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ERRATA

Pages
31 Ligne 1, lire : tableau 7, au lieu de tableau 8.

32 Fig. 14 Q), lire : I. Immersion horizontale A (v. fig. 13 A).
II. Immersion verticale C (v. fig. 13 C).

III. Immersion verticale B (v. fig. 13 B).

42 Fig. 18), lire : oxyde inconnu, au liea de : Fe203.

51  Tableau 15, lire : Pile Al-Cu 0,5 (= 11), au lieu de : Pile Al-Cu 0,5 (= 1 %).

Planche VI, lire :
a) Macrographies, réactif HCl et HF ¢ 1 %,
1. — Alliage Al-Cu (3,3 %).
2, 3, 4. -- Aluminium & différente grosseur de cristaux.
5. — Duralumin.

6. — Aluminium 99,5.

b) Attaques locales développées sur les échantillons précédents aprés action de NaCl
et de 'Ot sous 25 kg. pendant 24 heures
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b) Attaques locales aprés action de NaCl n/2 et de I'O¢ sous 23 kg. pendant 24 heures







TABLE des MATIERES

PREFACE

CHAPITRE PREMIER

HISTORIQUE. .

Anciennes théories chimiques sur la formation de la rouille.
Sur une théorie colloidale de la formation de la rouille.
La théorie électrochimique. .

Sur le surpotentiel d’hydrogéne..

La dépolarisation des piles par I'oxygéne. . .
Théorie de corrosion des métaux de M. U. R. Evans
Bibliographie..

CuAPITRE 11

SUR la DEPOLARISATION des‘ PILES GALVANIQUES et des PILES EVANS FONCTION-
NANT dans les SOLUTIONS SALINES AEREES
Etude des piles galvaniques (bimétalliques)
Influence du rapport des surfaces des électrodes sur le débit..
Variation de débit en fonction de la pression d'oxygéne au-dessus de la solution.
Dépolarisation par agitation de la solution
Mise an point d'une pile Evans

Amorcage de la pile Evans

Influence du rapport des surfaces des electrodes sur le deblt des
piles Evans.

Variations du débit de la pile Evans en fonction de la teneur en oxygéne d'une
solution de NaCl..

Influence de la teneur en ions hydrogéne d’'une solution saline sur le
fonctionnement d’une pile Evans. .

Sur la force électromotrice de la pile Evans..
Considérations générales et conclusions

Bibliographie.. -

Gttt R e W W

© g N

1
12
13

14

15

16
16

17
17



CuariTrRe 111

SUR la POLARISATION des PILES GALVANIQUES et des PILES EVANS..

Technique expérimentale.
Effets de polarisation des piles galvaniques par les cations .
Remarque sur le dépolarisant.
Effets de polarisation des piles galvaniques par les anions..
Effets de polarisation des piles Evans produits par les cations et anions..

Technique expérimentale.
Résultats. .

Polarisation par effet tampon .
CONSIDERATIONS GENERALES sur la DEPOLARISATION et la POLARISATION des
PILES GALVANIQUES et des PILES EVANS ..
Mécanisme complexe de la dépolarisation.
Formation de peroxydes a la cathode.
Dépolarisation par 'eau oxygénée.
Sur les effets de polarisation des piles galvaniques et piles Evans..
Considérations générales et conclusions ..

Bibliographie..

CHAPITRE IV

MECANISME PHYSICO-CHIMIQUE de la CORROSION du FER et des DURALUMINS
dans les SOLUTIONS SALINES AEREES..
Technique de I'essai sous pression élevée d’oxygéne..
Influence de la teneur en oxygéne des solutions sur la corrosion..

Influence de la répartition de 'oxygéne sur la corrosion du fer et des duralumins
dans les solutions salines ..
Immersion totale verticale horizontale
Immersion partielle ou corrosion a la ligne d’eau.
Corrosion par les goutles. .
Corrosion dans les cavités ou porosues du métal
Mesures pondérales de l'effet Evans,.
Reproduction du phénoméne de M. U. R. Evans par différence de teneur en eau
oxygénée . e . e e e e e
Immersion verticale ..
Cas de la goutte..

La formation de I'eau oxygénée sur les surfaces cathodiques..

Sur Iidentification de 'eau oxygénée. Remarque importante. .
Interprétation de la formation d’eau oxygénée sur les cathodes..

La genése de Yeffet Evans.

Sur la force électromotrice et les potentiels d’électrodes de la pile
Evans au fer..

18

18
18
20
21
2]
21

2

25
25

26
26
27
28

29

29
31

33

34
35
36
36
36

37

37
37

38

38
40

41

41



Mécanisme de la formation de la pile Evans..
Conclusions. .

Annexe au chapitre IV. — CGorrosion des métaux par les cations des électrolytes
binaires .

Blbllograplue

CHAPITRE V

METHODES de PROTECTION du FER et des DURALUMINS CONTRE IACTION des
EAUX AEREES..

Considérations théoriques sur la protection des métaux au moyen des dépédts
polarisants

Intervention des dépots cathodlques dans le processus de la dépola-
risation .. .. .

Protection du fer et du duralumin par I'électrolyte.
Action des cations

Action de l'eaun de mer..
Action des anions

Cas des chromates et de I'acide chromique.. e e e
Cas des phosphates.. .. .. .. .. .. .. . . o0 .0 00w

Protection par effet tampon..

Autoprotection du fer et du duralumin dans les solutions salines aérées .
Protection du fer par addition de chrome &t de nickel..

Protection du duralumin par addition de zinc ou de nickel. .
Conclusions..

Bibliographie.. .. .. .. .. .. .0 .o .o o0 o0

CHAPITRE VI

Les ESSAIS MECANIQUES sur METAUX CORRODES et les DIFFERENTS MODES
d'ATTAQUE.
Attaque uniforme
Attaque locale par entailles. .

Sur l'effet entaille.

Retour des propriétés mecamques des éprouvettes corrodées par
polissage .. ..

Application des essais mécaniques & l’etude de la corrosion locale
Corrosion locale du duralumin. .. .. .. .. .. .. .. .. ..
Corrosion intercristalline du duralumin..

Conclusions . . .

Bibliographie..

41
42

43
44

45

45

46
47
47
50
51

52
53

54
54
55
56
60
61

62

62
62

65
66

66
68
69
69



CHAPITRE VII

SUR les ESSAIS ACCELERES de CORROSION du FER et des DURALUMINS dans les
SOLUTIONS SALINES AEREES .

Méthodes d'accélération de la corrosion du fer et du duralumin dans les solutions
salines

Méthode d’activation de la corrosion a I'eau oxygénée.
Essai sous pression élevée d’oxygeéne..

Essai d’immersions et émersions alternées.

Essai au brouillard salin ..

Essai par agitation du liquide..

Essai de la ligne d’eau.

Procédés d’évalnation de la corrosion. .

Méthodes directes de caractérisation de la corrosion..
Perte de poids
Propriétés mécaniques

Méthodes indirectes de caractérisation de la corrosion.

Essai par les piles galvaniques..
Essai par les piles Evans..

Essais de corrosion avec les solutions salines. — Remarques au sujet du réactif
d’'attaque .

Variation de la teneur en ions hydrogéne des solutions salines aprés corrosion..

Interprétation des observations.. .
A propos d'une eau de mer artificielle..

Comparaison des essais accélérés de corrosion

Classement de la corrodabilité des duralumins au zinc et au nickel
4 'eau de mer .

Conclusions. .
Bibliographie..
GONCLUSIONS GENERALES.

70

70

7
71
72
72
72
72

73

3
75

75

75
76

76
77

78
78

78

78
81
81

82



PREFACE

C’est un fait généralement connu depuis quelques années que I'oxydation
dans les eaux salines aérées de métaux tels que le fer et les duralumins est
d'ordre purement électrochimique. Cette notion conduit 4 l'emploi d’alliages
homogénes ou de métaux purs; mais, comme nous le verrons, le probléme de
la prolection est plus compliqué, il peut se produire des couples provoquant la
corrosion du métal et qui proviennent uniquement de la solution. Nous avons
pensé qu’il était indispensable, si 'on voulait mieux connaitre I'attaque électro-

chimique des métaux, d’étudier les couples qui la produisent.

On se rend compte rapidement que la dépolarisation par l'oxygéne des
cathodes de ces piles est le facteur principal qui régle leur débit. L’interpré-
tation du phénoméne de la dépolarisation a été grandement facilitée par la
découverle de petites quantités d’eau oxygénée dans la liqueur qui baigne la
cathode. D’autre part, nous avons eu l'idée d’étudier la corrosion sous forfe
pression au sein d'une liqueur saturée d’oxygéne sous forte pression. Dans ces
conditions, nous avons pu mettre nettement en évidence le phénomeéne découvert
par U. R. Evans provoquant l'attaque des métaux par des différences de
concentration en oxygéne dans la liqueur.

Nos expériences nous ont montré que le débit d'une pile peut étre consi-
dérablement abaissé par la présence de pellicules recouvrant les électrodes qui
agissent soit sur la force électromotrice de la pile, soit sur sa résistance inté-
rieure ou encore sur le processus de dépolarisation.

1l y a 1a un champ d’investigation trés étendu pour 1'étude de la protection
des métaux. On peut imaginer des métaux, fers ou duralumiuns, contenant des
impurelés, éléments capables de polariser les couples provoquant 'attaque du
métal. Il suffit de choisir les additions qui n’altérent pas ou ce qui est mieux
peuvent améliorer les propriétés mécaniques de I'alliage.

Les recherches que nous avons faites sur les mécanismes de corrosion
nous ont tout naturellement conduit a I'étude des méthodes qui peuvent servir
a repérer la corrodabilité des métaux et alliages. On cherche A accélérer le
processus naturel de l'attaque, donc comme nous venons de lexpliquer a
augmenter la vitesse de la réaction de dépolarisation soit par lattaque sous
pression élevée d'oxygéne, soit par addition d’eau oxygénée, soit enfin par
immersions et émersions alternées de I'échantillon dans la liqueur.

Nous avons constaté que les résultats ne sont nullement comparibles. Ce
que nous avons trouvé sur le mécanisme de dépolarisation explique du reste
trés bien les différences observées. Il faudra donc ne pas s’attendre a trouver
une méthode unique de corrosion accélérée pour remplacer les essais de longue
durée, en particulier Iattaque & 'eau de mer, '

Lorsque I’échantillon est corrodé comment doit-on juger du degré d’altéra-
lion ? Le constructeur évidemment demandera quelle sera la diminution des



qualités mécaniques. C’est ce que nous avons préconisé dans le cas des duralu-
mins. La suite de nos recherches a justifié notre méthode. Outre la corrosion
par piqlres qui diminue l'allongement, les duralumins sont sujels par attaque
anodique A wune corrosion intergranulaire qui fait baisser rapidemcnt ses
caractéristiques mécaniques.

Le plan adopté au cours de ce travail a éi¢é le suivant :

1o Hislorique.

20 Sur la dépolarisalion des piles galvaniques el des piles Evans fonc-
tionnant dans les solutions salines aérées.

3o Sur la polarisation par dépot des piles galvaniques ct des piles Evans.

40 Mécanisme physico-chimique de la corrosion du fer ct des duralumins
dans les solutions salines aérées.

50 Méthodes de protection du fer et du duralumin conlre l'aclion des
eaux aérées.

60 Les essais mécaniques sur métaux corrodés et les différents modes
d’attaque.

70 Sur les essais accélérés de corrosion du fer et des duralumins dans les
solutions salines aérées.

Nous prions M. G. Cuaupron, professeur a la Faculté des Sciences de
Lille, directcur de I'Institut de Chimie Appliquée de Lille, de recevoir nos plus
sincéres remerciements et I'expression de notre plus vive gratilude pour nous
avoir dirig¢ et conseillé au cours de ces recherches.
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CHAPITRE PREMIER

HISTORIQUE

Nous ne pouvons donner ici un exposé hislorique complet des phéno-
meénes de corrosion en milieu humide, nous nous bornons a indiquer les prin-
cipaux fravaux qui ont conduit aux conceptions actuelles sur les phénoménes de
corrosion du fer et des duralumins. Nous nous efforcerons dans le cours du texte

de cifer tous les auteurs qui ont poursuivi des recherches analogues aux noéires.

ANCIENNES THEORIES CHIMIQUES sur la FORMATION de la ROUILLE

Ce phénomeéne a été considéré pendant longtemps comme une réaction
d’'oxydation directe. Crum Brown~ (1), CALVERT (2), FrIEND (3), pensaient
que l'acide carbonique était indispensable pour la formation de la roullle qui se
faisait suivant les réactions :

2Fe + 024+ 2H20 4 4 CO2=2 (CO3 H) Fe
et
(HCO?) Fe + 02 = Fe2 O 4 H2 O + 2 CO2.

La protection du fer par les alcalis et la chaux fixant le gaz carbonique semblait
bien confirmer cette hypothése.

Aprés les travaux de DunsTaN, JowETT et GouLpING (4), cette théorie
fut abandonnée; on avait constaté que I'oxygéne et I'eau suffisaient pour attaque
du fer. TRAUBE (5) avait trouvé que de petites quantités d’eau oxygénée se
formaient au cours de loxydation humide du zinc, plomb, ainsi que d’autres
métaux. DuNsTAN et ses collaborateurs, quoigque n’ayant pu mettre en évidence
la présence de l'eau oxygénée sur le fer rouillé, admettaient qu’il s’en formait
momentanément pendant le processus de corrosion; ils supposaient que la
rouille du fer se produisait en deux stades, le premier donnant lieu a la forma-
tion d’eau oxygénée et d'oxyde ferreux :

Fe +H20 + 02=TFe O 4 H2 02.

Dans le second stade, 'eau oxygénée est utilisée pour l'oxydation directe
du fer, le sel ferreux donnant par oxydation a I'air de la rouille, mais Mooby (6)
avait fait remarquer que l'eau oxygénée pure n’attaquait pas du tout le fer. On
ne peuf donc pas envisager comme satisfaisantes les réactions chimiques pré-
cédentes,



Sur une THEORIE COLLOIDALE de la FORMATION de la ROUILLE

On a souvent attribué aux précipités colloidaux des propri¢iés particulicres
provoquant la corrosion des métaux. FrIEND (7) considére que le dépdt inilial
de rouille colloidale est le facteur essentiel de la corrosion du fer.

D’autre part, on ohscrve les mémes effels avec les précipités cristallins
déposés sur le fer, la lépidocrocite ou la gocthite (Fe203, H20) (8).

La THEORIE ELECTROCHIMIQUE

BECQUEREL (13) est le premier a avoir formulé la théorie de la corrosion
par-les couples locaux se formant a la surface des mélaux impurs. A la méme
époque, THENARD, Davy, MaLLET (9, 10, 11) avajent pressenti I’analogie entre
les phénomeénes des piles voltaiques et I'oxydation des métaux en milieu humide;
de la Rive (12) démontrait que la dissolulion du zinc dans les acides était
provoquée par les impureiés créant de nombreux ¢éléments de piles a la surface
du métal. Dans le cas de l'altaque du fer, la théorie de I'édlément local a été
développée par WHITNEY et Cusuman (14, 13).

La théorie électrochimique telle qu'elle a été formulée par ces auteurs
a rendu les plus grands services aux mélallurgistes, mars ceux-c1 crofent trop
souvent que cetle théorie se borne au principe de la pile locale, en réalité, tous
les progrés de I'électrochimie peuvent étre utilisés dans les problémes de corro-
sion; en particulier les phénoménes de surpotentiel d’hydrogéne ou supplément
de potentiel nécessaire pour obteftir "le dégagement de I’hydrogéne gazeux
sur les cathodes ont une importance capitale dans les rechierches que nous
avons entreprises.

Sur le surpotentiel d’hydrogére.

Chaque fois qu'une anode émet un ion meétallique bivalent par exemple,
deux ions hydrogéne se trouvent déchargés sur la cathode. En solution voisine
de la neutralité, avec un métal tel que le fer ou un alliage comme le duralumin,
I'hydrogéne atomique reste adsorbé, la corrosion de I'anode s’arréte. car dans
ces conditions le potenticl de la cathode chargé d’hydrogeéne est trés voisin de
celui de l'anode (16). Ce fait que Thydrogtne est adsorhbé a la cathode a été
déja observé (17) au cours de l'électrolyse des solutions salines, les atomes
d’hydrogénc ne pcuvent se dégager sous forme de bulles gazeuses d’hydrogéne
moléculaire que si I'on emploic un potenticl supérieur au potentiel d'équilibre
normal de l'électrode. Ce surpotentiel dépend de la nature et de I'état de
surface du métal ainsi que de la solution. MeuNier (18), puis plus récemment
P. ScpeEruoLM et C. Benepicks ont montré linfluence du rayon de courbure
sur le surpotentiel (19).
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D’autre part, le retard au dégagement d’hydrogéne a été expliqué par la
lenteur de la réaction :
H+ H = Ha

Cette réaction se trouverait d’autant mieux catalysée par les métaux que leur
surpotentiel est moins élevé (20). VoLMER et ErRDEY-GRuUz admetient les réac-
lions suivantes pour la recombinaison de 'H atomique en H moléculaire :

H* +e=H
HY + H=Hz+
H2++e:H2

dont certaines s’effectueraient trés lentement (21).

La dépolarisation des piles par l'oxygére.

C’est BECQUEREL (25) qui a parlé le premier de la dépolarisation par
l'oxygéne; la pile Féry est une application de ce principe (22). On n’a jamais
précisé le processus chimique de cette réaction a la cathode.

Théorie de la corrosior des métaux de M. U. R. Evans.

En partant de la théorie des couples galvaniques, on arrivait a la
conclusion quun métal pur et homogéne ne devait pas s’attaquer, puisqu’il n’y
avait pas de couples a sa surface, LAMBERT (23} avait préparé des métaux trés
purs (Zn et Fe) qui résistaient 4 l'action des acides conformément a cette
théorie. Mais on constata bientét qu’ils s’oxydaient aussi bien que des métaux
hétérogénes. M. U. R. Evans (24) a formulé une théorie qui tient compte de ce
nouveau facteur. Il a montré que des forces électromotrices §établissent entre
deux électrodes constituées par le méme métal si I'une d’entre elles est aérée
(dépolarisation dissymétrique). L’électrode aérée fonctionne comme cathode,
T'autre comme anode. En résumé : la répartition non uniforme de l'oxygéne
dissous dans une solution est un facteur de corrosion indépendant de la nature
du métal. Cette théorie explique de nombreux phénomeénes de corrosion, en
parliculier l'attaque développée aux endroits peu ou pas aérés, comme l'attaque
par les gouttes, la corrosion au-dessous de la ligne d’eau, I'attaque par points
dans les cavités ou porosités du métal, 'altaque sous les dépots d’'oxydes, etc.
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CHAPITRE II

Sur la DEPOLARISATION des PILES GALVANIQUES
et des PILES EVANS
FONCTIONNANT dans les SOLUTIONS SALINES AEREES

Dans l'exposé précédent nous avons cité les travaux montrant que
I'oxydation électrochimique des métaux dans les solutions salines était die a
deux sories de couples :

1o Des couples galvaniques (ou bimétalliques) provenant des hétérogénéités
physiques et chimiques du métal.

20 Des couples créés par les différences de concentration en oxygéne de
la solution (ou couples Evans).

Ce serait se faire une idée inexacte que de penser qu’il n’y a pas d’autres
causes créant des forces électromotrices de corrosion, mais nous pensons que
les deux sortes de piles que nous venons de mentionner sont de beaucoup celles
que l'on rencontre le plus souvent et qui jouent le réle le plus important.

ETUDE des PILES GALVANIQUES (OU BIMETALLIQUES)

On a cherché 3 réaliser des couples reconstituant en plus grand les piles
microscopiques que l'on trouve A la surface des métaux se corrodant (1,2)
dont I'étude est si difficile, voire méme impossible.

Nous avons choisi le couple zinc-cuivre, puis fer-charbon dont 1’étude
pouvait étre utile pour la corrosion des fontes, le couple aluminium-cuivre que
I'on rencontre dans les duralumins. Ces couples a la surface des métaux sont
court-circuités sur des résistances infimes ou presque nulles, nous nous sommes
placés dans les mémes conditions en faisant débiter nos grands éléments de pile
sur_des résistances faibles, de 1 & 4 ohms.

Influence du rapport des surfaces des électrodes sur le débit

Nous avons étudié les variations du débit d'une pile zinc-cuivre en
fonction du rapport des surfaces des électrodes. On employait une cathode



— 8 —

d’environ 15 cm? de surface (v. la fig. 1 b), I'anode étant constituée par un
fil de zinc de 3 mm. de diamctre, on en faisait varier la surface active en
appliquant un enduit isolant (v. fig. 1 a). Comme électrolyte, on a utilisé une
solution de chlorure de sodium trés pur. L’aération de la pile était réalisée par
agitation rapide du liquide a l'air, donc on avait environ 0,2kg. d’'oxygene. Les
électrodes doivent avoir des surfaces propres, dépolies au papier émeri 000 et
dégraissées & Palcool v 95¢; on les fixe avec de la picéine dans les tubulures
du chapeau rodé C d'un appareil en verre (v. fig. 2). On mesurait le débit
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Fig. 1. — Electrodes des piles galvaniques et préparation de la surface anodique

avec un milliampéremétre de 0,93 ohm de résistance, la lecture se faisant a
0,2 m. a. prés; pour les mesures des courants inférieurs a 1 milliamp. on se
servait d'un milliampéremétre enregistreur a pivots de 3.654 ohms de résistance,
la lecture se faisant a 0,02 m. a. pres.

Le tableau I groupe les chiffres indiquant les variations du débit en
fonction du rapport des surfaces des électrodes. Nous voyons sur ce tableau
que si nous diminuons la surface de I'anode dans le rapport de 1 a 300 le débit
de la pile décroit seulement de 75 ¢s. On a donc intérét pour obtenir un
meilleur rendement de l'anode a avoir le rapport des surfaces cathode sur
anode trés grand, on ne peut toutefois descendre au-dessous d’'une certaine

section de 'anode, car il est nécessaire de la connaitre exactement (1).

Il est important de constater que le débit d’'une pile ayant un rapport
d’environ 200 ne dépend plus sensiblement des pelites variations dans I'agita-
tion de la solution aérée, c’est-a-dire qu'elle sc dépolarise facilement, grice a
une grande surface cathodique.

(1) On prépare une anode de surface constante en polissant la section du fil (F) servant d'anode sur du
papier émeri (E) 000 au moyen d’'un serre-fil (8) de gros diamétre (voir fig. 1).
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TaBLEAU 1

Variation du débit d'une pile galvanique en fonction de la surface de 'anode
pour une surface cathodique constante

Résistance totale extérieure : 1 ohm.
Pression : 1 atm. air. Pile : Zine, Cuivre.
Température : 18-20C. Electrolyte : NaCl n/2.

Aération : par agitation rapide.

Surface de la cathode 15 cm?

