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INTRODUCTION
La plupart des auteurs ramènent la corrosion du fer à des couples électriques. Parmi les-principaux, on peut citer :
a) Les couples dûs aux impuretés. — La supériorité des fers anciens sur les aciers extra-doux — comme celle des fers purs modernes du type Armco — est vraisemblablement due à leur plus grande pureté, particulièrement en soufre et en manganèse.
b) Les couples dûs aux différences d’écrouissage, la partie la plus écrouie jouant le rôle d'anode; d’après les travaux de WALker et Drzz (), la faction, la torsion ne modifieraient le potentiel du fer que de quelques centièmes de volts au maximum.
c) Les couples dûs aux inégalités de trempe. — D’après TAMMANN (?), le fer trempé serait moins noble que le fer recuit, mais les couples ainsi créés auraient ainsi une force électromotrice très faible.
d) Les couples d'aération différentielle. — Ces couples, mis en évidence par Evans (3), en 1924, paraissent jouer un rôle capital dans la rouille, puisqu'en les provoquant, on peut corroder même les métaux dits «incorrodables ».
Comme ils se ramènent à des couples entre fer passif et fer actif, le fer passif étant constitué par l’électrode aérée, il nous a paru opportun d'étudier d’abord en détail la « passivation » et « l’activalion ».
Ce travail a été effectué au laboratoire de chimie industrielle de l’Institut Chimique de Nancy, sous la bienveillante direction de M. le professeur TRAVERS, Directeur de l’Institut. Qu'il veuille bien me permettre de lui exprimer ici ma bien vive gratitude pour les conseils qu’il n’a cessé de me prodiguer au cours de ces recherches.
J’adresse aussi tous mes remerciements à la Direction du Service des Recherches de l’Aéronautique, pour la bourse qui m'a permis de mener à hien ce travail.
4) WALxERr et Dicz. — Trans. Am. electr. Soc. II, (1907), 153.
(2) TAMMANN. — Z. Anorg., 173, (1928), 141.
Z. f. Electr., 35, (1929), 23.
(3) U. R. Evans. — Chem. Met. Eng., 30, (1924), 949.
EXPÉRIENCES QUALITATIVES RELATIVES au COUPLE d'AÉRATION DIFFÉRENTIELLE
Ce couple constituant, à notre avis, l’une des causes les plus importantes de la rouille, nous donnerons d’abord quelques expériences qualitatives très suggestives (1).
Nous diviserons ces expériences en deux parties :
1° La corrosion du fer électrolytique et des aciers ordinaires ;
2° La corrosion des aciers spéciaux: aciers au chrome, au nickel-chrome.
L — CORROSION du FER ÉLECTROLYTIQUE et des ACIERS ORDINAIRES
Sur la face polie d'un échantillon d'acier, nous avons fait des rayures profondes de quelques dixièmes de millimètre, des excavations circulaires à la bille de Brinell et au pointeau. Puis, l'échantillon a été placé dans une solution
de chlorure de sodium à 3 %, un courant d'oxygène arrivait dans la solution horizontalement et parallèlement à la surface de l’acier.
L’acier commence à se corroder, après un quart d'heure, dans les rayures, alors que la surface polie reste brillante. Par contre, les zones correspondant à l'impression à la bille de Brinell et au pointeau ne sont pas atitaquées : les accidents de surface ainsi créés ne sont pas assez profonds pour provoquer une différence d'aération suffisante entre ces parties et la surface polie.
Le fer électrolytique, soumis à la même expérience, montre de plus de petites piqûres sur la surface polie, provenant de la nature poreuse du métal. Au microscope à très fort grossissement, en effet, on voit nettement de petits trous à la surface de ce fer.
L'expérience contraire a été faite, en faisant passer cette fois un courant d'azote industriel au lieu de courant d'oxygène. Dans ce cas, des traces de corrosion seulement apparaissent au bout de 24 heures; la raison en est la faible quantité d'oxygène que contient l'azote (1 à 2 %).
(1) Certaines de ces expériences ont été nuses au point, dans notre laboratoire, par M. BERTRAND,
EYES
Avec l'azote soigneusement purifié, et une solution soigneusement désaérée, il n’y a pas de corrosion.
Pour intensifier le couple d'aération différentielle, un échantillon de fer ordinaire a reçu sur une arête un trait de scie, profond de 5 à 6 millimètres, et large de 2 dixièmes de millimètre. Plongé dans l’eau salée à 3 % additionnée de 3 % d’eau oxygénée, il s'attaque très vite, et la rouille se localise dans la
fente.
De même, un échantillon identique au précédent, plongé dans l'acide nitrique ordinaire (d — 1,2), s'attaque au début uniquement dans la fente, d’où on voir sortir, au microscope, les premières bulles résultant de l'attaque.
Une surface polie de fer électrolytique étant placée dans une solution d'acide chlorhydrique diluée par de l’alcoo!, l'attaque se produit principalement dans les pores débouchant sur cette surface.
Isolement du sel ferreux. — L'expérience suivante montre que l'attaque se produit surtout sur la partie non aérée de l'échantillon, ef que le premier stade de la corrosion est la formation de sel ferreux; celui-ci arrivant au
contact des ions OH formés dans la partie
aérée catodique, donne de l’hydroxyde membrane de ferreux, qui s’oxyde ensuite en hydrate LENCO ferrique, grâce à l'oxygène dissous.
Surface
polie
Un bloc de fer électrolytique, de
8 millimètres d'épaisseur, a été poli au
papier émeri 0000 sur une face ; sur l’autre
face, on a creusé, à l’aide d’une grosse
mèche, une cavité circulaire de 5 milli-
Fig. 1 mètres de profondeur, puis percé d'un
trou À de 1 millimètre de diamètre, le
fond de cette cavité. La cavité est fermée par une membrane de caoutchouc, supportant un petit tube de verre B, obturé par un bouchon rodé (fig. 1).
On remplit la boîte d’une solution de chlorure de sodium à 3 %; on ferme le bouchon B, puis on plonge le tout dans une solution de chlorure de sodium à 3 %, additionnée de 3 % d’eau oxygénée.
Le lendemain, la surface polie est couverte de taches d'hydrate ferrique, conséquences de défauts de polissage; sous la membrane de caoutchouc, on trouve une proporlion énorme de sels ferreux, à réaction acide au tournesol. La cavité a joué le rôle de zone non aérée, puisque l’oxygène n’y a diffusé qu'avec une extrême lenteur, en raison de l’étroitesse du trou A; aussi, le sel ferreux formé est-il stable.
IL — CORROSION des ACIERS SPÉCIAUX
Les aciers employés sont des aciers ATV d’'Imphy, Uranus 3, Uranus 10, des Etablissements Jacob Holtzer, contenant 15 à 20 % de chrome, et 10 à 20 % de nickel. Ce sont des aciers inattaquables par les acides, et qui résistent assez bien à la corrosion par l’eau salée.
Si on répète les mêmes essais que précédemment, sur ces aciers spéciaux, on constate qu'il ny a pas d'attaque sensible, même après plusieurs jours et en faisant passer de l’oxygène dans la solution saline.
Pourtant, on peut arriver à provoquer rapidement la rouille de ces aciers, en intensifiant la différence de concentration en oxygène aux divers points du métal.
IL suffit d’ajouter quelques centimètres cubes d’eau oxygénée à 12 volumes à la solution saline. L’eau oxygénée se décompose lentement, et donne de l'oxygène naissant très actif; dans un travail inédit, exécuté dans notre laboratoire, M. BERTRAND a montré que l’oxyde ferrique de la rouille catalysait la décomposition de l’eau oxygénée.
Avec ce réactif accélérateur, nous pourrons étudier, avec des durées d'expériences très réduiles, l’attaque par l’eau salée des aciers dits incorrodables.
1e Si on raye la surface polie de tels échantillons, et si on les plonge ensuite dans la solution salée additionnée de 3 % d’eau oxygénée, au bout de quelques heures, il se produit une attaque localisée dans les rayures, qui ont joué le rôle de régions anodiques, la partie aérée très polie restant brillante, et jouant le rôle de métal noble (1).
2: Considérons un bloc d'acier poli sur une face, dont on a recouvert les autres faces de paraffine; celle-ci n’adhérant pas parfaitement sur l'acier, la solution pénètre entre la paraffine et l'acier, et l'attaque se produit dans la zone limite au bout d’une journée, par suite de la diffusion difficile de l'oxygène.
30 Un échantillon d'acier spécial est poli et posé dans un cristallisoir, par l'intermédiaire d’un papier filtre. On y verse une solution de chlorure de sodium à 3%, additionnée de 3% d’eau oxygénée, l'attaque se produit seulement sur la face en contact avec le papier. Elle ne provient ni de l'acidité du papier, ni de la différence de pH au voisinage de ce dernier.
En effet, si on mesure le pH de la solution salée avec el sans papier filtre, on a :
Eau distillée pure, avec l’électrode à la quinhydrone : pÉ=55; pH= 54
(1) Des essais sur ces mélaux, faits dans une saline de la région, ont montré qu'ils n'étaient que très lentement corrodés en l’absence de réactifs accélérateurs.
Meg ere
Eau distillée avec papier filtre ordinaire :
pH —5,9)}; pH=S62
Après 5 minutes :
Eau distillée avec papier filtre sans cendre Durieux (bande rouge) :
DH SE pH =0,2;
Donc, le papier filtre ne change pas sensiblement le pH.
Si on applique l'acier entouré de papier filtre, sur la paroi verticale d’un vase contenant la solution corrosive, l'attaque se produit de même sur la surface touchant le papier. Elle est très visible au bout de quelques jours, même quand la solution ne renferme pas d’eau oxygénée.
L’interposilion du papier a rendu très difficile la diffusion de l'oxygène sur la face correspondante de l'échantillon, et a suffi à provoquer l'attaque anodique de cette région.
4 Une surface d'acier spécial (A. T. V. ou Uranus 10), placée au contact d’une surface bombée (verre de montre), s'attaque seulement autour du point de contact où la diffusion de l’oxygène se fait mal.
Si on place la surface polie sur des billes de verre, au point de tangence de chaque bille, on observe une tache de rouille très nette.
55 Des cornières d'acier spécial, placées dans l’eau salée additionnée de 3 % d’eau oxygénée, s’attaquent, en quelques heures, le long des lignes de pliage, dans le sens de la longueur.
6 Nous avons recouvert électrolytiquement de chrome des barreaux d'acier. Si on place un tel échantillon dans un vase renfermant une solution d’eau salée, additionnée de 3 % de H20%, il y a attaque Le long de la génératrice de contact.
7c Une lame d’acier parkérisé, qui résiste très bien à la corrosion atmosphérique, étant suspendue dans une solution salée additionnée de 3 % d’eau
oxygénée, de façon à toucher le fond du récipient par sa pointe, l'attaque se produit au point de contact, et s'étend sur la région inférieure de l'échantillon.
Toutes ces expériences montrent que fous les aciers sont corrodables par l’eau salée, si on les place dans des conditions convenables.
Il n’y a entre les aciers ordinaires et les aciers spéciaux au Ni-Cr, qu'une différence de vitesse de réaction, d'ailleurs très favorable à ces derniers.
La résistance des aciers à la corrosion paraît dépendre moins de leur composition chimique, de leur structure que :
a) De l’état de leur surface (rayures, piqûres, cavités) ; b) De la forme de leur surface (angles rentrants); c) De leur mode d'assemblage (rivetage).
re
Le fer électrolytique très pur, les aciers dits «incorrodables », qui présentent des accidents de surfaces, s’attaquent dans l’eau salée. On peut même dire que la corrosion qui se produit est la manifestation des imperfections du poli de la surface.
La diffusion de l'oxygène dans les rayures, dans les cavités, etc., en effet, est rendue difficile, et les zones correspondantes deviennent des zones de moindre résistance chimique, jouant le rôle de métal anodique.
Ultérieurement, nous montrerons que le couple d'aération différentielle
correspond à une force électromotrice assez élevée, qui explique son influence très importante.
III, — DIFFÉRENCE de VITESSE de RÉACTION ENTRE le FER ACTIF et le FER PASSIF
Nous montrerons plus loin, dans la deuxième partie de ce travail, que
le couple d'aération différentielle peut être ramené à un couple entre le fer « passif » et le fer « actif ».
Il nous a paru intéressant de montrer d’abord, par une expérience directe, que la partie de l’échantillon la mieux aérée joue bien le rôle de fer passif, c'est-à-dire réagit lentement sur certains réactifs, et que la partie mal aérée joue le rôle de fer actif, à vitesse de réaction plus grande.
ic Le fer électrolytique, poreux, se prête admirablement à ce genre d'expériences.
Si on abandonne un échantillon poli au papier émeri 0000 dans l’atmosphère du laboratoire, on constate, au bout de quelques jours, que la surface est parsemée de tout petits points de rouille correspondant aux cavités préexistantes.
Si on plonge un même échantillon dans une solution très diluée (à 1 %) de sulfate de cuivre additionnée de son vôlume d'alcool pour ralentir encore Îa réaction, on constate, au bout d’une dizaine de secondes, l'apparition de points brillants jaune cuivre, nettement visibles au microscope. Ces points correspondent aux cavités de la surface, alors que le dépôt de cuivre se fait plus lentement sur les autres régions.
Le fer mal aéré se comporte comme du fer « actif », c’est-à-dire déplaçant presque instantanément le cuivre du sulfate. Le fer aéré se comporte comme du fer « passif », c’est-à-dire comme un métal plus noble, qui réagit plus lentement sur le même sel. Cette passivité due à l’air est d’ailleurs précaire, et c’est la raison pour laquelle le métal des zones très aérées déplace le cuivre au bout d’un certain temps.
ART
20 Deux échantillons du même morceau de fer sont polis, puis l’un d'eux est passivé en le plongeant 5 minutes dans l’acide nitrique de densité 1,4. On les immerge ensuite tous les deux dans une solution de chlorure de cuivre à 1 %, additionnée de deux fois son volume d’alcool.
On note le temps au bout duquel les échantillons se couvrent d’une couche de cuivre; on trouve que le cuivrage se produit au bout de 22 secondes pour l'acier non passivé, et au bout de 60 secondes, pour Îe fer passivé par NO“#H.
Le fer actif et le fer passif se différencient donc par leur vitesse de réaction sur le sulfate de cuivre. Mais comme la passivité est précaire quand le métal est retiré du bain passivant, le cuivre finit par se déposer sur toute la surface. |
RECHERCHE d'une MÉTHODE PERMETTANT de MESURER les DIVERS COUPLES POUVANT PROVOQUER la CORROSION
Il est intéressant de pouvoir chiffrer l'importance des différents couples dans le mécanisme de la corrosion, et en particulier dans celle de l’acier; on est donc conduit à mesurer leur force électromotrice.
Celle-ci peut être ramenée, d’une part, à la mesure du potentiel du fer et des différents constituants de l'acier par rapport aux divers milieux, d'autre part, à la mesure du couple d'Evans relatif à l’aération différentielle des diverses zones du métal.
La cellule, ainsi constituée par l’électrode et l’électrolyte en expérience, élait associée à une électrode mercure/sulfate mercureux/sulfate de soude normal, et nous mesurions la force électromotrice de la pile ainsi formée. Les valeurs trouvées étaient ramenées à l’électrode mercure/chlorure mercureux/ chlorure de potassium saturé en retranchant, au nombre mesuré, 0 v. 415, différence de potentiel entre l’électrode au sulfate mercureux/sulfate de soude normal et l’électrode au calomel/chlorure de potassium saturé. Donc, tous les nombres donnés dans la suite sont des potentiels rapportés à l’électrode saturée au calomel, c’est-à-dire la force électromotrice d’une pile formée de lélectrode saturée au calomel et de l’électrode considérée plongeant dans l’électrolyte étudié. Ces potentiels peuvent être positifs ou négatifs, suivant que l’électrode
en expérience est le pôle positif ou le pôle négatif de la pile.
