution. Pour expliquer leurs résultats, KOLOTYRKIN
et coll. admettent l'hypothése d'une adsorption compétitive des
ions chlorure et sulfate. HACKERMAN et STEPHENS (63) avaient d'ail-
leurs antérieurement constaté en solution de sulfate qu'un faible
apport d'ions v augmente 1'adsorption des ions sulfate, alors que
de plus grandes concentrations en chlorure font diminuer cette ad-
sorption.

En 1'absence de sulfate, l'influence de 1'ion Cl sur la dissolu-
tion anodique du fer peut dépendre des conditions de pH (54) ou

de polarisation (64). Il est possible de faire une premiére clas-
sification des mécanismes réactionnels proposés suivant qu'une
participation directe ou non de l'ion chlorure au processus de dis-
solution est envisagée.

i1l y a adsorption

Dans l'hypothése d'une participation non directe, i
3), (66). Comme

compétitive de cet anion et de l'ion hydroxyde (6
W

certains composés orgeniques, les ions Cl adsorbés réduilsent 1'aire
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Cet effet inhibiteur, remarqué assez tdt (69) et signalé aussi en
milieu alcalin (1), est surtout sensible aux faibles valeurs de pH.
A bas pH les ions Cl  peuvent se substituer aux ions OH activants
de la dissolution anodique, d'autant plus facilement que leur con-
centration est élevée., Le mécanisme réactionnel est modifié de cette
manidre, sans participation directe de l'ion chlorure. Ainsi d'aprés
LORENZ, YAMAOKA et FISCHER (54), si le modéle d'HEUSLER (6) est
valable en solution chlorhydrique pour des pH supérieurs a 1,5-2,
dans le domaine de pH inférieur les ions Cl bloquent la réaction

de catalyse : la dissolution ancdique se produit alors suivant un
mécanisme différent proposé également par FELLONI (70) en milieu

chloruré

- -
Fe + OH &~ FeOH sidia

FeOH™ ., — FeOH' + 2o~
ads

2+

FeOH + H.O = Fe oH”

2

OFTEDAL (71) observe lui aussi a bas pH (pH<1,5) un changement

de caractéristiques électrochimiques ; néanmoins il n'explique pas
uniquement ce changement par un processus d'adsorption spécifique
de 1'ion Cl1 , bien qu'il en admette le principe. D'aprds ARVIA et
PODESTA (72), les ions chlorure adsorbés se désorbent dans une
réaction purement chimique précédant 1'étape déterminante du mé-

canisme de BOCKRIS

- -
Fe + C1 — FeCl ads

= = SR P
+ 0 ==
FeCl Sk H2 — FeOH ads + H # €l

-

s =
FeOH ey &_.reOHadS + e

FeOH . —— FeOH' + e~
ads

1
— -

FeOH == Fe°  + OH

L'étude de 1'influence de la ccncentration en chlorure sur la dis-

solution anodique améne un certain nombre d'auteurs a une autre
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conclusion : comme le rappellent ALTUKHOV et MARSHAKOV (73),

1'ion Cl  est directement impliqué dans 1'étape déterminante du

processus anodique. Dans le cas des solutions acides contenant des

chlorures, LORENZ (60) propose un mécanisme 'd'inhibition par

les ions chlorure' (et plus généralement halogénure), valable dans

un certain domaine de pH et de concentration en icn Cl™. Par ad-

dition de chlorure en milieu sulfate acide de faible pH, LORENZ

observe en effet, a partir d'un certain seuil de concentration

(cL™) = lO-lN, 1'apparition d'un ordre de réaction négatif par rap-

port 4 l'ion chlorure. D'aprés cet auteur, les données électro-

chimiques obtenues

- pente de Tafel de 60mV/décade

- ordre de réaction par rapport au pH de + 1

- ordre de réaction par rapport & la concentration en ion Cl™ de
- 0,7

peuvent s'expliquer par la séquence suivante de réactions ( pre-

posée également par SCHWABE et VOIGT (50)):