Rapport des surfaces
Surface de 'anode Débit de la pile Débit en milliampére des électrodes
en cmt en milliampére par mm? de I'anode Surface cathodique
Surface anodique

3,0 21 0,07 5
1,5 17,5 0,12 10
0,5 12,5 0,25 30
0,2 10 0,50 75
0,12 9 0,75 125
0,08 7,5 0,94 188
0,01 5,5 5,50 1500

Enfin, fait trés important pour la corrosion des métaux, une petite anode
peut provoquer une corrosion profonde trés importante, si elle fonctionne en
liaison avec une grande surface cathodique bien aérée (v. chap. IV, p. 33).

VARIATION du DEBIT en FONCTION de la PRESSION d’'OXYGENE
AU-DESSUS de la SOLUTION

Comme nous l'avons vu précédemment, la dépolarisation par l'oxygéne
est relativement difficile, ce processus exige des surfaces cathodiques ftrés
grandes, on peut penser que l'on augmente le débit en opérant sous forte
concentration en oxygéne.

On a effectué ces essais avec un petit dispositif en verre comportant un
tube a essai fermé par un chapeau rodé avec deux tubulures £, {2 (fig. 2) dans
lesquelles on fixe les électrodes au moyen de picéine. Ce dispositif est relié par
un raccord simple en caoutchouc & un robinet (R) 2 trois voies qui communique
d’'une part avec une pompe a vide et d’autre part avec un manométre

(v. fig. 3).
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On introduit dans le tube a essai 25 ccm. d'une solution saline de maniére
a4 immerger complétement les électrodes. On dégaze ensuite le liquide en
élablissant un vide de 10-12 mm. (tension de la vapeur d’ecau), puis on fait
arriver de l'oxygéne par le robinet R que l'on ferme dés que I'on atteint la
pression voulue d’oxygéne et on sature rapidemenl la solution en agitant le
tube 2 essai.
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Fig. 2. - Dispositif pour I'étude Fig. 3. — Schéma des appareils employés pour la mesure
du fonctionnement des piles galvaniques du debit de piles galvaniques
dans les solutions en fonction de la teneur en oxygéne

On trace les courbes de pression d’O2-débit (v. la fig. 4), le graphique
indique un maximum a 1 kg. d’0? daus le cas de la pile Zn-Cu, Na Cl.

Nous voulions savoir si l'on oblient les mémes maxima en faisant les
mesures sous plus forte pression d’02. Nous avons placé a cet eflet la pile dans
une bombe Mahler, ses deux électrodes étant soudées a celles du chapeau de la
bombe (fig. 6). On déplace la bombe & la main de maniére a agiter 1’élec-
trolyte. Nous avons constalé que le maximum d'une pile type (Zn-Cu, Na CIl)
ne varie pas de 1 a 35 kg. 4’02 Mais a cette dernic¢re pression, il n'est plus
nécessaire d’agiter pour maintenir le débit maximum, par contre si 'on néglige
cette précaulion a 1 kg. 4’02, il diminue rapidement pour se fixer 4 une valeur
assez basse de quelques milliampeéres. Cela prouve que la diffusion de l'oxygéne
est bien plus rapide sous 30 kg. qu'a 1 kg. de pression.

Si nous changeons le rapport des surfaces des électrodes, par exemple en
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employant une anode plus grande, les courants sont, bien entendu, plus forts a
pression élevée qu'a 1 kg. d’0?, ainsi une anode de 3 cm? donne a

1 kg. 4’02 20 m.a.

15 » » 50 »

2> » » 60 »

Le maximum de débit dépend donc du rapport des surfaces des électrodes
du couple et de la pression d'oxygéne.

40
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Fig. 4. — Débit des piles galvaniques en fonction
de la teneur en oxygéne
dans les solutions de NaCl et de NHCl n2

Dépolarisation par agitatior de la solution.

Le régime d'une pile est lié 4 la concentralion en dépolarisant. Pour
maintenir un débit constant, il est donc nécessaire de renouveler 'oxygéne, on y
arrive : a) par diffusion simple; b) par des courants de convection, et ¢) par
agitalion.

C’est, bien entendu (*), par agitalion que la diffusion de Voxygéne peut
se faire le plus rapidement. Certains auteurs ont pensé que, scule, elle pouvait
déja produire un effet de dépolarisation purement physique. Nous avons voulu
nous rendre compte de ce Tait, mais nous n'avons pas pu le vérifier (3). Nous
avons cherché a séparer les effets diis d'une part & Foxygéne et d’autre part
a l'action du mouvement. A cette fin, nous avons placé une pile type Zn-Cu

(1) La diffusion sous l'action de la pression exercée par I'oxygéne sur la solution est trés lente. Suivant
KroGu (4), 0,34 ccm d40* diffusent a travers une lamelle de liquide de 0,001 mm. d’épaisseur par minute, si Ia
différence de pression est de 1 kg. entre les deux faces de cette lamelle de liquide (a 0°C et 4 760 mm. de pression).

M. ADENEY et ses éléves (5,6) ont trouvé que la ditfusion de 'Ot était facilitée par les courants de convec-
tion. Une nappe de liquide s'évapore a la ligne d’eau, ce qui entraine une augmentation de la densité a cet endroit,
elle tend a diffuser vers les couches de densité plus faible, tout en y entrainant de l'oxygéne. Le liquide moins
aéré, mais plus léger remonte a la surface et le cycle recommence.
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(Na Cl) dans une bombe que nous chargions 4 25 kg. 4’02 Le débit se fixait a
20-21 m. a. sans et avec agitation. Ensuite on diminuait la pression d’0? jusqu'a
une atmosphére et faisait un vide de 10-12 mm. de tension de vapeur d’eau
dans 'appareil. Dans ces conditions, le débit diminuaitl et ne remontait plus
méme si on agitait lJa bombe, un palier de 1,5-2 m. a. s’établissait qui ne chan-
geait plus. Nous voyons qu'une légére dépolarisation se maintient malgré
I'absence d'oxygéne, il y a donc un courant résiduel; d’autre part le mouvement
rapide du liquide ne provoque pas de dépolarisalion mécanique.

REMARQUE. — On conslate qu'en employant une cathode ayant un surpo-
tentiel négligeable (platine noirci) le courant résiduel devient considérable, des
bulles d’hydrogéne sont visibles sur la cathode, I'agilalion sans oxygéne n’a
aucun effet appréciable.

MISE au POINT d’une PILE EVANS

On n’avait jamais encore fait une étude quantitalive de ces couples parce
quon ne savait pas obtenir des électrodes fonctionnant uniquement comme
cathode ou comme anode. En effet, si on opére sans précaution, il se forme des
couples parasites sur les électrodes, en particulier la cathode rouille.

Ce sont des observations faites lors de nos études cualitalives sur le
phénoméne Evans sous pression élevée d’0O? qui nous ont suggéré les précau-
tions & prendre. Dans une expérience de corrosion d'unec plaquette de fer placée
dans un tube a essai, dans une solution de chiorure d'ammonium (v. fig. 15¢),
nous avons observé des compartiments cathodiques et anodiques extrémement
nets. Cette séparation cst provoquée par la légéreté relalive de la solution
ammoniacale qui se forme a la cathode. Nous avons donc pensé qu’il fallait
tout d’abord s’efforcer de séparer aussi nettement ue possible les deux
électrodes (7). D’autre part, la nettelé du phénoméne sous pression élevée d’0?

montre quil est nécessaire d’amorcer rapidement la pile.

Nous avons réalis€ un disposilif de pilec Evans ¢ui fonctionne parfaite-
ment en prenant certaines précautions (1). On sépare les deux compartiments
au moyen d’'un diaphragme en terre poreuse scrti dans un anneau de caoutchouc
(v. fig. 5,D). On opére avec une calthode en fer sous forme de disque de
18 mm. de diamétre, percée d'un trou de 4-5 mm. de diameétre. [’oxygéne arrive
A la face supérieure de ce disque qui fonctionne alors comme cathode ou
électrode a oxygéne; pour empécher la formation de couples parasites, sa Tace

(1) La cathode rouille parfois si I'arrivée de I'air n'est pas bien réglée par formation de couples secon-
daires. Il faut prendre soin que les bulles d’air ne se dégagent pas sur un endroit particulier de la cathode. A cet
effet, nous avons disposé une poche latérale (fig. 5, r) au tube a essai dans laquelle se dégagent les bulles d’air par
le tube T. On réalise ainsi une aéralion uniforme de la cathode.

Le poli du fer a une influence marquée au début du fonctionnement de la pile Evans. Une cathode bien
polie ne rouille pas aussi facilement qu'une cathode grossiérement dépolie au papier émeri . Avec deux electrodes
polies au papier potée le régime de la pile s’établit beaucoup plus lentement (retard de plusieurs heures) qu'avec
des électrodes dépolies au papier émeri 000.
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inférieurc est isolée de la solution par un enduit. I.’anode est constituée par une
plaquette de fer de 10x 20 mm. de surface, placée & 20 mm. de distance de la
cathode. Les fils amenant le courant de

la pile au milliampéremétre sont soudés

aux électrodes et les soudures soigneu- daie
4,

sement isolées de la solution. 1

Les électrodes sont dépolies au
papier émeri 000, bien nettoyées avec un
chiffon imbibé d’alcool et essuyées ensuite
a sec.

I’appareil en verre employé pour
les essais 4 la pression atmosphérique
est reproduit sur la figure 5. La cathode
est disposée horizontalement grace a une
ouverture r prévue a mi-hauteur du
tube. L’anode est montée verticalement
dans un chapeau rodé C qui se trouve a
la partie inférieure. Ces électrodes sont
fixées au verre avec de la picéine. Un ‘
siphon S soudé latéralement au tube )
permet la mesure des potentiels de disso-
lution des électrodes par comparaison
avec une électrode au calomel. On aspire
I'air par une trompe & eau branchée sur
le départ latéral de l'appareil, I'air se
dégage par un tube effilé etincurvé T dans
le renflement r ot on introduit la cathode.

—

50

"

Fig. 5. — Dispositif pour I'étude de piles Evans

Amorcage de la pile Evans.

On dispose de irois procédés pour amorcer une pile Evans :

1o Par barbotage d’air a la cathode (dans les essais & pression atmosphé-
rique).

20 Par addilion d’eau oxygénée a la cathode.
3° Sous pression élevée doxygéne.

1o Dés que loxygeéne se dégage sur la cathode, la pile indique immédia-
lement. en circuit ouvert, une différence de potentiel de 0,15-0,20 volt; au bout
de 10 a 12 heures de fonctionnement, elle atteint généralement 0,3-0,36 volt,
parfois 0,4 volt. Le débit inilial qui était de 0,10-0,20 m. a. croit également et
se fixe vers 0,35 4 0,40 m. a. au bout de 5-6 heures (fer armco et Na Cl).

On peut constituer cette pile plus rapidement en prenant une anode ayanl
déja fonclionné pendant plusicurs heures. En effet, une anode fraiche ne débile
pas loujours bien. ce n’est quaprés plusieurs heures de fonctionnement de la
pile qu'elle devient plus active, on dit quelle est « formée ». On peut attribuer
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cette particularité a la présence d'une pellicule invisible d'oxyde recouvrant le
fer. Celle-ci a d’ailleurs été isolée par M. U. R. LEvans (8). Quand cette
pellicule se trouve détruite, le fer émet plus rapidement des ions ferreux et le
débit augmenie. Avec une anode formée, la pile atleint plus facilement la force
éleciromotrice de 0,4 v. Si 'on emploie une anode déja formée et séchée a lair,
on observe d’abord, un courant faible de 0,05 m. a., mais le débit normal de
0,4 m. a. se rélablit au bout d'un temps reclalivement court (15-30 minutes).
Cet élat aclif de I'anode, qui est trés lenace, est un fait imporlant a retenir, il
apparait souvent dans les phénomenes de corrosion (v. chap. IV, p. 33 .

20 Si la pile ne s’amorce pas asscz vile, on accélere sa formalion en’
ajoulant au compartiment cathodique quelques goulles d'une solution dcau
oxygénée a 1 9%. On constale alors que le débit augmente instantanément
jusqu’a 1 m. a. pour se fixer, apreés la disparilion de 1'[1202, A la valeur normale
de 0,4 m. a. (barbolage d'air .

32 A la pression atmosphérique, le renouvellement de loxygéne par
diffusion simple se faisant trop lentement, on ne pourrait pas amorcer la pile
assez rapidement pour obtenir des résultats réguliers. Par contre. la diffusion
est tres rapide sous plusicurs kg. de pression d'O2 aussi la pile se forme-t-elle
rapidement au bout de quelques heures et on observe alors des forces électro-
motrices de 0,4-0,5 v. (au Na Cl ou Cl NH*); les débils varient avec la pres-
sion d’0%. A une pression donnée sans agitation du liquide autour de la cathode.
le débit varie suivant la hauteur du liquide recouvrant celte électrode. Par
exemple si la cathode est mouillée et affleure a la ligne d’eau, le débit est environ
de 0,2 m. a. (a4 1kg. d'0?), s’il y a quelques millimetres de liquide au-dessus
de la cathode il tombe a 0,03 m. a. Il en résulte que la formalion et le débit
de la pile dépendent de la vitesse du renouvellement de 'oxygéne. Nous revien-
drons encore sur ces phénomcnes au chapitre IV, p. 35 et 37 (corrosion par
les goultes).

Influence du rapport des surfaces des électrodes sur le débit
de la pile Evans.

Le débit des piles Evans est fonction du rapport des surfaces de leurs
électrodes.

Si la surface cathode augmente, le débit croit aussi dans une certaine
mesure (v. lableau 2 A), toutcfois les forces électromoirices étant beaucoup
plus faibles que dans le cas des piles galvaniques, I'émission anodique est aussi
moins rapide, des cathodes de plus pelites dimensions suffironl pour la dépola-
risalion.

Si la surface anodique diminue, le débil décroit, mais le débit calculé
rar unité de surface augmente comme dans Ie cas des piles galvaniques
(v. lableau 2 B). :

Pour l'essai type nous avons choisi des électrodes dont les dimensions
(v. p. 6) sont adaptées a celles de l'instrument de mesure.
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TaBLEAU 2

Variations du débit de la pile Evans en fonction de la surface des électrodes

Electrolyte : NaCl n/2. Essai a la pression atmosphérique
Température : 18-20°C. avec barbotage d’air a la cathode.

A/ Influence de la surface cathodique
Surface de 'anode = 6 cm?

Surface de la cathode en cmt Débit de la pile en milliampéres
1,5 0,4
3 0,6
0,7

B/ Influence de la surface anodique
Surface de la cathode == 1,5 cm?

Débit de la pile Débit en milliampéres
Surface de Yanode en cm? . N , .
en milliampéres par mm? de 'anode

11 0,40 0,036

6 0,40 0,067

2,6 0,35 0,14

0,5 0,30 0,6

0,08 0,20 2,5

VARIATIONS du DEBIT de la PILE EVANS en FONCTION
de 1a TENEUR en OXYGENE d’une SOLUTION de NaCl

Nous avons étudié la relation entre les variations de la pression d’oxygéne
au-dessus d’'une solution saline et le débit d’'une pile Evans en fer.

Le montage de ces essais est illustré par la figure 6, les électrodes C et A
élaient soudées a celles de la bombe Mahler et le tube & essai bouché & son
extrémité inférieure avec de la picéine. On chargeait la bombe avec de I'oxygéne
sous des pressions variant de 1 4 30 atmosphéres, puis on faisait décroitre la
pression de 30 a 1 lat. O2. Pour chaque pression donnée, le débit restait constant
pendant plusieurs heures; on obtient les mémes valeurs en faisant ’expérience
dans les deux sens; il faut une heure ou deux pour arriver au chiffre constant.

La courbe débit-pression présente un maximum a 25 kg. Oz (v. fig. 7). -
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Influence de la teneur en ions hydrogéne d’une solution saline
sur le fonctionnement d’une pile Evans.

Le Ph des solulions joue un réle important sur le fonctionnement de la
pile Evans. En solution acide, Ph = 3, la pile donne au début de I'expérience la
moitié du débit normal (0,2 m. a.) puis il diminue, au boul de 15 heures il est
seulement de 0,05 m. a., il se forme des piles secondaires sur la cathode et
celle-ci rouille. Ceci montre néanmoins que l'aéralion dissymélrique ou effet
Evans est un facteur de corrosion en solution acide (ui se superpose a I'attaque

Fia
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N Sk 7~
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c /
= 4
D i
30
° 0 %0 Rossion O en atm, 4o

| ) Fig. 7
Variation du débit d’'une pile Evans

au fer,
Fig. 6, — Montage d'une pile Evans en fonclion de la teneur en oxygéne
dans une bombe Mahler dans une solution de Na CI.

normale avec dégagement d’hydrogéne. En solution basique la pile débite trés
peu, mais elle se forme peu a peu, en cffet, la solution basique géne la formation
des comparliments autour des électrodes, mais comme Iattaque de I'anode
produit du sel ferreux qui neutralise la base du compartiment anodique, la pile
se reforme.

Sur la force électromotrice de la pile Evans.

La pile Evans se polarise rapidement en circuit fermé a la pression
atmosphérique, en cffet, il faut laisser la pile en circuit ouvert pendant 10 &
20 minutes pour faire une mesure correcte de la force électromotrice qui reste
constante 4 partir de ce moment. Au coniraire, sous pression élevée d'oxygine,
on irouve rapidement la valeur dé¢finilive de la f. é, m., par exemple unec pile
au NH+Cl donne sous 15 kg. d’02 0,49 a 0,5 v. et charge les plateaux de électro-

métre en quelques minutes. En faisant tomber la pression jusqua 1 kg. 4’02,
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il faut charger les plateaux pendant 15 3 20 minutes pour aiteindre 0,4 v.
seulement, ce qui indiquerait que la pression influe dans une certaine mesure
ou ce qui est plus probable que la dépolarisation n’est pas compléte a la pression
atmosphérique.

CONSIDERATIONS GENERALES et CONCLUSIONS

On peut dire que toutes les piles galvaniques ainsi que les piles Evans
que nous avons ¢étudié fonctionnent grice a I'arrivée de I'oxygéne sur la cathode.

En effet, le fonctionnement de la pile entraine la formation d’une gaine
d’hydrogéne autour de la cathode dou égalisation des potentiels des élec-
trodes (9). Ce phénoméne est encore mal connu. Pour certains, il s’agit
uniquement d’une concentration en ions plus élevée autour de la cathode (10),
on s’expliquerait mal ainsi l'action de l'oxygéne. Pour d’autres, il s’agit de
molécules d’hydrogéne enrobant I'électrode, dans ce cas I'agitation du liquide
suffirait pour la dépolarisation. Or, nous avons mis en évidence l'inexactitude
de ce fait. Nous pensons qu’il est plus probable d’admettre que I'électrode
polarisée est recouverte d’hydrogéne atomique adsorbé, ce qui explique le role
du surpotentiel dans la corrosion des métaux, l'action de l'oxygéne et la
formation de I'eau oxygénée; comme nous le verrons plus loin, aux cathodes,
car 'hydrogéne actif (atomique) donne de l'eau oxygénée avec 1’02, Nous
exposerons plus loin les conséquences de ces observations.
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CHAPITRE 111

La POLARISATION par DEPOT des PILES GALVANIQUES
et des PILES EVANS

Dans ce qui précéde, nous avons décrit nos expériences sur la dépolari-
sation des piles; nous envisagerons dans ce chapitre les dilférents moyens qui
permeltenl de réduire le débit malgré la présence d'oxyvgeéne dans !'électrolyte.
L’idée dc celle étude nous a élé suggérée au cours de nos essais de corrusion
sous pression élevée d’oxygéne; en effet, nous avions constalé des effets de
protection trés nets dis a de faibles additions de scls de métaux lourds a la
liqueur d’attaque. Nous avons étudié ici d'une facon systémalique le fonction-
nemenl des piles dans ces solutions protectrices.

Technique expérimentale.

On opeére avec les piles décrites précédemment. Tout d’abord on établit
des courbes de débit en fonction du temps pouvant servir de comparaison en
utilisant comme électrolyte des chlorures alcalins purs; cnsuite, on répéte
I'expérience avec une solution de chlorure alcalin additionnée du sel dont on

cherche A connaitre I'action. On suit I'évolution des débits ct des potentiels de
dissolution pendant le fonctionnement des piles (1).

EFFETS de POLARISATION des PILES GALVANIQUES
. PRODUITS par les CATIONS

Au cours du fonctionnement des piles, certains cations se déposent sur les
calhodes en formant des pellicules visibles d'oxydes. L’effel polarisant persiste
méme en l'absecnce des sels protectecurs solubles, tant que les dépots restent
adhérents les piles ne débitent quau vingticme ou au dixicme des valeurs
en régime normal, bien que l'aération resle loujours la méme el malgré I'état

(1) Nous avons mesuré les forces ¢lectromotrices (les pu et les potentiels d'électrodes) des piles, soit avee
la méthode d’opposition, soit avec un é¢lectromeétre & quadrants de . CurIE en montage hétérostatique. Cet appareil
permet la mesure des potentiels d’électrodes en circuit fermé.
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actif de I'anode. Si I'on enléve le dépét de la cathode, le débit remonte rapide-
ment aux valeurs initiales.

Si la formation des dépdts est impossible, par suite de leur solubilité
dans la solution ou de leur mauvaise adhérence a la cathode, il n’y a pas de
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Fig. 8. — Courbes de polarisation de piles galvaniques par les cations
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Fig. 9. — Courbes de polarisation de piles galvaniques par les cations
(dépolarisant : HtOs)
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polarisation, par exemple, la cathode en carbone de la pile Fe-C ne se recouvre
pas d’oxyde de manganése, de nickel, de magnésium, aussi fonctionne-t-elle
normalement dans une solution de Na Cl additionnée de ces sels. Dans le cas des
piles Al-C et Zn-C, le chlorure de magnésium en mélange avec le chlorure
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d’ammonium est sans effet, alors qu’il les polarise lorsqu’il est seul ou mélangé
de chlorure de sodium (les dépots d’hydrates de Mg, Ni, Zn, Mn sont, en effet,
solubles dans le chlorure d’ammonium).

Sur la figure 8, on représente ces effets de polarisation oblenus avec une
pile zinc-cuivre, dont la cathode se recouvre d’'oxyde de plomb (courbe 2) ou
d’oxyde de nickel (courbe 3); on peut remarquer l'effel plus complet de l'oxyde
‘de nickel. Sur le tableau 3 nous avons résumé une partie de nos expériences
sur les piles Cu-Al, Fe-C et Fe-Cu, on peut voir que les potentiels des électrodes
en circuil ouvert ne sont pas sensiblement modifiés par l'addition protectrice
pourtant les débits n’atteignent généralement que le dixieme des chiffres en
régime normal.

TABLEAU 3
Polarisation des piles galvaniques par les cations

Mesures faites par rapport 4 une électrode décinormale au calomel a 18-21°C.
Electrolyte : NaCl n/2.
Dépolarisation : par barbotage d’air a la cathode.