Nous avons mesuré de cette façon le potentiel du fer électrolytique, de l'acier, de quelques aciers spéciaux, de quelques constituants de l’acier, dans un certain nombre de solutions, et nous avons pu ainsi étudier l’influence des divers électrolytes et des différentes conditions d'aération. La comparaison des potentiels obtenus donne la valeur des couples qui prennent naissance, soit entre deux phases différentes, soit entre deux zones de la même phase placées dans des milieux différents.
Dans toutes nos mesures, nous n'avons pas cherché à dépasser la
précision absolue de 0 v.02 à Ov. 03. La reproductibilité des résultats à une approximation plus grande est très difficile à obtenir.
Par exemple, parmi les causes de variations observées, l'agitation de l'électrolyte a une importance prépondérante : nous avons remarqué, en effet, que dans un très grand nombre de mesures, une simple agitation du vase
RS ren
contenant! la solution étudiée entraînait une variation du potentiel de l’ordre de l’approximation indiquée plus haut; on obtient en général un nombre plus élevé. D'ailleurs, après un certain temps — 5 à 10 minutes — le potentiel revient à peu près à la valeur primitive.
Ce phénomène a d’ailleurs été déjà observé par d’autres auteurs (:), qui indiquent que l’on peut avoir de cette façon des variations de potentiel de 40 à 60 millivolts.
Les valeurs limites — constantes à O0v.01 ou Ov.02 près — étaient atteintes au bout d’un temps variable.
() H. V. Tanrar el MARGERY WALkER. — J. of. Am. Chem. Soc., 59, (1930), 22.
POTENTIEL d’une ÉLECTRODE COMPORTANT PLUSIEURS PHASES
Dans la plupart de nos mesures, nous avons employé le fer électrolytique. Mais, il nous a semblé intéressant de voir si les nombres trouvés ainsi pouvaient s'appliquer à l’acier, en d’autres termes, de rechercher quel est le potentiel qu'indiquera une électrode d'acier, c’est-à-dire une électrode constituée de ferrite et de cémentite, de ferrite et de sulfure, etc. En fait, l’acier donne très sensiblement des potentiels identiques à ceux du fer pur dans les différents milieux, et ces résultats semblent s'expliquer par la règle suivante que nous avons vérifiée dans un certain nombre d'expérience :
Quand une électrode comporte plusieurs métaux ou plusieurs phases juxtaposées, le potentiel donné par l’électrode est celui du métal le moins noble, c’est-à-dire ayant le potentiel le plus négatif, tout au moins il s’en rapproche d'autant plus que la différence entre les potentiels propres de chaque phase est plus importante, et que la quantité relative du métal le moins noble est plus grande.
Cette règle n’est que la conséquence du principe général de l'équilibre =] Le] stable, correspondant à l’énergie potentiel minima. Elle s’est vérifiée dans les expériences qui suivent :
POTENTIEL du FER RECOUVERT par d’'AUTRES MÉTAUX
Recouvrons Tlélectrode de fer par un métal plus noble que le fer; l'expérience a été faite en premier lieu avec du cuivre.
1° Nous mesurons d’abord le potentiel d’une tige de cuivre, immergée dans le sulfate de soude à 1 %; on le trouve égal à — 0 v. 055 par rapport à l’électrode au calomel saturée. Ce potentiel diffère de 0 v. 7 environ de celui du fer dans la même solution.
2c Nous mesurons ensuite le potentiel du fer recouvert de cuivre.
Pour obtenir ce recouvrement, nous avons d’abord utilisé la réaction de déplacement du cuivre par le fer, de son sulfate. La tige obtenue donne, dans le sulfate de soude, un potentiel identique à celui du fer, bien qu’elle paraisse parfaitement cuivrée. En effet, Le recouvrement n'est pas continu.
Au contraire, par électrolyse avec une faible densité de courant, nous avons oblenu un recouvrement satisfaisant : l’électrode ainsi cuivrée donne, dans le sulfate de soude, un potentiel de — 0 v. 055 à — O0 v. 1, c’est-à-dire le potentiel du cuivre (fig. 2).
Ensuite, retirant l’électrode, nous avons fait une rayure sur le cuivre,
LE 0 PS
mettant à nu une surface de fer d'environ un millimètre carré. En reprenani le potentiel de l’électrode ainsi modifiée, dans la solution de sulfate de soude, nous avons observé immédiatement un potentiel de — Ov.4, baissant lentement jusqu’à la valeur limite correspondant au fer actif.
volts
Donne Électrode saturée au calomel F2
Dee a 3
heures “ À ei 1 1 1 O0 1 2 à 4 5 6 Fig. 2. — Polentiels dans le sulfate de soude à 1% d Électrode de cuivre; 4 Électrode double fer-cuivre ; 2 Électrode de fer recouverte de cuivre ; 5 Electrode dezinc ; 3 Après la déchirure du dépôt de cuivre ; 6 Electrode double zinc-fer.
Ainsi, c’est le fer qui tend à imposer son potentiel, même s’il ne présente qu'une faible surface au contact de la solution.
II. — POTENTIEL d'une ÉLECTRODE DOUBLE
a) Nous avons vérifié la théorie précédente en réunissant en parallèle une électrode de fer et une électrode de cuivre, et en les immergeant simultanément dans le sulfate de soude à 1 % (fig. 3).
La courbe de potentiel obtenue, en comparant cette électrode double à l’électrode au sulfate mercureux, est pratiquement identique à celle que donne l’électrode de fer seule, puisque lon trouve, au bout de quelques heures, — 0 v. 68. Et l’électrode de fer s'attaque comme si elle était seule.
Le cuivre étant le pôle positif, nous nous sommes demandé si on trouverait encore le potentiel du fer en comparant l’électrode double à une électrode négative par rapport au fer.
Nous avons pris alors le potentiel de l’électrode fer-cuivre par rapport à une électrode de zinc, dont nous avons déterminé le potentiel dans le sulfate
se C'OE
de soude à 1 %: soit — 1v.08 par rapport à l’électrode normale saturée au calomel. Le zinc est donc l’électrode négative dans la pile formée par l’électrode double fer-cuivre et l’électrode de zinc.
Dans ce cas encore, c’est le fer qui impose son potentiel; nous trouvons, en effet, 0 v. 45 comme f. e. m. de cette pile, ce qui correspond à la différence de potentiel entre le zinc et le fer.
b) De même, si nous comparons une électrode formée d’un barreau de fer et d’un barreau de zinc à l’électrode au sulfate mercureux, nous trouvons — 0 v. 480, c’est-à-dire — 1 v. 065 par rapport à l’électrode saturée au calomel, c'est-à-dire le potentiel du zinc. De plus, l’électrode de zinc s'attaque seule, l'acier restant parfaitement brillant, el on ne trouve que de l’hydrate de zinc dans le liquide (fig. 2).
Dans ce cas, c'est le zinc, métal moins noble, qui impose encore son potentiel.
c) Nous appliquons, par fusion, un morceau de zinc sur l’électrode de fer, et prenons ensuite son potentiel dans le sulfate de soude à 1 %. Nous trouvons, dès le début, un potentiel beaucoup plus bas que le potentiel habituel du fer actif : — 0 v. 830. Puis, il y a une baisse progressive du potentiel qui se rapproche de celui du zinc, et en 3 heures, on atteint — 1 v. 1. Le fer reste inattaqué, tandis que le zinc se transforme peu à peu en hydrate.
Cuivre | -_ E----| Sulfate de ÿ | soude à1%
d) Une électrode de chrome massif aluminothermique, placée dans une solution de SO!Na? à 1 % donne un potentiel qui croît progressivement de — Ov.3 à — Ov. 05 (le chrome se passive dans la solution de sulfate, de même, d'ailleurs, que les aciers au chrome).
Considérons, au contraire, une électrode chromée par électrolyse. SON potentiel, initialement de — 0 v.1, baisse à — 0 v. 4, et l’électrode chromée, à sa sortie de la solution de sulfate de soude, manifeste nettement un point d'attaque : il vient d’un défaut dans le dépôt, qui laisse à nu une toute petite surface de fer; celui-ci, plus négatif, impose son potentiel.
Au contraire, une électrode très bien recouverte de chrome donne un potentiel initial de — 0v. 290, qui croît ensuite jusqu'à — 0 v. 040.
e) Une électrode recouverte de titane par électrolyse a donné un potentiel variant de — 0v.55 à — 0v.57 dans le sulfate de soude à {1 %, alors qu’on n’a remarqué aucune attaque.
Cette expérience démontre que le titane est un métal plus noble que lie fer.
III. — CONSÉQUENCES PRATIQUES
Les expériences qui précèdent nous permettent de tirer des conclusions pratiques très intéressantes.
1° Pour reconnaître la parfaite continuité d’un recouvrement métallique, il suffit de mesurer le potentiel de l’électrode dans une solution saline de SO{Na? à 1 %, par exemple; si on trouve la valeur caractéristique du métal déposé, le recouvrement n’aura aucune discontinuité. Si au contraire on ne la trouve pas, on sera certain que le recouvrement présente des accidents, ou qu'il n’adhère pas.
20 Dans le cas d’un recouvrement par un métal plus noble, toute déchirure du revêtement est très dangereuse au point de vue de la corrosion, car le métal sous-jacent est anode ; il impose son potentiel.
Mesure du potentiel des poudres.
Il est parfois nécessaire de mesurer le potentiel d’un métal ou d'un composé à l’état de poudre, quand ceux-ci ne peuvent être obtenus sous forme d’électrodes solides. Il faut donc maintenir ces poudres dans l’électrolyte au moyen d’un corps conducteur et n'ayant aucune action sur le potentiel que lon veut mesurer.
Pour ce faire, et en application de la règle énoncée précédemment, nous avons employé deux méthodes : l’une où nous utilisons un panier de platine, l'autre où nous utilisons du mercure comme support de la poudre.
A) MÉTHODE DU PANIER DE PLATINE. — Nous nous sommes servi d'une sorte de petit panier en toile de platine, suspendu par un fil de platine, et à mailles suffisamment serrées pour maintenir des poudres d’une certaine finesse.
On peut espérer que le potentiel du panier dépassera suffisamment celui du corps en poudre placé dans le panier pour que la règle précédente soit valable.
Nous donnerons d’abord les valeurs du potentiel du platine mesuré dans différents milieux, qui permettront de voir dans quel cas il sera légitime d'employer la méthode au panier de platine.
Potentiel du platine. — Dans une solution neutre, par exemple dans le sulfate ou le chlorure de sodium, le platine a un potentiel très instable, variant de + 0 v. 40 à + Ov. 10.
Du platine, lavé à l'acide chlorhydrique concentré et calciné, accuse dans le sulfate de soude à 1 % un potentiel de + 0 v. 40, mais il y a en quelque sorte une dépassivation, puisque le potentiel baisse à + 0 v. 20. Dans le chlorure de sodium à 1 %, aussitôt après la calcination du platine, on obtient + 0 v. 26, mais après 24 heures, le potentiel est descendu jusqu’à + 0 v. 10, et reste aux environs de cette valeur.
Dans les acides, au contraire, le platine est très nettement passivé, et la valeur de son potentiel est beaucoup plus stable que dans les solutions neutres.
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Ainsi, dans l’acide sulfurique 0,1 n, le platine indique un potentiel variant entre EL 0v.55 et + Ov. 61. Les ions H élèvent donc le potentiel du platine.
On peut penser que, inversement, les ions OH activent le platine. comme le vérifie une mesure faite dans la soude à 5 %. Dans un tel milieu, le potentiel du platiné est de — 0 v. 008 ; il atteint repidementsa valeur limite etest très constant.
Les oxydants passivent fortement le platine, puisque ce métal accuse un potentiel de + 0 v. 82 à + 0 v. 96 dans l'acide chromique à 5 %, et de + 0 v. 60 à + Ov. 70 dans le permanganate de potassium à 1 %.
Au contraire, les réducteurs activent le platine, qui donne, en effet, dans l'hydrosulfite à 5 %, un potentiel de — Ov. 44 au début. Au bout de 2 h. 30, le potentiel est monté à — Ov. 35, par suite sans doute de l’oxydation lente de l’hydrosulfite.
Emploi du panier de platine. — Nous avons d’abord appliqué celte
méthode à des poudres de métaux dont nous connaissions le potentiel dans le sulfate de soude à 1 %.
Ainsi, le cuivre en copeaux, placé dans le panier de platine, donne un potentiel de © volt, la poudre de cuivre dans ces conditions — Ov.01. Ces valéurs sont voisines de celles obtenues avec une électrode de cuivre massif (— 0 v. 05).
L’étain indique dans le sulfate de soude à 1 % un potentiel de — 0 v. 42. Nous retrouvons ce chiffre si nous plaçons de l’étain en grenailles dans le panier de platine : en effet, nous obtenons de — 0 v. 41 à — Ov. 44.
Nous avons de même placé dans le panier de platine de la poudre de fer, employée d’abord sans aucun traitement préalable. Dans ces conditions, la valeur du potentiel obtenu est très instable et varie entre — 0 v.2 et — 0x5. Nous avons alors supposé que le fer était recouvert d'oxyde, ce qui faussail les résultats.
En traitant préalablement la poudre de fer par un courant d'hydrogène à chaud, et en la refroidissant dans l'hydrogène, on obtient un potentiel qui baisse de — 0 v. 59 à 0 v. 70: on retrouve donc bien les valeurs du potentiel d’une électrode de fer.
Une électrode de zinc a un potentiel de — 1 v. 08 dans le sulfate de soude à 1 %. De la grenaille de zinc impur donne également dans le panier de platine — 1v.08: du zinc pur Merck indique de cette façon — 1 v.07, tandis que la poudre de zinc, où le métal est très oxydé, ne donne que — 0 v. 6 environ.
Enfin, nous avons employé un mélange des poudres de fer fraîchement réduit et de cuivre; ce mélange, placé dans le panier de platine, donne exactement le potentiel du fer seul. Le potentiel, initialement de — 0 v. 55, se fixe vers — 0 v. 70.
REMARQUE. — Nous avons fait des expériences semblables aux précédentes en employant un panier en toile de cuivre, le cuivre étant assez noble pour convenir dans certains cas. Elles nous ont donné les mêmes résultats :
Des copeaux d’aciers, placés dans un tel panier, imposent leur potentiel
nur Ce
à l’ensemble : la mesure de ce potentiel donne, en effet, les nombres normaux du potentiel du fer: — 0v.52 au début, puis baisse à — Ov. 73 au bout de 3 heures. De même le zinc, dans ces conditions, auccuse un potentiel de — 0v.97 à — 1v.08 (potentiel du zinc seul dans la solution : — 1 v. 08). Mais, le cuivre ayant un potentiel très nettement inférieur à celui du platine (de — 0v.3 environ), il est évident qu’il ne conviendra pas pour un aussi grand nombre de poudres que le platine.
B) MÉTHODE BASÉE SUR L'EMPLOI DU MERCURE. — Dans un mémoire de HEyYRowskY (1), nous avons trouvé là confirmation de nos résultats sur le potentiel des électrodes doubles. Cet auteur indique, en effet, que le mercure saupoudré de limaille de fer donne les valeurs du potentiel du fer (— 0 v. 73).
Il nous a semblé intéressant de rechercher si cette méthode était applicable à d’autres métaux, soit en plaçant le métal à la surface du mercure, soil en préparant préalablement l’amalgame du métal à étudier.
Nous avons employé du mercure distillé et lavé à l'acide nitrique 1/1. Dans le sulfate de soude à 1 %, le mercure indique un potentiel assez variable, mais toujours très élevé, et qui se trouve aux environs de + 0 v. 30.