- +
—
Fe + H,0 — Fe(OH')_, +H

Fe + Cl &= Fe(cf)ads

Fe(OH')ads + Fe(Cl_)ads—HFe + FeOR % ¢1° + 26

reou’ + T = Fe’T + H,,0

Aux fortes concentrations en chlorure, SCHWABE et VOIGT (50) ob-
servent une augmentation des pentes de Tafel anodiques. Pour
LAENGLE et HACKERMAN (74), qui avaient déja obtenu en solution
chlorhydrique concentré des pentes de Tafel voisines de 120 mV,

les réactions suivantes sont possibles en milieu concentré

; -~y —3 o -
Fe + CL il F“Clads + e

FeCl _, Feclt + "
ads

+ 2+

T } 4 =
FeCl + H —— Fe + H + Cl



LORENZ et coll. (75) et CAFFERTY, HACKERMAN (76) précisent que
en fait la modification des données cinétiques est due 3 1l'in-
fluence combinée des grandes concentrations en ions chlorure et
hydrogeéne. Tous les sites actifs étant bloqués par l'adsorption
des ions Cl , la formation de Fe (OH-)ads n'est plus possible

la dissolution doit alors s'effectuer suivant un autre chemin.
Bien que leus résultats expérimentaux soient différents, ces au-
teurs observent un méme changement de signe des ordres réaction-

nels : an et n.q- avec 1'augmentation de la concentration en

+ -
ions H et CL (i). Pour LORENZ et coll. (75), la dissolution se
produit sur la partie la moins active de la surface ot est favo-
risée la formation d'une liaison, du type paire d'ions, entre H+

et l'espéce FeCl

5. .
Fe + C1 &= Fe(Cl)ads + e
+ +
Fe(Cl)ads + H — Fg(ClH )ads
+ -
Fe(C1H+)ads — FeClT +H + e

Le mécanisme proposé par CAFFERTY et HACKERMAN (76), qui suppo-
sent eux aussi une catalyse par les ions H+, implique par contre

une étape déterminante de transfert bi-électronique:

0 = 0
Fe +H2 <_Fe.H2 ik
- -
Fe. Hzoads + C1 &= FecCl sl + H20
- - -+
——
FeCl  gq *H &2 FeClL H o0
FeCl. H' + 0 —FectT + 2uT 4 2¢”
complexe
. dlog J. .. . s .
(1) (/=) .,- /de positif devient négatif et inversement
>pH iCL | =
- (ngg_i =)
P >log |Cl™|’pH

Signalons que dans 1'étude des milieux concentrés, ol les
interactions entre les ions sont fortes, une des difficultés
rencontrées réside dans la détermination des activités des

ions présents en solution et donc des ordres réactionnels.
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BECH-NIELSEN (26) ne juge pas utile de supposer la formation

d'une liaison entre H+ et une espace FeCl®~ (1) pour explicuer
l'ordre de réaction négatif par rapport au pH. Le mécanisme qu'il
propose est basé sur le principe d'une compétition entre deux
chemins réactionnels, caractérisés respectivement aux faibBles et
forts potentiels.

Ce principe élargi par BECH-NIELSEN (26) au cas des solutions moins
concentrées, est également admis par d'autres auteurs. D'apreés

CHIN et NOBE (64), pour un domaine de concentrations ainsi défini
(CL7) € 1,9 et (H+).$ 1M, le chemin réactionnel prédominant aux

faibles potentiels anodiques est activé par l'ion chlorure (ii)

- - + -
—
Fe + C1L + HZO — FeClOH ads +H + e

FeClOH , — FeClOH + e
ads

FeClOH + H = Fe °T 4+ c1™ + H,0

Aux potentiels anodiques élevés, le second chemin est dominant

il correspond au mécanisme de BOCKRIS.

Selon KUO et NOBE (77), en solution concentrée de chlorure le
premier chemin relatif aux faibles potentiels est fonction du pH
(iii)

aux faibles concentrations en ions H+ ce chemin correspond au mé-
canisme précédemment cité, activé par les ions Cl et OH , alors
qu'aux concentrations élevées en ions H+ il s'agit du mécanisme

suivant

(1) x =0 (75) oux =1 (76)

(ii) contrairement donc aux résultats obtenus par LORENZ (60),
SCEWABE, VOIGT (50) et CAFFERTY, HACKERMAN (76) indiquant
que la dissolution est inhibée par Cl , aux concentracions
moyennes en icns H+ et G1

(1ii) aux potentiels élevés, les auteurs admettent également comme

processus dominant celui de BOCKRIS.



Fe. H.0 + C1~ =—TFeCl + HO + e
2 ads 2

+ 17 = rFeciu’

FeClads
- - - -
FeClH + Cl1 — Fe612 + H + e
2+ -
FeCl, &— Fe 4 2C1

2

Le modéle unitaire de BECH-NIELSEN (26) a 1l'intérét de prendre en
compte l'influence de nombreux facteurs sur la dissolution, dans
un trés large domaine de composition d'électrolyte. Il est cepen-
dant trés complexe et difficilement vérifiable expérimentalement
au moyen d'un seul type de mesure tel que le relevé de la courbe
courant-tension stationnaire, couramment utilisée.