POTENTIEL POTENTIEL DERIT
PILE ADDITION DE LA CATHODE DE L'ANODE DE LA PILE
1 T ———— gttt | o, .t | .t =
e aclive polarisée active polarisée active polarisée
en volt en volt en volt en volt mill?:mp. l’l'li“klrzllllnp.
MnSO4 4 0,5 % |0,28-0,29 0,3 0,84 445 0,3
NiSO4 0,88 0,77 0,4
Cu-Al
ZnSO4 0,85 0,3
MgSO+ 0,86 0,3
Fe-C ZnSO! 0,25-0,26 0,26 0,66 0,65 2,5 0,4
Fe-Cu ZnSO+ 0,32 0,33 0,66 0,60 1,0 0,2
Remarque sur le dépolarisant. — Nous avons répété les mémes expé- -

riences en employant 'eau oxygénée ajoutée a lélectrolyte. A litre d’exemple,
nous indiquons les résultats représentés sur la figure 9, la courbe 1 indique la
marche de la pile sans polarisant, on observe une diminution du débit qui est
due 4 la disparition de I’'H202. Sur les courbes 2 et 3 la polarisalion se¢ produit
sur les cathodes par dépdét d'oxyde de manganése et doxyde de mickel. On
observe que l'oxyde de manganése agit énergiquement, le phénoméne est assez
complexe, on constatc en particulier une décomposition calalytique de l'eau
oxygénée. Nous allons discuter plus loin les différenis effets possibles de ces
pellicules polarisantes.
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EFFETS de POLARISATION des PILES GALVANIQUES
PRODUITS par les ANIONS

Certains anions forment des pellicules polarisantes sur les anodes des
piles galvaniques. Cet effet persiste encore en l’absence de sels polarisants
solubles. Les résultats du tableau 4 montrent que les potentiels des électrodes
restent sensiblement les mémes avant et aprés polarisation, exception faite dans
le cas de I'aluminium dans une solution de fluorure alcalin. Il est 4 remarquer
que les chromates n’agissent pas sensiblement sur la pile Al-Cu, tandis que
lacide chromique, aprés une activation passagére du débit, la polarise en
formant un enduit & la cathode de couleur rougeitre.

TaBLEAVU 4

Polarisation des piles galvaniques par les anions

POTENTIEL POTENTIEL DEBIT
PILE ADDITION DE LA CATHODE DE L’ANODE DE LA PILE
de e et | T 1t | T Nt
active polarisée active polarisée active polarisée
en volt en volt en volt en volt mill?z?mp. mill?:mp.
Al-Cu |NazHPO%2 0,5 % | 0,28 0,29 0,86 0,88 4-4,5 0,4
K2 CrO* 0,30 0,30 0,85 0,83 4 3
Cros 0,30 0,32 0,86 0,85 4 0,1
NaF seul 0,14 0,19 0,90 0,57 1 0,0
NaF, NaCl 0,24 0,24 1,30 1,0 75 4
Fe-C Na? HPO4 0,26 0,26 0,65 0,65 2,5 0,30

EFFETS de POLARISATION des PILES EVANS
PRODUITS par les CATIONS et ANIONS

Nous allons constater avec les piles Evans les mémes effets de polari-
sation que nous avons étudié dans le cas des piles galvaniques.

Tecknique expérimentale.

On commence par former une pile au Na Cl, une fois le débit de régime
établi et mesuré, on verse dans les compartiments quelques gouttes de la solution
dont on veut connaitre 'effet et on enregistre les.variations du débit en fonction
du temps. Quand le débit atteint un minimum qui se maintient pendant un
jour, on remplace l’électrolyte par une solution de Na Cl n/2 pur. Aprés ces
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opéralions. on continue A faire fonctionner Ia pile et on fait toutes les mesures
indiquées.

On peut ainsi différencier les effets de polarisation produits par les sels
solubles ou par les dépdls aux électrodes. On met en évidence un effet de
polarisation par dépot, en constituant une pile avec une électrode polarisée
(enduite) et une électrode active, par exemple avec une cathode recouverte
d’oxyde de zinc et une anode active; le débit restant faible, on est certain qu’il
s'agit d’un effet polarisant par dépot cathodique. '

Résultats.

Sur le tableau 5, nous indiquons les valeurs des débits minima pour les
différentes additions. Si 'on mesure le potentiel des cathodes ainsi polarisées
(v. tableau 6), on constate que celles-ci, en général, deviennent plus ¢lectro-
négatives et qu’elles prennent un potentiel voisin de celui de I’anode active,
c’est-a-aire environ — 0,7 volt (1). Dans le cas du plomb, c’est au contrairc le
potentiel anodique qui se rapproche de celui de la cathode lorsque ces deux
électrodes sont enduites d’'oxyde de plomb.

TasrLEAU 5

Polarisation de la pile Evans par différents dépdts sur les électrodes

Electrolyte : Na Cl n/2; débit de la pile en régime normal 0,35 a 0,40
milliampére.

NOM PELLICULE COMBINAISON

DE L'0XYDE DEPOSE cathodique amodique DES DEUX EFFETS
m.a. m.a. m.a.

Zn0 0,05 0,02 0,01

PbO 0,04 0,02 0,01

Niz03 0,06 0,04 0,03-0,02

MnoO? 0,06 — ' —

MgO 0,12 — —

Cr20s 0,20 0,08 0,06

Quelques-uns des sels précédents peuvent, en effet, produire des enduits
adhérents sur I'anode; sur le tableau 5, nous indiquons leffet de cetie pellicule
anodicue sur le débit. On peut remarquer que, lorsque les deux électrodes sont
enduifes, le débit de I'élément (colonne 3 du tableau) est encore diminué. Les
sels de chrome polarisent encore I'anode a I'état soluble, en I’absence des cations
Cr, la pile fonctionne normalement,
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TaBLEAU 6

Variations des potentiels des électrodes de la pile Evans

aprés recouvrement par différents oxydes

Mesures faites par rapport a une électrode normale au calomel; tempé-
rature 18-20°C.

o , DEBIT POTENTIEL POTENTIEL | POTENTIEL
SOLUTION D’ATTAQUE DE LA PILE PILE CATHODE ANODE
SELS PROTECTEURS — e | T — | T | ———

active |polarvis.| active |polaris.| active |polaris.| active |polaris.

m.a. m.a. volt volt volt volt volt volt

NaCl n/2 4 ZnSO%0,6 % ...| 0,40 | 0,02 | 0,28 | 0,02 | 0,46 | 0,68 | 0,74 | 0,70
» + NiSO* » ...[045 | 005 |0,26 | 0,02 |0,48 | 0,68 | 0,74 | 0,70

» + MnSO¢ » ...[048 [ 0,08 | 025 | 0,12 | 0,45 [ 0,66 | 0,70 | 0,78

» +CrC® » ... 040 (0,08 |024 | 0,02 | 0,54 |0,70 | 0,78 | 0,72

NaNO0?2 n/2 + Pb (NO?)2 0,6 9| 0,40 | 0,05 | 0,24 | 0,03 | 0,46 | 0,43 | 0,70 | 0,46
NaCl + Na2HPO% 0,6 % ph=5| 0,40 | 0,02 | 0,32 | 0,02 [ 0,46 | 0,74 | 0,78 | 0,76

Sur les tableaux, nous voyons un rapprochement des potenticls des
électrodes en circuit ouvert, ce que nous n’avions pas constaté dans le cas des

piles galvaniques. Il semble que la polarisation soit plus facile 4 obtenir dans
le cas des piles Evans.

Nous allons voir maintenant que cerlaines addilions peuvent avoir un
aulre effet protecteur en génant la formation de la pile Evans.

POLARISATION par EFFET TAMPON

Ce mode de polarisation est [iarliculier aux piles LEvans, que l'on peut
considérer partiellement comme des piles & différence de concentration en ions
hydrogéne : fer (Na OH) aéré —fer non aéré (Fe Cl2).

Pour étudier ces effets, nous avons établi les courbes du potentiel de ces
piles en fonction du temps. Avec le chlorure de sodium, on obtient une courbe
du type 1 (voir fig. 10). Avec les additions de corps tampons, on obtient au
début (courbe 2) une branche de courbe tangente a l'axe des temps, puis des
que le corps tampon ne peut plus exercer son action, le potentiel croit comme
dans la courbe 1. Les borates et acétates créent celte polarisation. Il y a de.
nombreux corps (citrates, oxalates, tartrates) qui donnent une courbe plus
compliquée (courbe 3). Le voltage de la pile passe par un maximum, puis
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décroit el se fixe enfin & une valeur assez basse, par exemple a 0,02 v. Ce
phénoméne correspond i la formation d'une pellicule visible sur les électrodes,
on se raméne donc au cas précédent. Si l'on ajoute le corps tampon dans une
solution d'un Ph qui empéche son action, on obtient alors une courbe du type 4

olt

g
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0 4 B AZ AG Ao 24 28 32 35 40 44 48 4
Fig. 10. - - Polarisation de la pile Evans par effet tampon.
(1) Courbe de comparaison, NaCl */,, pu = 7.
(2) Solution NaCl + 0,2 % acétate de Na (effet tampon pu = 5.
(3) Solution NaCl + 0,2 9 citrate de Na (pu = 4, effet tampon et pellicule).
Y
I}os
)
03 L . . .
(4) Solution de NaCl + 0,2 % de citrate de Na,
pu = 7, effet pellicule seulement.
@ (3) Solution de NaCl + 0,2 9 de NartHPO4,
0z pua = 5, effet de pellicule.
oA
T W ow o B W % A 4 b 3
wes

Fig. 11. — Polarisation de la pile Evans par effet de pellicule

(voir fig. 11) qui ne présente plus le début tangent a4 1'axe des temps corres-
pondant i Veffet tampon. En milieu acide Ph =35, les phosphates ct arséniates
donnent rapidement une pellicule anodique tenace. On obtient alors une courbe
du type 5, Ie voltage s’établissant & une valeur trés basse. En milicu neutre, les
effels de pellicule et tampon doivent se superposer.
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CONSIDERATIONS GENERALES sur la DEPOLARISATION
et la POLARISATION des PILES GALVANIQUES et PILES EVANS

MECANISME COMPLEXE de la DEPOLARISATION

Formation de peroxydes & la cathode.

Le mécanisme de la combinaison de rhydrogéne avec l'oxygéne a la
cathode est encore obscur. D’aprés les théories de MM. MouREU et DUFRAISSE
(2) la molécule entiére de l'oxygéne se fixe sur un corps autoxydable, dans ce
cas sur I'H ou Na déchargés a la cathode, H (ou Na) 4+ 02=HO? (ou Na 02). En
effet, MM. F. HaBER et SAcHSSE viennent de donner récemment une confirma-
tion de ces théories dans une étude sur l'oxydation des vapeurs de sodium a
250°C (3). Cette réaction donne d’abord naissance A un peroxyde Na 4 02 =Na Oz
qui agit ensuite avec du sodium pour former un peroxyde plus stable
NaO2 4 Na = Naz0¢,

Dans les solutions salines du peroxyde d’hydrogéne se forme a la cathode
par action de l'oxygéne sur I'’hydrogéne. Ainsi, dans un procédé breveté par
MM. FiscHEr et O. Priess, inspiré par les travaux de TrauBe (4, 5), on
obtient de I'H20? par action de loxygéne sur l'’hydrogéne dégagé par élec-
trolyse dans une solution diluée (4 1 %) d’acide sulfurique. F. FiscHER a encore
montré (6) dans la pile de Grove que I'hydrogéne et oxygéne gazeux moléculaires
donnent quantitativement de I’eau oxygénée (2 95 %) comme produit stable de
la réaction.

Tous ces travaux nous permettent donc de supposer que les réactions de
la dépolarisation des piles sont analogues; les ions H+ déchargés donnent de
I'H aclif qui se combine a l'oxygéne pour former finalement du peroxyde
d’hydrogéne, ce dernier peut encore oxyder de I'H actif :

1) HY + ¢ =H
2) H + 02 =HO?
3) HO: + H = 0202
4) H202 4 2H = 2H20.
REMARQUE. — Dans une étude récente sur la combinaison de I’hydrogéne

alomique (obtenu par les rayonnements monochromatiques d'une lampe a
vapeur de mercure) avec 'oxygéne, W. FRANKENBURGER et H. KLINKHARDT (9)



ont constalé la formation des radicaux OIl qui se dédoublent pour donner de
l'eau oxygénée :

H + 02 + H2 = H20 + OH
2 OH = H202 (1,2 quantum — 1 H20?)

La formalion du peroxyde HO? n’a pas élé confirmée méme par les
méthodes spectroscopiques (10), ceci prouve quil y a plusieurs mécanismes de
réaction possibles suivanl les conditions expdérimentalces.

Dépolarisation par I’eau oxygénée.

Nous avons constaté, lors de nos études sur la corrosion sous pression
élevée d'oxygene, que de 1I'H20? se forme aux endroils cathodiques (7), en
parliculier en présence de composés fixant ce peroxyde. Il est difficile a déceler
de I'H20? aulour de la cathode d’une pile galvanique, son action dépolarisante
élant trés rapide, elle disparait au fur et & mesure de sa formation; pourlant
des corps qui la fixent, comme le PPhO par exemple, qui se {ransforme ecn
Pb0O?, donnent une preuve indirecte sur la formalion inlermédiaire de I'I1:02.

Le débit de la pile galvanique zinc-cuivre (Na Cl) par cxemple, croit
avec la fencur en H20? pour altcindre un maximum a 0,06-0,08 mg. d'11202
par cm®. En comparant les débits maxima oblenus par l'oxygéne et l'eaun
oxygénde, on constale quils sont de I'ordre de 0,04 mg. de dépolarisant (O de
I'H202) par 1 cm® de la solution. Toulefois, les vilesses d’oxydation de ces
deux corps sonl différenles, Uaction de I'H?0? élant beaucoup plus rapide que
celle de 1'0%. Une comparaison quantitative ne saurait donc donner une idée
exacle du phénomeéne. Une différence notable entre leurs ecffets est encore a
relenir : le débil obtenu avec de I'H202 dépend de la nature de la cathode, par
exemple, avec une cathode en platine I'acliviié esl faible.

Parmi les mécanismes possibles de la dépolarisation par l'cau oxygénce.
le plus vraisemblable nous parait le suivant: les éleclrons a la cathode
déchargenl les cations (II ou Na) qui donnent de I'Il aclif, celui-ci agit
rapidement avec I'II?0O? pour donner de l'cau:

H+ +e=H
2H4+H202=2H20.
Nous verrons plus loin (voir p. 46) que les peroxydes des métaux

alcalins ct alcalino-lerreux dépolarisent, landis que d'auires ne peuvenl pas
oxyder I'hydrogéne cathodique en milieu neulre, par exemple MgO? et ZnOz,

Sur les EFFETS de POLARISATION des PILES GALVANIQUES

et des PILES EVANS

La polarisalion des piles, plus exactemeni, la polarisation cathodique, est
attribuée a une pellicule d’hydrogéne a la cathode et une pellicule d’'oxygene a



I’anode (8) qui créeraient une pile de force électromotrice de sens contraire.
Dans une théorie plus moderne (8), on pense qu'une agglomération d’ions a
la cathode produit ce phénoméne.

Il faut d’abord souligner que nous obtenons une polarisation en présence
d’'oxygeéne par des pellicules recouvrant les électrodes, cas bien différent de celui
ot I'hydrogéne adsorbé par la cathode en est la cause temporaire. D’aprés les
expériences exposées, il est possible de concevoir plusieurs effets provoquant la
polarisalion par dépot.

Les potentiels de dissolution des anodes recouvertes sont sensiblement
inchangés, qu’il s’agisse de piles galvaniques ou de piles Evans. Contrairement
aux piles galvaniques, le potentiel de dissolufion de la cathode des piles Evans
se rapproche de celui de I'anode active et ne varie plus sensiblement méme en
circuit ouvert. De ce fait, la différence de potentiel causée par l'aération dissy-
métrique reste faible, de 'ordre de 0,01-0,1 voll.

CONSIDERATIONS GENERALES et CONCLUSIONS

En résumé, nous venons de voir que certaines additions faites aux
chlorures alcalins provoquent la formation de dépdts sur les électrodes qui
limitent le débit des piles galvaniques et des piles Evans.

Nous n’avons donné au cours de ce chapitre aucune explicalion sur le
mécanisme de la polarisation ainsi réalisée. On peut, a priori, penser que les
dépodts de la cathode génent la réaction doxydation de I'hydrogéne adsorbé,
réaction qui, comme nous l'avons vu précédemment, régle le débit de la pile.
Le dépot peut géner la combustion de I’hydrogéne de différentes facons: a) en
empéchant ’accés de loxygéne; b) en intervenant dans la suite des réactions;
nous développerons plus loin ce dernier point.

Les dépots sur les électrodes peuvent, en outre, augmenler la résistance
intérieure de la pile ou enfin modifier le potentiel des électrodes.

D’aprés ce que nous venons d’exposer dans le cas des piles galvaniques,
les dépots ne font pas varier les potentiels, il n'en est pas de méme générale-
ment dans le cas des piles Evans. Dans tous les cas, le dépot peut géner
I'accés de Toxygéne sur la cathode, tandis que dans certains cas il y a une
augmentation évidente de la résistance intérieure, enfin certains dépots inter-
viennent dans les réactions chimiques de dépolarisation, par exemple l'oxyde de
manganeése sur 'eau oxygénée formée dans la liqueur baignant la cathode. Nous
reviendrons plus longuement sur ce fait trés important.
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CHAPITRE 1V

MECANJSME PHYSICO-CHIMIQUE
de la CORROSION du FER et des DURALUMINS
dans les SOLUTIONS SALINES AEREES

Nous venons de voir & propos de la dépolarisation des piles galvaniques
et des piles Evans 'importance de la concentration en oxygéne sur le débit. Si
nous voulons étudier le mécanisme de la corrosion, il est nécessaire d'exagérer
les phénomeénes soit pour les observer plus facilement, soit aussi pour les
accélérer en vue'd’effectuer des mesures aussi rapidement que possible,

RNous avons pensé qu'un moyen facile serait d’augmenter fa teneur de la
solulion en oxygéne en élevant la pression au-dessus de la liqueur d’attaque.
Nous verrons qu’il est ainsi facile d’observer les phénomeénes Evans, alors qu’'a
la pression almosphérique, il fallait les qualités d’'un ohservaieur aussi subtile
que M. U.R. Evans pour pouvoir discerner les particularités de la corrosion
provoquées par les différences de concentration en oxygéne.

Technique de l’essai sous pression d’oxygéne.

Les essais préliminaires ont été cffectués dans une bombe Mahler a
25 kg. O2. Pour opérer sous pression plus forte et pour faire des essais d’immer-
sion horizontale avec des plaquettes plus grandgs, nous avons employé umne
bombe de grandes dimensions représentée par la figure 12,

On se sert de cristallisoirs de 130-150 cm?3® pour les essais d’immersion
horizontale (type A) et de tubes & essai de 25 et de 120 cm?® de capacité pour
les essais d'immersion verticale (type B et C). Les modes d'immersion des
plaquetles sont indiqués sur la figure 13.

Pour que les résultats soient comparables et suffisamment précis, il est
important d’observer certaines précautions. La distance entre la ligne d’eau et
la surface du métal doit étre maintenue fixe 3 5 mm. par exemple. Si I'échan-
tillon émerge un peu, la perte de poids augmente (v. tableau 7).

On emploie toujours des récipients de mémes dimensions et les mémes
volumes de liquide d’attaque : soit dans le cas de l'immersion horizontale A
90-100 cm?® (pour une plaquette de 16-18 cm?); pour T'immersion verticale C
on prend 90 cm?, pour le cas B 20 cm? de liquide.



— 30 —

Uevation, coupe.
Quivée du gz IManometic.
A

it

%7
//////’ I
7, g
m@ ¢/ <|
/;//%, l

)f i

]

\ d_ 1 OabxAxs

e

N !
L _elms A
SR B SRt L S

b

I

|
|
|
|
J |
! |
| |
I
| |
J AT
I

Fig. 12

Bombe employée dans les essais
sous pression élevée d'oxygéne

y . " g
e — '
1 - __ L_: “: _‘) L_— -

? . i e ¢ 80 § 117

) Fig. 13 \ __| J
1
r.._t&_‘v_O,_.. Disposition des essais de corrosion 7

C dans la bombe




— 31 —

Les variations de pertes de poids indiquées dans le tableau 8, suivant les
modes d’'immersion sont dues aux différentes condilions de l'aération et du
renouvellement en oxygéne a la surface des plaquettes.

Par cetle méthode, on peut aussi comparer les attaques produites par
divers sels (v. chap. V).

La perte de poids sous 30 kg. d’O? est de 20-30 fois plus grande que celle
a la pression atmosphérique. Cette méthode permet donc de faire des mesures
plus précises; en cffet, les erreurs provenant du mode opératoire cmployé pour
détacher les oxydes adhérents & la surface deviennent négligeables, de 'ordre
de 2-6 9, alors qu’a la pression atmosphérique, ils peuventl atteindre jusqu’a
50 % de la perte de poids du mélal.

Avec les précautions indiquées, cet essai donne avec le fer, le duralumin el
le zinc des résultats constants a 10 v prés.

TasLEAU 7

Variations de la perte de poids du fer suivant le mode d'immersion
dans une solution de NaCl n/2

Durée de I'essai : 24 heures.
Pression : 30 kg. O2. Plaqueltes de fer doux de 75x 10X 1 mm.
Température : 15-18°C,

MODE D’IMMERSION PERTE DE POIDS EN GRAMMES
Horizontal, 5 mm. au-dessous de la ligne d’eau.. 0,12
Horizontal, 5 mm. au-dessus de la ligne d’eau. .. 0,18
Vertical, 5 mm. au-dessous de la ligne d’eau..... ' 0,075

INFLUENCE de la TENEUR en OXYGENE des SOLUTIONS
sur la CORROSION

Nous avons étudié la variation de la corrosion en fonction de la pression
d'oxyvgéne de 1 2 120 kg. d’02. Les courbes de la figure 14 (a, b, c) représentent
la corrosion du fer, duralumin et zinc dans une solution de Na Cl n/2 sous
diverses pressions d'oxygeéne. Toutes ces courbes indiquent des limites situées a
des pressions différentes suivant les métaux employés et leur mode d’'immersion.
Si I'immersion est horizontale, la surface du mélal donnant accés a l'oxygéne
est considérable et la couche de liquide a travers laquelle il diffuse est assez
mince. Dans ces condilions, la corrosion atteint un maximum déja vers 25 kg.
pour le fer et'a 30 kg. pour le zinc. Si la plaquctte est immergée verlicalement,
la surface du métal exposée a l'action de I'0O? est plus réduite et, de plus, le
chemin que ce gaz doit parcourir pour arriver sur les autres faces est beaucoun
plus long et, dans ce cas, la dépolarisation est ralentie.
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Les limites de corrosion dépendent non seulement de la concentration en
oxygeénc et de sa vitesse de diffusion, mais aussi du rapport des surfaces fonc-
tionnant comme cathodes et anodes. Nous avons vu que les dimensions des
électrodes jouent un role important dans les phénoménes de dépolarisation des
piles, le réle de la cathode étant prépondérant. Ce fait permet de comprendre la
formation des attaques localisées se poursuivant en profondeur chaque fois
qu'une grande partie de la surface du métal fonctionne comme cathode par
rapport 3 une petite surface anodique, bien entendu, cette derniére est le siége
de l'altaque locale.