Si l’on place à la surface du mercure un métal moins noble que le mercure, l’ensemble étant recouvert de la solution de sulfate de soude, le métal, plus négatif que le mercure, imposera son potentiel.
Nous avons vérifié ce fait avec le zinc, avec le cuivre, puis avec le nickel.
Le mercure étant placé dans le sulfate de soude, son potentiel, de + 0 v. 27 au début, se fixe en quelques heures à + 0 v. 29. À ce moment, nous plaçons quelques morceaux de zinc à la surface du mercure. Aussitôt, le potentiel de l’ensemble tombe à — 0 v. 92, et baisse en 40 minutes à — 1 v. 10. Nous trouvons ainsi le potentiel du zinc. Si alors nous plaçons du cuivre à côté du zinc, le potentiel ne change pas sensiblement : on obtient les valeurs — 1v.08, puis — 1 v. 10, c’est-à-dire le potentiel du métal le plus actif.
Du cuivre, placé seul sur la surface du mercure, donne au contraire à l’ensemble mercure-cuivre un potentiel de — 0 v.03, très voisin de celui du cuivre plongé seul dans le sulfate de soude (— 0 v. 05).
Nous avons fait la même expérience avec la poudre de nickel obtenue par réduction de l’oxyde pur par l'hydrogène. L’allure de la variation du potentiel du nickel placé sur la surface du mercure indique une lente dépassivation, semblable à celle du fer, mais sensiblement moins rapide : le potentiel au début est de — 0 v. 27, et au bout de 24 heures — 0 v. 54. Nous avons trouvé un chiffre du même ordre dans un mémoire de ScHoc (?).
Placé dans’ notre panier de platine, le nickel en poudre se dépassive moins vite que sur le mercure, puisqu'après 24 heures, son potentiel n’est encore que de — 0 v. 50.
(1) F. Heyrowsky et B. Soucek. — C. R., 183, (1926), 125. (2) E. P. Scnocx. — Amer. Electroch. Soc., 14, (1908), 104.
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C) APPLICATION DE LA MÉTHODE A LA MESURE DU POTENTIEL D'UN CERTAIN NOMBRE D’AUTRES MÉTAUX. — Nous avons appliqué cette méthode à d’autres corps dont le potentiel électrolytique est mal connu. Nous avons ainsi obtenu des valeurs très constantes. Nous avons toujours employé les différents métaux en poudre, après réduction préalable dans un courant d'hydrogène, aux environs de 1.000, et refroidissement dans ce gaz.
Nous avons ainsi étudié le bismuth, le tungstène, le molybdène, l’arsenic et l’antimoine.
Les valeurs trouvées dans la littérature pour les potentiels de ces métaux sont très variables, et elles dépendent essentiellement, d’une part, du traitement préalable qu’ils ont subi, d'autre part, de la solution dans laquelle est faite la mesure de ces potentiels. Et, par suite, on n’est pas encore fixé sur la place à assigner à ces métaux dans le classement des tensions de dissolution.
NEUMANN (:) indique pour le bismuth, immergé dans des solutions de nitrate, de chlorure et de sulfate de bismuth — acides pour éviter l'hydrolyse — des potentiels de + 0 v.06, + Ov. 145 et + Ov. 07, par rapport à l’électrode normale au calomel.
MuTHMANN et FRAUBERGER (2), étudiant l'activation et la passivation du tungstène, sont arrivés à obtenir + 0 v. 63 pour la valeur la plus élevée de son potentiel, et — 0v.74 pour la valeur la plus basse.
Ces mêmes auteurs ont trouvé des chiffres tout aussi variables pour le molybdène qui, lui aussi, manifeste la même tendance à présenter des états de passivation très variés. Les chiffres indiqués sont compris entre — 1 v.et—0 v. 40.
NEUMANN () donne — 0v.63 pour la différence de potentiel antimoine, solution normale de chlorure d’antimoine, mais il ajoute que l’on ne peut rien déduire de cette mesure, par suite de l'impossibilité où l’on se trouve de connaître exactement la concentration en ions Sb+++ dans la solution et, par suite, aussi, de la présence de l’acide libre, mis en liberté par l’hydrolyse du sel.
Les valeurs que nous avons trouvées pour ces différents métaux en les plaçant sur le mercure, dans une solution de sulfate de soude à 1 %, sont en général très constantes, et elles peuvent au moins servir à comparer ces Corps entre eux et avec les autres métaux étudiés dans ces conditions.
Les mélaux employés contenaient, suivant les cas, de 0,1 à 0,2 % de fer, et il semble que cette teneur en fer soit insuffisante pour imposer son potentiel dans le cas où le fer est le métal le moins noble.
RésuLrars. — Le bismuth a donné — 0 v. 46, valeur très différente (de 0 v. 4 environ) de celle du cuivre placé dans les mêmes conditions ; d'après cela, la précipitation cathodique du bismuth avant celle du cuivre dans le raffinage de ce dernier métal serait moins à craindre qu’on ne le pense.
(4) NEUMANN. — Z. Phys. Chem., 14, (1894), 229. (2) MUTHMANN et FRAUBERGER. — Sitzungsber. Bayr. Akad., 3%, (1904), 201. (3) NEUMANN. — Loc. cit.
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Le fungstène donne au début — 0v.06, puis son potentiel descend en quelques heures à — 0 v. 13, où il se stabilise.
Le potentiel du molybdène se fixe à — Ov. 09. Celui de l’arsenic, moins constant que celui des métaux précédents, varie entre — Ov. 09 et + 0 v. 06. Il est à noter que ces derniers chiffres sont très voisins de la valeur du potentiel du cuivre dans les mêmes conditions (— 0 v. 03), d’où le danger bien connu de la présence de l’arsenic dans le raffinage du cuivre impur : l’arsenic se précipite en effet à la cathode pour un même voltage que le cuivre (1).
Le potentiel de la poudre d’antimoine contenant 0,15 % de fer se fixe à la valeur — 0 v.58, plus négative que celle de l’arsenic et du bismuth. Ces faits sont d'accord avec la propriété plus « métallique » de l’antimoine, dont on connaît le sulfate, alors que celui d’arsenie n’a pas été isolé.
D'autre part, le fer déplace l’antimoïne de ses solutions, mais beaucoup plus difficilement que le bismuth et l’arsenic.
D) RECHERCHE DU POURCENTAGE MINIMUM DU MÉTAL LE MOINS NOBLE, QUI IMPOSE LE POTENTIEL DE CE DERNIER. — Nous avons appliqué les méthodes précédentes à l’étude quantitative de la règle énoncée plus haut: nous avons cherché, dans un mélange de deux métaux, quelle est la quantité relative minima du métal le moins noble nécessaire pour que ce dernier impose son potentiel à l’ensemble. Les mesures faites dans ce sens ont porté sur des mélanges de poudres de différents métaux, dont le potentiel a été mesuré sur le mercure, dans une solution de sulfate de soude à 1 %.
Mélange cuivre-fer. Du cuivre en poudre contenant 0,2 % de fer donne à l'équilibre un potentiel de — 0 v. 30, différant déjà beaucoup de celui de la poudre de cuivre pur obtenue par réduction de l’oxyde (— 0 v. 04). Avec 1 % de fer dans le cuivre, nous avons trouvé un potentiel de — 0 v. 59, beaucoup plus voisin de celui du fer. Enfin, avec 5 % de fer, nous retrouvons tout à fait le potentiel de ce métal, soit à l’équilibre — 0 v. 73.
Mélange cuivre-nickel. — Le nickel étant un métal qui se dépassive très difficilement, 5 % de ce métal dans la poudre de cuivre ne suffisent pas à imposer le potentiel du nickel: un tel mélange donne — 0 v. 22, potentiel d'environ 0 v. 30 supérieur au potentiel du métal le plus actif.
Mélange cuivre-plomb. — Le plomb seul, lavé à l'acide nitrique, puis à l’eau et à l’alcool, accuse, sur le mercure, un potentiel de — 0v.58. 1 % de plomb dans le cuivre abaïsse le potentiel de ce dernier à — 0 v. 23, tandis que 5 % de plomb suffisent à donner au mélange un potentiel d'équilibre de — 0 v. 56
De ces mesures, il semble permis de conclure qu’il faut une quantité minima du métal le plus actif pour qu'on mesure vraiment son potentiel: le pourcentage nécessaire serait en gros de 5 %.
(1) Aussi l’engage-t-on dans une boue anodique de SnO,, en ajoutant intentionnellement 1 % d’étain dans les anodes impures.
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DIFFICULTÉS de la MESURE du POTENTIEL du FER MASSIF
La première remarque à faire à ce sujet est la très grande diversité des nombres que l’on trouve dans la littérature comme valeurs du potentiel du fer. Le fer est, en effet, un métal — et ce fait est encore beaucoup plus marqué pour d’autres métaux tels que le chrome, le nickel, etc. — qui se passive relativement facilement. Et cette passivité, qu’elle soit due à la présence d’un gaz sur la surface du fer, où à la formation d’une couche d'oxyde ou d’un sel insoluble, a toujours comme effet de rendre le fer plus noble, c’est-à-dire d'élever son potentiel. Et comme les causes de la passivation sont nombreuses, comme cette dernière peut se produire dans une série de conditions très variées, on pourra obtenir pour le fer un potentiel variant entre des limites très éloignées, allant du fer le plus « actif » au fer le plus « passif ».
Nous avons essayé de faire une étude systématique de ce potentiel dans un très grand nombre de milieux, en cherchant à trouver les relations qui existent entre ces milieux et le potentiel qu'ils imposent au fer.
Nous avons ainsi mis en évidence l’action activante de certains milieux, l’action passivante des oxydants, des alcalis, de certains anions, l'influence du pH de lélectrolyte, et enfin le rôle fondamental que joue l'oxygène dans la passivation, par opposition à l’action toute différente des gaz inertes comme l'azote et l'hydrogène.
Dans la plupart de nos expériences, nous avons utilisé des électrodes en fer électrolytique en forme de barreaux de 15 mm. de largeur, de 7 millimètres d'épaisseur, et de 7 à 8 centimètres de longueur, que nous avons polis au papier émeri 0000.
CHAPITRE PREMIER
POTENTIEL du FER ACTIF dans les MILIEUX NEUTRES
Les valeurs que l’on trouve dans la littérature, pour le potentiel du fer actif, varient entre — 0 v. 50 et — 0 v. 80.
MuGpan (1) trouve de — 0 v. 60 à — Ov. 70 pour le fer dans CINa, CIK et SO:K? N/10; — 0 v. 44 à — 0v.58 dans NOK N/10; — 0v.52 à — 0v.64 dans BrK N/10; — 0v.47 à — 0v.55 dans IK N/10; — 0v.34 à — 0 v. 42 dans SO‘Fe N/10;
SCHOCH et RANDOLPH (2?) trouvent :
— 0v.735 dans NOK N/10; — 0v.795 dans SO4K? N/10.
LoBrY DE BRUYN (*) donne :
— 0 v. 720 dans SO‘Fe N/10.
Mc AuLAy et BOWDEN ({) indiquent :
— 0 v. 380 à — 0 v. 520 dans CINa N/10.
Mc AuLay et BasTow (5) donnent :
— 0 v. 75 à — 0 v. 80 dans SO4K?2 N/2.
Evans (6) donne :
— 0v.50 à — Ov. 70 dans CIK et SO:K?2 N/10.
Enfin, ENDo et KANAZAWA (7) indiquent :
— 0v.69 à — Ov. 75 dans SO‘Fe normal.
Nous avons mesuré le potentiel du fer dans des solutions à 1 % de sulfate et de chlorure de sodium, de sulfate ferreux, de sulfate de magnésium, de sulfate et de chlorure d’ammonium.
() MuGpax. — Z. f. Elektroch., 9, (1903), 442.
(2) E. P. Scuocn et C. P. RaNDoLPH. — J. of. phys. Chem., 14, (1910), 734.
(3) A. LoBry DE BRUuYN. — Rec. T. C. Pays-Bas, 40, (1921), 57.
(4 A. L. Mc Auray et F. P. BOWDEN. — J. of. Chem. Soc., 1995, 2605.
(6) À. L. Mc Auray et S. H. Basrow. — J. of. Chem. Soc., 1929, 85.
(6) U. R. Evans. — J. of. Chem. Soc., 1929, 103.
(7) A. Expo et$. KaNazawWaA. — Science Reports of the Tôhoku Imperial University (1), 20. n° 1, (mars 1931).
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Ces mesures, faites à l'air, ont donné les résultats suivants :
Dans le sulfate et le chlorure de sodium, dans le sulfate ferreux et dans le sulfate de magnésium, le potentiel observé est au début de — 0 v. 50 environ, puis, en 3 heures, il baïsse aux environs de — 0v.70. Les valeurs les plus basses que nous avons obtenues dans ces conditions ont été de — 0 v. 73, cette limite élant atteinte au bout de 7 à 8 heures (fig. 4).
Dans le sulfate d'’ammonium, dont le pH est de 6,6, le potentiel est au début de — O0v.67, puis il baisse, et après 20 heures, nous avons obtenu — 0 v. 76.
Dans le chlorure d’ammonium de pH 6,2, le potentiel du fer, initialement de — 0 v.35, marque une baisse qui l’amène en 24 heures à —- 0 v. 72.
on = [e) > © Électrode saturée au calomel o Kæ) | 2 ee heures + Il I 1 IÈ L L al O 1 2 5 a 5 6 Fig. 4. — Potentiels du fer dans le sulfate de soude à 1% 1. Solution aérée ; 2. Solution désaérée.
Des courbes analogues ont été décrites par Mc AuLay et Basrow (), puis par Evans (2).
Au bout de 1 h. 30 à 2 heures d'immersion, il se produit une attaque de l'acier et on voit se former une couche d'hydrate ferreux verdâtre, qui s’oxyde peu à peu au contact de l’oxygène dissous. Cet hydrate n’est pas adhérent, et le fer reste brillant en dessous.
D’après ces mesures, on voit donc que dans tous ces électrolytes se produit une dépassivation lente du fer, le potentiel du début indiquant une
(1) A. L. Mc AuLay et S. H. BasTow. — J. of. Chem. Soc., 1929, 85.
(2) U. R. Evans. — J. of Chem. Soc., 1929, 92. L. C. BANNISTER et U. R. Evans. — J. of. Chem. Soc., 1930, 1361.
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passivalion initiale très nette, due sans doute à l’action de l'oxygène de Pair sur la surface de l’électrode. La décroissance du potentiel serait due à une destruction lente de cette passivation par les anions de la solution : Cl, SO“; en effet, puisque les potentiels sont les mêmes dans les différents sels employés, il est logique d’admettre que l’action activante est due aux anions. Nous verrons d'ailleurs que tous les anions ne possèdent pas cette propriété activante : certains ont, au contraire, une action nettement passivante, qui se traduit par une montée très sensible du potentiel du fer.
L'action passivante de l’air sur le fer peut se mettre en évidence de la façon suivante :
Le potentiel de l’électrode étant de — 0 v. 730, nous sortons cette dernière de l’électrolyte et la laissons à l’air un quart d'heure. Le potentiel obtenu dès la réimmersion de l’électrode était remonté à — 0 v. 68, puis il redescend en 2 heures à — 0v.73. Ainsi, malgré la couche d’'hydrate, c’est le fer qui impose son potentiel, de même qu'il peut se passiver par exposition à l'air à travers cette pellicule.
Nous avons fait des mesures semblables, mais en désaérant soigneusement la solution considérée, avant d’y introduire l’électrode de fer. Pour cela, nous y avons fait barboter, soit un courant d'azote, soit un courant d'hydrogène (1) pendant au moins 3 heures avant l’expérience, et durant tout le cours de celle-ci. Dans ces conditions, dans le sulfate de soude à 1 %, nous avons eu dès le début un potentiel de — 0 v. 69 qui, après 10 minutes seulement, avait atteint déjà la valeur limite de — Ov.74 (fig. 4).