Parmi tous les travaux traitant de la dissolution anodique du fer
en milieu chloruré acide, rares sont ceux oU est employée la mé-
thode non stationnaire complémentaire de la mesure d'impédance
électrochimique ; c'est pourquoi nous nous sommes attachés a mieux
définir ses caractéristiques dans un tel milieu.

Basés sur la mesure conjuguée de 1'impédance faradique et de la
caractéristique I (V) stationnaire, nos travaux apportent une
contribution principalement expérimentale 3 l'étude de la disso-
lution anodique du fer en solution acide de chlorure, de pH compris

entre 0 et 3.



CHAPITRE VI

ETUDE EXPERIMENTALE DE LA DISSOLUTION ANCDIQUE DU FER EN SOLUTION
ACIDE DE CHLORURE A L'AIDE DE LA CARACTERISTIQUE COURANT-TENSION
STATIONNAIRE ET DE L'IMPEDANCE FARADIQUE.

Comme il a été dit précédemment, cette étude (i) (78) a pour ob-
jet d'apporter de nouvelles données expérimentales, notamment par
la mesure de 1'impédance faradique. Dans cette optique, nous n'a-
vons pas cru devoir exploiter nos résultats de facon aussi apprc-
fondie que dans la premiére partie, ce qui serait sorti du cadre

de notre thase.

Nous traiterons d'abord du comportement anodique du fer en solu-
tion acide de sulfate additionnée d'ions chlorure en faible guan-
tité., Cette premiére étude permet en effet de mettre & profit les

résultats déja acquis en milieu sulfate acide seul.

Dans un second temps, nous aborderons l'édtud relative au milieu

chloruré seul.

(1) initialement définie dans le cadre d'un contrat D.G.R.S.T. (78)
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VI.1 Influence de 1'ion chlorure en faible concentration sur la

dissolution anodique du fer en solution acide de sulfacte.

La vitesse de rotation de l'électrode de travail est de 2000t /mn.
Nous admettrons qu'a une telle vitesse, l'influence de la dif-

-

fugion peut &tre négligée.

L'apport d'ions chlorures en solution d'acide sulfurique de pH = O
(i) ne modifie pas le potentiel de corrosion du fer

(VCOrr = - 947mV/E.S.S. (ii)). On constate par contre une augmen-
tation de la résistance de transfert (figure VI-1l). Ceci va dans le
sens d'un ralentissement de la vitesse de corrosion. Toutefois, la
comparaison des diagrammes d'impédance ne permettant pas d'apprécie:
un changement d'allure, il n'est pas possible d'affirmer que 1'ion
chlorure agit par simple réduction de la surface active de 1'élec-

trocde, comme cela a déja été observé dans le cas de quelques inhi-

biteurs organiques (1l1).

Pour approfondir ce point, en solution d'acide sulfurique 1M addi-
tionnée de chlorure on a relevé la caractéristique courant-tension

et mesuré 1l'impédance dans le domaine d'activité, pour différentes

concentrations en ions Cl .

La caractéristique densité de courant-tension se décale vers les
potentiels anodiques lorsque la concentration en chlorure augmente

(figure VI-2), dans le sens d'une inhibition par Cl .

Ce décalage ne se retrouve pas au potentiel de corrosion car la
presque totalité de la surface réactionnelle est alors probable-

ment cathodique.

(i) H,S0, (1M), XCl (10”2 .

(ii) Pour 1'étude décrite dans ce paragraphe, l'électrode de réfé-
rence utilisée est celle au sulfate mercureux en solution sa-

turée de sulfate de potassium.
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Cependant le caractare inhibiteur de l'ion Cl n'est pas certain
puisque apparaft une modification des caractéristiques de 1'im-

pédance faradique & partir d'un seuil de concentration en chlorure.

A densité de courant constante, les diagrammes d'impédance obtenus
en milieu sulfurique seul et faiblement additionné de chlorure
((C17) = 10_3M) sont pratiquement identiques. Mais pour une concen-
tration 10‘2 molaire en chlorure on note les transformations sui-
vantes (L) (figure VI-3)

- La partie selfique du diagramme d'impédance, de forme allongée,
ne présente plus deux boucles distinctes. L'étirement du diagramme
semble indiquer que ces boucles subsistent mais en étant moins bic
découplées entre elles.