Il est & remarquer que le maximum de corrosion du fer (immersion
horizontale) atteint a 25 kg. d’O? est du méme ordre que celui de la courbe
Débit-Pression d’'une pile Evans en fer (v. fig. 7).

Dans le cas des métaux hélérogénes, la conslitution et la structure per-
mettent de prévoir la répartilion et les dimensions moyennes des électrodes des
couples formés; mais, quand il s’agit de métaux s’allaquant uniquement par
effet Evans, ces précisions deviennenl impossibles. Dans ce dernier cas, les
surfaces anodiques sont toujours frés grandes et demanderaient de grandes
cathodes pour une corrosion maximum du métal; ces cathodes soni resireintes
et se forment surtout suivant la diffusion de 'oxygéne.

L’état actif des anodes est durable et I'attaque s’y poursuit, par exemple
une plaquette de fer attaquée, retirée de la solution et essuyée s’oxyde & lair,
surtoul dans les sillons anodiques creusés par I'attaque antéricure. Replongée
dans une solution, elle se corrode de nouveau sur les anciennes zones anodiques.

En résumé, la corrosion est accélérée sous pression élevée d’oxygéne parce
que les piles galvaniques et les piles Evans sont fortement dépolarisées, la diffu-
sion de 'oxygéne étant trés rapide sous pression.

INFLUENCE de la REPARTITION de POXYGENE sur la CORROSION du FER
et du DURALUMIN dans les SOLUTIONS SALINES

Rappelons la théorie de la corrosion des métaux dans les solutions salines,
neutres et aérées formulées par M. U. R. Evans, dont nous avons donné un
apercu dans I'historique :

Les zones aérées d’'un métal sont positives, cathodiques par rapport aux
aulres zones peu ou pas aérées. Dans une solution conductrice, du Na Cl par
exemple, l'attaque se répartit donc de la fagon suivante: une zone basique,
cathodique, se forme aux endroits accessibles & I'oxygéne et une zone anodique,
corrodée, se forme aux endroits peu ou pas aérés. De I'hydrale métallique se
précipite a la rencontre de ces deux compartiments. Ainsi, ce sont les parties
non aérées du métal qui se corrodent, fait en apparence paradoxal, mais qui a
été confirmé parfaitement par les observations de M. U. R. Evans.

Nous donnons ci-aprés la description des quelques exemples courants de
celie corrosion sous pression élevée d’oxygeéne.
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Immersion totale verticale,

Une plaquette dc fer plongée verticalement dans une solution de Na Cln/2
et exposée a 25 kg. d’0? s’attaque de la manicére suivante :

La partie non aérée fonclionne comme anode, elle est entourée d'une
solution de sels de fer. La partie aérée n’est pas attaquée, la solulion qui
I'environne est basique; a la rencontre de ces deux compartiments se forme un
anneau de rouille jaune a la parlie exposée a l'oxygeéne et verditre en dessous.

Nous avons vu que la nature des sels de la solution joue un réle impor-
tant. Suivanl les densités de la solution, et de base et de sel métallique formés.
On peut distinguer plusieurs cas :

1o La densité de la base est plus grande que celle du sel ferreux,
Exemples : la soude et la potasse sont plus lourdes que la solution de Na Cl et

| CacPlee Mgct*

g

Rowille ex
el defor.,

Fig. 15. — Phénomeénes Evans avec différents sels

diffusent vers les chlorures ou sulfates de fer. On observe deux stades du
développement de I'attaque :

a) Séparation de la so'ulion en deux compartiments bien délimités par
un lampon de rouille aprés 4 5 heures de corrosion (sous 25 kg. d’02).

b) Formation de plusieurs couples Evans & quelques millimétres de la
surface du métal au bout de 10-12 heures; toule la solulion est basique, sauf
aux abords des endroits inférieurs qui sonl corrodés. Les zones anodiques sont
recouvertes de poches de rouille qui conticnnent du sel ferreux. Le précipité,
formé a plusieurs millimétres de distance du meétal, est constilué par plusieurs
couches concentriques d’oxyde de fer : en allant de I'intérieur a lextérieur, la
couleur de ces oxydes varie du noir au jaune sale, puis au brun rouge
(v. fig. 15 a).

D’aprés les travaux de MM. J. HuceeTT el G. CHAUDRON et de A. GIRARD
el G. CuauproN (2 et 1), ces oxydes hydralés sont de la magnétile (de couleur
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noire), de la lépidocrocite (Fe?03, H20 p) et de la goethite (IFe?03, H20 o). Tous
ces corps ont été identifiés par analyse thermomagnétique (2 et 1). Ces poches
de rouille se forment avec les sels des métaux alcalins a la rencontre de la
base tombanl au fond du récipient et rencontrant du sel ferreux; en présence
d'oxygéne en excés dans la solution neutre le sel ferreux s’'oxyde et forme du
sesquioxyde de fer. Cet oxyde réagit encore sur le fer dans le cas ou l'oxygene

fait défaut et donne de la magnétite, aussi un peu de 1épidocrocite.

¢) Les bases des métaux alcalino-terreux, comme la chaux, la baryte, la
magnésie, ne forment pas de zones basiques bien développées comme les alcalis,
elles sont peu solubles et recouvrent les zones aérées du métal. Les poches de
rouille ne sont pas aussi nettement formées que dans le cas des alcalis
(v. fig. 15 b).

20 La base est plus légére que la solution saline. Exemples : 'ammoniac
est bien plus léger que le chlorure ou sulfate de sodium, la soude est plus légére
que le bromure de sodium. Dans ce ‘cas, la plaquette entiére fonctionne comme
une pile a deux électrodes bien délimitées; chacune étant entourée d’une
solution propre; basique pour la cathode, acide pour I'anode (v. fig. 15¢).

Immersion horizontale totale.

Les plaquettes en fer plongées horizontalement sur la tranche montrent
dans une solution saline des attaques locales qui recouvrent des plages assez
larges 4 la partie inférieure, les zones anodiques sont recouvertes de poches de
rouille comme précédemment. Dans le cas d’'une immersion horizontale a plat,
c’est toujours la face inférieure qui s’attaque, la surface supérieure restant
presque indemne (cas du fer). '

Avec le duralumin, c'est toujours dans la zone aérée qu'on observe les
piqiires provoquées par les piles locales, celles-ci sont constituées par des dépots
de cuivre autour desquels I'aluminium s’attaque en profondeur.

Immersion partielle ou corrosion a la ligne d’eau.

La théorie d’Evans explique trés facilement la corrosion des métaux a
la ligne d’eau, il y a 13, en effet, a la ligne de séparation entre le métal immergé
el le métal exposé & Vair une zone étroite relativement trés aérée (la diffusion
des gaz étanl trés lente).

La comparaison des pertes de poids des plaquettes entiérement et
partiellement plongées démontre l'effet dangereux de ce genre d’altaque (voir
tableau 7).

Nous avons observé des taches rouges sur la ligne d’eau des duralumins
et nous avons constaté qu’elles étaient dues a des dépots de cuivre se faisant
sur les parties cathodiques (par effet Evans). On constate au-dessous de ces
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dépots de cuivre une corrosion profonde des duralumins provoquée par le
fonctionnement des piles Al-Cu (voir planche II).

Corrosior par les gouttes.

La diffusion de l'oxygéne est rapide a la périphérie d'une goutte, tandis
qu'elle est lente au centre qui est recouvert d'une couche de liquide plus épaisse.
Une goutte de Na Cl montre donc une zone attaquée au centre et une zone
non attaquée a la périphérie séparée par un dépét de rouille.

Le duralumin s’attaque par points dans la zone extéricure de la goulte.

Corrosion dans les cavités ou porosités du métal.

Nous avons ménagé a la surface du fer de petites cavilés de 3 mm. de
diameétre et de 10 mm. de longueur. Des bouchons de rouille se forment 2
Porifice de ces cavités; il y a de la soude a l'extérieur des cavilés, du sel
ferreux a lintérieur.

Mesures pondérales de ’effet Evans.

Nous avons cherché a compléter par des mesures les essais qualitatifs
décrils.

A cette fin, nous avons opéré avec deux
C Catflod plaquettes en fer C et A percées d’un orifice et
reliées 4 1 cm. de distance par une tige filetée,
=7 =g NaCl les connexions sont isolées au moyen de paraf-
- - 1B fine. Un capuchon en parchemin recouvre la
HB- - '| A, Dnode. plaquette A (v. fig. 16). On soumet cet assem-
1 blage pendant 24 heures a I'action de chlorure
: Garcllemin de sodium n/2 sous 25 kg. d’0%. On pése ensuite
_ i chaque plaquette, aprés les avoir dévissées et
BT .f.'.-~-.:’:._,_- nettoyées. La bande en fer aérée (cathode) non
i 3 recouverte de parchemin a perdu 10 mg. de son
poids, l'autre 60 mg. La méme expérience
%ﬁ%ﬂ‘ répétée avec du duralumin fait perdre 15 mg. a
la cathode et 3 mg a 'anode ; le méme essai
Fig. 16 effectué avec du zinc a donné des attaques
Mesure pondérale du phénoméne Evans presque égales, 48 mg. pour la cathode, 52 mg.
pour Ianode.

Ces essais ne se prétent pas a une mesure précise, car des couples secon-
daires s’établissent aussi sur la cathode. D’ailleurs, une analyse scientifique du
phénoméne Evans n’est possible qu'au moyen des méthodes électrochimiques
(v. chap. II et III).
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REPRODUCTION du PHENOMENE de M. U. R, EVANS
par DIFFERENCE de TENEUR en EAU OXYGENEE

Y

L’effet Evans se développe lentement a la pression atmosphérique et
exige une observation patiente.

Nous avons reproduit certains de ces phénomeénes artificiellement par
différence de concentration en eau oxygénée.

Nous avons constaté que la solution de Na Cl devient basique autour du
fer et & I'endroit ou diffuse I’eau oxygénée (phénolphtaléine indicateur). Le fait
inverse : la formation de I'H20? et du compartiment basique résultant de
Paction de I'0? sur le fer, nous a suggéré la reproduction artificielle de l'effet
Evans par différence de concentration en H202. Ci-dessous la description de ces
expériences (3).

Immersion verticale.

On immerge verticalement une plaquette de fer dans une solution de
Na Cl n/2 et fait diffuser au niveau du liqude fa méme solution, mais.
additionnée de 1 % d’eau oxygénée. La partie supérieure devient basique et
du chlorure ferreux se forme dans la partie inférieure, les deux zones sont
séparées par un précipité jaune, puis vert d’oxydes hydratés de fer.

Cas de la goutte.

Y

En répétant la diffusion de la solution d’H202 4 1 % et Na Cl 4 3 % au
centre d'une goutte de Na Cl & 3 9% placée sur une plaquette de fer, nous avons
obtenu la corrosion par une goutte, mais inversée par rapport au phénoméne qui
se produit par diffusion d'oxygéne (*). Par conséquent, le centre forme la
cathode et la périphérie est anodique; un anneau circulaire de rouille sépare
ces deux zones (voir les photographies 1 et 2 sur la planche I).

La méme expérience, faite avec une goutte d’eau de mer contenanl 1 %
d’'H202, donne au début de 'essai un aspect d’attaque semblable A celui obtenu
avec le Na Cl. Au bout d'un quart d’heure, les sels de fer formés a la périphérie
commencent a diffuser vers 'intérieur, c’est-a-dire vers le centre cathodique et
le recouvrent entierement. Comme il n’y a pas suffisamment d’alcali soluble aux
confins de la zone basique pour précipiter les sels de fer, ceux-ci tombent au
cenire et s’y précipitent avec la magnésie. En essuyant la goutte, on voit appa-

raitre la macrographie de l'attaque, une tache blanche au centre, puis la

(1) ReEMarQuEe. — Ces expériences ont soulevé souvent certaines critiques (4), nous donnons quelgques
explicalions a ce sujet.

Il est indifférent que I'on fasse diffuser I'Ht Ot lentement (3 minutes par ex.), ou rapidement (quelques
secondes). Dans le cas de I'essai rapide, la zone basique est plus large, I'H? O* se répandant sur une surface plus
grande que si I'addition se fait lentement au moyen d’un tube effil¢, en effet 'H? Ot ditfuse alors sur une surface
plus restreinte.
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périphérie corrodée; il n’y a pas de corrosion sous la couche de magnésie (voir
les photographies 3 et 4 sur la planche I).

Ces expériences montrent de plus que I'action principale de 'eau oxygénée
est celle d'un dépolarisant; l'oxydation des sels ferreux en sels ferriques n’est
qu'une réaction secondaire.

I.e phénoméne Evans dans P'essai a4 I'eau oxygénée est trés intensifié par
rapporl a celui qui se produit 4 la pression atmosphérique, car la dépolari-
salion est trés rapide.

La FORMATION de ’EAU OXYGENEE sur les SURFACES CATHODIQUES

Nous avons pu mettre en évidence des petites quantités d’H20? sur les
surfaces cathodiques des piles Evans (fer), mais on peut dire que cette obser-
vation est délicate, nous avons voulu avoir la certitude de ce fait et nous avons
cherché A le vérifier dans les solutions saturées d'oxygene sous haute pres-
sion (8). Les expériences que nous résumons dans le tableau suivant montrent
que les quantités d’H202? oblenues sont souvent dosables lorsqu'on opére en pré-
sence d'un corps capable de fixer 'H20? produite dans la réaction de dépo-
larisation. On peut nous faire l'objection que I'H20? pourrait étre produite
en traces dans l’action de l'oxygéne comprimé (100 kg.) sur ’eau par suite d’'un
échauffement local par exemple. Ce fait, bien que trés improbable, devail étre
soumis au contrdle de I'expérience, nous avons donc essayé de retrouver de l'eau
oxygénée en l'absence de métal dans notre liqueur. Le résultat fat toujours
rigoureusement négatif.

Sur lidentification de I’eau oxygénée.

I’H202 a été identifiée au moyen de sulfate acide de titane dans les
solutions d’attaque aprés en avoir retiré la plaquette métallique. Si on néglige
cetie précaution, 'acidité du réactif donnerait lieu & un dégagement d’hydrogéne
a la surface du métal et celui-ci réagirait avec I'H202; une coloration jaune de
peroxyde de titane indique une réaction positive.

Nous avons aussi trouvé que I'H20? se forme aux calhodes des couples
locaux. En effet, en prélevant successivement au cours de l'attaque de la
plaquette des fractions de liquide au moyen d'une pipette, c’est toujours dans
la zone aérée, cathodique, que l'on trouve de I'H202. On peut encore mettre
directement cette formation en évidence en plongeant verlicalement une plaquette
dans une solution de Na Cl et de sulfate de titane faiblement acide el le tout
étant exposé a l'action de l'oxygéne sous 25 kg. pendant plusieurs heures, on
constate qu’il se développe une coloration jaune dans la zone aérée.

REMARQUE IMPORTANTE. — L’oxygéne forme dec l'eau oxygénée a la
surface du fer plongé dans une solution de soude bien qu’il n'y soit pas visible-
ment atlaqué. Ce fait militerait en faveur de la théorie de formation d’eau



TaBLEAU 8

Formation de I'eau oxygénée aprés attaque de différents métaux
dans les solutions salines et dans l'eau pure (sous 30 kg. d'02)

, REACTION H: 01 i .
NATURE DU METAL de 'HI0* | DOSEE en mg LIQUEUR D’ATTAQUE

+ 0,48 H2 O

+ 1,20 NH: Cl

+ 4,40 Borate de Na et Na Cl

+ 0,96 Phosphate de Na et Na Cl
Duralumin................. — — NaCl

+ 0,10 Eau de mer

+ 0,12 Eau douce

+ 0,18 Mg CI2

+ 0,20 Na2 SO4

+ 0,2 H0
Aluminium.........ooo0en. + 0,1 Na Cl

+ 0,1 Eau de mer

+ 0,1 Eau douce

0,2 2

Fer doux.........co..ovvt. t H* 0

+ 0,1 Na OH n/1

— NaCl

+ 0,2 H2 0O

+ 1,2 Na Cl et borate de Na
Zinc..ooviieiiiniiiiiia ., + 1,0 (NH%) S04

+ 10,0 NaCl et borate de Na, surf. 50 cm?

-+ 6,5 NaCl et borate de Na, surf. 30 cm?

+ H2 O
Nickel en poudre..........

+ Na Cl
) + H2 O
Etain...........ccoieneinan

4+ NaC(Cl

+ H20
Plomb.......c.oeeeiaial.

+ Na Cl
Cui + H20

BIVIC v oviieeneennerennnnns N NaCl
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oxygénée par les élcctrons libres a la surface du fer, sans émission d'ions fer”.
Toutcfois, si l'on calcule approximalivement la quantité de fer oxydé en
supposanl d’aprés U. R. Evans qu'on ait une pellicule de 400 Angstroem d’épais-

seur (5), on arrive a4 un chiffre concordant avec la quantilé de fer oxydé
nécessaire pour former l'eau oxygénée trouvée dans ’expérience.

I'n effet, aprés action de I'oxygéne (sous 25 kg.) sur une plaquette de
fer (de 16 cm? de surface) plongée dans la soude N/1, nous avons pu doscr
0,1 mg. d'H20? (v. lablcau 8), ce qui correspond environ a 0,2 mg. de fer oxydé
(34 g H20? -— 56 g Fe). Par le calcul, on oblient le méme chiffre 0,21 mg. de fer
oxydé (le densité de I'e203 =5,3).

On voit donc que la théorie de formation de I'H20? avec ¢émission d’ions
mélalliques parait probable.

Interprétation de la formation d’eau oxygénée
dans le systéme (H20, 02, métal).

Plongés dans de I’eau pure, les métaux se chargent électriquement. D’aprés
la théorie de¢ NERNST, chaque métal au contact de 'eau tend a passer en solution
avec émissions dions; ceux-ci, du reste, ont tendance a se reprécipiter sur le
métal. Soit P, la pression osmolique d’émission du mélal et P, la pression
osmolique de dépot des ions métalliques, on peut avoir :

P, > P, le métal se dissout.
P, = P, il y a équilibre.

P, < P, les ions se précipitent et se déchargent sur le métal.

oﬂ:]i+ o :—i Considérons I'émission dans l'eau pure. Par émis-
M- e WH*_Z - sion d’ions positifs des particules négatives, des élec-
on® - trons, restent a la surface du métal : Me = Mett +2e.
oﬂ:_:ie HY— .t Le métal est donc négatif par rapport a l'eau, dont il
OH-_TFQH H*|— % -l at’tire les ions positifs, les ions Ht (v. !’ig. 17), c?ux-ci se
oy~ HY— déchargent en donnant de I'hydrogéne atomique qui
oH™ T+ H'l— reste adsorbé 4 la surface du métal dans le cas du fer

OH™ |7¢ |ui— [ ou des duralumins (surpotentiel d’hydrogéne). Si main-
g:: 1 7 | tenant nous faisons arriver de I'oxygéne dans I'eau, il

=& Y- % l se combine avec I'hydrogéne atomique, il est vraisem-

blable qu’il se produit tout d’abord la réaction H 4 O¢

Fig. 17. — Formation d'une pelli. = HO?, peroxyde instable qui donne de I'eau oxygénée

cule d’hydrogéne a la surface dufer

plongé dans Feau par plusieurs processus possibles, par exemple HO?

4+ H =H202; en lout cas, on sait que 2 H + 02 =H202.

REMARQUE. — On doil observer que nos expériences furent absolument
négatives chaque fois que nous avons essayé de trouver de l'eau oxygénée avec
des métaux donnant une émission ionique trés faible, par exemple Pt, Hg, Au, Ag.
Au contraire, les métaux se recouvrant d’hydrogéne (ou fortement électro-
négalils) forment de 1'Hz02.
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La GENESE de PEFFET EVANS

Sur la force électromotrice de la pile Evans et les potentiels
des électrodes de la pile Evans.

D’aprés DonkER et DENG, la force électromotrice maximum des piles Evans
serait celle de la pile Fer (liquide)-Oxygéne égale a 1,2 volt (6). U.R. Evans
pense que le film d’oxyde qui forme la cathode ne la recouvre jamais parfai-
tement (7), ce qui expliquerait que les mesures indiquent seulement des
chiffres variant entre 0,1 4°0,5 volt (9), de plus, la pile se pdlarise Tacilemerit.

Si T'on constitue une pile artificielle avec une électrode en fer enlourée
d'une solulion de Na Cl n/2 et Na OH n/10 (Ph=12) et une électrode en fer
plongée dans une solution de Na Cl n/2 et Fe SO* N/10, Ph =5, on constate
que sa force électromotrice est de 0,45 a 0,47 v., en appliquant la formule de
NERNST une unité de différence de Ph donne 0,058 v. de différence de potentiel;
dans ce cas, les Ph différent de 7 unités, ce qui donne 0,40 v. Nous avons obtenu
cette valeur dans les essais avec une pile Evans en fer au Na Cl sous pression
élevée d'oxygéne, nous Pavons dépassé avec une pile au NH*Cl (0,49 v.). A la
pression atmosphérique, on trouve en moyenne 0,3 4 0,36 v., parfois 0,4 v. 1l
est & remarquer que la pile Pt (Na OH n/10) — Na Cl—Pt(Fe SOt n/10) dont
la force éleclromotrice ne dépend que du Ph, donne aussi 0,45 v. environ.

Avant que la pile débite, on trouve des potentiels d’électrode de 0,66 a
0,72 v., dés que la pile commence 4 fonclionner, le potentiel électronégalif de
la cathode décroit en valeur absolue, il est de 0,4 4 0,5 v.; tandis que le potentiel
de l'anode croit en valeur absolue, de 0,7 a2 0,8 v. Ces valeurs de potentiel
d’électrode de fer dans la soude et dans un sel ferreux sont les mémes que
celles trouvées par d’autres auteurs (10, 11).

ReEMARQUES. — On peut aussi considérer la pile Evans comme un couple
fer actif — fer passif, mais cela est une conception purement qualitative commode
seulement pour un exposé élémentaire du phénomeéne, car il n’y a pas de
potentiel défini pour le métal actif ou passif, mais des limites trés vagues.

Il faut bien remarquer que le potentiel du fer dépend aussi des gaz dans
la solution, par exemple le passage de I'H? rend le métal plus électronégatif,
I'0z méme a 1'état de traces plus électropositif.