On peut en conclure que l’oxygène dissous dans l’électrolyte gène l’action dépassivante de ce dernier, par sa tendance à ennoblir le fer, tout comme l'oxygène atmosphérique.
CHAPITRE Il
POTENTIEL de FER ACTIF dans les ACIDES
Il est très surprenant de constater que le fer possède, dans les solutions acides, un potentiel moins actif que dans les solutions neutres.
Les nombres trouvés dans la littérature sont toujours nettement plus élevés que — 0 v. 70 et sont compris entre — 0 v. 50 et — 0 v. 60.
Muapax (?) donne :
— 0v.55 à — 0v.60 dans SO‘H}; — 0v.54 à — Ov. 60 dans CH3COH.
() Ces gaz ont éte débarrassés de l'oxygène qu'ils peuvent contenir par passage sur de la tournure de cuivre chauffée, et ensuite dans plusieurs laveurs rénfermant une solution de SO4Mn additionnée de quelques centimètres cubes d’alcali : lhydrate manganeux reste parfaitement blane dans le laveur témoin.
(2) M. MuGpan. — Z. Elektrochem. 9, (1903), 449.
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Trizz et KELLER (1) indiquent :
— 0 v. 50 dans SO‘? 2 n; — 0v.50 dans CIH 2 n; — 0v. 49 dans CIH 3 n.
BYERrs et LANGDON (2?) ont trouvé :
— 0v.522 à — Ov. 506 dans SO‘H®? 0,2 n.
ByEers et Taie (3) donnent :
— 0v.514 dans SO‘H? 0,2 n.
Enfin, Muzzer et Konoprcky (*) indiquent :
— 0v.54 à — Ov. 60 dans SO‘H?2 0,02 n».
De nombreuses mesures, faites dans différents acides, et à différentes concentrations, ont toujours donné un potentiel notablement plus élevé (de 0 v. 2 environ) que celui du même fer dans une solution de sulfate de soude. De même, le fer manifeste dans une solution de sulfate ferrique, assez acide pour empêcher l’hydrolyse, un potentiel de — 0 v. 58.
Voici d’ailleurs les résultats que nous avons obtenus avec le fer électrolytique dans différents acides :
POTENTIELS
ACIDES PAR RAPPORT A L'ÉLECTRODE Pt | HgCl2 | KCI saturé
ANCE CNE A PET PR RE RTE —0 v. 46 à —0 v. 48 COPERMISN ST UE RAR AE PR —0 v. 50 RACE RUN OS a Re PONS —0 v. 51 PO PENMOR A se ete 0e RS | —0 v. 50 SO RENTÉU RSR RU NE The ee —0 v. 52 SOPASINTALUS ATEN RE AE ee —0 v. 52 à —0 v. 51 SORTENT ER RSR NS Re — 0 v. 52 SE CN PSC RE EN PET AE — 0 v. 50 SOLS M(S0 "en poids) 2.2.7. — 0 v. 46
SOS HPMAOD )RES A Re ree er
HCHOM PARENTS ne ere. —0 v. 54 à —0 v. 51 ODA OR AR DR ne a Pare —0 v. 50 à — 0 v. 47 SOSHAMI2 PE 5 rdesélatiné.:. 2%: — 0 v. 52 SO: H2 M/2 + 5% de glycérine.......... —0 v. 52 NON QE NN SR RER PEN ER PH —;: —0 v. 53 à —0 v. 52 Acide citrique M/10:....::... pH=—=2,01,. —0v.50 à —0 v. 48 NerdétastrqueMIP05. ere —0 v. 51 à —0 v. 49
Il y a donc une « passivation » nette du fer, bien qu’il soit visiblement attaqué par ces acides.
() A. Turez et K. KeLLER. — Z. Anorg. Chem. 68, (1910), 228.
(2) H. G. Byers et Serum C. LAnNGDON. — J. Am. Soc., 38, (1916), 363. (3) Horace G. Byers et Curt W. TrixG. — J. Am., #1, (1919), 1906.
(4) W. J. Muzcer et K. KonoPrCKy. — Z. Elektrochem., 34, (1928), 846.
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Nous avons supposé qu'il y avait adsorption par le fer de l'hydrogène provenant de l'attaque, l’électrode de fer se comportant comme une électrode à hydrogène de potentiel plus élevé que lélectrode de fer. Pour essayer de vérifier cetie hypothèse, nous avons employé, comme dépolarisant, des corps capables d’absorber l'hydrogène. Dans ce but, nous avons essayé le charbon actif, puis le bioxyde de manganèse.
Pour cela, le fer est plongé dans le charbon actif en poudre imbibé de solution d'acide sulfurique M/20. Dans ces conditions, nous avons encore trouvé — 0v.53, ce qui indique que le charbon n’a aucune influence. Une expérience identique faite avec du bioxyde de manganèse fraîchement préparé et lavé maintes fois avec la solution d’acide sulfurique donne un chiffre encore voisin : le potentiel mesuré est de — 0v.58. La dépolarisation complète ne peut donc pas être obtenue de cette manière.
Dans le même ordre d'idées, nous avons ajouté à l’acide sulfurique de l’eau oxygénée, afin de savoir si un tel oxydant pourrait empêcher la polarisation due à l’hydrogène. Les résultats furent ici encore négatifs, puisque le fer étant au potentiel de — 0 v. 51, l'addition de 1 % d’eau oxygénée à 12 volumes à la solution acide ne provoque qu’une variation très faible du potentiel, qui passe à — 0v. 50. La dépolarisation espérée ne s’est donc pas produite. Avec 2 % d’eau oxygénée, le potentiel est de — 0 v. 49, et avec 5 % d’eau oxygénée, de — 0 v. 47. Il semble donc que l’eau oxygénée favorise au contraire la polarisation sur l’hydrogène, sans doute par suite d’une augmentation de la vitesse d'attaque du fer.
La hausse du potentiel du fer dans les solutions acides n’est pas due à une passivation par l’oxygène dissous. En effet, une mesure du potentiel du fer dans SO‘H? M/10, prise après désaération complète de la solution et en présence d'un courant d'azote, a donné une valeur identique aux précédentes, c’est-à-dire — 0v.52. Le passage d’un courant d'oxygène a changé très peu la valeur du potentiel, puisque nous avons obtenu — 0 v. 49, cette faible variation étant vraisemblablement due à une accélération de l’attaque causée par l'oxygène.
On peut rapprocher de ces résultats le fait qu’une électrode de zinc placée dans l’acide sulfurique, en court-circuit avec une électrode de fer plongeant dans la même solution, indique un potentiel de — 0 v. 82, alors que le zinc seul ne donne que — 0 v.98 dans un tel milieu : la polarisation du zinc est nettement plus marquée du fait de la présence d’un couple qui favorise l'attaque du zinc.
Potentiel du fer en poudre. — On sait que les métaux non polis se comportent en général d’une manière très différente des métaux polis, au point de vue des surtensions. Aussi, il était naturel de rechercher si le potentiel du fer en poudre dans une solution acide était le même que celui d’une électrode massive.
Le potentiel du fer pulvérulent a été déterminé par la méthode du panier de platine.
Dans ces conditions, une solution d'acide sulfurique M/10 donne à la poudre de fer un potentiel qui monte de — 0 v. 58 à — 0 v. 50. La polarisation
par l'hydrogène se manifeste donc encore dans ce cas, l'attaque du fer se faisant d'autant plus vivement que le métal est plus pulvérulent.
Influence de la température. — L’élévation de la température de la solution acide doit avoir pour effet de favoriser le départ de l’hydrogène formé par l'attaque de l’électrode. Mais, d'autre part, l'attaque peut elle-même être favorisée et accélérée par l'élévation de température. L'expérience semble indiquer que la deuxième conséquence prédomine : en effet, le fer étant placé dans l’acide 0,2 M (potentiel de — 0v.52), si on chauffe la solution acide, il accuse une légère montée : à 70°, on obtient — 0 v. 50, et à 95°, alors que l'attaque du fer est très vive, on a encore — 0 v. 49. Par refroidissement de la solution, le potentiel revient à — 0 v. 52.
Ainsi, le fer, placé dans une solution acide, se comporte comme un métal plus noble, en raison de l’hydrogène qui le recouvre.
CHAPITRE PREMIER
PASSIVATION ANODIQUE
A) Dans les acides. — Lorsqu'on étudie la variation du potentiel d’une tige de fer prise comme anode et immergée dans un acide, en fonction de la densité de courant, on constate que le potentiel, d’abord négatif par rapport à l’électrode normale à hydrogène, devient positif pour une certaine valeur
critique de — Corrélativement, l’attaque du métal cesse : le fer est devenu « passii ».
Cette passivation se produit pour une densité de courant d'autant plus forte que la concentration de l'acide est plus faible.
Dans l'acide sulfurique à 100, 80, 60 %, il suffit d'une faible densité de courant.
Dans une solution à 40 %, il faut 160 milliamp./cm°.
Dans une solution à 10 %, il faut 420 milliamp./cm?.
Dans une solution à 5 %, il faut 850 milliamp./cm°.
Dans l'acide nitrique à 100 %, le fer se passive sans courant. Il y a passivation anodique du fer dans une solution à 90 % de NOH, et la passivalion subsiste indéfiniment si on coupe le courant sans sortir le métal. Dans acide à 60 %, la passivité disparaît dès que l’on coupe le courant.
La passivation se fait aussi dans les solutions jusqu'à 1 %. Dans une solution à 20 %, il faut 1.800 milliamp. par cm?.
Dans l'acide orthophosphorique, il suffit d’une densité de courant de 50 milliampères par cm? pour passiver le fer.
B) La passivation anodique peut aussi être produite dans des solutions diverses : sulfate ferreux, sulfate de soude, à partir d’une densité de courant Criique (3);
(1) Logry DE BruyN. — Rec. T. C. Pays-Bas, 40, (1921), 49.
CHAPITRE II
PASSIVATION par les MILIEUX ALCALINS en PRÉSENCE d’AIR
On sait depuis longtemps qu’une solution renfermant des ions OH attaque beaucoup moins le fer qu’une solution neutre; et plus l’alcalinité est forte, plus le fer semble passivé.
A) Expériences qualitatives.
Des échantillons d'acier poli, plongés dans une solution de chlorure de sodium ou de sulfate de soude, dont le pH a été porté à 9-10 par addition de potasse, ne s’attaquent que sur quelques points qui marquent un défaut du polissage. Si on ajoute de l’eau oxygénée commerciale à la solution, l'attaque est plus rapide et plus généralisée.
Si l'échantillon d'acier poli est rayé, une alcalinité correspondant à un pH de 14 empêche l'attaque dans les rayures par l’eau salée, même additionnée de 3 % d’eau oxygénée à 12 volumes. Si le pH n’est que de 13, on :a une attaque au bout de 5 à 6 heures, et formation, dans les endroits rayés, d’hydrate ferroso-ferrique noir. Une alcalinité élevée passive donc le fer même en présence d'eau oxygénée. Maïs, on voit que la concentration des ions OH doit être très forte pour empêcher l'attaque provoquée par le couple d'aération différentielle.
B) Mesures de potentiels.
Nous avons mesuré le potentiel du fer électrolytique dans des solutions alcalines de différents pH, afin de voir, par les nombres obtenus, quel pH était nécessaire pour passiver le fer; comme les mesures suivantes le montrent, il faut que le pH soit supérieur à une certaine valeur pour que le fer soit protégé de la corrosion par une solution d’un sel.
Les expériences qui suivent sont faites à l'air. Nous verrons plus loin que les résultats sont tout à fait différents si on opère en l'absence rigoureuse d'oxygène, ce dernier gaz jouant un rôle fondamental dans {ous les modes de passivation. |
Dans la soude à 5 %, c’est-à-dire pour un pH d'environ 14, le fer est très passivé : son potentiel, qui est au début de — 0v.55, monte en 3 heures à — Ov. 25. Si un courant d'oxygène barbote dans la solution, on arrive même à atteindre — 0 v. 19.
Dans une solution de soude 0,12 N, ce qui correspond à un pH voisin de 13, le fer accuse un potentiel qui monte en 3 heures à — 0v.26. La
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passivation se maintient si on ajoute à la solution alcaline 1 % de sulfate de soude : le potentiel mesuré est toujours de — 0 v. 27 à l'équilibre. En présence de NaCI à 1 %, le potentiel se. maintient de même à — 0v.28 pour un pH de 13.
Une solulion de soude ou de potasse à 0,05 %, dont le pH est 12, suffit à donner au fer un potentiel aussi fortement passif : nous trouvons, en effet, dans ce cas, une passivalion qui se traduit par un potentiel de — 0 v. 26. Mais, cette passivation ne résiste pas à l’action activante du sulfate de soude; en effet, l'addition de 1 % de ce sel à la solution alcaline précédente fait baisser le potentiel jusqu'à — 0 v. 62. L'action passivante des ions OH est contrebalancée par l’action activante des ions SO. La passivation est alors incomplète, et l’on trouve un potentiel qui se rapproche de celui des zones les plus actives, c’est-àdire de celui du fer dépassivé par les ions SO.
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Fig. 5. — Potentiel du fer dans la soude de pH = 12
Dans la potasse à 0,005 %, 1e potentiel a été trouvé de — 0v.39 à — 0v 36: la passivation est encore très nettement marquée.
INFLUENCE DE L’ACIDE CARBONIQUE. — Ayant remarqué, par des expériences que nous décrirons plus loin, que les solutions de carbonates, en présence d'oxygène, avaient une action particulièrement passivante sur le fer — notablement plus passivante que celle des ions OH — nous avons pensé à rechercher l'influence que pouvait avoir l'acide carbonique sur la passivation due aux ions OH.
Dans les expériences précédentes, nous n'avions pas pris de précautions spéciales pour enlever les traces d'acide carbonique qui pouvaient être absorbées par la soude. Nous avons à nouveau mesuré le potentiel du fer dans une
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solution de potasse de pH 12, mais parfaitement décarbonatée et soigneusement gardée à l’abri de l’air pour empêcher l’action de l’acide carbonique.
Pendant les mesures, un courant d'oxygène pur barbotait dans la solution. Dans ces conditions, le fer indique un potentiel qui se stabilise vers — 0 v. 18. Cette expérience montre que des traces d'acide carbonique ne semblent pas avoir d'influence sur la passivation par les ions OH, puisque l’on retrouve pratiquement la même valeur que dans les expériences précédentes.
Nous avons ensuite continué cette expérience en envoyant cette fois du gaz carbonique dans la solution de potasse (fig. 5). Dès l’arrivée du gaz, nous avons noté une brusque montée du potentiel: en 3 minutes, le potentiel a atteint — Ov. 01 (valeur que nous allons retrouver pour le fer plongé directement dans une solution de carbonate). Puis, brusquement, le gaz carbonique continuant à barboter dans la solution, le potentiel baisse très rapidement, et en quelques minutes passe du maximum précédent à — 0 v. 40; il descend ensuite très vite aux environs de — 0 v. 69. L’excès d'acide carbonique a donc détruit la passivation. Si à ce moment nous remplaçons le courant de gaz carbonique par un courant d'hydrogène, au bout d'un certain temps, vraisemblablement quand le gaz carbonique dissous est complètement chassé par l'hydrogène (le pH est alors de 8,5, et on aurait une solution de bicarbonate), nous trouvons un potentiel de — 0 v.74, chiffre qui s'explique par le fait mis en évidence plus loin, à savoir que les carbonates ne passivent pas en l’absence d'oxygène.