- La variation du produit Rt.I avec le courant est plus faible ; ce

produit tend & se stabiliser vers une valeur voisine de 55mV.

D'aprés le modéle prcrosé en milieu sulfate acide seul, la perte
partielle du caractére catalytique du deuxiéme chemin réactionnel
pourrait expliguer les modificaticns obtenues en présence de 1'ion
chlorure (et a pH = 0) ; elle favorise en effet la diminution de

la deuxiéme constante de temps basse fréquence et la moindre aug-
mentation du produit Rt'I avec le courant. Aux faibles densités de
courant, le décalage des courbes courant-tension avec la concen-
tration en chlorure semble par ailleurs indiquer un blocage partiel

du chemin BOCKRIS.

Ces résultats ont été complétés par des mesures d'impédance effec-
tuées & un pH plus élevé, ol en milieu sulfate acide seul le deu-
xidme chemin réactionnel (couplé & celui de BOCKRIS) devient rapi-

dement prédominant avec l'augmentation de la densité de courant.

(1) A une densité de courant de 100 mA/cmz, le diagramme d'impédance

, -1 : .
obtenu & une concentration 10 molaire en chlorure est sensi-
. ; - -2
blement le méme que celui relatif & la concentration : (C1 )=10 M.
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La figure VI-4 représente les diagrammes d'impédance obtenus a

3 et ].O-2 mo-

pH = 2,2 pour des concentrations en chlorure 10°
laire (i).

I1 ne nous est pas possible de déterminer avec précision les va-
riations du produit Rt'I avec le courant, en fonction de la con-
centration en chlorure, puisgque nous observons un désaccord entre
la valeur de la résistance d'électrolyte extrapolée a partir de la
mesure d'impédance et celles mesurées par une méthode de coupure
et par conductimétrie. Néanmoins & ccurant constant, le produit
Rt'I semble diminuer en valeur relative, méme faiblement, avec
1'augmentation de la concentration en ion Cl ; ceci confirme le

résultat analogue obtenu i pH = 0.

A une densité de courant de 100 mA/cm2 (et méme pour une concen-
tration 10”3 molaire en chlorure) l'appariticn d'une boucle capa-
citive '"basse fréquence' suivie d'une partie selfique peut éven-
tuellement s'expliquer dans le cadre du modéle proposé en milieu
sulfate par un jeu de paramétres Ki appropriés. Elle réveéle tou-
tefois le caractére complexe du réle perturbateur joué par 1l'ion

chlorure.

(i) La concentration en anions sulfate est de 1M. Nous avons aci-
lisé des solutions d'acide sulfurique (1M) et de sulfate de

sodium (1M) additionnées de chlorure de sodium.
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VI.2 Etude expérimentale de la dissolution anodique du fer en

milieu chloruré seul (i)

VI.2.1l Mesures au potentiel de corrosicn.

A concentration constante en chlorure ((ClL ) = 1IM) et pour dif-
férents pH ( OgpHg 3 ) les pertes de poids au potentiel de cor-
rosion sont approximativement multipliées par dix (ii) si la
solution dans laquelle plonge 1l'échantillon immobile est agitée.
Des mesures d'impédance, effectuées au potentiel de corrosion a
pH = 2 avec la technique de l1'électrode tournante, confirment
cette influence des phénoménes de transport sur la corrosion :
la résistance de transfert diminue d'un facteur dixz lorsque la
vitesse de rotation passe de 40 & 2000 t/mn (iii) (figures VI-5
et VI-6).

Comparativement au milieu sulfate acide, la perte de poids au po-

tentiel de corrosion est réduite d'un facteur dix environ en so-

-~

lution acide de chlorure, i concentration égale en anion de 1'acide

T = 25°C, barbotage d'argon, "
solution non agitée, surface ~ 1,3 cm™.
; i 2
Solution Am (mg/h/cm™)
S /,
H2 O4 (1M) G.,48
HCL (1M) 0,05
(i) Des résultats expérimentaux obtenus dans le cadre de notre

D.E.A. (79) sont repris dans cette étude.
(ii) excepté a pH = 0.
(1ii) Le produit R_.I ;oo I est obtenu par mesure de pertes
£ Tewre cOrE
de poids, est indépendant de la vitesse de rotation (en ad-

mettant que les conditions hydrodynamiques imposées lors de

la mesure de perte de pcids, solution non agitée - solution agi-
tée, sont semblables a celles imposées pour la mesure d'impé-

dance : Q= 40 - 2000t/mn). Sa-valeur approximative est de 90
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A pH constant en milieu chloruré, la perte de poids est une fonc-
tion décroissante de la concentration en chlorure (figure VI-7).
Sa variation en fonction du pH, & concentration constante en ion

Cl™, est plus complexe (figure VI-8).

