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Prérequis
â réaction redox

â réaction acido-basique

â Diagramme E-pH

Expériences
K corrosion de clou dans l’agar-agar

K corrosion du fer et du plomb dans l’acide

K Diagramme i-E d’une anode sacrificielle

K anodisation aluminium
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Figure 1 – Programme PSI

Introduction
On connait tous la corrosion, ce phénomène qui altère les métaux des objets nous entourant. La corrosion est une

plaie pour l’industrie : les pièces s’abîment, il faut donc les remplacer régulièrement. On estime l’humanité alloue
environ 2% du PIB mondiale à la corrosion !

Dans cette leçon, nous allons surtout nous intéresser à la corrosion en milieu aqueux.

1 Corrosion, pas corrosion ?

1.1 Stabilité des métaux dans l’eau
L’eau joue un rôle important dans la corrosion humide, on a donc envie de tracer son diagramme potentiel pH. Les

deux couples de l’eau sont H2O/H2 et O2/H2O, avec les équations :

H+ + e− = 1
2H2 (1)

1
2O2 + 2H+ + 2e− = H2O (2)

Leurs équation E-pH :

E1 = −0.06pH (3)
E2 = 1.23 − 0.06pH (4)

Pour savoir si un métal est stable dans l’eau ou pas, on superpose son diagramme potentiel-pH avec celui de l’eau.
Si la zone de stabilité du métal et celle de l’eau se recouvre, alors le métal est stable. Sinon, il va se corroder.

D’après ces diagrammes, le fer et le plomb sont tout deux instables en milieu acide.
Expérience : On place en barre de fer et une barre de plomb dans de l’acide. On aperçoit un dégagement gazeux

autour du fer mais pas autour du plomb.
On retire les barres, et on rend les solutions basiques (on ajoute de la soude). Côté fer, les ions Fe2+ précipite sous

forme de l’hydroxyde Fe(OH)2. Côté plomb, il ne se passe rien. Pourtant la thermodynamique nous dis que sommes
passé par des situations instable et que, pas conséquent, il devrait y avoir réaction !

1.2 Blocage cinétique
Pour comprendre pourquoi il n’y a pas de corrosion pour le plomb, il faut s’attarder sur les courbes i-E.
Lors de la corrosion, le métal (cathode) cède des électrons à l’anode (l’eau). Par conservation du nombre total

d’électron, Le potentiel de corrosion est tel que les courants anodique et cathodique.
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Ainsi, si la réaction H+ +e− = 0.5H2 à lieu en dessous d’un certain potentiel E1, et la corrosion du métal au dessus
d’un autre potentiel E2 (potentiels qui différent des potentiels standards de Nernst à cause des effets de surtension),
alors deux situations sont possibles.

• Soit E1 < E2, dans ce cas il y a une seule solution possible, qui fixe une vitesse de réaction non nulle (c’est le
cas du fer).

• Soit E1 > E2, dans ce cas il y a une plage de solutions possibles, qui fixe une vitesse de réaction nulle (c’est le
cas du plomb). L’oxydation n’a pas lieu, quand bien même elle est thermodynamiquement favorisée !

2 Protection contre la corrosion
Nous venons dans voir dans quelle circonstance à lieu la corrosion, maintenant voyons voir comment l’empêcher !

2.1 Anode sacrificielle
Expérience : on place des clous dans l’agar agar (TP corrosion et accumulateurs). Le gèle devient bleu en présence

d’ion fer (la où il y a oxydation) et rose en présence d’ion OH−. On voit que le clou s’oxyde lorsqu’il est seul ou
entouré de cuivre. Mais pas s’il est entouré de zinc ! Pourquoi ?

Lorsque deux métaux sont en contact, leurs potentiels deviennent égaux. Ainsi, on a un système à deux cathode :
le fer et le zinc, et à deux anode : l’eau sur le zinc et l’eau sur le fer. Par conservation du nombres d’électrons, la
somme des 2 courants cathodique et des deux courants cathodique doit être nul ! Regardons ce que cela donne sur un
schéma.

Lorsque le zinc et le fer ne sont pas en contact, leurs deux potentiels sont différents, et les deux s’oxydent. Lorsqu’on
les mets en contact, on force un même potentiel au deux électrodes, mais on autorise aussi les électrons a circuler
entre les deux. Dans ces conditions, on lit sur le diagramme i-E que la réduction de l’eau à lieu sur le fer (celui-ci joue
le rôle de cathode). Les électrons voyagent ensuite vers le zinc qui s’oxyde. Il fait office d’anode. On parle alors de
corrosion différentielle (en opposition à la corrosion homogène).
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On parle d’anode sacrificielle : on peut protéger une pièce de fer en plaçant un morceau d’un métal dont le potentiel
standard et inférieur à celui du fer : celui va alors s’oxyder à la place du fer. Dans le cas du clou entouré de cuivre,
c’est le fer qui se sacrifie pour protéger le cuivre. ( couple Zn/Zn2+ = -0.76, couple Fe/Fe2+ = -0.44, couple Cu/Cu2+
= 0.34 ).

Expérience : On peut réaliser un diagramme i-E (diagramme evans) des deux électrodes (celle à protéger, celle à
sacrifier). Voir TP corrosion et accumulateur. Problème, il est dur a interpréter (mais c’est quantitatif).

2.2 Passivation
Quand on regarde les diagrammes E-pH, on se rend compte que les métaux peuvent se réduire en ions, mais ils

peuvent aussi se réduire en solide ! Dans ce cas, une couche solide recouvre le métal. Si cette couche à la bon gout
d’être imperméable, alors le métal en dessous est protégé et la corrosion s’arrête.

Parfois, ce phénomène se produit naturellement, c’est le cas du cuivre. C’est pour cela que les toits parisiens sont
verts, couleur de l’oxyde de cuivre !

Parfois, cette protection est inefficace, c’est le cas de la rouille Fe2O3 (stade finale des oxydes de fer) qui est poreuse
et friable.

Expérience : On peut montrer l’anodisation de l’aluminium (voir ci-dessous)

2.3 Protection cathodique
Le principe est simple : on impose à une électrode un potentiel inférieur au potentiel de corrosion de la pièce a

protéger. La pièce devient alors la cathode du système : il s’y produit une réduction. Les inconvénients sont multiples :
l’anode va s’oxyder, il faudra la changer. Par ailleurs c’est une protection active, qui consomme de l’énergie.

Cette technique est néanmoins utilisée sur les bateaux.

Conclusion
La corrosion des métaux n’est pas universelle. Pour qu’elle se produise, il faut que les conditions thermodynamiques

et cinétiques soient réunies. Toutefois, quand il y a corrosion, il faut s’en protéger ! En particulier pour la navigation
(l’eau riche en sel conduit bien le courant, accélérant la cinétique de la corrosion). Pour cela il existe différente technique
comme la passivation (très efficace pour le cuivre ou l’aluminium), ou l’utilisation d’anode sacrificielle.
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