Nous avons refait cette expérience dans le sens inverse, en partant d’une solution saturée de gaz carbonique (pH = 5,2). Dans cette solution, le fer indique un potentiel de — 0 v. 69. L’acidité élève le potentiel du métal. À ce moment, nous ajoutons de la potasse en quantité calculée pour faire du bicarbonate (en admettant que l’eau dissout son volume de gaz carbonique). Le pH est alors de 8 environ, et le potentiel monte en une heure à — Ov. 14. Une deuxième addition d’une même quantité de potasse donne un pH de 10,2, et un potentiel de — 0 v.17. Si on ajoute ensuite de la potasse, le potentiel ne varie plus sensiblement.
ACTION DE L'EAU OXYGÉNÉE. — De même qu’un courant d'oxygène favorise la passivation par les ions OH, l'addition d’eau oxygénée à une solution de soude élève très nettement le potentiel du fer placé dans cette solution :
1 % d’eau oxygénée à 12 volumes étant ajouté à une solution de soude M/4, le potentiel du fer passe de — 0 v. 24 à — 0 v. 12. Avec 2 % d’eau oxygénée, le potentiel s'élève jusqu'à — 0 v. 06, mais une nouvelle addition d’eau oxygénée n’a plus d'influence sur le potentiel. Nous avons ici une passivation comparable à celle que l’on obtient par l’action d'une solution oxydante; on retrouve d'ailleurs un chiffre du même ordre (— 0 v.02) pour le potentiel du fer dans une dissolution froide de peroxyde de sodium.
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CHAPITRE III
PASSIVATION du FER par CERTAINS ANIONS
1) Passivation du fer par les carborates.
Dans le but d'étudier l'influence de certains anions sur le potentiel du fer, nous avons mesuré le potentiel du fer dans des solutions de bicarbonate et de carbonate alcalins.
I1 nous faut bien spécifier ici encore que ces mesures ont été faites à l'air, parce que l’oxygène joue aussi, dans ce cas, un rôle essentiel dans la passivation.
a) Dans une solution de bicarbonate de soude à 1 %, dont le pH est de 8,5, le fer s’est montré très passivé, puisque son potentiel est initialement de — 0v.28, et monte en quelques heures à — 0 v. 07, où il semble se fixer. Le fer reste brillant dans la solution.
La passivation due au bicarbonate ne résiste pas du tout, en l’absence du passivant, à l’activation produite par le sulfate, puisque si nous retirons le fer de la solution de bicarbonate, et si nous mesurons aussitôt son potentiel dans une solution de sulfate de soude à 1 %, celui-ci décroît rapidement de — 0 v. 40 aux valeurs habituelles du fer dans un tel milieu.
b) Dans une solution de carbonate de soude à 1 %, dont le pH est 11, le fer accuse encore un potentiel très passif, s’élevant encore de — 0 v.38 à — 0 v. 07.
D'autre part, nous avons vu précédemment que l’eau saturée de gaz carbonique ne passive pas le fer : celui-ci au contraire est activé et indique un potentiel de — 0 v. 69.
Il semble donc qu’il y ait une action passivante spécifique des ions CO: et CO'H en milieu alcalin, quel que soit le pH et, comme nous le verrons, en présence d'oxygène dissous.
c) Une solution très diluée (0,05 %}), soit de carbonate, soit de bicarbonate de soude, est suffisante pour anoblir le fer, dont le potentiel se fixe à l'équilibre à — 0 v. 11. Mais, si dans cette solution on ajoute 1 % de sulfate de sodium, le potentiel tombe à — Ov. 45 et baisse rapidement à — Ov. 64. Le chlorure de sodium agit de la même façon que le sulfate. Il y a done, sous l’action de ces sels, formation de zones actives, et, par suite, la concentration de 0,05 % en carbonate ne suffit pas à protéger ‘le fer contre les sulfates et les chlorures.
Une solution contenant 1 % de carbonate de soude et 1 % de sulfate de soude donne au fer un potentiel de — Ov. 14, tandis que si on remplace le sulfate par le chlorure, le potentiel décroît lentement à — 0 v. 64. Ces résultats semblent indiquer qu’une concentration de 0,5 % de carbonate de soude dans les eaux d'alimentation des chaudières ne suffit pas à protéger le fer, puisque ces
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eaux renferment des chlorures. On voit, de plus, d’après ces nombres, qu’il y a ici une nette différence entre le pouvoir activant du sulfate et celui du chlorure, fait que l’on a observé d’ailleurs dans beaucoup d’autres cas.
Des résultats semblables furent obtenus en employant le carbonate de potassium comme agent passivant.
Enfin, une solution contenant 1 % de carbonate de soude et 1 % de soude donne comme potentiel au fer — 0 v. 22 seulement. Il semblerait ainsi que la soude empêche le carbonate d'exercer son action passivante, puisqu'elle tend à imposer au fer le potentiel qu’il aurait dans la soude seule.
2) Passivation par les phosphates,.
Les phosphates secondaires et tertiaires ont, en présence d'oxygène dissous, une action très nettement passivante sur le fer. Le phosphate primaire a, au contraire, une action activante comme le sulfate de soude, tandis que l'acide phosphorique passive légèrement le fer (passivation semblable à celle due aux autres acides).
Dans le phosphate disodique à 1 %, alcalin à la phtaléine (pH — 8,3), le fer donne, à l'air, un potentiel qui monte, en 4 heures, de — 0 v.26 à — 0 v. 12. Si nous neutralisons le phosphate par de l’acide phosphorique jusqu’à décoloration de la phtaléine, ce qui donne un pH de 7,6, le potentiel est sensiblement le même, montant en 24 heures de — 0 v. 27 à — 0 v. 06.
Le phosphate tertiaire à 1 % (pH — 11,6) donne au fer un potentiel allant de — 0 v. 36 à — 0 v. 14 à l'équilibre.
Au contraire, le fer se dépassive dans le phosphate monopotassique à 1 % (pH = 4), d’une façon plus rapide que dans le sulfate de soude, et arrive à l'équilibre à une valeur marquant une très légère passivation, due à la faible acidité : en effet, le potentiel initialement de — 0 v. 67, descend, en 24 heures.
Dans l’acide phosphorique M/15, le fer accuse un potentiel de — 0 v. 52 à — 0v. 49. et on retrouve le même potentiel si on maintient préalablement le fer dans l’acide phosphorique à 1 % (0,3 N) bouillant : — 0 v. 48 à — O v. 51.
La passivation due aux phosphates peut être annihilée par un agent dépassivant, tel que le sulfate ou le chlorure de sodium. Ainsi, dans une solution renfermant 0,3 % de phosphate disodique et 1 % de sulfate de soude, le fer manifeste une dépassivation progressive qui, en 24 heures, abaisse son potentiel de — 0v. 34 à — 0 v. 69. Avec 1 % de phosphate disodique, le potentiel obtenu à l’équilibre est de — 0 v. 56 seulement.
3) Passivation par les complexes ferriques.
A) COMPLEXE TARTRIQUE. — L’hydrate ferrique se dissout dans la quantité équivalente d'acide tartrique, additionnée d'au moins un demi-équivalent de tartrate d’ammoniaque. On obtient un ion complexe dans lequel entre le fer.
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Une telle solution, en présence d'oxygène, a une action notablement passivante sur le fer, quand le pH du milieu est neutre.
Avec un demi-équivalent de tartrate d’ammoniac, le pH est de 5,3, et le fer donne dans cette solution un potentiel de — 0v.57. Avec un équivalent de lartrate, on a un pH de 8,8 et un potentiel de — 0 v. 59, et avec trois équivalents, un pH de 4,4 et un potentiel de — 0v.63. Mais, si on ajoute de l’'ammoniaque jusqu’à amener le pH à 5,9, le potentiel, à l’air, est alors de — 0v.13 à l'équilibre. On a une passivation semblable à celle due aux carbcpates, et l’anion qui a un tel pouvoir passivant est ici l’anion complexe, puisque ni l'acide tartrique, ni le tartrate d’ammoniac ne passivent le fer : ce dernier sel, en effet, à la concentration de 1 %, indique un pH de 5,9 et donne au fer un potentiel de — 0 v. 73.
B) COMPLEXE CITRIQUE. — Le même phénomène se retrouve pour le complexe que l’on obtient en remplaçant l’acide tartrique par l'acide citrique : seulement, ici, il semble qu’il faille un pH plus élevé pour avoir la passivation : avec un pH de 6,9 on a encore — 0 v. 66, tandis que quand on atteint le pH de 8 par addition d’ammoniac, on a alors — 0 v. 22.
4) Conclusions.
Le mécanisme de la passivation que nous avons mise en évidence par les expériences précédentes ne peut guère s'expliquer que par une action spécifique des anions étudiés. Cette passivation ne peut se faire qu’en présence d'oxygène, comme nous le verrons plus loin, et à partir d'un certain pH: il faut, en général, un pH supérieur à 7. Si ces conditions sont remplies, le fer reste inattaqué : il est protégé soit par un sel ferrique de l’anion considéré, soit par un oxyde de fer dont la formation est favorisée par cet anion.
CHAPITRE IV
PASSIVATION du FER par l'OXYGÈNE COUPLE d’AÉRATION DIFFÉRENTIEL
Etant donnée l'importance du couple d'aération différentielle, manifestée par les diverses expériences qualitatives que nous avons citées, nous avons tenté de le mesurer, en reprenant des expériences d'Evaxs (1). Cet auteur indique une différence de potentiel d'environ 0 v. 2 entre la partie aérée et la partie non aérée.
Par ailleurs, HERZOG et CHAUDRON (?) ont trouvé, comme force électromotrice de la pile fer aéré-fer non aéré, les valeurs : 0 v. 43 dans une solution de chlorure de sodium ou d’ammonium, et 0 v. 15 à Ov. 16 dans l’eau de mer.
() U. R. Evans. — J, of. Chem. Soc., 1929, 92. (2) E. HErzoG et G. CHAUDRON. — C. R.. 192, (1931), 837.
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Nous n'avons pu reproduire ces expériences, l’électrode aérée se rouillant tout aussi bien (quoique plus lentement et manifestant une corrosion plus localisée) que l’électrode non aérée, parce qu’il existe sur chacune d'elles des zones d'aération différentielle, c’est-à-dire des zones de fer actif corrodable, et des zones de fer passif; nous n'avons pas réussi à passiver entièrement, et d’une façon homogène, une électrode par l'oxygène gazeux, même dans le cas d’une électrode de faible surface.
Les mesures de potentiel, faites dans ces conditions, donnent seulement le potentiel des zones actives, plus négatif, ou tout au moins un potentiel s’en rapprochant si les surfaces de fer actif sont très petites.
Cependant, les expériences suivantes montrent bien qualitativement le rôle que joue la différence d'aération dans la corrosion.
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Fig. 6. — Potentiel du fer dans le sulfate de soude à 1%
Une électrode de fer électrolytique, en forme de barreau rectangulaire, est plongée dans le sulfate de soude à 1 %, en atmosphère d'azote. On mesure son potentiel, qui, à l’équilibre, est de — 0 v. 72.
Puis, on remplace l’azote par de l'oxygène, de façon que le dégagement du gaz se fasse seulement le long d’une face de l’électrode.
Le potentiel monte alors rapidement à — 0v.5, valeur que donnait l’électrode au moment de son immersion dans la solution (fig. 6).
L’oxygène a donc redonné au fer la passivation qu'il avait prise dans l'air, mais cette passivation disparaît peu à peu dans la solution saline, et en 2heures, le potentiel redescend à — 0 v. 65. Mais, alors que les faces de l’électrode qui ne sont pas au contact du courant d'oxygène sont très attaquées (elles sont
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recouvertes de rouille), la face sur laquelle arrivent les bulles d'oxygène est restée brillante. Cette partie de l’électrode est donc bien plus noble que les autres faces; on a réalisé un couple d'aération différentielle.
Comme les zones attaquées constituent du fer actif, c’est-à-dire le moins noble, ce sont celles qui imposent leur potentiel à l’électrode. Et c’est pourquoi nous retrouvons sensiblement la valeur du potentiel du fer actif et non du fer passivé par l'air.
Pour favoriser l’établissement d’une passivation totale et homogène de la surface du fer par le courant d'oxygène, nous avons diminué sensiblement cette surface. Pour cela, nous avons employé un échantillon rectangulaire de fer électrolytique, dont nous avons poli une surface au papier émeri 0000 (fig. 7). Cette surface est un carré de 2 centimètres environ de côté. Les autres faces de l’échantillon, ainsi que la tige de cuivre qui sert de support, sont enduites de collodion pour qu’elles ne soient pas au contact de la solution. L’électrode est plongée dans la solution de sulfate de soude à 1 %, de façon que la surface polie soit tournée vers le haut et à un centimètre environ de la surface du liquide. Un courant d'oxygène arrive contre la surface polie.
Dans ces conditions, le potentiel, initialement de — 0 v. 44, baisse en un quart d'heure à — 0 v. 46. Si nous arrêtons alors l’oxygène, il y a dépassivation lente, et on atteint, en une demiheure — 0 v. 57. Nous ouvrons à nouveau le courant d'oxygène, ce qui produit une faible passivation (— 0 v. 55).
Fig. 7 Un nouvel arrêt de l'oxygène permet une lente dépassivation qui amène le fer au potentiel normal de — 0 v. 70. Si, à ce moment, nous recommençons à faire passer l'oxygène, le potentiel remonte à — 0 v. 57, puis, toujours en présence du courant d'oxygène, il baisse lentement, l'oxygène contrariant l'activation, tandis qu’il se produit une attaque de la surface localisée en certains points, ce qui indique qu'il existe des zones de fer actif. Le courant d'oxygène, tout en favorisant l’attaque en certains points où il ne parvient pas (défauts de polissage), empêche les zones actives de s'étendre, c’est-à-dire rend l'activation de la surface beaucoup moins rapide, et, par suite, la baisse du potentiel est retardée considérablement.
sulfate de | soude à 1%
La même expérience a été faite dans le chlorure de sodium à 1 %, et en diminuant beaucoup la surface de l’échantillon en contact avec la solution, Dans ce but, nous n'avons laissé à nu qu'une petite surface circulaire de 5 millimètres de diamètre de fer, le reste de la surface polie étant, comme les autres faces de l’échantillon, recouvert de collodion. L’oxygène arrivant sur la surface comme précédemment, le potentiel a baissé, en 8 heures, de — 0 v. 49
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à — 0v.59. En même temps, nous avons remarqué quelques points d’attaque sur le bord de la surface en expérience. L’oxygène a donc ici encore empêché l'activation de se produire comme on l’observe habituellement, mais, néanmoins, la passivalion m'est pas totale, puisque l’on observe une baisse sensible du potentiel.
En résumé, nous n'avons pas réussi à provoquer sur le fer, par l'oxygène gazeux, une passivation stable, et qui résiste à l’action activante d’une solution neutre d’un sulfate ou d’un chlorure.
ACTION DE L'EAU OXYGÉNÉE. — L’addition de 1 % d’eau oxygénée à 12 volumes à la solution activante a sur le potentiel du fer une action comparable à celle du courant d'oxygène : le potentiel se trouve relevé à — 0 v. 44, puis il redescend, très vite au début, plus lentement ensuite, jusqu’à sa valeur d'équilibre. La passivation est due ici à l’oxygène apporté par l’eau oxygénée, mais, comme dans les expériences précédentes, la solution tend, par son action
dépassivante, à abaisser le potentiel du fer.
Le même phénomène se produit pour un acier spécial (Uranus 10) : ce dernier possède, dans le chlorure de sodium à 3 %, un potentiel de — 0 v. 23. Si on ajoute 2 % d’eau oxygénée, le potentiel passe à + 0 v. 02, puis les ions CI, par leur action activante, font retomber le potentiel à — 0 v. 15.
CHAPITRE V
PASSIVATION par les OXYDANTS
A) Expériences qualitatives.
Nous avons employé le permanganate, le chromate, le chlorate, l’iodate, à la concentration de 1 %.