Mécanisme de formatior de la pile Evans.

Ce que nous avons vu sur la polarisation des piles Evans par effet
tampon, ainsi que le fait que la force électromotrice de cette pile atteint son
maximum seulement aprés la formation des compartiments basiques et acides
aulour des ¢électrodes, nous a fait penser que cet élément était une pile
a différence de concentration en ions HT. Mais tout cela ne nous explique pas
Ia formation de la chaine Fe aéré (Na OH)-— Fe non aéré (Fe Cl?),
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Il est permis de supposer que lorsquon place une plaque de fer dans
Yeau pure, il y a émission d’'ions ferreux dans la liqueur et que la plaque de
fer se recouvre d’hydrogéne adsorbé d’aprés les réactions: Fe = F ett+2¢e et
lion HY vient se décharger d’aprés la réaction HY +e=H (adsorbé).

W -] u*

Fig. 18. — Formation d'une différence
de potentiel entre les zones aérées
et non aérées du fer plongé dans I'eau

Si maintenant nous faisons arriver de I'oxy-
géne sur une partie de la plaque métallique, il va se
produire une combustion de I'hydrogéne avec forma-
tion d’eau oxygénée, comme nous I'avons démontré.
On peut donc déja concevoir la création d'une diffé-
rence de potentiel entre la partie métallique recou-
verte d’hydrogéne et celle qui ne I'est plus. Dans une
deuxiéme phase, il est logique d’admettre avec
Evans (7) qu'il se forme une pellicule d'oxyde sur la
partie non recouverte par I'H (v. fig. 18). On aurait
donc une force électromotrice Fer (Oxygéne) — Fer
(Hydrogéne) qui provoquerait I'électrolyse de I'eau,
si on la rend conductrice avec du Na Cl, par exemple,
la force électromotrice initiale suffit pour décharger
des ions Nat dans la zone aérée, des 1ons Cl1 dans la
partie non aérée, la soude et le chlorure ferreux en
s‘accumulant autour des électrodes établissent des
forces électromotrices qui s’ajoutent a celles provo-

quées par 'oxygéne. A ce moment, 'oxygéne ne joue plus que son réle habituel de
dépolarisant dans le fonctionnement de la pile, c’est-a-dire qu’il se combine a
I'H ou aux cations (Na, Mg, par exemple) déchargés sur la cathode.

CONCLUSIONS

En résumé, nous avons vu le role capital de l'oxygéne dans la corrosion
des métaux dans les solutions salines neutres. Ces faits sont bien expliqués
par nos études sur le fonctionnement des piles galvaniques et des piles Evans.
Nous avons surtout décrit dans ce chapitre nos expériences avec le fer et tout
a fait incidlemment quelques expériences sur les duralumins. Nous reviendrons
sur le mécanisme de corrosion des duralumins dans le chapitre sur les essais
mécaniques sur métaux corrodés.
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ANNEXE AU CHAPITRE IV

CORROSION des METAUX par les CATIONS des ELECTROLYTES BINAIRES

Si le métal est attaquable par une solution basique, comme le duralumin
et le zinc par la soude, ou Ie cuivre par 'ammoiiiac, cette attaque des cathodes
se superpose aux corrosions anodiques par effet Evans et par piles galvaniques.
Ceci explique que le chlorure d’ammonium, par l'intermédiaire de 'NH+OH
formé par effet Evans aitaque particuliérement les métaux cuivreux, tandis
que le chlorure de sodium n’exerce qu'une légére action corrosive sur ce métal,
le cuivre étant peu -attaquable par la soude. Un autre exemple est la corrosion
du zinc et du duralumin par les solutions de Na Cl ou de KCl; dans ce cas, ce
sont la soude et la potasse développées qui les attaquent fortement aux cathodes.

Le tableau 9 démontre cet effet particulier.

TaBLEAU 9

Corrosion des métaux par les cations des électrolytes binaires

i LIQUEUR ET PROCEDE PERTE DE POIDS
NATURE DU METAL
D’ATTAQUE en g/ms
Cuivre rouge............ Na Cl n/2 sous 25 kg 02 2
Cuivre rouge............ NH:# Cl n/2 sous 25 kg 02 70
ZinCo.oo i, Na Cl n/2 sous 25 kg O2 55
VAT T NH: Cl n/2 sous 25 kg 02 15,6

On peut aussi se servir de I'essai €lectrochimique pour démontrer I'attaque
par les alcalis. Par exemple, deux plaquettes de duralumin, 'une entourée de
Na OH n/10 et l'autre d’'une solution de Na Cl, forment une pile. L’électrode
gui plonge dans la soude est I'anode, elle se dissout; le débit initial est assez
fort, de 1 m. a. pour deux plaquettes de 10X 20 mm., et diminue ensuite, on
peut le maintenir un peu plus longtemps par agitation, ce qui facilite la diffu-
sion de la soude,
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CHAPITRE V

METHODES de PROTECTION du FER et du DURALUMIN
CONTRE I'ACTION des EAUX AEREES

Nous avons vu au chapitre III que certains électrolytes polarisent les
piles, c’est-a-dire qu’ils provoquent une diminution des forces électromotrices.
Nous exposons ici comment nous avons appliqué les résultats de ces recherches
a I'étude de la protection des métaux.

Dans ce chapitre, nous traiterons d’abord la protection obtenue par la
composition de I'électrolyte aéré; nous divisons ce paragraphe en deux parties
suivant que la protection est obtenue par des cations ou des anions.

Nous verrons ensuite que I'on peut obtenir des effets analogues, en provo-
quant le méme phénomeéne par l'incorporation au métal d’addilions qui, lors de
la corrosion, donnent des pellicules d'oxydes polarisants ou protecteurs. Nous
dirons, dans ce cas, que le métal est autoprotégé.

CONSIDERATIONS THEORIQUES sur la PROTECTION des METAUX
au MOYEN des DEPOTS POLARISANTS

La corrosion électrochimique des métaux peut étre arrétée ou considéra-
blement diminuée par des dépéts pouvant se faire sur les parties fonctionnant
comme cathodes ou anodes au cours de l'attaque. On peut envisager divers
modes d’action de ces dépéts ou enduits, par exemple :

1¢ 11 se produira un enduit plus ou moins isolant provoquant une augmen-
lation considérable des résistances intérieures des piles qui tendraient A se
former.

20 La pellicule se formant sur les électrodes provoque un rapprochement
des potentiels, nous avons observé nettement ce cas dans I'étude du fonctionne-
ment des piles Evans.

3 Le dépdt d'oxyde sur la cathode peut géner l'accés de l'oxygeéne, donc
empécher la dépolarisation des éléments de pile formés sur la surface métal-
lique.
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4o Le dépot d'oxyde sur la cathode intervient dans le processus chimique
de la dépolarisation. Nous allons développer plus en détail ce dernier cas de
prolection, car une telle analyse peut peut-étre conduire i la découverte de
procédés nouveaux de protection.

Intervention des dépéts cathodiques dans le processus chimique
de la dépolarisation.

Nous avons déja dit que 'on pouvait résumer les réactions de dépolari-
salion de la facon suivante :

HY + e=H
2H 4 O = H20°.

Nous avons, en effet, constaté la présence d'eau oxygénée dans la zone
calhodique de corrosion. En réalité, il y a licu de penser que le mécanisme est
beaucoup plus compliqué. Tout d’abord, il n’est pas invraisemblable de penser
qu’il se produirait un peroxyde instable du type HO? suivant la réaction
H (Na) + 02 =HO02 (NaO2?), ce qui scrail en bon accord avec la théorie des
peroxydes de Ch. Moureu et Ch. Durraisse (1), ainsi quavec les expériences
de IF'. HABER et Sacusse qui ont montré que 'on pouvait obtenir un composé
de formule NaO? par oxydalion des vapeurs de Na a 250°C (2). En supposant
(que l'on puisse obtenir un peroxyde de forme HO2, on peut concevoir que ce
composé puisse se décomposer suivant les corps en présence en eau et oxygeéne
moléculaire. Il n’est pas impossible d’'imaginer une protection partielle par une
sorte d’effet antioxygéne. Iin fait, nos expéricnces ne nous ont pas encore permis
de vérifier ce point. Mais le peroxyde de HO?2 peut dépolariser et 'on peut
oblenir de 1'l202, laquclle encore a la possibilit¢ de fixer 2 H pour donner de
Ieau. Done, en résumé, il faudrait pour une corrosion de 2 atomes bivalents une
molécule d’oxygéne :

H 4 02 =HO?
HOz+ H =H20?
H202+4+2H =2H20

0! —4H —»2Me™t

I’H202 étant capable de se fixer sur certains oxydes pour donner des
persels inactifs pour la dépolarisation (exemples MgO2, ZnO2), on peut donc
envisager aussi un procédé de protection partielle. D’autre part, comme nous
I'avons déja vu, ’'H202 décomposée calalyliquement par un oxyde (MnO?) donne
de l'oxygéne moléculaire sensiblement peu actif (v. ch. III, p. 20). On a la
encore un autre procédé de protection partielle ().

Ce que nous venons d’exposer sur ces deux cas de prolection conduirait
4 une diminution de la corrosion tendaunt vers 50 vo. En réalité, plusieurs effets
Tavorables peuvent s’ajouter et I'on peul envisager une protection quasi parfaite.

(1) Méme si on n’admet pas la formation du peroxyde HO? comme produit primaire, le fait de la formation
de I'H20* subsiste et entraine les conséquences développées.
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PROTECTION du FER et du DURALUMIN par 'ELECTROLYTE

Action des cations.

Nous avons fait nos expériences sous pression élevée d'oxygéne, le liquide
d’atlaque étant constitué¢ par un mélange de Na Cl et du sel i étudier; nous

40

Perte de poids
en gr. m?

350
TaBLEAU 10
301 Protection du fer
par les cations
des métaux lourds
25 r_
20

15

No Ct ou (SO4)3AL2

avons immergé les échantillons verticalement (cas B, v. fig. 13), la durée des
essais était de 24 heures.

D’aprés les résullats groupés dans les tableaux 10 et 11, il ressort que les

cations : Zn“, Cd“, Mnm, Crm, Nin, Co“, Pb“, protégent le fer et le duralumin
contre I'action de la solulion de Na Cl saturée sous 25 kg. d'oxygéne (3). Dans
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la majorilé des cas, les pertes de poids n’atteignent que 5 %o des valeurs corres-
pondant a la corrosion provoquée par le Na Cl pur, la pression d’'oxygéne et
le temps d’altaque étant les mdémes. Il est & remarquer que cette action est
analogue dans deux cas distincls, I'un représentant I'allaque d’'un métal pur
(fer) et lautre l'attaque d'un alliage hétérogene (duralumin). Dans ces deux
exemplcs, des pellicules visibles produites par les cations sc déposent sur les
surfaces métalliques.

150
14 Perte de poids
en gr. m®
131
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Si I'on examine ces phénoménes au moyen de I'analyse électrochimique
(c’est-d-dire avec la pile Evans pour le fer et avec la pile Al-Cu pour le duralu-
min), on voil qu'il s'agit d’'un effet général de polarisalion cathodique. La force
éleclromotrice des piles polarisées est faible ou presque nulle, le potenliel de
la cathode se rapprochant de celui de l'anode (exception faite du cas de la
pellicule a l'oxyde de plomb qui anoblit le potentiel du fer). Le potentiel de
la surface élant ainsi presque uniforme (v. chap. III, p. 23), les débits et la
corrosion sont alors trés faibles ou nulles.

Ce mode de prolection est intéressant parce qu’il est facile & réaliser par
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simple aération des solutions, on peut douc recommander les sels qui 1’établissent
comme corps protecteurs (3).

Perte de poids TaBLEAU 12
451 en gr. m? . ,
Corrosion du fer par'les sels
40t contenus dans 'eau de mer
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La corrosion du fer par le chlorure d’ammonium prouve bien qu’il
s’'agit d’'une polarisation par dépét; le chlorure d’ammonium dissout les oxydes
hydratés de nickel, manganése, magnésium et de zinc quon pourrait incor-
porer a sa solution et le fer s’y attaque méme en leur présence, il n’y a plus ni
protection, ni polarisation.,
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Action de Jeau de mer.

L’eau de mer est un électrolyle trés complexe, les sels de sodium et de
magnésium en constituent la plus grande partie. En électrolysant ce mélange
de sels, il est évident que de la magnésie doit se déposer a la cathode, nous
avons déja indiqué que ce corps y exerce une action polarisante (v. chap. III,
page 20).

En effet ,d’aprés les tableaux 12, 13 et 14, on constate que l'eau de mer
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corrode le fer et le duralumin relativement peu par comparaison a une solution
de NaCl. Les calhodes de ces métaux se recouvrent dec magnésie (et de chaux)
qui les protége partiellement, ainsi la corrosion du fer est réduile de 60 9% et
celle du duralumin de 80 9% par rapport & une solution de NaCl pur. L’atlaque
des métaux dans leau de mer revient pratiquement a celle d'un mélange de
sels de sodium et de magnésium, puisque les teneurs en autres sels protecteurs
qui y sont conienus sont trop faibles pour pouvoir produire un effet de protection
(fluorures, bromures, iodures, nitrates).

Draprés le tableau 15, on voit que les résultats obtenus par les mesures
pondérales confirment complétement les essais électrochimiques.
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TaBLEAU 1D

Comparaison de 'action de 'eau de mer et du NaCl sur le fer et le duralumin

PERTE DE POIDS
en gr./ms

DEBIT EN MILLIAMPERES

T T e e
ESSAIS D'IMMERSIONS ET EMERSIONS

REACTIF D’ATTAQUE ) .
alternées (15 jours)

ESSAIS

de 1a pile Evans File Al-Cu

Fer Duralumin (Fer) (Duralumin)
NaClad %..ocoonnn.. 250 (= 100) | 15(=100) | 0,40 (= 100) | 4,5 (= 100)
Eau de mer........ ool 90 (= 36) @(=13) | 015(=38) | 05(=1
Eau douce............. 25 (= 10) 0,03 (=9)

Il est & remarquer (v. les tableaux 12 et 13) que l'action protectrice de
leau de mer est plus sensible dans les essais sous pression qu'avec ceux a la
pression atmosphérique (essai d’immersions et émersions alternées et pile
Evans). On peut attribuer cette différence a4 deux causes :

1o Sous pression élevée d'oxygéne, il se forme a la cathode de grandes
quanlités de magnésie dans un temps trés court et le dépdt est épais.

20 Le recouvrement de la cathode s’opére dans des circonstances favora-
bles, atlendu que le liquide n’est pas agité, ce qui améliore 'adhérence du dép6t.

Par contre, a la pression atmosphérique ou l'on est toujours obligé d’agiter
la solulion, le dép6t ne recouvre pas aussi facilement et rapidement les cathodes
¢t la protection est aussi moins efficace.

ACTIONS des ANIONS

On a fréquemment signalé que les solutions de chromales, de phosphates
ot d’autres sels protégent les métaux plongés dans les eaux aérées. Dans I'indus-
trie, certains de ces composés sont utilisés pour la protection du fer; on n’a pas
encore précisé les causes, ni analysé les facteurs qui interviennent dans ces
phénomeénes.

Nous avons étudié l'action des anions minéraux et organiques sur la
corrosion du fer et du duralumin, en opérant comme dans 1’étude précédente
sur les cations. Dans les tableaux 16 et 17, sont groupés les résultats obtenus
avec la méthode sous pression d'O2. On arrive a la conclusion que les anions
Cr O, PO, CN', As O, As 03", C20v, C+H* 0% protégent le fer et le duralumin
contre I'action du NaCl et de I'O2.
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Comme chaque cas de protection présente des particularités, nous les
Iraiterons séparément. En général, les anions polarisent les piles galvaniques
et Evans par dépét aux électrodes, dans le deuxigme cas s’ajoute parfois un
etfet tampon, selon la nature de ces corps et les circonstances de I'expérience.

Perte de poids

401 en gr. m?
351
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16 Perte de poids

en gr. m? TasLEAU 17

14+ Protection du duralumin
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10L

C2H3IO3 Na
Tartrate de N

CrO4K
KCN

O PN G ™
: T
Na C! sans anions

Cas des chromates et de l'acide chromique.

Le fer est passif ou inattaquable dans une solution de chromates ou
d’acide chromique; son potenticl de dissolution serait dans ce cas électropositif
par rapport a Vhydrogéne (4).

Nous avons examiné la polarisation d'une pile Evans en fer dans une
solution de NaCl en présence de chromate de potassium ou d’acide chromique.
Si I'on fait 'expérience avec des électrodes non formées, la pile ne débite pas
du tout dans une solution d’acide chromique et de NaCl. Par contre, dans une
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solution de K:CrO+* et de NaCl, un courant résiduel de 0,02 milliamp. persiste.
Avec une pile formée, I'addition de CrO3 produit une polarisation progressive,
un dépot épais et régulier recouvre 'anode, aussi le débit tombe-t-il lentement 4 zéro.

Pour protéger le fer et le duralumin dans les eaux salines, il est donc
préférable de faire des additions d’acide chromique au lieu de chromates. En
effet, avec ces derniers il se produit des corrosions locales (5); ils donnent un
dépot irrégulier qui adhére mal 4 la surface. Par contre, dans une solution qui
contient de I'acide chromique, la surface du fer reste brillante, on ne voit ni
pellicules, ni piqires.

Cas des phosphates.

Comme précédemment, nous avons étudié I'action protectrice des phos-
phates au moyen de piles Evans pour le fer et avec la pile Al-Cu pour le
duralumin.
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Fig. 19. — Polarisation de la pile Fer-Carbone dans une solution de NH*Cl par le phosphate d'ammonium
(essais sous 25 kg. 02)
1. — Courbe de comparaison
2. — Effet de I'anion PO

3

La pile Al-Cu se polarise trés lentement dans une solution de NaCl et de
NazHPO4, il faut deux jours pour que le débit minimum s’établisse, la diminu-
tion est de 80 %; le dép6t recouvrant 'anode est épais, poreux et de mauvaise
adhérence, ce qui concorde bien avec la médiocrité de son action protectrice
observée dans les essais sous pression. '

Dans le cas de la pile Evans en fer, le Ph de la solution exerce une
influence importante sur la vitesse de polarisation. En solution acide Ph=25), le
débit tombe rapidement, les deux électrodes se recouvrant de phosphate de fer,
un faible courant résiduel de 0,02 m. a. persiste. Le potentiel de la cathode se
rapproche de celui de I'anode et conserve cette valeur, méme en circuit ouvert.
En solution alcaline (Ph=8), la pile se forme d’abord rapidement, sa force
électromotrice alteint 0,35 v., puis elle commence & se polariser, le débit décroit
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lentement pour se fixer & 0,06 m. a. (voir courbe 4, fig. 11); les dépots formés
sont irréguliers et de mauvaise adhérence. Ceci explique que la protection du fer
varie beaucoup selon le Ph des solutions contenant des phosphates. En effet,
d’aprés le tableau 16, on constate qu’en solution acide la protection est bien
supérieure a celle obtenue dans une solution basique. Si l'on veut utiliser ce
moyen de protection, il faut opérer en milieu légérement acide; on peul aussi le
recommander pour les solutions des sels ammoniacaux qui ne dissolvent pas
la pellicule de phosphate. L’anode de la pile Fe-C se recouvre de phosphate, ce
corps protége donc les aciers et fontes ol ce couple cause des corrosions
(voir fig. 19).

PROTECTION par EFFET TAMPON

Ce mode de prolection est particulier aux piles Evans, les corps tampon
en neutralisant leurs différences de P’h empéchent la formation des forces élec-
tromotrices qui en résultent.

Les borates et acétates créent cette polarisation, les phosphates, arséniates,
oxalates, tartrates, citrates exercent a la fois un effet tampon et un effet de
pellicule anodique, suivant les conditions de l’expérience.

La protection par la soude ou par Ies carbonates alcalins présente un cas
particulier qui se rattache a ce genre de protection. En présence d’électrolytes
(NaCl, NazSO+*), V'action d'une solution de soude dépend de sa teneur et de la
quantité de loxygéne qui arrive par unité de temps dans la solution saline.
Ainsi, un Ph=10-11 suffit pour protéger des plaqucttes de fer plongées dans
une solution non agitée. Si l'on renouvele l'oxygéne plus rapidement, par
exemple par barbotage d’air, la corrosion recommence assez tot, enfin sous
pression élevée d'02, 4 25 kg. par exemple, il faudra de grandes quantités de
soude, 2 % de NaOH dans une solution de NaCl n/2 pour une protection
partielle du fer. Ce cas est analogue a l'action des corps tampon, qui ne pro-
tégent que pendant un certain temps, quand la zone utile de Ph est dépassée par
suile du faible débit résiduel de la pile Evans, le débit, c’est-a-dire la corrosion
se poursuivent (voir p. 16).

AUTOPROTECTION du FER et du DURALUMIN
dans les SOLUTIONS SALINES AEREES

Nous avons vu que les dépdts d'oxydes de certains métaux protégent le
fer et le duralumin contre la corrosion électrochimique dans les eaux aérées et

N

neutres. Il était logique de cliercher a provoquer le méme phénoméne en choi-
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sissant une composition appropriée pour le métal ou alliage, par exemple en
lui incorporant des métaux qui, lors de la corrosion, donnent ces mémes dépots
polarisants. Au cours de la corrosion, en effet, de tels métaux forment aux
anodes des sels solubles qui, en diffusant vers les zones basiques (cathodiques),
s’y précipitent sous forme d’hydrates et polarisent les cathodes.

A priori, on obtiendrait un cas idéal de protection par un recouvrement
total et rapide de la surface métallique. La solution de ce probléme se heurle &
différentes difficultés :

a) L’addition du métal polarisant doit rester faible ou moyenne pour des
raisons économiques ou autres, propriélés mécaniques par exemple, on ne
pourra donc disposer que de fraces de corps protecteurs qui n’auront pas la
facilité de se répartir rapidement sur toute la surface métallique.

b) Les conditions pour la formation des pellicules ne sont pas toujours
favorables, par exemple, si la diffusion des sels anodiques vers les cathodes est
empéchée ou retardée, leur effet ne pourra étre que trés faible.

¢) L’adhérence des pellicules peut aussi varier avec les conditions de la
corrosion, par exemple suivant que le liquide est animé d'un mouvement
rapide ou non.

Nous verrons encore que l'état physique, les traitements mécaniques el
thermiques du métal peuvent augmenter ou diminuer dans de grandes limites
l'effet protecteur des additions métalliques.

Dans cette étude, nous nous bornons de donner quelques exemples
d’autoprotection du fer et du duralumin.

Dans le cas du fer, nous avons examiné quelques alliages courants a base
de nickel ou de chrome, dont les propriétés mécaniques les rendent avantageux.

Dans le cas du duralumin, nous avons étudié I'influence d’additions de
nickel et de zinc (variant entre 2, 3 et 5 %) qui permettent encore un laminage
convenable.