VI.2.2 Caractéristique courant-tsnsion.

La vitesse de rotation de 1'électrode de travail est de 2000t /mn
Cependant, il ne semble pas qu'i une telle vitesse l'influence du
transport soit entiérement éliminée. En effet aux forts courants
a pH = 1, une variation de la vitesse de rotation au voisinage de
2000t /mn provoque une légére modification du courant, en régime

potentiostatique (i) (80).

Influence du pH.

La figure VI-9 représente, en coordonnées semi-logarithmiques,
les courbes densité de courant-tension relatives a différentes
valeurs de pH pour une concentration constante en chlorure

(Cl7) = IM.

La valeur limite du pH est fixée & 3, car au-deld de cette valeur
des variations sensibles du pH sont observées au cours de 1'élec-
trolyse. Le potentiel est mesuré par rapport & une électrode de
référence au calomel en solution saturée de KCl, comme pour tout
le reste de l'étude. Par rapport & un simple tracé point par
point de la caractéristique courant-tension, la méthode potentio-
cinétique utilisée favorise une dissolution plus réguliére de
l'électrode. Les conditions sont quasi-stationnaires lorsque 1'al-
lure de la courbe ne dépend pratiquement pas de la vitesse de
tracé. Ce tracé potentiocinétique met par ailleurs en évidence

un phénoméne d'hystérésis ne disparaissant qu'aux moyennes den-

sités de courant (figure VI-10).

(1) Les paliers de diffusion obtenus par XUO et LANDOLT (80) en

solution acide de chlorure correspondent & de tras fortes

densités de courant.
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Les courbes de la figure VI-9 sont sensiblement linéaires et pa-
ralléles pour les faibles densités de courant, comme celles de

la figure III-1 ; elles se décalent cependant vers les potentiels
anodu'qges

(AV ~ 50 mV). Aux fortes densités de courant, les

asymptotes relatives aux deux milieux sont trés voisines.

Influence de la concentration en chlorure.

La figure VI-11 représente les courbes densités de courant-tension
obtenues & différentes concentrations en chlorure pour un pH cons-
tant et égal a 1.

Dans le cas ou la résisfance d'électrolyte, Re’ est de valeur

1

élevée (i), la chute ohmique Re.I est partiellement compensée dan
le circuit de polarisation (figure II-2). Les potentiels rapportés
sur la figure VI-1ll sont alors corrigés du terme de chute ohmique
résiduelle.

Bien que le relevé des courbes soit délicat aux faibles concentra-
tions en chlorure (notamment pour (Cl ) = O,1M, ol le courant est

lent & atteindre sa valeur stationnaire et ol un phénoméne d'hys-

térésis se manifeste méme aux fortes densités de courant), on décale

cependant une influence de la concentration en ion Cl sur le pro-

cessus de dissolution anodique.

VI.2.3. Impédance faradigue.

A différentes densités de courant, pour un pH et une concentra-
tion en chlorure donnés, nous avons mesuré les variations de 1'im-
pédance faradique en fonction de la fréquence.

Les figurss VI-12 et VI-13 représentent les diagrammes d'impédance
respectivement obtenus & pH = 0 et pH = 1, pour une méme concen-

1M.

tration en chlorure : (Cl°)

(1) ce qui se produit pour une concentration 0,1 molaire en chlo-

rure RenJ 20 Q
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Produit Rt'I

Le produit Rt.I est sensiblement constant & pH = O pour des den-
sités de courant comprises entre 25 et 250 mAfcmz. Sa valeur est
voisine de 50 mV. A pH = 1, malgré une plus grande incertitude sur
la valeur de la résistance d'électrolyte, le produit RC.I varie
avec le courant. Cependant, s3 valeur ne semble pas dépasser 60 wV

(pour le méme domaine de densités de courant que précédemment).

Constantes de temps faradiques.

On observe, aussi bien 3 pH = 0 qu'a pH = 1, l'existence de deux
constantes de temps faradiques (en plus de celle associée a la
capacité de double couche électrochimique). Les boucles selfiques
associées sont obtenues a des fréquences plus basses que dans le
cas du milieu sulfate acide seul, surtout pour la boucle basse
6fréquence. A pH = 0, la premiére constante de temps T, est supé-
rieure d'un facteur multiplicatif 1,8 a celle trouvée en solution
acide de sulfate. La loi de variation : 1/ Tl = £ (J) est sensi-

blement linéaire aux deux pH étudiés, la pente étant une foncction

décroissante du pH.