Dans les solutions de chromate et d’iodate purs, le fer reste brillant. Dans le permanganate, au bout de quelques jours, il se recouvre d’une couche brune de bioxyde de manganèse, mais il n’y a aucune attaque. Dans le chlorate, il y a une attaque au bout de plusieurs jours, sur la ligne d’eau, c’est-à-dire au voisinage du niveau du liquide.
Si on répète les mêmes essais en présence de 3 % de chlorure de sodium, il y a une attaque assez rapide de l'acier, manifeste au bout d’une heure.
B) Mesures de potentiels.
Nous avons mesuré le potentiel du fer dans des solutions à 1 % environ de chromate, bichromate, acide chromique, iodate, périodate, permanganate et acide permanganique.
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Dans le chromate, le fer est peu passivé, tandis que dans le bichromate, la passivation est plus marquée; enfin, dans l'acide chromique, la passivation est très forte.
La passivation due à l’iodate est du même ordre de grandeur que celle due au chromate. Au contraire, le fer est plus passivé dans le périodate et dans le permanganate, et encore beaucoup plus dans l'acide permanganique, fait à rapprocher de la forte passivation dans l'acide chromique.
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Fig. 8. — Potentiel du fer dans les oxydants
Il est à remarquer aussi que les courbes de variation du potentiel avec le temps ont une forme semblable dans tous les oxydants : le potentiel part d’une certaine valeur — valeur qui dépend certainement du temps qui s'écoule entre le moment où la solution arrive au contact du fer et le moment où l’on fait la première mesure de potentiel — puis monte et, en quelques heures, arrive à une valeur limite, qui semble indiquer que l’équilibre est atteint. On peut déduire de l'allure de ces courbes que la passivation du fer n’est pas instantanée, — tout comme l'activation —. [Il semble que la transformation de la surface du fer en une surface plus noble — film d'oxyde ou film d'oxygène — demande un certain temps. Et, comme il est nécessaire que {foute la surface du fer soit modifiée pour avoir un potentiel noble, on comprend que la passivation maxima ne se manifeste qu'au bout d’un certain temps.
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Voici d’ailleurs les valeurs obtenues pour le potentiel du fer électrolytique, par rapport à l’électrode platine/chlorure mercureux/chlorure de potassium saturé, dans les différents oxydants employés (fig. 8) :
VALEUR COURBES OXYDANTS VALEUR INITIALE à
A L'ÉQUILIBRE
N°] CrO'K?1% — 0 v. 18 — 0 v. 12
2 CrOiK22% — 0 v. 16 — 0 v. 12
3 Cr2OTK2 1,5% + 0 v. 17 + 0 v. 20
4 CrO 1% + 0 v. 36 + 0 v. 65
; IOSK 1% — 0 v, 14 — 0 v. 02
6 IOSNaHi 1,5% + 0 v. 32 + 0 v. 46
7 MnoiK 1% + 0 v. 48 + 0 v. 58
8 MnoëH 0,4% + 1 v. 06 + 1 v. 18
9 BOSNa 1% — 0 v. 02 + 0 v. 12
10 Na°O? 1% — 0 v. 19 — 0 v. 01
11 Fe(CNÿ$K3 1% — 0 v. 14 + 0 v. 40
Les expériences 1 et 2 montrent que la concentration, du moins dans ces ordres de grandeur, n’a pas d'influence sur le degré de passivation.
Ainsi, les divers oxydants successivement employés donnent des valeurs très différentes pour le potentiel du fer immergé dans leurs solutions. Le potentiel obtenu dépend beaucoup plus de l’oxydant que du fer lui-même.
Bien plus, la mesure du potentiel du fer dans les divers oxydants fournit un moyen de classer les oxydants, le pouvoir oxydant étant d'autant plus grand que le potentiel mesuré est plus élevé. On voit, en particulier, que les acides oxydants ont un pouvoir oxydant beaucoup plus élevé que leurs sels : l'acide chromique, l'acide permanganique, passivent beaucoup plus que le chromate et le permanganate.
De plus, il est remarquable que l’on retrouve, dans ces expériences, le même classement des oxydants que celui qu’on obtient en mesurant le potentiel d’une électrode en platine dans les mêmes solutions (1).
Le fer reste inattaqué dans les solutions employées; il est donc dans un état « passif ».
La passivation par de tels oxydants ne se manifeste qu'en présence même du passivant. En effet, si on laisse lélectrode un quart d'heure dans une solution de permanganate 0,1 M, puis si on la plonge, sans la laver, dans le sulfate de soude, on a bien sensiblement le potentiel du fer dans le permanganate, c’est-à-dire + 0v.55; mais, au bout de 2 heures, il y a une chute brusque de + Ov. 4 à — 0 v. 4, correspondant à la destruction du permanganate qui adhérait à l’électrode, puis une descente lente jusqu’au potentiel du fer actif.
(1) L. MazapRaDE. — Ann. Chim., [10], 11, (1929), 125.
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Si on lave à l’eau l’électrode passivée dans le permanganate avant de reprendre son potentiel dans le sulfate de soude, on trouve au début — 0 v. 38, il y a ensuite une baisse très rapide, et on retrouve au bout d’une demi-heure la valeur du fer actif, soit de l’ordre de — 0 v. 70.
INFLUENCE DES ACIDES ÉTRANGERS. — Nous venons de voir qu'un même anion donne au fer un potentiel beaucoup plus élevé s’il provient de l'acide libre que s’il provient d’un sel de cet acide. On peut ainsi admettre que le pouvoir oxydant varie, pour un même oxydant, avec le pH de la solution; en admettant que la «pression d'oxygène» propre à l’oxydant est indépendante du pH, on peut étudier la variation de ce dernier en mesurant la variation
Si
du potentiel qu’impose la solution oxydante à une électrode de platine (1).
Nous avons fait des expériences semblables avec une électrode de fer électrolytique. Maïs, dans ce cas, si l’acide oxydant seul passive beaucoup plus que son sel, l’addition d’acides étrangers (sulfurique ou chlorhydrique) rend très vite la passivation impossible : le potentiel baisse vers les valeurs habituelles que donne le fer dans les acides. C’est que dans le cas d’une électrode de fer, les ions SO‘ et C1 que l’on introduit ainsi dans la solution oxydante ont une action activante qui arrive bientôt à compenser l’action passivante de l’oxydant. Il y a une lutte entre ces deux actions opposées, et on voit nettement que plus la concentration des ions dépassivants est forte, plus celle de l’oxydant doit être grande pour avoir un effet passivant. Il arrive même un moment où la passivation n’est plus possible, quelle que soit la concentration de l’oxydant.
L’acide étranger n'ayant aucune action dépassivante sur le platine, ce dernier n’est soumis qu’à l'influence passivante de l’oxydant, et peut ainsi servir à mesurer le pouvoir oxydant de ce dernier.
Ces hypothèses sont confirmées par le fait que si l’on emploie comme électrode de l’acier spécial, qui ne se dépassive pas par les ions SO“, on retrouve des résultats qui se rapprochent de ceux que donne le platine.
Nos expériences à ce sujet ont porté sur le permanganate de potassium et sur l’acide chromique.
a) Fer électrolytique. — Le fer, nous l’avons vu, placé dans le permanganate à 1 %, donne + 0 v.58. À ce moment, nous ajoutons au permanganate de l'acide sulfurique 2 M. L’addition de 10 cm de cet acide à 50 cm° de permanganate élève le potentiel à + 1v.: l’action dépassivante ne se fait pas encore sentir, tandis que, le pH étant déjà assez faible, nous nous trouvons dans le cas de la passivation par l’acide permanganique, passivation beaucoup plus élevée que par le permanganate. Une nouvelle addition de 10 cm3 d’acide sulfurique fait tomber le potentiel à — 0 v. 47 : la passivation est complètement annihilée par l’action activante des ions SO‘; le fer s'attaque et nous retrouvons le potentiel qu’il donne dans un acide.
L'expérience inverse a été faite, en partant de fer plongé dans l'acide sulfurique normal : on a alors un potentiel de — 0v.51. A la solution acide,
(1) L, MALAPRADE. — Ann. Chim., [10], 11. (1929), 126.
nous ajoutons alors du permanganate. La concentration de ce sel allant de 0,05 % à 1 %, le potentiel du fer monte de — 0 v. 49 à — 0 v. 46. La passivation est insignifiante. Au contraire, en ajoutant du permanganate à saturation (ce qui correspond à environ 8 %), le potentiel passe à + 1v.02; mais, si nous rendons alors la solution cinq fois normale en acide sulfurique, le potentiel retombe à — 0 v. 41. Pour une telle acidité, la passivation ne peut plus avoir lieu.
Les expériences faites avec l’acide chromique conduisent aux mêmes résultats. L’addition de 10 em$ d'acide sulfurique 0,2 N à 50 cm° de solution à 1 % d'acide chromique fait baisser le potentiel de + O0v.63 à + 0 v. 53. Avec 20 cm d'acide sulfurique, on obtient — 0 v. 1, puis avec 30 em* et au bout de 5 minutes. on à — 0v.45. Enfin, il suffit d’une concentration 0,1 N en acide pour retrouver le potentiel de — 0 v. 50.
L'effet particulièrement activant des ions C1 est mis ici en évidence par le fait qu’il suffit de 5 cm* d'acide chlorhydrique 0,2 N pour abaisser le potentiel à — 0 v. 40.
b) Acier spécial. — L’acier spécial employé est l’acier Uramus 10 de la Maison Jacob Holtzer; c’est un acier à 20 % de chrome et 7 % de nickel.
Cet acier n’est pas dépassivé par l’acide sulfurique normal (potentiel : + 0 v.16), tandis que l'acide chlorhydrique l’active, abaissaut son potentiel à —0 v.46.
Cette différence d'action entre ces deux acides se retrouve en présence d’un oxydant : dans le permanganate à 1 %, l’acier spécial donne + 0 v. 70, et l'addition d'acide sulfurique, même à une concentration dix fois normale, ne supprime aucunement la passivation : on trouve un nombre qui décroit très légèrement, par addition d'acide, de + 1v.09 (chiffre voisin de celui du fer dans l’acide permanganique pur) à + 0v.95. Au contraire, l’acide chlorhydrique 0,5 N provoque la dépassivation totale de l’acier spécial, même dans le permanganate : le potentiel tombe à — 0 v. 43.
De même, il suffit de 0,1 % d’acide chromique dans l'acide sulfurique normal pour donner à l’acier spécial un potentiel de + 0 v. 50, et ce dernier s'élève par addition progressive d'acide chromique. Avec 1 % d'oxydant, on a + 0 v. 66.
Ainsi, dans le cas de l’acier spécial, l’action passivante de l’oxydant peut se faire sentir, même en présence de l'acide sulfurique, mais non d'acide chlorhydrique.
C) Passivation par l’acide nitrique.
On sait que le fer reste inattaqué dans une solution suffisamment concentrée d'acide nitrique (il faut une solution de densité au moins égale à 1,4). Si on sort le fer de la solution, après quelques secondes, il se fait une
attaque rapide. Evans (1) a montré que la passivité est due à un film d'oxyde, non visible, et qui tend à se briser spontanément.
(1) U. R. Evans, — J. of. Chem. Soc., 1927, 1056.
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Il faut donc considérer cette passivation comme provoquée par le pouvoir oxydant de l’acide nitrique concentré.
La mesure du pontentiel du fer dans l’acide nitrique de densité 1,4 donne un nombre élevé : + 0v.58 à + 0 v. 60, et le fer y reste tout à fait brillant. On a affaire à une solution oxydante, comparable aux oxydants étudiés précédemment.
Mais, si la concentration de l’acide baisse en dessous d’une certaine limite, le pouvoir oxydant n’est plus suffisant pour empêcher l’action activante de la solution, et la lutte entre les deux effets opposés se traduit par un potentiel intermédiaire entre les potentiels actif et passif: ainsi, l'acide nitrique de densité 1,2 donne au fer un potentiel de — 0 v. 11 à — Ov. 13, bien qu’il y ait une attaque rapide du fer par la solution.
Cette activation peut se produire même pour l’acide de densité 1,4, par élévation de température : jusqu’à la température de 35°, le potentiel reste de + 0 v.58, et il n’y a aucune attaque. Mais à 40°, brusquement l'attaque se déclanche, et en même temps le potentiel tombe à — 0v.07. Le chauffage de la solution a eu pour effet d'augmenter le pouvoir activant de l'acide, et à la température de 400, il est devenu suffisamment grand pour empêcher la passivation parfaite du fer.
Il faut remarquer que ce phénomène d'activation par la chaleur se produit aussi pour l’acide chromique, qui, à partir de 80°, donne un potentiel de l’ordre de + 0 v. 20, alors qu’à froid on avait + Ov. 65.
Enfin, l’acide nitrique de concentration 0,2 N se comporte vis-à-vis du fer à peu près comme un acide ordinaire, c’est-à-dire que le pouvoir oxydant a presque totalement disparu — le potentiel est de — 0v.46 à — 0 v. 48 (dans l’acide sulfurique 0,2 N, on à — 0 v. 52 à — 0 v. 51).
Notons pour terminer que le nitrate de potasse donne au fer un potentiel qui est au début de — 0 v. 28, et qui, après 24 heures, n’est encore que de
— 0v 60: il y a là une sensible passivation si l’on compare ce chiffre à celui obtenu dans le sulfate de soude.
REMARQUE. — PASSIVATION NITRIQUE DE L'URANUS 10. — La passivation par l'acide nitrique est encore plus marquée pour un acier spécial. Les expériences sont faites avec l’acier Uranus 10 de Jacob Holtzer, et elles montrent que l'acide nitrique ne dépassive pas un tel acier, même par élévation de température. Au contraire, si on élève la température, l’action passivante de la solulion nitrique augmente : le pouvoir oxydant est accrû et, par Suite, le potentiel manifeste une hausse senSible.
Ainsi, dans l'acide nitrique de densité 1,4 à 1,3, l'acier spécial lonne, à froid, + 0 v. 78, ei en élevant la température de la solution de 200 à 98°, Je potentiel monte simultanément de + 0v.78 à + Ov. 89, puis par refroidissement, il revient à sa valeur initiale.
Dans l'acide nitrique de densité 1,2, on a de même + 0v. 68 à froid, et + 0v.77 à 100°. Dans ces deux cas, on trouve des traces de fer dans la solution après l'expérience. à
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L’acier spécial, après passivation par l'acide nitrique de densité 1,4, donne, si on le plonge immédiatement dans l’acide nitrique normal, un potentiel de + 0v.72, landis que si on le lave intermédiairement à l’acide chlorhydrique concentré, puis à l’eau, l'acide nitrique normal lui donne au début un potentiel de + O0v.15; puis, il y a une passivation progressive qui amène en 2 heures le potentiel à + 0v.58. A 1000, le potentiel passe à + 0v.61. On trouve, après l'expérience, du fer dans la solution : le sulfocyanure donne une coloralion rouge assez marquée.
Cette résistance des aciers spéciaux à l'acide nitrique, surtout concentré et même à chaud, est mise à profit dans l’industrie de cet acide : elle a permis d'employer des conduites et des appareils métalliques partout où circulent gaz et solutions.
CHAPITRE VI
Destruction de la passivité par les ions CI.
Dans un certain nombre de mesures, nous avons pu remarquer une différence assez nette entre l’action dépassivante des ions SO et celle des ions CI. Les chlorures semblent posséder, en effet, un pouvoir activant plus marqué que les sulfates; de même, l’acide chlorhydrique dépassive souvent dans des cas où l'acide sulfurique à la même concentration est sans action.
Ainsi, nous avons vu que l’addition de 1 % de chlorure de sodium à une solution à 1 % de carbonate de soude fait baisser le potentiel de — 0 v.37 à — 0v.64, tandis que la même addition de sulfate de soude n’empêche pas le potentiel de s’élever à — 0 v. 07.