PROTECTION du FER par ADDITION de CHROME ou de NICKEL

La composition des alliages étudiés est indiquée dans le tableau 18.

Nous avons employé de préférence l'essai d’'immersions et émersions
alternées, méthode se rapprochant le plus des conditions pratiques de corrosion.
D’aprés le tableau 18a, il résulte que le nickel réduit la corrosion du fer de
40-50 % dans 'eau de mer, le chrome également, jusqu'a 75 %. Il est A remar-
quer que les alliages contenant du chrome ont tendance de s’attaquer par
piqlires, en particulier a l'eau douce. Les dépdts adhérant a la surface
contiennent des oxydes hydratés de chrome ou de nickel, par exemple, a I'aide
de dimethylglyoxine et d’ammoniac, on identifie facilement aux anodes la
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présence du nickel, il s’agit donc bien d'un effet de protection partielle par
dépoéts polarisants.

ReEMARQUE. — L’écrouissage et les tensions internes favorisenl, en général,
la tendance a l'oxydation électrochimique. En effet, aprés un recuit de plusieurs
heures a 9000 C, des toles en fer armco se corrodent de 30 % de moins dans les
solutions salines par rapport aux toles non recuites. Nous éludions actuellement
d'une maniére systématique linfluence des différents facteurs provenant de
I’état physique des alliages ferreux sur la corrosion.

TaBLEAU 18

Composition des alliages de fer étudiés

NUMERO DE L’ALLIAGE NICKEL CHROME CARBONE | MANGANESE | CUIVRE
Lot 2,35 0,07 0,13 1,10
2 e 3,12 0,07 0,41
R 3,02 0,72 0,09 0,34
4o 6,01 0,10 Traces
PN 1,9 0,068

6. e 6,0 0,075

PROTECTION du DURALUMIN par ADDITION de ZINC et de NICKEL

Nous avons étudié l'influence d’addition de zinc et de nickel sur la
corrosion du duralumin dans 'eau de mer. La composition de ces alliages et
leurs propriétés mécaniques sont indiquées dans les tableaux 19 et 19 a.

TaBLEAU 19

Composition chimique des duralumins au zinc et au nickel

. , MAGNE- MAN-
NUMERO DE L’ALLIAGE | CUIVRE ZINC NICKEL . SILICIUM FER
SIUM GANESE
) 4 2,88 1,50 0,18 0,39
2 e 3,95 5 1,44 0,18 0,41
S 4,07 3,03 1,50 1,04 0,4 0,38
P 4,02 2,90 1,52 0,41 0,41
5 N 4 1,93 1,92 1,48 0,39 0,39
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TaBLEAU 18a

Protection du fer par addition de Cr ou de Ni

Perte de poids
en gr. m#
400 Fa ¢l
300
200
2{
Q
¥
L] ~ N
- )
e 3
100 § 8 &
<X ~ I
£ - o
Q 2 2
0

Perte de poids
en gr. m?

eau de mer

eau douce

Fer Armco sable
Ne 3 Cr0oz

fer Armco

Essais d’immersions et d’emersions alternées. — Durée de I'attaque : 15 jours
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TaBLEAU 19 a

Propriétés mécaniques des duralumins contenant du zinc et du nickel

Toles de 1 mm. d’épaisseur, recuites a 400° C. et trempées de 500°-20° C.

. , , ALLONGEMENT CHARGE DE RUPTURE
NUMERO DE L'ALLIAGE | NATURE DE L’ADDITION
Aen Y en kg mm*

1 3 % de Ni 14-16 33-35
2 5 % de Zn 18-21 42

3 3%ideZnetl % deMn 17-18 37-38
4 3 9% de Zn 20 40-42
5 29 deNiet29 deZn 11-13 44-48

A létat brut de laminage, tous ces alliages se corrodent moins que le
duralumin, mais subissent des altéralions rapides des propriétés mécaniques par
la corrosion inftercristalline, exception faile de I'alliage &4 3 9% de nickel qui a
conservé ses propriétés mécaniques dans les mémes conditions d’attaque (voir
lableau 20).

TasLEAU 20

Corrosion des duralumins contenant du nickel et du zinc dans 1'eau de mer
Essai d'immersions et émersions alternées.

Durée de l'essai : 5 jours.

Toles brutes de laminage, 1 mm. d’épaisseur.

NUMERO PERTE DIMINUTION | DIMINUTION
de DE LA CHARGE
de NATURE DES ADDITIONS DE POIDS .

L’ALLONGEMENT| de rupture

L'ALLIAGE en g m* en % en 9%

1 3% deNi.......ovvinn 0,85 00 0

5 29 deNiet2 9% de Zn.... 0,25 50 25

4 3% deZn........ovvvenl. 0,50 70 28

2 % deZn............o.ai 0,75 70 15

3 39% deZnet1 9 deMn.... 0,40 26, 10

Duralumin normal 1,60 50 25

Nous avons pensé que cette attaque intercristalline était favorisée par les
tensions internes restant aprés le laminage (1), Nous avons donc recuit tous ces
alliages et des témoins en duralumin a 400°-420°C, puis trempé de 500°520°C

S

dans l'eau a 20°C et laisser vieillir pendant 5 jours. On constate d’aprés le

(1) Ce qui correspond a des déformations du résean
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tableau 21 que pour un recuit court, de une heure, certains parmi ces alliages
résistenl assez bien méme aux attaques prolongées (21 jours), en particulier
I'alliage & 3 % de Ni, 4 3 % de Zn et 2 2 % de Ni et 2 00 de Zn (n° 1, 4 et 5).
Le duralumin ayani subi le méme traitement thermique monlre pour le méme
lemps d’attaque des aliéralions graves des propriétés mécaniques, également les
alliages A 5 9o de Znet A 3 op de Znet 1 9 de Mn (n° 2 et 3).

TaBLEAU 21
Corrosion des duralumins contenant du nickel et du zinc dans l'eau de mer
Influence du recuit

lecuit de une heure 3 400° C, puis trempe de 500° a 20°C.
Essais sous pression élevée d’oxygene.

Réactif : eau de mer. Tempéralure : 14-18°C.
Durée des essais : 5 jours. Pression @ 30 kg. 02,
NUMERO PERTE DIMINUTION | DIMINUTION
. - de DE LA CHARGE
de NATURE DES ADDITIONS DE POIDS y
L'ALLONGEMENT| de rupture
L’ALLIAGE en g/m? en % en 9%
5 29 de Niet 2 9 de Zn..... 9-10 0 0-5
4 3% deZo......oovoviinn 14-15 20 0
1 3% deNioovvniiviiina.t, 7-8 40 6
2 5% deZn..........coennt 27 35-50 20
3 3% de Zn et1 9 de Mn.... 6,6-8,0 70 20
Duralumin normal 14,4 65 20

TaBLEAU 21 a

Essais d’émersions et immersions alternées

Réactif : eau de mer.

Durée des essais : 21 jours. Température : 14-18°C.
NUMERO " PERTE DIMINUTION | DIMINUTION
: de DE LA CHARGE
de NATURE DES ADDITIONS DE POIDS R

L'ALLONGEMENT| en rupture

L’ALLIAGE en g/mst en % en %

5 2 9 de Niet2 9 de Zn..... 1,6 0 0-5

1 3% deNi.o..oovviiaa, 2 10 10

4 3% deZn.................. 1,2 10 10

2 5% deZn.................. 24 35 15

3 39 deZnet19 de Mn.... 1,9 44 10

Duralumin normal 4,8 60 20
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Dans le cas d’un recuit trés long, par exemple de 22 heures a 400°C avec
trempe el vieillissement comme dans le cas précédent, la perte de poids croit
sensiblement, mais les propriétés mécaniques n’en sont pas plus affectées (voir
tableau 22); le classement de ces alliages reste le méme.

TaBLEAU 22

Corrosion des duralumins contenant du nickel et du zinc dans 1'eau de mer
Influence du recuit

Recuit de 22 heures 4 400°C, suivi d'une trempe de 500-20°C.

Essais d’immersions et émersions alternées.

Durée des essais : 21 jours.
Toles de 1 mm. d’épaisseur.

NUMERO PERTE DIMINUTION | PIMINUTION
de NATURE DES ADDITIONS DE POIDS de Dfl::u;}::::E
L’ALLIAGE en g/m* L’ALLONGEMENT en %
1 3% deNi..o.ooovveininn.. 2 00 6
5 29% deNiet29% deZn.... 3,7 0 10
4 3% deZn.........iiiiinns 3,3 15 8
2 5% deZn.....cooiiiininn., 3,5 50 15
3 3% deZnetl 9 de Mn.... 4,0 35 11
Duralumin normal 5,8 60 20

Ces résultats préliminaires semblent montrer l'influence favorable de
Paddilion de nickel au duralumin, autant par la diminution de la perte de
poids que par la conservation des propriétés mécaniques aprés corrosion. Le
recuit améliore la résistance de tous ces alliages A la corrosion intercristalline.

Nous poursuivons ces recherches d'une maniére systématique pour établir
le constituant le plus convenable empéchant la corrosion intercristalline des
duralumins a haute résistance mécanique.

CONCLUSIONS

Notre étude sur la polarisation et dépolarisation des piles a permis des
applicalions nombreuses pour la protection des mélaux, en particulier la protec-
tion par addition & la solulion saline d’attaque et nous avons ainsi une
explication enliérement satisfaisante de I'action atténuée de l'eau de mer par
rapport 4 une liqueur de Na CI pur.
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Ces dépots protecteurs qui se forment dans ces expériences provoquent
une uniformisation du potenticl des surfaces attaquées, effet digne d’étre
remarqué, on peut somme toute protéger une surface par une pellicule électro-
négative 4 la condition que cet enduit soit adhérent.

En ce qui concerne les métaux auloprotégés par de faibles additions
susceptibles de se dissoudre et de former les pellicules protecirices précédentes,
nous avons indiqué un certain nombre d’exemples nets. Ce que nous avons dit
sur la protection par enduit cathodique fait penser qu’il y a encore beaucoup a
travailler sur cette question, nous n’avons pu qu'effleurer certains points, en
particulier en ce qui concerne la protection par une sorte d’effet antioxygene,
c'est-3-dire par destruction des peroxydes formés sur les surfaces cathodiques.
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CHAPITRE V1

Les ESSAIS MECANIQUES sur METAUX CORRODES
et les DIFFERENTS MODES d'ATTAQUE®

A priori, nous pouvons penser ue l'attaque d’'un métal peut se faire soit
par attaque uniforme, dans ce cas on observe une diminution de diamétre ou
d’épaisseur de I'échantillon corrodé; soit par une attaque localisée qui peut
produire des cavités plus ou moins profondes qui se terminent par des cones
plus ou moins aigus; ou encore par corrosion intercristalline séparant les
grains du métal.

Les effets sur les propriétés mécaniques de ces différents mode de corro-
sion soni évidents, nous allons étudier en détail ces divers cas.

ATTAQUE UNIFORME

On constate que ce mode d’altaque ne modifie pas les propriétés méca-
niques (voir tableau 23). L’allongement reste constant, la charge de rupture
de traction par unité de surface (kg./mm?) ne varie pas non plus. La loi de
similitude des éprouvettes s’applique dans ce cas, les charges de rupture
calculées d’apreés la diminution de la section causée par la corrosion concordent
avec celles qu'on trouve expérimentalement.

On peut encore, par l'essai d’emboutissage, caractériser 'attaque uniforme,
en considérant le rapport de la diminution de la charge de rupture AF en o, a
la diminution de I'épaisseur de la tole essayée, rapport que 'on remplace prati-

A . . >z .
quement par Tfl ou AM est la diminution du poids en % de I’éprouvette essayée.

Ce rapport reste trés voisin de 1, méme dans le cas des corrosions atteignant
20-30 o du poids du flan (1,2) (voir tableau 23).

ATTAQUE LOCALE par ENTAILLES

Si l'attaque est développée par points ou par piqiires, la section est
affaiblie seulement en certains endroits, la plus grande partie de la piéce restant
intacte. Les planches II, ITI, IV montrent des échantillons oui ces attaques se
sont développées par points et en profondeur. '
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TaBLEAU 23

Exemples d'attaque uniforme

(Essais de traction sur toles de 1,5 mm. d’épaisseur).

NATURE DU METAL PERTE | DIMINUTION DIMIIP:ILTIUN
T REACTIF DATTAQUE | e pormps | PE M4 CHARGE] . iroN-
DE RUPTURE
PROPRIETES MECANIQUES DES TEMOINS en 9 AR 9% GEMENT
AAY
Aluminium pur laminé H20%-NaCla1Yy| 0,5-2 3,3 0
R =14,5— 16 kg/mm.2 NaOH a5 % 33-34 0,6 0-10
A= 55—7% HCIb % 14,7 0 0
Aluminium pur recuit H202-NaClal1%| 1,6 0 6
R = 7,5 — 8 kg/mm? NaOHas5 Yy 12 0 5
A=43Y% HClasd % 7,8 0 5
Duralumim
R = 40 kg/mm? NaOHab5 % 8,6 0 0
A=18-20%
Superduralumin
R = 48 kg/mm? NaOHaj5 Yy 12 0 0
A=20%
Anticorrodal A _
R = 28 kg/mm? NaOHa5 % 8,5 0 0
A=209%
Anticorrodal B
R = 34 kg/mm? NaOHab5 % 12,2 0 0
A=12-14 Y%
Acier doux
R = 30-33 kg/mm? H202-NaCla1Yy| 10,5 0 0
A=31-33Y%
Cuivre rouge
R = 20-22 kg/mm? HNOQO3, HCI 12,7 0 0
A=50%




TaBLEAU 23 (a)

Exemple d'attaque uniforme

(Essais d’emboutissage).

PERTE | DIMINUTION
e — RAPPORT
NATURE ET PROPRIETES , : :
REACTIF DATTAQUE | bE pops | V0 B4 CHAROED g
MECANIQUES DU METAL DE RUPTURE S
enfd% amY, AF 9
Aluminium laminé, téle de 2 mm.; , . )
F = 830 kg. H2 0O2-NaClatl 00 3 0 —
N A . —_ =4
Duralllé:)r:)uli,ﬂtole de 2mm.; F = 1250 Na OH 2 5 % 914 o8 114
g.
Superduralumin, tole de 1,5 mm.;| . .
F = 500 — 950 kg. Na OH a5 %, 17 19 1.1
Anticorrodal A, téle de 1,5 mm.;
’ » ’ v X5 0
F = 1010 — 1030 kg. Na OH a5 9 7 7 1
Antch(;rr_oc;g; 11{3; tole de 1,5 mm.; Na OH 4 5 °, 1 10,4 1
= g.

Sur Yeffet entaille.

Depuis les travaux de BarBa (3), ConsiDERE (4), FrREMoNT (5), on sait
qu'une entaille circulaire sur une barre d’acier diminue l'allongement, tandis
qu'elle pourrait augmenler Ja limite élastique et Ja charge de rupture. De
nombreuses études ont été publiées sur ce phénoméne. On a conslaté par
exemple qu’il exisle une relation étroile enire I'angle de l'entaille et les pro-
priétés mécaniques (8); lorsque cet angle ne mesure que quelques degrés,
l'allongement diminue avec lui pour tomber finalement a zéro; dans ce cas, la
charge de rupturc devient une charge de déchirement. Cet effet s’observe non
seulement avec les cristaux des métaux, mais aussi avec les cristaux minéraux.

JorrE et ses éléves (6, 7) ont constaté que des cristaux de sel gemme a
Iétat sec se brisent sous une charge de 0,5 kg./mm?, alors que mouillés la
rupture se produit sous 30 & 160 kg./mm?. Ce fait s’explique par la nature
de I'édifice cristallin qui est, d’aprés la théoric de Haty, formé de pelits
élémenls de cristaux. A la surface, les interstices entre les cristaux donnent lieu
A des fissures ou crevasses qui agissent par effet d’entaille. Pendant quon
exerce leffort de traction, les cristaux glissent les uns par rapport aux autres,
ce qui provoque encore des entailles 4 la surface extérieure. Si le cristal est
mouillé, Peau efface ces aspérilés, le cristal tout enlier esl lisse, aussi la charge
de rupture mesurée s’approche-t-elle de celle calculée par la théorie électro-
nique des réseaux cristallins pour une force de cohésion des cristaux qui serait
de 200 kg./mm?.

Notre cas de corrosion étant particulier, les entailles assez irréguliéres,



affectant la forme de trous, nous avons cherché a imiter ce mode d’altération en
ménageant de petites cavilés de profondeur variable i la surface des éprou-
vettes de traclion, le tableau 24 résume ces expériences.

TaBLEAU 24

Influence des altérations de la surface des métaux sur les propriétés mécaniques

. TROUS CHARGE | LIMITE | yy) oy coygyy|
NATURE DU METAL et~ am———.. | de€ Tupture | élastique
Nombre |Profondeur| kg.-mm? kg.-mm? %
mm.
Acier doux, tole de 1,5 mm. d’épaisseur,
témoins sans trous................. 30—32 15—16 31—-33

8-12 0,2 30 24

Cuivre rouge, téle de 1,5 mm. d’épais-
seur, témoins sans trous............ 20—22 50
8 0,2 20 — 25

Aluminium laminé, téle de 2,0 mm.
d’épaisseur, témoins sans trous..... 15,0 — 6,0
6 0,2 15,0 — 3,5

Alliage Al-Cu, tdle de 2,0 mm. d’épais-
seur, témoins sans trous............ 32,5 — 20,0
13 0,2 31,0 — 10,9
22 0,2 30,3 — 11,0
13 0,5 24,0 — 4.5
22 0,5 21,3 — 4.5

Il en résulle quune entaille moyenne n’agit que sur I'allongement (1),
la charge de rupture restant constante, par exemple, si I'entaille s’étend sur
20 o de I'épaisseur de la tole, 'allongement baisse de 50 oo; si elle s’étend sur
50 o, la diminution de l'allongement atteint 80 % et celle de Ia charge de
rupture 30 % environ. Dans une certaine limite, le nombre des trous ne fait
varier que la charge de rupture et reste sans influence sur l’allongement.

L’étude détaillée de Veffet entaille dépasse le cadre de cette étude, il n’'a
pour nous que la valeur d’'un argument pour démontrer les analogies entre les
effets produits par attaque chimique d'une part, et lésion mécanique d’autre
part. )

Retour des propriétés mécaniques des éprouvettes corrodées
par polissage.

Une autre preuve a 'appui de ’hypothése que les attaques locales jouent
le role d’entailles nous est donnée par l'expérience suivante: la charge de
ruplure et I'allongement d'une éprouvette de traction corrodée en duralumin
(H*024-NaCl) reprennent leurs valeurs normales si l'on efface les irrégu-
larités de surface par polissage (voir tableau 23).

Les corrosions localisées pénétrent profondémenl dans Tes toles, par
exemple, elles peuvent s’étendre sur 20 % de I'épaisseur d'une téle de 4 mm. ou
sur 80 9 de V'épaisseur d'une téle de 1 mm. aprés 5 jours d’attaque au mélange
eau de mer + H20? & 0,3 %.
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TABLEAU 25

Influence du polissage aprés altération de la surface
Tole de duralumin de 3-4 mm. d’épaisseur R = 41-42 kg/mm? : A = 18-20 %

) APRES ALTERATION APRES POLISSAGE
NATURE DE L’ALTERATION e —— e m———
R = kg/mm?* A 95 R = kg/mm?* A%
Mécanique 42—36 14—6 42—41 19—18
Corrosion par 'eau de mer et H*0?| 36—38 10—12 41—10 18

Applicatiorn des essais mécaniques a I’étude de la corrosion locale.

Dans le cas des corrosions locales, l'attaque chimique proprement dite
est faible, de 'ordre de 0,1 4 3 9. Suivant la profondeur des piqiires, on peut
dislinguer deux stades dans cette altération.

a) Pour des entailles (piqfires) qui s’étendent sur un tiers de I'épaisseur,
I'allongement de traction seul diminue, la charge de rupture n’est pas sensible-
ment altérée. Les chiffres calculés d’aprés la perte de poids et ceux trouvés

expérimentalement ne s’écartent que de 5 ¢%. Le rapport o0 dépasse 1,3

AF
AM
et alteint des chiffres élevés, une charge relativement faible suffit pour produire
la rupture de la téle, quoique son épaisseur n’ait pas pratiquement diminuée.

b) Pour des piqires atteignant plus d’'un tiers de I'épaisseur de la tdle,
la charge de rupture est abaissée, les mesures sont en désaccord avec les valeurs
calculées d’aprés la perte de poids. Donc, la loi de similitude des éprouvettes
ne s’applique plus, I'allongement de traction est presque nul (voir les tableaux
26 et 27).

CORROSION LOCALE du DURALUMIN®

Dans cerfains cas de corrosion du duralumin, la diminution particuliére
de l'allongement par effet entaille sans changement de la charge de rupture de
traction mel en évidence les attaques par piqares (v. planche V). En etfet, il
serait difficile & concevoir qu'une corrosion intercristalline, une altération des
joints des cristaux, n’ait pas de conséquences dangereuses aussi pour la charge
de rupture.

REMARQUE. — Pour réveler plus facilement les points ou l'attaque com-
mence, nous avons attaqué dans une solution de NaCl sous 25 kg. 02 des
plaqueties d’'aluminium et une plaquette d'alliage Al-Cu (3,3 %). Les photogra-
phies sur la planche VI montrent que les amas d’alumine sont répartis dans
les cristaux.

(1) Descu (10) pense que I'attaque localisée du duralumin est provoquée par le composé CuAl* qui se
precipite de la solution solide Al-Cu. CuAl® joue le réle de cathode par rapport i la solution solide.



TaBLEAU 26

Exemples d'attaque locale

(essais de traction)

o PERTE | DviNvTION |  DMRUTION
NATURE ET PROPRIETES REACTIF DATTAGUE DE POIDS | DE LA CHARGE L':fON_
DU METAL en % DE RUPTURE GEMENT
am % AR Y AAY
Aluminium 98,5, tole de 1,5 mm.
R = 17,5 kg/mm? H?0%,NaCla1%| 24 7 84
A = 10,5 kg/mm?
Duralumin, téle de 2 mm. H202,NaCla1lYy |2¢ 0 50
R = 40 kg/mm? HCl & 5 % 8 10 45
A=209% CuSO4a10 % 8 5 30
Superduralumin, tole de 1,5 mm. | H20%,NaClalY 4,5 10,4 60
R = 48 kg/mm? HCla 5% 5,5 23 86
A =20-18 % CuSota sy 6,0 12,5 50
Anticorrodal A, tole de 1,5 mm. H202,NaClaly 1,5 0 50
R = 28-30 kg/mm? HCla5 Y% 8,0 7 20
A—=18-20 % CuSo% a 10 % 7,0 7 50
Anticorrodal B, tole de 1,5 mm. H20?%,NaClaly 1,0 0 50
R = 34-36 kg 'mm? HClad % 26 15 44
A=12-14 % CuSota59% 6,5 9 4h
Acier d O 1 .
cier doug, tole de 1,5 mm CuSot 4 10 % 93,5 0 99
R = 30-33 ke/mm? HCla 59 * 11 6 28
A=31-33 % %
Zing, fils de 4 mm. de diamétre H20%,NaClalYy 5,7 6 78
R = 18-20 kg/mm? H2S04 410 % 37 0 76
A=286% CuSO0% 410 9% 7,0 0 50
Aluminium 99,5 recuit, toéle 2 mm.
R = 9 kg/mm? CuSO% 410 9% 1,5 5 60

A=35%

* Attaque intercristalline par I'H=.