57

Les données électrochimiques obtenues par des méthodes station-
naires en solution acide de chlorure présentent un certain nombre
de points communs avec celles obtenues en milieu sulfate acide.
Les valeurs de la pente de Tafel (ngé—i oH sont voisines dans
les deux milieux, aux faibles et fortes densités de courant ; il
en est de méme pour les valeurs de 1l'ordre de réaction par rap-
port & OH (gﬁ%g*i)v(figures ITI-3.1 et VI-14.1). Les diagrammes
d'impédance montrent par ailleurs certaines analogies entre les
deux milieux : dans les deux cas, l'impédance faradique selfique
aux faibles densités de courant est caractérisée par deux cons-
tantes de temps T, et Ty la loi de variation 1/ TS £ ()
étant linéaire 3 bas pH.

Certains résultats expérimentaux révélent néanmoins le rdle spé-
cifique joué par l'ion chlorure. Les mesures effectuées au poten-
tiel de corrosion montrent son caractére inhibiteur. Cependant,
son action ne se limite pas & une simple réduction de la surface
active de 1'électrode, il participe directement au processus de
dissolution : l'existence d'un ordre de réaction par rapport 2a
Cl™ en est la preuve. Cet ordre de réaction est négatif aux
faibles densités de courant (figure VI-14.2),en accord avec le
décalage anodique des courbes courant-tension par rapport a celles
du milieu sulfate acide. Comparativement & ce milieu, la mesure
d'impédance montre que la variation du precduit Rt.I en fonction
du courant est plus faible et les constantes de temps faradiques
plus élevées (i).

Ces quelques résultats électrochimiques apportent une contribu-
tion 4 1'étude du comportement anodique du fer en milieu chloruré
acide et soulignent simultanément le rdéle complexe joué par 1l'ion
chlorure. La compréhension plus approfondie du mécanisme électro-
chimique de dissolution du fer dans un tel milieu nécessiterait

des travaux complémentaires dans de plus larges domaines de po-

. . . . + -
larisation et de concentration en ions H et CL .

(1) La boucle tras basse fréquence pourrait éventuellement &tre

associé 3 la désorption de l'ion Cl .
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Conclusion

La connaissance de paramétres déterminant la cinétique réaction-
nelle de dissolution anodigue du fer en solution acide a été
apportée par la mesure de l'impédance faradigue associée au re-
levé de la courbe de polarisation I (V).

Les résultats obtenus en solution acide de sulfate nous ont per:-
mis de proposer un modéle réactionnel de dissolution. L'existence
d'ordres de réaction par rapport au pH et a la concentration
totale en anions HSOQ-, SO4 ", les variations en fonction du cou-
rant de l'impédance faradique, caractérisée par au-moins deux
constantes de temps, peuvent s'interpréter par un mécanisme a
deux chemins paralléles couplées. Celui-ci met en jeu deux in-
termédisires de réaction adsorbées : FeOH et Fe(OH)Z‘, ce dernier
se comportant comme un catalyseur. Le modéle proposé fait appel

3 des relations connues (isotherme d'adsorption de Langmuir, loi
de Tafel) et suppose en outre une réaction chimique activée par
le potentiel. Un tel mécanisme n'est satisfaisant que dans le
domaine d'activité du fer ; lorsque la tension anodique devient
importante il faut en effet tenir compte des réactions de passi-
vation.

Ce modéle a été obtenu dans un certain domaine de pH, mais il
semble déja qu'il puisse &tre complété et étendu a un domaine
plus large.

Dans 1'étude de la dissolution anodique du fer en solution acide
de chlorure, nous avons pu apporter de nouvelles données expé-
rimentales, notamment par la mesure de 1'impédance faradique.

Les résultats obtenus montrent certaines analogies avec le com-
pocrtement du fer en milieu sulfate ; 1'ion chlorure intervient
pourtant de maniére spécifique.

A condition de compléter les données électrochimiques dans un
plus grand domaine de polarisation et de concentraticn en 1ons

H et Cl , la mesure conjuguée de 1l'impédance faradique et de
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la courbe de polarisation I (V) devrait permettre d'accéder,
comme dans le cas du milieu sulfate, au mécanisme de dissolu-

tion anodique du fer en solution acide de chlorure.
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