D'autre part, rappelons qu’il faut une concentration environ 0,1 N en acide sulfurique pour empêcher la passivation du fer par l’acide chromique à 1 %, tandis que l’acide chlorhydrique 0,02 N suffit à activer le fer, abaïssant son potentiel, malgré la présence de l’oxydant, à — 0 v. 40.
Enfin, nous avons vu que l’acide chlorhydrique activait notablement Pacier spécial Uranus 10, lui donnant un potentiel de — 0 v. 46, tandis que l'acide sulfurique à la même concentration (normale) n’a pas d'action dépassivante sur cet acier (potentiel de + O0v.16). Cette différence d'action se retrouve pour les sels de ces acides : en effet, l’acier spécial donne un potentiel de — 0v. 23 dans une solution de chlorure de sodium à 1 %, tandis qu’il donne un potentiel de + 0 v. 03 dans du sulfate de soude à 1 %.
Mi Grec
Cette propriété particulière des ions CI a été déjà observée par plusieurs auteurs :
LoBry DE BRuyN (4) a montré qu’une électrode en fer, placée comme anode dans une solution de chlorure ferreux, restait active, même en employant une très forte densité de courant. De plus, cet auteur indique qu’en ajoutant du chlorure ferreux à une solution de sulfate ferreux dans laquelle plonge une anode préalablement passivée par élévation de la densité de courant, le potentiel du fer baissait très rapidement pour de très faibles concentrations en ions Cl.
Les autres halogènes détruiraient aussi la passivation du fer (2), surtout les ions F (3).
(1) Logry DE BRruyN. — Rec. T. C. Pays-Bas, 40, (1921), 62. (2) U. R. Evans. — J. of. Chem. Soc., 1929, 92.
L. C. BANNISTER et U. R. Evans. — J. of. Chem. Soc., 1930, 1361. (3) A. W. CHAPMAN. — J, of, Chem. Soc., 1930, 1546.
TROISIÈME PARTIE
POTENTIEL du FER en l'ABSENCE d'OXYGÈNE
Toutes les expériences précédentes ont été faites à l’air, avec des solutions qui contenaient certainement de l’oxygène dissous. Les expériences qui vont suivre metlent nettement en évidence le rôle prépondérant que joue ce gaz dans la plupart des méthodes de passivation du fer.
Nous avons repris un grand nombre des mesures précédemment faites, mais en nous mettant à l'abri de l'air le plus soigneusement possible. Les nombres trouvés ainsi diffèrent totalement de ceux que nous avions obtenus jusqu'ici, et nous verrons que, sans oxygène, il n’y a plus possibilité de passivation par des solutions qui, à l’air, donnent au fer des potentiels relativement très élevés.
Ainsi, la passivation par les ions OH ne se produit pas si la solution alcaline est rigoureusement exempte d'oxygène.
Dans la soude normale désaérée par barbotage, pendant 4 heures, d’un courant d'azote soigneusement privé d'oxygène, un barreau d'acier doux donne un potentiel de — 0v.96 (alors qu'à l’air on avait — Ov.20). La soude désaérée par passage d’un courant d'hydrogène pendant une heure impose au fer un potentiel de — 1v.05. 11 semble que l'hydrogène désaère plus vite et plus complètement la solution. Dans ces deux cas, si nous remplaçons le courant de gaz inerte par un courant d'air, le potentiel remonte aussitôt à — 0 v. 22.
Nous avons essayé de priver d'air la solution par un moyen plus rapide, en employant un réducteur : dans de la soude additionnée d’hydrosulfite, nous avons ainsi trouvé un potentiel de — 0 v. 69 en opérant à l'air et de — 0 v. 85 en opérant en atmosphère d'azote.
Les expériences qui suivent montrent que l'oxygène est de même indispensable à la passivation provoquée par les sels de certains anions :
a) Dans le carbonate de soude à 1 % désaéré par un courant d’azote, le potentiel le plus bas obtenu a été de Ov.84; un courant d'air produit immédiatement une montée du potentiel à 0 v. 42, et celui-ci s'élève ensuite lentement pour arriver en quelques heures à — 0v.08. La désaération de la solution par lhydrogène nous a permis d’avoir — 0 v. 88.
b) Dans une solution de bicarbonate de soude à 1 % désaérée par un passage durant 3 heures d’un courant d'hydrogène, et dont le pH mesuré à la
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fin de l’expérience fut trouvé de 9,8 (le courant d'hydrogène a entraîné du gaz carbonique, et a ainsi transformé une partie du bicarbonate en carbonate), le fer a donné un potentiel de — 0 v. 82.
c) De même, le fer est actif dans les solutions de phosphates, d’où on a éliminé l’oxygène :
Il donne, en effet, — 0v.77 dans une solution de phosphate disodique à 1 %, après passage d’azote ou d'hydrogène pendant un temps suffisamment
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Fig. 9. — Variation du potentiel avec le pH.
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long. En remplaçant le gaz inerte par de l'air, on relève le potentiel à la valeur passive de — 0 v. 20 environ. Après l’expérience, on remarque quelques points d'attaque à la surface du fer. Dans le phosphate trisodique à 1 %, et par désaéralion de la solution, nous avons pu noter un potentiel de — 0 v. 69, alors qu’en présence d'oxygène, le fer y donne — 0 v. 15.
Ainsi, en l'absence d'oxygène, le fer, dans les solutions précédentes, donne dans tous les cas un potentiel plus «actif » que dans une solution d’un sel «activant ». Pourtant le fer reste inattaqué dans ces solutions quand le pH
est alcalin : en effet, nous n’avons pas trouvé de fer en solution dans les expériences précédentes. On aurait le potentiel propre du fer dans ces différentes solutions, et on voit ainsi nettement que le potentiel varie avec le pH : plus le pH est élevé, plus le potentiel est négatif :
Dans le sulfate de soude, nous l’avons vu antérieurement, une désaération très soignée n’a pas fait baisser le potentiel au delà de — 0 v. 75.
Dans le phosphate disodique, de pH 7,7, nous avons obtenu — 0 v. 77.
Le bicarbonate, de pH 9,8, nous a donné — 0v.82, tandis que le carbonate, dont le pH est 11, nous a permis d'obtenir — 0 v. 88.
Enfin, dans de la soude normale désaérée, le fer donne — 1 v. 05.
Nous avons vérifié ces faits en étudiant la variation du potentiel du fer dans une solution dont le pH varie d’une façon continue.
Ainsi, en ajoutant de la soude 0,001 N à une solution désaérée de sulfate de soude à 1 %, le potentiel du fer qui y est plongé baisse de — 0 v. 72 À — 0v.80 pour 20 centimètres cubes de soude ajoutés, en passant par les valeurs intermédiaires, au fur et à mesure que l’on ajoute de la soude. Au contraire, par addition progressive d’acide chlorhydrique 0,01 N à la solution de sulfate de soude, le potentiel du fer s'élève corrélativement, passant de — 0v.73 à — 0v.60 quand le pH atteint 3, puis continuant à monter pour atteindre — 0 v.51 quand l'acidité devient normale. à
Nous avons enfin fait varier le pH dans toute son étendue par neutralisation d’un solution de soude 1,6 N par une solution d'acide sulfurique 3,6 N, et suivi simultanément la variation du potentiel du fer (fig. 9). L'expérience a été faite en présence d’un courant d'hydrogène et en employant le dispositif dont on se sert habituellement pour les titrages potentiométriques.
Dans la soude seule, le potentiel mesuré est de — 1v.05. Par addition d'acide, le pH passe de 13,6 à 11,8, et le potentiel monte très lentement de — 1v.05 à — 1v.03. À ce moment, l’addition d'un cm° d'acide fait passer le pH à 9,3, et en même temps le potentiel s'élève à — 0v.81. Un nouveau cm* d'acide donne un pH de 3,1, et un potentiel de — 0 v. 62. Si on continue à ajouter de l’acide, le pH diminuant de 3 à 1,5, le potentiel monte simultanéiment de — 0v. 62 à — 0v.53. Enfin, pour une acidité encore plus forte, on retrouve le potentiel du fer dans les acides : — 0 v. 51.
La variation du potentiel du fer est donc tout à fait parallèle à la variation du pH du milieu, quand il n’y a aucun agent passivant dans la solution.
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SURACTIVATION du FER par l'HYDROGÈNE CATHODIQUE
Des potentiels très actifs, plus bas encore que ceux obtenus dans les expériences faites en l’absence d’oxygène, peuvent être donnés au fer par formalion d'hydrogène cathodique à sa surface. Ce fait est mis en évidence, aussi bien en milieu alcalin qu’en milieu neutre, par les expériences suivantes :
I. — MILIEU ALCALIN
Les expériences sont faites dans la soude à 10 %. On sait que dans un tel milieu, le fer est fortement passivé. Le zinc donne, dans cette solution, un
Soude 10%
potentiel de — 1v.53 (cette valeur indique qu'il n'est pas passivé par les ions ON, même en présence d'oxygène, puisque son potentiel Yrestode Uv9
inférieur à celui que lui donne un milieu neutre).
Immergeons deux électrodes, l’une de fer, l’autre de zinc, dans une solution de soude à 10 %; prenons le potentiel du fer seul, le contact A étant coupé (/ig. 10). Le fer se passive, et quand l'équilibre est atteint, il indique un potentiel de — Ov.27 (fig. 11). À ce moment, fermons en À le circuit entre l'électrode de fer et celle de zinc pendant 15 secondes. Puis, ouvrant A,
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mesurons aussitôt le potentiel du fer; nous trouvons — 1 v. 14; puis, immédiatement le potentiel remonte très rapidement, et 2 heures après, atteint — 0v.30. Ainsi, en metlant en communication l’électrode de fer passivé avec l’électrode de zinc pendant un certain temps, non seulement nous dépassivons le fer, mais nous l’activons d'une façon anormale, puisque nous sommes descendus à un potentiel nettement inférieur au potentiel le plus bas que le fer nous ait donné (— 1 v. 04 dans la soude désaérée). Cette activation est due au fait que le fer joue le rôle de cathode dans le circuit zinc-soude-fer; les ions
volts
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Fig. 11. — Suractivation du fer
1. Dans la soude ; 2. Dans le sulfate de soude aéré; 3. Dans le sulfate de soude désaéré.
Na, arrivant sur le fer, donnent de l’hydrogène actif, qui provoque sans doute une polarisation du fer, se traduisant par un potentiel différent de celui du fer seul. Cette polarisation dure d’ailleurs très peu, par suite de la diffusion rapide de l’H? dans la solution.
II. — MILIEUX NEUTRES
À) Dans le sulfate de soude.
Nous immergeons simultanément dans une solution de sulfate de soude à 1 % une électrode de fer électrolytique et une électrode de zinc. Ce dernier donne dans un tel milieu — 1v.1. Au début, comme nous l'avons vu, le fer donne un potentiel légèrement passif, de — 0v.50 environ. Si, quelques
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minutes après l’immersion, nous fermons le circuit pendant une minute entre l’électrode de zinc et celle de fer, puis si nous mesurons aussitôt le potentiel du fer, nous trouvons — 0 v. 78, c’est-à-dire un potentiel notablement plus actif que celui du fer seul dans le sulfate de soude. Mais, très vite, en quelques minules, le potentiel remonte aux environs de — 0v.50, et descend ensuite lentement selon la courbe obtenue précédemment.
Une deuxième fermeture de 3 minutes du circuit fer-zinc-solution, permet d'obtenir, pour un instant très court, un potentiel de — Ov. 85, puis une remontée rapide à — 0v.6. Enfin, le fer laissé seul dans la solution, se dépassive à la manière habituelle, et son potentiel arrive, au bout d’un certain temps, à sa valeur d'équilibre : — O0 v. 72 (fig. 11).
Ces expériences sont faites en atmosphère d'air, ce qui fait supposer que c’est l’oxygène dissous dans la solution qui repassive très vite le fer rendu très actif par la formation d'hydrogène cathodique. Cette hypothèse semble confirmée par des expériences semblables faites en l'absence d'oxygène.
Dans ce but, la solution de sulfate de soude a été portée à l’ébullition pour chasser l'air dissous, puis nous y avons fait barboter, pendant 4 heures. un courant d’azote soigneusement privé d'oxygène. Dans cette solution sans oxygène, nous recommençons l’expérience d'activation par le contact du fer avec le zinc. Nous remarquons alors que l'activation est beaucoup plus facile dans ces conditions : ainsi, après une seconde de fermeture du circuit, le fer accuse un potentiel de — 0v.7; après 5 secondes, on trouve — Ov. 82; puis,
le fer remonte à — Ov. 73, et ne dépasse plus cette valeur, ce qui indique que dans ce cas le fer reste actif (fig. 11). Une troisième fermeture du circuit
pendant 2 minutes provoque une chute du potentiel à — Ov. 91, puis une remontée lente aux environs de — O0v.73, où le potentiel semble être en équilibre.
Enfin, si nous laissons le contact entre le fer et le zinc pendant 4 heures, le potentiel du fer mesuré ensuite est toujours de — 0 v.91, et il revient encore très rapidement aux valeurs normales.
Ainsi, l’absence d'oxygène empêche le potentiel du fer de remonter au-dessus de sa valeur d'équilibre dans le sulfate de soude. C’est une nouvelle preuve du rôle passivant de l’oxygène.
B) Dans le sulfate de magnésium.
Nous avons vu que le fer donne dans cette solution un potentiel de — 0v.72. Le zinc y donne aussi pratiquement le même potentiel que dans le sulfate de soude, c’est-à-dire — 1 v. 08.
Si nous plongeons simultanément du fer et du zinc dans du sulfate de magnésie, nous pouvons également provoquer une activation anormale du fer en le reliant au zinc un certain temps.
Nous avons mesuré directement dans cette expérience la différence de potentiel entre le zinc et le fer. Ce dernier est évidemment le pôle positif de
la pile ainsi formée. Comme nous connaissons le potentiel du zinc dans la solution employée (il se fixe très rapidement à — 1v.06), par une simple différence nous aurons le potentiel du fer. L'expérience montre que le fer, qu'il soit pôle positif — comme c’est le cas ici — ou qu’il soit pôle négatif — comme c’est le cas quand on mesure son potentiel en le reliant au sulfate mercureux — accuse toujours à l'équilibre un potentiel identique de — 0 v. 73 environ.
L’électrode de fer étant ainsi activée par le sulfate de magnésie, c’est-àdire son potentiel étant descendu à — 0v.69, nous la relions 30 secondes à l’électrode de zinc plongée dans la même solution. Son potentiel, mesuré aussitôt après, est de — 0 v. 82, puis, comme dans les expériences précédentes, remonte très vite à — 0 v. 70. Une fermeture du circuit fer-sulfate de magnésiezinc d'une minute amène le fer à un potentiel de — 0v.91, d’ailleurs très passager.
On peut donc conclure que le sulfate de magnésie joue un rôle tout à fait identique au sulfate de soude, quant à son action sur le potentiel du fer qui y est plongé.
C) Dans le phosphate disodique.
La suractivation du fer se manifeste aussi dans une solution de phosphate disodique, dans laquelle, nous l’avons vu, le fer se trouve passivé. Le zinc y indique aussi une légère passivation, ayant un potentiel de — 0v.96. Après une minute de contact avec le zinc, le potentiel du fer baïsse à — 0 v. 60, et remonte en une heure à — 0v.33. L’hydrogène cathodique semble ainsi agir même sur le fer passivé par un anion, quoique moins facilement dans ce cas que dans le cas d’une passivation par les ions OH ou par l’oxygène.
Remarques.
1° Cette suractivation peut être également subie par d’autres métaux. Nous l’avons observée pour le cuivre et pour le chrome.