— 68 —

TaBLEAU 27
Exemples d'attaque locale

(essais d’emboutissage)

PERTE | DIMINUTION
P RAPPORT
NATURE ET PROPRIETES ,
: REACTIF DATTAME | pE pows | PF U4 CHARGE | o
MECANIQUES DU METAL DE RUPTURE M %
AMen % AF 9
L 0 ) H202, NaClaly 5 26 5,2
Duralumin, tole de 2 mm.; HCl A 5 % 16 31 9
F = 1300 kg. CuSO* 210 9 8,5 19 2,1
Superduralumin, téle de 1,5 mm.;| H20?, NaCla1l9%| 10,6 45 4,5
F = 900 kg. HCl 4 5% 7 30 4,4
Anticorrodal A, tole de 1,5 mm. ;| H20% NaClalY 0,8 3 3,5 *
F = 1010-1050 kg. HCl a5y 6 21 3,5
H202,NaCla1l? 9 ,
Anticorrodal B, téle de 1,5 mm.; N allatd 0 S 45
F e 795 k HCl a5 % 7,1 21 3,0
= g CuSO* 410 % 5,0 43 8,6
Acier doux, tole de 1,5 mm.; CuS0%a 10 9% 21,2 33 1,5
F = 1260-1300 kg. HCl a5 % 7 9 1,3

* Chiffre douteux, I'erreur expérimentale dans les mesures de la charge de rupture étantde ordre de 5 9,

CORROSION INTERCRISTALLINE du DURALUMIN

Dans nos essais de corrosion a 1'eau de mer, nous avons pu remarquer
que les toles de duralumin peuvent, sans avoir subi une attaque superficielle
appréciable, perdre parallélement leur résistance & la rupture et leur allonge-
ment. Cel effet est déja trés marqué apres 5 jours d'immersions et émersions
allernées, la charge de ruplure d’'une téle de 1 mm. d’épaisseur diminuant de
25 %, I'allongement de 50 o%.

Depuis les travaux de SutTton, SipErY et LEwis (9), on sait que I'on peut
provoquer artificiellement aprés écrouissage des corrosions inlercristallines trés
graves du duralumin. Nous avons donc supposé que certaines toles de dura-
lumin gardent encore aprés le laminage des tensions internes qui favorisent
cette sorte de corrosion.

En effet, aprés un recuit de 2 heures a 450°C, suivi d'une trempe de
5000C a 20°C (eau froide) et vieillissement de 5 jours, la méme tole n’avait
pas encore montré d’altération sensible au bout de 5 jours d’attaque (immer-
sions alternées a l’eau de mer). Toutefois, aprés 21 jours d’attaque, la diminu-
tion des propriétés mécaniques devient notable, elle est de 60 9% pour V’allon-
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gement et de 20 % pour la charge de rupture. On peut donc retarder par
recuit et trempe aprés laminage des tiles le développement de la corrosion
intercristalline.

Le mécanisme de cette altaque fissurante reste obscur, nous avons
cherché a voir si elle était dile a I'action du chlore dégagé aux anodes ou a
celle des bases et de ’hydrogeéne aux cathodes. A cette fin, nous avons électrolysé
une solution de NaCl ou d’eau de mer, les électrodes étant des éprouvetles de
traction en duralumin. Pour imiter les conditions de corrosion, nous avons
opéré avec des densités de courant trés faibles, de 1/10 de milliamp. par cm?,

la tension aux bornes de l'accu étant de 1,9-2 volt.

Les essais de traction effectués avec ces électrodes montrent que, déja
aprés 48 heures d’électrolyse, I'anode perd 75 % de I'allongement et 20 a 25 o%
de la charge de rupture, tandis que la cathode conserve ses caractéristiques
mécanicques initiales. Par contre, les mémes essais n'ont pas fait varier les
propriéltés mécaniques des électrodes en aluminium pur (99,5 %). Ceci prouve
que cerlains métaux addilionnés a Paluminium favorisent l'atlaque entre les
cristaux.

CONCLUSIONS

En résumé, les divers modes d’attaque sont décelés par la méthode des
essais mécaniques. Nous verrons dans le chapitre suivant sur les essais de
corrosion I'application des ces explications dans des mécanismes d’attaque, nul
doute que les autres méthodes sont incapables d’exprimer par des chiffres
Iimporiance des corrosions par piqires et intercristallines qui sont si dange-
reuses dans la pratique. En définitive, ces conclusions montrent la nécessité
d’employer les essais mécaniques pour apprécier l'altération des métaux apreés
altaque (1). '
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CHAPITRE VII

Sur les ESSAIS ACCELERES de CORROSION du FER
et des DURALUMINS dans les SOLUTIONS SALINES AEREES

Pendant ces derniéres années, on s’est efforcé dans tous les grands pays de
meltre au point des méthodes d'essai de corrosion accélérée. Au début de ces
recherches, les auteurs ont souvent proposé des procédés d’altaque n’ayant
aucun rapport avec le mode réel de corrosion. Depuis, on s’est rendu compte,
que si l'on veut accélérer un essai de corrosion, il faut modifier aussi peu
que possible le processus naturel d’attaque; c'est un probléme extrémement
difficile, voire impossible, si l'on veut étre rigoureux. Ce que nous venons
de dire dans les précédents chapitres va nous permelire de discuter la valeur
des divers procédés préconisés dans le cas de I'attaque du fer et des duralu-
mins par 'eau de mer aérée.

METHODES d’ACCELERATION de la CORROSION du FER
et du DURALUMIN dans les SOLUTIONS SALINES

La nature de l'attaque étant électrochimique et dépendant de lintensité
du débit des piles, il faudra élever la teneur du dépolarisant dans 1’électrolyte
et le renouveler aussi rapidement que possible. De plus, les différences de tencur
en oxygene créent une corrosion particuliére, aussi faut-il reproduire si possible
cette répariition non uniforme de l'oxygene. Le tableau 28 résume les moyens
employés pour dépolariser rapidement les piles galvaniques et les piles Evans
formées A la surface des métaux.

TaBLEAU 28

Quelques méthodes d'accélération de la corrosion des métaux dans les solutions salines

Dépolarisation rapide, [ 10 Par I’eau oxygénée.
accélérant I'essai. , . . L

20 Par l'oxygéne sous pression élevée.

3o Immersions et émersions alternées des échanlillons.

40 Aération du liquide par pulvérisation en goutelettes
(méthode du brouillard salin).

50 Aération de la solution par agitation.

60 Aération a la ligne d’eau.
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1° Méthode d’activation de la corrosion & I'eau oxygénée.

L’addition d’H20? a la solulion saline est seulement convenable pour les
essais des alliages légers qui s’attaquent par couples galvaniques (3). Dans le
cas des alliages ferreux, ce corps ne produit pas réguliérement les phénomeénes
Evans, de plus la rouille le décompose lentement (catalyliquement).

by

Comme nous le verrons plus loin, I'activation a ’'H20? donne des classe-
menis erronés. Par exemple, si l'alliage contient du manganése, il se forme
rapidement une pellicule de MnO? qui décompose (par catalyse) I'eau oxygénée;
en effet, la corrosion est faible dans ce cas; par contre, dans I'essai d’'immersions
et émersions alternées, cet effet de protection n’apparait pas. En présence de
zinc, la pellicule polarisante de Zn() ne peut pas empcécher I'action dépolari-
sante des (uantités importantes d’'H202 qui se trouvent en présence, aussi la
corrosion est-elle trés forte, tandis que dans les essais d'immersions et émersions
alternées la pellicule suffit a empécher l'action de petites quanlités de dépolari-
sanl.

On voit donc, quon a intérét, de réduire la teneur du bain d’attaque en
H20? si non, I'atlaque est trop brulale, et il est ulile de vérifier dans chaque cas
parliculier si les résultats obtenus concordent avec ceux obtenus par les méthodes
ou le dépolarisant est de 'oxygeéne.

L’examen des propriétés mécaniques des éprouvettes corrodées montre
quil y a une différence nette entre l'essai & I'H20? et T'essai d’'immersions
et émersions alternées.

Avec I'H20? 3 faible teneur, la corrosion est phutét de nature locale, ce
qui se traduit par une forte diminution de V'allongement, la charge de rupture
seule étant peu altérée, et ceci dans une faible mesure.

Dans l'essai d’immersions et émersions alternées, la corrosion semble
plutot intercristalline, la charge de rupture et ’allongement diminuent paral-
lélement.

En résumé, 'essai a I'eau oxygénée, tout en étant trés rapide, ne repro-
duit pas exactement le mécanisme d’attaque tel qu’il se produit dans les
conditions pratiques.

2° Essai sous pression élevée d’oxygeéne,

Comme nous l'avons déja montré précédemment, sous pression élevée
d’'oxygéne, la dépolarisation des piles est trés rapide; de plus, on crée de cette
maniere des phénoménes Evans trés développés. Le processus de corrosion est
donc le méme que celui qui se produit & la pression almosphérique, tout en
étant plus rapide. Par exemple, a 30 kg. d’02, I'attaque est 20 & 30 fois accélérée
par rapport a la pression atmosphérique. On peut ainsi observer tous les
phénoménes de protection : polarisation par 1'électrolyte, autoprotection des
mélaux; les résultais sont analogues A ceux obtenus dans l'essai des immer-
sions et émersions alternées.
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Dans le cas particulier de l'attaque des duralumins a l'eau de mer, on
remarque une corrosion localisée trés accenluée a la ligne d’eau qu’il faut
altribuer a la pile Al-Cu. On a intérét i reproduire aussi ce mode d’attaque
sous pression.

8° Essai d’immersions et émersions alternées.

Avec cette méthode, l'accélération de la corrosion est moyenne, aussi
faut-il des attaques prolongées, de 5 a 30 jours.

Pendant 1’émersion, le métal est recouvert d'une couche de liquide trés
mince et il est, par conséquent, bien aéré. Pendant I'immersion, les conditions
sont, au contraire, moins favorables & I'aéralion. A l'altaque développée dans les
conditions de l’essai, il peut étre intéressant, dans certains cas, d’ajouter la
corrosion particuliére a la ligne d’eau; il suffit alors d'immerger les échan-
tillons partiellement dans la solution.

L’évaporation du liquide pendant le séjour des plaqueties mouillées a
I'air favorise aussi la corrosion.

I’essai d'immersions et émersions se rapproche le plus des conditions
pratiques de corrosion.

Essai au brouillard salin.

Nous n’avons pas encore fait de travaux personnels avec cette méthode
d’essai (4). A priori, il nous semple fort intéressant et assez rapide; il reproduit
cerlaines condilions praliques d’altaque : I'aération est intense, le liquide étant
pulvérisé et les phénomeénes Evans dias aux goutelettes, ainsi que I'évaporation
du liquide, favorisent la progression de la corrosion.

Essai par agitation de la solution.

Le mouvement du liquide doit avoir de l'importance pour la formation
des pellicules a la surface des métaux; d'une part, il peut favoriser la diffusion
des sels polarisants formés a partir du métal, d’autre part, il peut retarder
la formation des dépéts, le mouvement détachant les produits de corrosion de

la surface.

Cette méthode est intéressante parce qu'elle permet de reproduire les cas
de corrosion par les solutions en mouvement.

Essai de la ligne d’eau.

Seule, cette méthode ne parait pas intéressante; elle serait trés lente,
mais combinée avec les immersions et émersions alternées ou sous pression
élevée d'oxygéne, elle compléterait les effets de corrosion produits par ces
méthodes; en particulier, pour les alliages légers, ce genre d’attaque est trés
important.
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PROCEDES d'EVALUATION de la CORROSION

Lorsque I'échantillon de métal est corrodé, comment peut-on apprécier
ou donner un chiffre permetiant d’étabjlir un classement entre les échantillons ?
On a souvent proposé avec différentes variantes la mesure de ia perte de poids.
Nous avons déja vu que ceite méthode est insuffisante et, en particulier, dans le

cas des duralumins, elle peut conduire & des interprétations grossiérement
erronées.

Au laboratoire, il peut étre important de faire des mesures d'un autre
ordre, permettanl de se rendre compte de certaines propriétés électrochimiques
des malériaux, par exemple, connaitre le fonctionnement des piles, c’est-a-dire
leur force électromotrice, leur débit et les potentiels des électrodes.

Nous avons classé les méthodes d’évaluation de corrosion en méthodes
directes et indirectes et le tableau 29 en donne le résumé.

TaBLEAU 29

Mesures de la corrosion des métaux dans les solutions salines aérées

METHODES MODIFICATIONS SUBIES PAR LE METAL

Directes 1o Perte de poids par unité de surface.
Mesure pondérale.

20 Modification des propriétés mécaniques.
a) Diminution de I'allongement 4 la traction.
b) Diminution de la chage de rupture a la traction.
¢) Diminution de la charge de rupture a I”emboutissage.
d) Diminution de la résilience.

Indirectes 1o Mesures des débits des piles.
a) Piles galvaniques.
b) Piles Evans.

2» Mesures des potentiels de dissolution.

METHODES DIRECTES de CARACTERISATION de la CORROSION
Perte de poids.

L’évaluation la plus simple de l'aptitude d’'un métal a la corrosion consiste

4 déterminer par pesée directe la perte poids de I’échaniillon par unité de

A

surface et de temps S—’:t’ il est préférable surtout si 'on compare des alliages de

densités différentes de l'exprimer en profondeur ou pénétration par unité de
Am

S d’ il peut étre parfois plus frappant de prendre comme terme

temps
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de comparaison le temps requis pour dissoudre une profondeur déterminée,
S.aAt.d
- am

La mesure pondérale n’est exacte que s'il y a attaque sans dépot adhérent
et sans pénétration de la corrosion; dans ce dernier cas, la mesure n’a plus
aucun sens, car on peut avoir au lieu de pertes de poids, des augmentations de
poids (exemple : fontes); si on enléve par nettoyage le dépot, il est presque
impossible de traduire en poids l'attaque. Exemple : corrosion de l'aluminium
par les solutions salines, ou encore les corrosions des fers et aciers dans l'eau
douce produisent des dépéts de rouille adhérents, aussi dans ce dernier cas les
mesures sont entachées d’erreurs sensibles.

1 mm. par exemple, c’est-a-dire 'inverse de I'expression précédente

Ce qu’on mesure, c’est la différence entre le poids du dépot resté adhérent
et du métal dissous. Un exemple nous a été fourni par l'attaque du duralumin
4 leau de mer, la corrosion intercristalline ct les dépots restant dans les
piqires échappant complétement aux mesures et pourtant le métal est devenu
inutilisable.

Dans tous les cas, on a aucun renseignement sur le genre de corrosion,
uniforme ou localisée, superficielle ou intercristalline, avec ou sans fissuration,
c'esl-a-dire sur l'altération des propriétés mécaniques du métal.

I‘n résumé, I'estimation par perte de poids n’est appliquable que pour
les attaques assez importantes; le procédé est donc peu sensible pour comparer
les alliages résistant a la corrosion.

TaBLEAU 30

Altérations des propriétés mécaniques du duralumin
avec les différents modes de corrosion

ESSAI DE TRACTION ESSAI D’EMBOUTISSAGE
MODE DE CORROSION |- s —__ — g
ALLONGEMENT de rup!ure de rup!ure INDICE
Attaque uniforme Constant La loi de Proportion- AF o =1—13
b — L7 4y

similitude | nelle a I'épais- | AM
est valable seur des tdles

Attaque locale Dimipution | Laloi de Diminution AF % >1,3
similitude aM ’
est valable

Diminution Diminution
trés forte
Attaque Diminution Diminution Diminution

AF
intercristalline I % >13

AM = diminution de la perte de poids en 9% du poids du flan
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Propriétés mécaniques aprés corrosion,

Nous avons déja moniré qu’il n’y a aucun rapport entre Ia perte de poids
et Paltération des propriétés mécaniques. .

Le tableau 30 résume laliération des caractérisliques mécaniques avec
les différents modes de corrosion,

Au point de vue pratique, c'est T'effet de la corrosion sur les propriétés
mécaniques u'il importe de connaitre dans la majorité des cas (5). La compa-
raison de lintensilé de Paltéralion chimique moyenne (appréciée par la perte
de poids) el de la modificalion des caractéristiques mécaniques judicieusement
divisées fournissent de précieuses indicalions sur le mode de corrosion.

METHODES INDIRECTES de CARACTERISATION de la CORROSION

[)’aprés la loi de Faraday, le courant fourni d'un pile indique la quanlité
du métal anodique dissous, il exprime directement l'attaque en ampéres que
I'on peut convertir en grammes au moyen de I'équivalent électrochimique.

Un potentiel de dissolution positif caractérise généralement un métal
peu ou pas attaquable; toutefois, nous avons vu quun métal ayant un potentiel
électronégatif peut aussi se montrer peu corrodable s’il est recouvert de pellicules
polarisanies,

Ces mesures sont utiles pour I'étude des phénomeénes de protection dépen-
dant soit de la nature de la solution, soit de celle du métal, elles ne renseignent
pas sur les points faibles du métal, mais indiquent seulement des valeurs
moyennes.

A chaque mode de corrosion dépend un essai électrochimique approprié,
nous aurons donc a employer deux catégories de méthodes, une pour les piles
galvaniques, 'autre pour les piles Evans.

Essai par les piles galvaniques.

Nous avons exposé dans lhistorique quon ne peut pas appliquer cet
essai & l'étude des métaux ou alliages homogénes, ceux-ci s’'attaquant par piles
Evans. Parmi les méthodes proposées [ToEDT et DUurrek (1, 2)], certains créeni
des couples artificiels que l'on ne rencontre pas dans la pratique et dont les
différences de polentiel sont trop élevées (exemple : platine — métal & étudier
ou mercure — métal a étudier). Par ailleurs, ces couples ne se polarisent pas
de la méme facon que les piles provenant des hétérogénéités des métaux, la pile
Fe-C ou Al-Cu par exemple.

Toulefois, si I'on veut étudier le fonctionnement d’un couple qui cause
la corrosion d’un alliage donné, on peut au moyen de cet essai obtenir des
renseignements utiles sur sa polarisation. Par exemple, pour le duralumin, nous
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étudierons la pile Al-Cu, pour les fontes la pile I'e-C et nous pourrons ainsi
trouver les moyens de les polariser.

Un exemple pratique ou I'on doit appliquer cet essai se présente chaque
fois que deux métaux différents se trouvent en contact. par exemple Cu-Fe ou
lailon-duralumin et c¢. Dans ce cas, on choisira les métaux ou des revétements
de métaux qui donnent des débits et forces électromotrices les plus faibles.

Nous avons décrit la technique employée dans le chap. II, p. 8.

Essai par les piles Evans.

Dans le cas des métaux ferreux, ce sont les différences de teneur en
oxygéne des solutions salines qui provoquent surtouf la corrosion, oa se trouve
donc en présence de piles Evans. Nous avons mis au point une méthode qui
permet de suivre la formation et le foncltionnement de ces piles (voir chap. II,
page 12).

Grace a cette méthode, on peut comparer l'aptitude des mélaux ferreux
a cee genre de corrosion en mesurant l'intensité des courants obfenus et, en
suivant I’évolution du débit en fonction du temps, on peut aussi constater leurs
tendances a la polarisation. Avec cet essai, les phénomeénes de corrosion et de
prolection des métaux dans les différentes solutions salines se manifestent
rapidement.

On a donc le moyen d’étudier séparément les phénoménes qui sc pro-
duisent aux électrodes, de caractériser ces effets et de comparer leur intensité.

ESSAIS de CORROSION avee les SOLUTIONS SALINES
Remarques au sujet du réactif d’attaque.

Nous avons vu au cours de chapitres précédents que les effets corrosifs
des cations et des anions sont spécifiques pour chaque métal ou alliage, aussi,
pour les essais de corrosion dans les solutions et, en particulier, pour I'eau de
mer, devra-t-on employer toujours un réactif identique.

Par exemple, le chlorure d’ammonium atlaque particuliérement le cuivre.
I’ammoniac cathodique dissolvant ce métal; par contre, le chlorure de sodium
I'altaque relativement trés peu, la soude étant sans effet sur le cuivre. Le
duralumin est protégé dans une solution de nitrates ou de fluorures, alors que
le fer s’y attaque. Des mélanges d’électrolytes se comportent différemment
suivant les possibilités de polarisation; par exemple, un mélange de sulfate
d’ammonium et de chlorure de potassium atiaque le duralumin, tandis que le
sulfate d’ammonium seul ne le corrode pas. Un mélange de chlorures de zinc
et de sodium n’attaque que peu le fer, alors que le chlorure de sodium le
corrode fortement.

I’eau de mer est un élecirolyte trés complexe, constitué de nhombreux
sels. En étudiant les actions propres de tous ces sels, nous avons montré que
Paction protectrice des fluorures, bromures, iodures, nitrates ne s’exerce pas
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dans ce cas. car ils ne se trouvent dans I'eau de mer qu’en traces ou en faibles
doses. Cc sont les chlorures et sulfates de Na. K. Ca et Mg qui constituent la
plus grande partic de l'électrolyte. Le chlorure de sodium seul corrode
fortement. mais en présence de sels de magnésium. son action est atténuée (voir
chap. V, p. 50), la magnésie polarise les cathodes en s’y déposant.

Dans les essais de laboratoire, on a le choix entre l'emploi de I'eau de
mer naturelle ou la préparation d'une solution de sels (eau de mer artificielle).

Cette dernicre devrait étre constituée par un mélange de chlorure de
sodium et de sulfates ou chlorure de magnésium dans les mémes proportions
que dans l'eau de mer (cinq parlies Na Cl pour Ip. de Mg Cl?). En effet, avec
une eau de mer composée uniquement de Na Cl, on aurait une attaque trop
poussée, en particulier, les alliages légers et le zinc seraient attaquées par la
soude formée aux calhodes,ce (ui ne se produit pas dans 'eau de mer. .grice a
la présence de sels de magnésium. Les tendances de certains alliages & l’auto-
proleclion sonl aussi plus accentuées dans I'eau de mer que dans une solution
de Na Cl pur. En effet, dans I'cau de mer, a la tendance propre du métal i
former des pcllicules polarisantes qui ne suffirait pas a polariser des piles
intenses avec du Na Cl pur, s’ajoute celle de la magnésie; la soude peut aussi
dissoudre certains oxydes polarisants, ce que ne fait pas la magnésie.