Ainsi, si nous fermons un moment le circuit entre une électrode de cuivre et une électrode de zinc plongées toutes deux dans de la soude, le potentiel du cuivre, qui était avant l’expérience de — 0v.36 (1), tombe brusquement à — 1v.32, puis remonte rapidement à — 0 v.5. \
Par cette méthode d'activation, nous sommes arrivés à donner au chrome, pour un temps très court, un potentiel de — 0 v. 86 dans le sulfate de soude à 1 %, et de — 0v.87 dans la soude, alors que les potentiels ordinaires du chrome dans ces solutions sont respectivement de — 0 v. 04 et de — 0 v. 20.
20 Cette suractivation ne se produit pas dans les milieux acides, et cela ne peut surprendre, l'attaque du fer par l’acide produisant déjà de l’hydrogène.
(1) Il est à noter que le cuivre est plus actif dans la soude, même en présence d'oxygène, que dans une solution neutre : or on sait que la corrosion du cuivre en milieu alcalin est à redouter.
ZOD ES
30 Les nombres indiqués pour les potentiels les plus négatifs observés ne sont qu'approximatifs, la suractivation durant un temps très court, de l’ordre de quelques secondes, ce qui ne permet pas de mesurer le potentiel avec grande précision.
40 Il est intéressant de remarquer que la suractivation conduit à des chiffres nettement plus négatifs en milieu alcalin qu'en milieu neutre, ces derniers étant eux-mêmes plus négatifs que le potentiel du fer en milieu acide : nous retrouvons ici des variations de même sens que celles du potentiel en absence d'oxygène, et d’ailleurs de même sens aussi que les variations du potentiel d’une électrode à hydrogène avec le pH.
POTENTIELS des CONSTITUANTS de l’ACIER
Les couples qui prennent naissance entre les différentes phases qui existent à la surface d’un acier peuvent jouer un certain rôle dans la corrosion. Il était donc intéressant de comparer le potentiel des constituants de l’acier au potentiel du fer, toutes choses égales d’ailleurs.
Les corps étudiés furent le sulfure de fer, le carbure de fer et le ferrophosphore. Ces deux derniers composés ne purent être obtenus dans un état de pureté satisfaisant. Néanmoins, les quelques mesures que nous avons faites permettent de se rendre compte de l’ordre de grandeur des couples précédents.
CHAPITRE PREMIER
POTENTIEL du SULFURE de FER
À) Préparation du sulfure de fer.
Nous avons préparé le sulfure de fer par action de l’hydrogène sulfuré sur le fer électrolytique à 700.
Le fer est employé sous forme d’un barreau rectangulaire, et il est poli au papier émeri 0000. Il est chauffé dans un four électrique vers 700, en atmosphère d'hydrogène sulfuré, puis le courant de gaz sulfhydrique passe pendant 3 à 4 heures. Après refroidissement, toujours en atmosphère d’hydrogène sulfuré, on constate que la surface du barreau est hérissée de cristaux d’un blanc jaunâtre, très brillants. Ces cristaux, assez gros pour être visibles à l'œil, forment une couche qui se détache facilement du reste du barreau. On a ainsi un corps très brillant, cristallisé, que l’on a trouvé, par l'analyse, être très sensiblement FeS. En effet, voici les résultats de deux analyses faites sur deux échantillons différents de ce sulfure de fer :
THÉORIQUE 1er ESSAI 2e ESSAI ST Te cas career 36,37 DD 35,7 I M RS rt LOI E 63,63 62,4 62,6 Rapport La RE 0,571 0,564 0,570
Fe
B Mesures du potentiel du sulfure de fer.
{0 POTENTIEL DU FER RECOUVERT DE SULFURE. — Nous avons d’abord mesuré le potentiel du barreau recouvert de sulfure à sa sortie du ïour.
ee
Dans le sulfate de soude à 1 %, nous avons eu un potentiel qui, initialement de — 0 v. 37, descend, après un certain temps, aux environs de — 0 v. 65. En même temps, on peut remarquer sur le barreau des points d'attaque, des piqûres de rouille, qui se forment sans doute aux endroits où le fer, entre les cristaux de sulfure, est resté à nu. Il est probable aussi que la forme très irrégulière de la surface contribue à favoriser l'attaque dans les cavités. Et cette corrosion visible du barreau explique pourquoi on trouve un potentiel qui tend à baisser jusqu'aux valeurs du potentiel du fer activé par le sulfate de soude.
Nous avons ensuite mesuré le potentiel d’une électrode recouverte de sulfure comme précédemment, mais dont une face a été débarrassée du dépôt de sulfure, afin de mettre une surface notable de fer au contact de la solution.
Dans ces conditions, l’électrode a donné :
Dans le sulfate de soude à 1%, un potentiel qui est au début de — 0v.58 et qui descend en 4 heures à — 0 v.69.
Dans l'acide sulfurique 0,2 N, un potentiel qui baisse en 6 heures de _ Ov. 42 à — Ov. 58. Il y a dans ce cas une attaque simultanée du fer et du sulfure.
Enfin, le sulfure de fer industriel, mélange de sulfure et de fer, donne, dans le sulfate de soude à 1 %, un potentiel qui baisse de — 0 v. 44 à — Ov. 60. D'ailleurs, pendant l’attaque du sulfure impur par l'acide chlorhydrique, on peut mettre en évidence que le fer s'attaque plus vite que le sulfure. En effet, du sulfure industriel contenant 85,5 % de FeS et 12 % de fer renferme, après traitement par l’acide chlorhydique 0,1 N, 88,2 de sulfure et 7,9 % de fer.
20 POTENTIEL DU SULFURE DE FER SEUL. — La méthode précédente ne nous permet donc pas de mesurer le potentiel du sulfure de fer, puisque la présence de fer au contact de la solution de sulfate de soude entraine une attaque et, par suite, un potentiel voisin de celui du fer seul. Nous avons alors mesuré le potentiel de la poudre cristalline de sulfure détachée du barreau, en la plaçant dans le panier de platine plongeant dans le sulfate de soude et servant d'électrode.
Dans le sulfate de soude à 1 %, le potentiel obtenu de cette façon est au début de + 0 v. 05, puis, après 8 à 10 heures, il semble se fixer à + 0 v. 13 environ.
Dans lacide sulfurique 0,1 N, le potentiel se trouve de même aux environs de + Ov. 12, et il ne se produit aucune attaque : il semble que le sulfure soit passivé comme dans le sulfate de soude.
Dans l'acide sulfurique 0,5 N, au contraire, le potentiel n’est plus que de — 0v.16 et, dans ce cas, il y a attaque nette du sulfure: on est conduit à admettre que le sulfure est actif. D'ailleurs, il est à remarquer que cette concentration en acide correspond à celle du liquide d'attaque macrographique (2Y4#3"%6): {
Dans l'acide nitrique 0,1 N, non seulement le sulfure de fer ne s'attaque pas, mais il manifeste une passivation progressive et lente, qui, donnant au
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début + 0 v. 10, fait croître le potentiel jusqu’à + 0 v. 23, où l’équilibre semble être atteint.
Dans l'acide nitrique 0,7 N, pendant une heure, le potentiel se maintient aux environs de + 0 v. 11: le sulfure est passif. Puis, brusquement, le potentiel tombe à — Ov.13, en même temps que l’on peut remarquer une attaque sensible du sulfure.
Dans le but de voir quelle était la cause de la passivation du suliure, nous avons pris son potentiel dans une solution d'acide chromique à 5 % (solution N). Le potentiel, assez constant, se fixe aux environs de + 0 v. 53. Il y a donc ici une forte passivation, due sans aucun doute au pouvoir oxydant de l’acide chromique, et qui serait donc de même nature que celle du fer.
C) Conclusions.
Dans un milieu neutre, le sulfure de fer semble donc passivé: son potentiel est toujours de Ov. 80 environ supérieur à celui du fer. Il reste de même nettement supérieur, même en milieu acide qui attaque le sulfure : on obtient — 0 v. 15, tandis que le fer y indique — 0 v. 50.
Enfin, une solution oxydante exerce sur le sulfure de fer une action passivante comparable à celle qu'elle exerce sur le fer.
CHAPITRE II
POTENTIEL du CARBURE de FER
A) Préparation du carbure de fer.
Nous avons employé la méthode d’Arnold et Read, qui consiste à attaquer anodiquement un acier dans l'acide chlorhydrique dilué : seule la ferrite est attaquée, et le carbure reste sur l’'anode, formant une couche grise qu'il est facile de détacher ensuite de l’acier non attaqué.
Nous avons employé une anode en acier dur recuit, et comme électrolyte de l'acide chlorhydrique 1/5. Nous travaillions sous 7 ampères environ par décimètre carré. Le résidu de l'attaque a toujours donné, à l'analyse, plus de carbone que la quantité correspondant à la formule Fe*C. Au lieu de 6,68, chiffre théorique, nous avons trouvé, par dosage du carbone et du fer, un rapport conduisant à 7,3 % de carbone.
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B) Mesures du potentiel du carbure de fer.
Dans le sulfate de soude à 1 %, ce carbure de fer a donné, par la méthode au panier de platine, un potentiel qui s'élève en 24 heures, de + 0 v. 10 à + Ov. 20. Si on place le carbure de fer sur le mercure, son potentiel monte en 24 heures de + 0 v. 06 à + O0 v. 11.
Dans l'acide chlorhydrique 5 N, le carbure de fer accuse une activation marquée, son potentiel à l’équilibre étant de — 0 v. 24.
C) Conclusions.
Le couple qui peut prendre naissance entre la ferrite et la cémentite serait donc, d’après ces chiffres, d'environ 0v.80 en milieu neutre, tandis qu’en milieu acide, il serait de 0 v. 50 environ.
CHAPITRE III
POTENTIEL du FERROPHOSPHORE
A) Mesures du potentiel.
Nous avons employé pour ces mesures du ferrophosphore contenant 25 % de phosphore et 73 % de fer.
Dans le sulfate de soude à 1%, une électrode de ce ferrophosphore nous a donné comme potentiel + 0 v. 10, puis au bout de 8 heures + 0 v. 06. La poudre de ce même corps indique sur le mercure un potentiel variant entre + 0v.05 et + Ov. 11, et on obtient la même valeur de + 0 v. 10 en employant le panier de platine comme support de la poudre.
Dans l'acide sulfurique, le ferrophosphore subit une très nette passivation : son potentiel dans l’acide 0,5 N est, en effet, très élevé : + 0 v. 36. Une élévation de la température de la solution acide supprime, ou du moins atténue la passivation : à 40°, le potentiel est de + Ov. 31, à 80°, de + Ov. 11, et à ébullition, on obtient — 0v.23. Après refroidissement de la solution, le potentiel revient à + 0 v. 06.
Dans l'acide chlorhydrique, la passivation ne se maintient pas comme dans l’acide sulfurique : une solution d'acide chlorhydrique 0,5 N donne un potentiel inilial de + 0v.11. Par élévation de température, on a encore une activation, marquée par un potentiel de — 0 v. 26. A froid, le potentiel s'établit à — Ov. 02. f
Dans l'acide nitrique à 4%, concentration employée pour le réactif d'attaque macrographique, le ferrophosphore accuse un potentiel légèrement activé, si on le compare à son potentiel dans une solution neutre : on obtient, en effet, + 0 v. 01. Par contre, l’acide nitrique à 10 % donne au ferrophosphore un potentiel de début très élevé : + 0v.58, puis peu à peu on observe une activation, qui se manifeste par une baisse du potentiel : en 2 heures, on atteint à l'équilibre + 0v.08. L'effet de l'élévation de température est ici opposé à celui observé dans le cas des acides sulfurique et chlorhydrique : alors que dans ce dernier cas il se produisait une activation, on obtient par élévation de la température de la solution d’acide nitrique, une forte passivation, puisque le potentiel passe de + 0 v. 10 à + Ov. 57, quand on arrive à la température de 90°. Ces derniers résultats, comparables à ceux que donnent, dans les mêmes conditions, les aciers spéciaux austénitiques, s’expliquent par le pouvoir oxydant de l’acide nitrique, pouvoir nettement plus grand à chaud qu’à la température
ordinaire.
Dans les oxydants, le ferrophosphore manifeste d’ailleurs une très nette passivation : une solution d'acide chromique à 1 % lui donne un potentiel de + 0 v. 63. Il est à remarquer que le fer électrolytique donne dans ces conditions un potentiel très voisin (+ 0 v. 65).
B) Conclusions.
Bien que le ferrophosphore employé ne soit pas d’une formule bien définie, on peut conclure de ces mesures que la différence de potentiel entre ce composé et le fer est du même ordre de grandeur que les valeurs déjà obtenues pour les autres constituants de l'acier : 0 v. 80 environ. Et ici encore, nous retrouvons l’action passivante qu’exerce sur le ferrophosphore les solutions oxydantes.
CONCLUSIONS GÉNÉRALES
Après quelques expériences qualitatives qui ont mis en évidence le rôle important que joue dans la corrosion le couple d’aération différentielle de la solution d'attaque, nous avons cherché, dans ce travail, à évaluer la valeur des différents couples auxquels on attribue en général la corrosion du fer. Nos recherches ont surtout porté sur la mesure du potentiel du fer et des constituants de l’acier dans différentes conditions.
1) Potentiel du fer.
Nous avons étudié les différents facteurs qui agissent sur ce potentiel, . Nous avons vu que ce dernier pouvait varier entre des limites très éloignées, puisque les différentes valeurs obtenues pour le fer électrolytique vont de — 1v.14 (suractivation du fer par l’hydrogène cathodique dans la soude) à + 1v.18 (dans l’acide permanganique), soit une variation totale de 2 v. 3.
De nos mesures, il ressort donc que le fer peut présenter comme potentiels des valeurs très nombreuses et très différentes les unes des autres; les expressions de fer « passif » et de fer «actif» n’ont pas de sens absolu. /1 Ty a que des degrés de passivité, des degrés d'activité ».
Dans notre étude de la passivation du fer, nous avons montré que cette passivation ne peut avoir lieu qu'en présence d'oxygène ou d'un oxydant : les ions OH, les anions passivants, ne passivent que si la solution est aérée. Un courant d'oxygène lui-même a une influence nettement passivante dans une solution dépassivante.
Nous avons mis en évidence l’action activante de certains anions, l’action passivante de certains autres.
Nos mesures du potentiel du fer dans les oxydants nous ont conduit à admettre que ces derniers donnent au fer un potentiel d'autant plus élevé que leur pouvoir oxydant est grand, ce qui permet un classement de ces oxydants. Nous avons montré d’ailleurs que cette passivation peut être annihilée par la présence d’un acide activant, comme l’acide chlorhydrique.
Par des expériences faites en absence rigoureuse d'oxygène, donc à l’abri de toutes causes de passivation, nous avons pu étudier la variation du potentiel du fer avec le milieu : nous avons pu en conclure que le pH «a une influence
{rès marquée sur le potentiel, ce dernier étant d'autant plus négatif que le pH est plus élevé.
Enfin, la formation d'hydrogène cathodique à la surface du fer donne à ce dernier les potentiels les plus bas que nous ayons pu mesurer, et nous avons émis l'hypothèse que nous avions dans ce cas une électrode à hydrogène.
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2) Potertiel des constituants de l'acier.
Nous avons étudié le sulfure, le carbure et le phosphure de fer. Ces deux derniers corps n’ont pu malheureusement être obtenus dans des conditions de pureté satisfaisantes. Néanmoins, les chiffres obtenus indiquent nettement que ces divers composés possèdent toujours un potentiel notablement supérieur à celui du fer. En milieu neutre, par exemple, la différence entre ces potentiels est de 0v.80 environ. De plus, nous avons pu remarquer que ces Corps possèdent une tendance à se passiver, semblable à celle que manifeste le fer dans les mêmes milieux.
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