VARIATION de la TENEUR en IONS HYDROGENE
des SOLUTIONS SALINES APRES CORROSION

Nous avons constalé que le Ph des solutions varie au cours de l'attaque.
Il prend des valeurs basiques dans le cas des sels de sodium, des valeurs
acides dans le cas des sels de magnésium (voir tableau 31).

TaBLEAU 31

Variation de la teneur en ions hydrogéne des solutions salines
aprés corrosion du fer et du duralumin

Ph APRES ATTAQUE
REACTIF D'ATTAQUE DEPOLARISANT  |Phmvimian| __ — — =
FER DURALUMIN
NaCl a 3 % H20? 4 0,6 % 7 11
MgCI2 4 3 % H202 4 0,6 % 7 6
NaCl 4 2,6 ©, H202 2 0,6 % 8 7,3
et MgCl2 4 0,4 %
Eau de mer H20? 4 0,6 % 8 7,7
NaCla3 % 02 sous 25 kg. 7 9 9
MgClza3 % 02 sous 25 kg. 7 6 6,5
MgCl2 4 2,6 % 02 sous 25 kg. 8 7 7,5
et NaCl 4 0,4 ¢
Eau de merA 02 sous 25 kg. 8 7,8 7,8
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Cette variation du Ph se produit aprés corrosion du duralumin dans une
solution de Na Cl aussi bien sous pression élevée d'oxygéne que par action de
Ieau oxygénée. Avec le fer, il n'en est pas de méme, et on n’observe cet effet
que dans certaines conditions particuliéres, par exemple, en immergeant du
fer verticalement dans une solution de KCl ou Na Cl sous pression élevée
d’oxygéne.

Interprétation des résultats.

On peut expliquer la réaclion basique aprés corrosioa par un effet d’élec-
{rolyse des chlorures alcalins, une partie du chlore s’échappant sous forme
gazeuse. D’ailleurs, nous avons identifié du chlore gazeux et un peu d’hypo-
chlorite dans une solution de Na Cl aprés attaque du duralumin sous pression
d’02 ou en présence d’H202. ,

La réaction acide aprés attaque du duralumin ou du fer a l'eau de mer
ou dans les solutions de Clz Ca ou CI? Mg est due a la précipitalion de la
magnésie aux cathodes; la solution devient acide, la base étant précipitée.

A propos d’'une eau de mer artificielle.

Sile Ph varie trop apreés corrosion, il faut renouveler la solution. Lorsqu’on
prépare une eau de mer artificielle, il faut avoir soin de corriger son Ph avec du
HCO3Na pour arriver au Ph basique (=8) de I'eau de mer. Les addilions de
corps tampon a l'eau de mer artificielle ou au Na CI sont sujettes a des critiques.
Un phosphate ou borate alcalin ne tamponne pas, I'attaque aux anodes donne
des phosphates ou borates insolubles de fer ou d’aluminium et la base reste
libre; cetle action tampon est donc illusoire. Du reste, ces sels peuvent exercer
une action de protection partielle sur ces métaux'(voir chap. V, p. 52). En’
particulier, du phosphate disodique, ajouté a l'eau de mer, précipite du
phosphate de Mg ou dans un mélange d’eau de mer et d’eau oxygénée, il se
précipite des perborates de Mg qui ne dépolarisent pas, aussi le duralumin ne
s’attaque-t-il pas dans ces conditions.

COMPARAISON des ESSAIS ACCELERES de CORROSION

Classement de la corrodabilité des duralumins
au zine et au nickel a I’eau de mer.

Les résultats groupés dans les tableaux 21, 22, 32 et résumés dans le
tableau 33 montrent que les différentes méthodes d’essai donnent des classe-
ments différents.

Si I'on examine les modificalions des propriélés mécaniques, le classe-
menl oblenu dans les essais sous pression coucorde, en général, avec celui par
immersions et émersions alternées (par exemple, les alliages n° 4 et 5. moins
bien pour le ne 1).

Par contre, avec l'essai 4 l'ean oxygénée, l'alliage contenant du man-
ganése, donne des résultats trop favorables, donc nettement différents de ceux
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ou le dépolarisant est de l'oxygéne moléculaire. Dans ce cas, I'attaque inter-
cristalline, bien développée aux essais 4 l'oxygéne, ne se produit pas a I'Hz202.
Les alliages recouverts de pellicules décomposant I'cau oxygénée (exemple
MnO?) paraissent les moins corrodables, résultats en contradiction avec les
essais ol l'on dépolarise & la pression almosphérique. Les alliages formant
des pellicules qui fixent 'H20? ne résistent qu'a des trés faibles teneurs en
H202, en effet, ils empéchent I'action de petites quantités d’0O2, mais ne s’opposent
pas a la dépolarisation intense par de fortes teneurs en H202? (duralumin
au zinc).

La comparaison des pertes de poids obtenues avec les différents essais
indique des différences entre l'essai sous pression élevée d’oxygéne et celui par
immersions et émersions alternées, en particulier le duralumin au manganése
parait le meilleur seulement dans les essais sous 30 kg. d’0O2. Cette différence
s'explique par la formation de quantités appréciables d’'H20? sous 30 kg. d'0?,
aussi, dans ce cas, la pellicule de MnO? agit favorablement de maniére analogue
aux essais a I'Hz202,

TABLEAU 32

Essais de corrosion accélérés a 1'eau oxygénée
Classement des duralumins au zinc el au nickel

Réactif : Eau de mer et H202 24 0,1 % Durée des essais : 2 jours
Recuit de 22 heures a 400° C., puis trempe de 500° a 20 C.

NUMERO PERTE DE POIDS DIML\:ETION ‘DIMIdTi:ION
L,AL‘:_‘:AGE NATURE DES ADDITIONS g/ms L’ALLONGEMENT CHARGE DE RUPTURE
en % en %
3 3% deZnetl 9% de Mn 10,4 ;75 0
1 3 9 de Ni 10,9 100 20
5 2 % de Niet 2 9% de Zn 21,4 100 50
2 59 de Zn 26 100 73
4 3 % de Zn 26,3 100 90
Duralumin normal 12,5 90 50
Réactif : NaCl a3 9 et H2024 0,6 % Téles brutes de laminage
(Essais d’'emboutissage)
3 3% deZnetl ¢ de Mn 7 7,5
1 3 9% de Ni 13,4 56
5 2 % de Niet 2 % de Zn 26,7 62
4 3 9% de Zn 39,5 70
2 5 9 de Zn 60 82
Duralumin normal 20,5 76




TABLEAU 33

Classement des alliages légers avec différentes méthodes d’essai de corrosion

Electrolyte : eau de mer

METHODES DE DEPOLARISATION

EAU OXYGENEE

30 KG. D'OXYGENE

1 KG. D’AIR
IMMERSIONS ET EMERSIONS
ALTERNEES

Anticorrodal A

Duralumin au zinc et
au manganése

Anticorrodal A

Duralumin au zinc et
au manganese

Anticorrodal A

Duralumin au zinc a
3%

Duralumin

o
.8 @ . . . . . .
T = 3 Duralumin au nickel | Duralumin au nickel | Duralumin au nickel
= 2 8 et au zinc
8 @ o . . . . .
L £ Duralumin Duralumin au zinc et | Duralumin au zinc et
" 8 N au nickel au manganése
1.
@ . . . . .
s < X Duralumin au zinc et | Duralumin Duralumin au nickel
M [ 1
% = a au nickel
= Duralumin aun zinc & | Duralumin au zinc & | Duralumin au zinc &
3% 3% 5%
Duralumin au zinc a | Duralumin au zinc & | Duralumin
5% 5%
Anticorrodal A Duralumin au zinc et | Duralumin au zinc et
g au nickel au nickel
T Duralumin au zinc et | Duralumin au zinc a | Duralumin au zinc 2
g E 3 au manganése 39 3%
= = . . . . . .
S8 E & Duralumin au nickel | Duralumin au nickel | Duralumin au nickel
P~
S & L . . - . . N . .
3 &% S Duralumin au nickel | Duralumin au zinc a | Duralumin au zinc et
N S F et au zinc 5% au manganese
.o L ~ . 0 + -
< % 2 K Duralumin Anticorrodal A Duralumin au zinc a
QL O 5 y
o 0
T S . . . . . .
§ o : Duralumin au zinc a | Duralumin au zinc et | Anticorrodal A
2 3% au manganése
U
= Duralumin au zinc a | Duralumin Duralumin
5%
Anticorrodal A Duralumin au zinc et | Duralumin au nickel
= au nickel et au zinc
DV
- 5 Duralumin au zinc et | Duralumin au zinc a | Duralumin au nickel
S =2 au manganése 3%
.2 =
= e 2 . . . . . . .
S 8% o |Duralumin au nickel | Duralumin au nickel | Duralumin au zinc a
T2 38 3%
T Qo ™~ .3 0
SR o o
:; s = 8 Duralumin au zinc et | Duralumin au zinc A | Duralumin au zinc a
S 5= au nickel 5% 5%
DV [} 0 0
)
i 2 3 = Duralumin Duralumin au zinc et | Duralumin au zinc et
-§ 2 au manganése au manganeése
= . . \ . .
= Duralumin au zinc a | Anticorrodal A Anticorrodal A
5 3etb Y
],

Duralumin
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CONCLUSIONS

Nous avons pu montrer qu’il n’est pas indifférent lorsqu’on veut accélérer
I’action corrosive de I'cau de mer aérée employer l'oxygéne sous une forme ou
sous une autre. En particulicr, si I'on utilise I'eau oxygénée, on voit immédiate-
ment apparaitre un certain nombre d'inconvénients. Celle-ci, en effet, peut étre
décomposée par la pellicule d’'oxyde protectrice sans que celle-ci protége d’une
facon tout a fait efficace contre une action corrosive lente.

Dans le cas des duralumins, la corrosion intercristalline rend dangereux
lout essai qui ne tient pas compte du temps, il faudra toujours interpréter
prudemment les essais accélérés, en particulier, ceux qui sont trop rapides.
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CONCLUSIONS GENERALES

1o On a étudié le fonctionnement d’'un cerlain nombre d’éléments de
piles galvaniques en fonction de la teneur en oxygéne de la solution saline
servant d’électrolyte. On a constaté que la dépolarisation cathodique par
loxygéne est relativement difficile, il est nécessaire pour un élément de pile
donné de saturer doxygéne I'électrolyte sous pression; d’agiter pour faciliter
la diffusion, enfin d'opérer avec une surface calhodique relativement trés grande
par rapport a la surface anodique.

20 Nous avons pu réaliser un élément de pile Evans au fer, nous avons
indiqué les précautions & prendre pour le bon fonclionnement de celte pile et,
en parliculier;, pour son amorg¢age. Nous avons pu ainsi montrer que la force
électromotrice de la pile constituée est d’environ 0,5 volt en la faisant fonc-
tionner sous pression de 25 kg. d’oxygéne. Nous avons pu meltre en évidence
I'importance de la formation de I'anode et nous avons indiqué les conséquences

de cet état « actif » de 'anode.

3¢ Nous avons étudié de méme le fonctionnement de la pile Evans en
fonction de la teneur en oxygéne de la solution saline baignant la surface
cathodique. Nous avons observé les mémes phénoménes, comme dans le cas
précédent des piles galvaniques, en particulier, que la réalisalion d'une dépola-
risation compléte est encore plus difficile. A la cathode, la dépolarisation se
fait avec formation d’eau oxygénée.

40 La polarisation des piles galvaniques et des piles IEvans en présence
d'oxygéne peut étre produite avec dépit visible d'oxyde sur les électrodes. Il
est facile de réduire ainsi le débit des piles de 80-95 ¢o. Le potentiel des
électrodes dans le cas des piles galvaniques n’est pas sensiblement modifié, au
conlraire, dans le cas des piles Evans, on constate un rapprochement du
potentiel de la cathode vers celui de 1'anode.

5¢ En opérant sous pression élevée d’oxygéne, nous avons confirmé les
interprétations données par Evans des divers phénoméncs de corrosion : corro-
sion par gouites des solutions salines aérées, ligne d'cau, etc.

69 Si on sature d'oxygéne de I'eau en présence d’un métal tel que le fer,
on observe en l'absence de toute corrosion visible la présence d’une quantité
dosable d’eau oxygénée, la discussion de ce résuliat fail penser qu’il n’esl pas en
coniradiction avec la théorie de 1émission ionique, par suile de la formation
d'une pellicule invisible d’oxyde, comme 'admet ’école anglaisc de U. R. Evans,
BeENGouGH et de leurs collaborateurs. L’hydrogéne (II atomique) recouvrant
le métal se combinerait & 'oxygéne pour donner des peroxydes instables ou tout
simplemen! de 'H202,
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7° Nos recherches expliquent comment de faibles addilions de cations ou
d’anions a unc solulion saline provoquent des cffets protecteurs, pourquoi, en
particulier, l'eau de mer est beaucoup moins corrosive qu'une solution de

Na Cl pur.

82 Dans le cas de leffet Evans, la formation de la chaine fer aéré
(Na OH) — fer non aéré (Fe CI2 ou Fe SO¢*) est retardée par les corps tampon,
ceux-ci peuvent aussi protéger par formation de pellicules protectrices.

90 Nous avons donné une interprélalion théorique de la protection par
revélement d’oxydes pouvant intervenir dans le processus de la dépolarisation
par combustion de '’hydrogéne adsorbé sur les cathodes par I'oxygéne.

10° Nous avons donné une interprétation de la formation de la pile Evans
(ui se ferait en plusicurs stades.

11° L’attaque d’'un métal par un réactif chimique peut produire des
effets trés différents suivant les cas :

a) Une attaque uniforme.
b) Attaque localisée plus ou moins profonde.
¢) Attaque intercristalline ou fissurante.

Les essais mécaniques aprés corrosion permettent de distinguer ces diffé-
renis cas. Nous avons montré I'importance capitale de ces essais dans le cas
des duralumins. La méthode consistant a mesurer la perte de poids aprés
attaque est appliquable seulement dans le cas d'une attaque uniforme, si I'on est
cerlain que les autres modes de désagrégalion de l'échantillon n’entrent pas
en jeu.

12> Nous avons montré l'analogie entre les effets produits par piqﬁres.
et par effet entaille.

13° Nos recherches permettent de mieux comprendre le processus d’accé-
léralion de la corrosion dans le cas de 'eau de mer aérée. Nous avons montré
que l'accélération de la corrosion par l'eau oxygénée a certains inconvénients,

ce procédé peut cacher l'aptitude des duralumins ‘3 se corroder lentement d’'une
maniére inlercristalline.

140 L'eau de mer ne peut étre remplacée comme réactif dattaque
par une solution de chlorure de sodium. Nous avons étudié les variations de la
teneur en ions hydrogéne des solulions salines au cours de l’attaque du fer et
du duralumin. Les corps tampons sont, en général, a éviter.







Planche I

GOUTTES ARTIFICIELLES PAR DIFFUSION d’'H20? AU CENTRE

. — Goutte au chlorure de sodium n 2; centre cathodique, zone extérieure attaquce.

. — Macrographie aprés attaque, centre cathodique, zone extérieure anodique attaquée.

. — Goutte a 'eau de mer, début, centre cathodique, début de la diffusion des sels de fer de la
zone extérieure anodique.

. — Macrographie aprés attaque, centre inattaqué recouvert de magnésie, zone extérieure attaquée,



Planche II
MODES DE CORROSION DU DURALUMIN

Numéros 1 et 6 : Témoins sans attaque

Exemples d’attaque uniforme :

. AF
2. — Corrosion a la soude & 5 %. Indice d’emboutissage : o % = —— =1,1.

7. — Corrosion a la soude a 5 %. Perte de poids Anr = 8,6 %.
Diminution de la charge de rupture : AR = 0.
Diminution de I'allongement : JA = 0.

OBSERVATIONS. — La surface est lisse. On voit sur les photographies des taches noires des grains de cuivre noir qui
proviennent de I'action décapante de la soude.

Exemples d’attaque locale ;

. . N . , : AF 26
3. — Corrosion a I’acide chlorydrique a 5 %. Indice d’emboutissage : vl 5,2
8. — Corrosion A 'acide chlorydrique a 5 %. Perte de poids : am =38 %.
Diminution de la charge de rupture : AR =10 %.
Diminution de I'allongement : AA = 45 %.
: . : . 50
4. — Corrosion & I'eau de mer et H202 4 0,6 %. Indice d'emboulissage : j_zl;‘x = :—5 =27.
5. — Corrosion au CINa par immersions et émersions alternées. Indice d"emboutissage : i—:,— = }13 = 45.

9. — Corrosion au NaCl et H20% a 1 %, Perte de poids : Am =3 %,
Diminution de la charge de rupture : AR =5 4.
Diminution de I'allongement : AA = 60 %.

10. — Corrosion au $O0+Cu 4 10 % et NaCl & 0,1 9. Perte de poids : Am =5 %.
Diminution de la charge de rupture : AR =5 %.
Diminution de I’allongement : AA = 60 %.

11. — Corrosion au CINa sous 25 kg. d’oxygéne. Perte de poids : am =35 %.
Diminution de la charge de rupture : AR =25 ¢,.
Diminution de 'allongement : AA =75 9.

OBSERVATIONS. — La surface est parsemée de petiles cavités aigiies qui amorcent les ruptures, on constate des
piquires profondes au-dessous des taches de cuivre.
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Planche III

MODES DE CORROSION DE L’ALUMINIUM

Numéros 1, 6, 10 et 14 : Témoins sans attaque

Exemples d'atlaque uniforme :

a 3
3. — Corrosion i la soude a 5 %. Indice d’emboutissage : TI;- % = % =11.
12. — Corrosion a la soude a5 %. Perte de poids: am = 33 %.
Diminution de la charge de rupture : AR =0 %.
Diminution de I'allongement : 3A = 0.

9. — Corrosion a I'acide chlorydrique a 5 % (macrographie). Perle de poids : am = 17,8 %.
Diminution de la charge de rupture : AR =0 %.
Diminution de I'allongement : AA =5 %.

11, — Corrosion au CINa et H20? a 1 % (aluminium 99,6 %). Perte de poids : dm =2 %,.
Diminution de la charge de rupiure : AR =0 9.
Diminution de I'allongement : AA = §%.

OBSERVATIONS. — La surface est lisse ou légérement ondulée.

Exemples d'attaque locale :

A 0
F =5—=20

2. — Corrosion a1'ean de mer et H*02 4 0,3 %. Indice I’'emboutissage : i 25 N

7. — Corrosion au CINa et H#O2 &4 0,3 % (aluminium 98,5 %). Perte de poids : am =2 4.
Diminution de la charge de rupture : AR =6 %.
Diminution de I'allongement : AA = 80 %.
19

5. — Corrosion au SO*Cu 2109 et CINa 4 0,1 % (aluminium 99,5 % laminé). Indice d’emboutissage : % =35 = 2,1,

8. — Corrosion an SO4Cu 4 10 % et CINa 4 0,1 % (aluminium 99,5 laminé). Perte de poids : am =5 4.
Diminution de la charge de rupture : AR = 0.
Diminution de I’'allongement : AA = 50 %.

13, — Corrosion au SO*Cu a 10 % et NaCl a 0,1 (aluminium 99,5 recuil). Perte de poids am = 1,5 %.
Diminution de la charge de rupture : AR =5 %.
Diminution de I'allongement : AA = 60 %.
4. — Effet d’entaille par altération mécanique de la surface. Trous de 0 mm. 2 de profondeur sur une tdle de
2 mm. d’épaisseur,
Diminution de la charge de rupture : AF =30 9.

OBSERVATIONS. — Corrosions par piqures profondes amorc¢ant les ruptures.
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Planche IV
MODES DE CORROSION DU FER DOUX

3 et 11, témoins en fer doux 4 0,1 % de C
9, témoin en acier 4 0,3 9 de C

Exemples d’attaque uniforme de Uacier doux

2. — Corrosion au NaCl et H:Ot 4 1 9. Indice d’emboutissage : % =12,
]

4, — Corrosion au NaCl et H20z. Perte de poids : Am = 10,5 %.
Diminution de la charge de rupture : AR = 0.
Diminution de 'allongement : AA = 0.

OBSERVATIONS, — La surface est 1égérement ondulée.

Exemples d’atliaque locale et intercristalline superposées (fragilité par I'hydrogéne
dans le cas de P'attaque par les acides)

AF
1., — Corrosion a ’'HCl 4 5 %. Indice d’emboutissage : = 1,75,
Nombreuses piqures, stade avancé de I'attaque (3m =70 %).
5. — Corrosion & THCL 4 5 %. Perte de poids : am =11 %,
Diminution de la charge de rupture : AR =6 %.
Diminution de I'allongement : AA = 28 %.
Début de 'attaque, fragilité par 'hydrogéne.
8. — Corrosion a 'HCl a 5 %.
Diminution de la charge de rupture : AR =0 %.
Diminution de I'allongement : AA = 30 %.
Acier 4 0,3 % de C, rupture sans striction, fragilité par 'hydrogéne.
10. — Corrosion a I'HC1 4 5 9.
Diminution de la charge de rupture : AR =0 %.
Diminution de I’allongement : AA = 40 %.
Acier 4 0,1 % de C, rupture sans striction, fragilité par I'hydrogéne.

Exemples d’atlaque locale par effet entaille

6. — Corrosion au CINa sous 25 kg. d’0O? pendant 5 jours Perte de poids : 10 %.
Diminution de la charge de rupture : AR =0 %.
Diminution de I'allongement : AA =40 %.
Cavités profondes assez larges produites par attaque chimique.
7. — Effet d’entaille par altération mécanique de la surface, trous de 0 mm. 2 de profondeur sur une tole de
1 mm. 5 d*épaissenr.
Diminution de la charge de rupture : AR = 3 9%,
Diminution de I'allongement : AA == 35 9.
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Planche V
MICROGRAPIIIES DE CORROSIONS LOCALISEES DU DURALUMIN

Attaque au mélange ean de mer 4 H20% 2 0,3 9.

Section d’une tdle de 2 mm. d’épaisseur.

Grossissement : 210.

Structure développée par HCl 41 9% et HF 4 1 9 (alcoolique).
1. — Zone prés du bord de la tdle.

2. — Zone intérieure.
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Planche VI

EXEMPLES DE CORROSIONS LOCALES DE GROS CRISTAUX D’ALUMINIUM
ET D’UN ALLIAGE Al-Cu (3,3 %)

a) Macrographies, réactif HClet HF ¢ 1 %

1. — Aluminium 99,5.
2. — Duralumin.

3, 4, 5. — Aluminium a différente grosseur de cristaux,

6. — Alliage Al-Cu (3,3 %).

b) Attaques locales aprés action de NaCl n/2 et de PO* sous 25 kg. pendant 24 heures

Amas d'alumine répartis dans les cristaux.
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