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INTRODUCTION

La corrosion est un phénomeéne facheux et indésirable. L’usure corrosive de
bien des métaux se fait a une vitesse importante a telle enseigne qu’elle porte un trés
grand préjudice a toutes les branches de I’économie. C’est ainsi que chaque année,
des dizaines de millions de tonnes des métaux ferreux nouvellement obtenus sont
détruits par corrosion. De plus, la corrosion peut provoquer des accidents aux
conséquences dé€sastreuses et, dans certains cas, contribuer a la pollution de
I’environnement naturel. '

La protection contre ce fléau, souci majeur pour les pays industrialisés ou les
colits de la corrosion représentent trois & quatre pour-cent du produit national brut,
constitue I’une des plus importantes recherches scientifiques et techniques actuelles.
Ces recherches doivent prendré en considération les nouveaux défis qui se
présentent aujourd’hui : le développement de technologie plus siires, non nuisibles &
I’environnement et économiquement supportables. C’est ainsi que les méthodes de
protection mises en ceuvre (application de revétement, protection €lectrochimique,
inhibition,...) visent principalement une économie de matiére et d’énergie.
Cependant, elles sont souvent trés contraignantes car elles doivent étre non
polluantes. Par exemple, [’utilisation du chrome VI en tant qu’élément de
passivation et de traitement anticorrosif, est limitée a cause de ses effets nocifs sur
’environnement. C’est la raison pour laquelle les études s’orientent vers la
recherche de substituts de chrome. Dans ce cadre, les inhibiteurs organiques sont de
plus en plus utilisés car leur usage semble étre une réponse pratique pour protéger
le métal. Un inhibiteur organique correspond dans certains cas & une molécule

organique comportant deux parties : la premiére constitue la partie se fixant sur le

site d’adsorption, la seconde, grice & son encombrement stérique empéche

(Y

I’approche de molécules agressives. Il s’avére donc qu’il y a un grand intérét

(%

développer de nouveaux composés organiques qu’on utilise comme inhibiteurs
cause de la grande variété des systémes matériau — environnement agressif, chaque

systéme exigeant un inhibiteur appropri€.

0w I



Dans ce travail, nous nous sommes intéressés a la préparation et a 1’étude
electrochimique de nouveaux composés organiques inhibiteurs de la corrosion de
Pacier dans HCl 1M et du cuivre dans HNO; 1M ainsi qu’a I’étude de ’effet de KI
sur I'inhibition de la corrosion de ’acier dans H,SO; 0.5 M et HCl IM par le
poly(4-vinylpyridine).

Cette thése comporte cinq chapitres :

e Le chapitre I rapporte des généralités sur I’inhibition de corrosion et un
rappel bibliographique sur les différentes méthodes d’étude.

» Le chapitre II est consacré a la synthése et a I’étude de I’effet de ’inhibition
du N-phénylhydrazide N’-phénylthoiosemicarbazide oxalique ( PHPTO ) et
du N-phényldihydrazide oxalique ( PDHO ) via & vis de la corrosion d’un
acier doux dans HCI 1M.

o Dans le troisiéme chapitre, nous avons étudié I’inhibition de corrosion du
cuivre dans HNO; 1M par le PHPTO et le PDHO. Cette étude a été réalisée
dans le but de voir I'influence du substrat et du milieu sur le pouvoir
inhibiteur de ces deux composés.

o Dans le quatrieme chapitre ’aspect quantitatif de ’inhibition de I’acier
dans HCl 1M par le poly(4-vinylpyridine) en présence de KI a été
appréhendé.

e Dans le but de déterminer I'influence du milieu, nous avons étudié 1’effet de
synergie entre les ions iodure et le poly(4-vinylpyridine) sur la corrosion de
I’acier dans H,SO4 0,5M. Cette étude a fait I’objet du cinquiéme chapitre.

Notre étude fait appel a deux techniques : les méthodes pondérales et les
techniques électrochimiques pseudostationnaires (courbes de polarisation et
mesures de Rp ) et transitoires ( impédancemétrie). Ces techniques ont permis
d’¢établir I’efficacité inhibitrice des composés étudiés ainsi que certains parameétres

propres a la corrosion.
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CHAPITRE 1

PARTIE BIBLIOGRAPHIQUE SUR L’INHIBITION DE LA
CORROSION EN MILIEU ACIDE.
METHODES D’ETUDE

I. 1 Généralités sur la corrosion

La corrosion est définie comme le phénomeéne suivant lequel les métaux ont
tendance, sous I’action du milieu ambiant, & retourner a leur état d’origine plus
stable et ainsi a subir une détérioration de leurs propriétés chimiques et mécaniques.
L’interaction avec le milieu ambiant peut €tre chimique, électrochimique ou
biochimique.

La corrosion qui est un phénoméne ficheux et indésirable est un processus
spontané qui s’effectue dans la grande majorité des cas sans apport d’énergie d’une
source extérieure quelconque. Le probléme de corrosion a pris de nos jours une
importance considérable a cause de I’utilisation de plus en plus grande des métaux
et alliages dans la vie moderne. C’est un probléme qui intéresse donc les industriels,
les ingénieurs et les scientifiques. A cause des efforts déployés par ces derniers, la

compréhension des mécanismes régissant les différents phénoménes de corrosion
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n’a pas cessé de se développer et ceci dans le but d’améliorer les procédés capables
de lutter contre ce fléau.

Du point de vue économique, la corrosion pose un probléme crucial. En effet,
on estime que chaque année le quart de la production mondiale de I’acier est détruit
par la corrosion. Si le remplacement du métal corrodé constitue une charge
financi¢re trés élevée, il n’en demeure pas moins que les frais de réparation des
dommages causés par la corrosion dépassent notablement le prix du métal détruit.
C’est ainsi que le colt relativement peu élevé d’un céble souterrain dégradé n’est
nullement comparable aux dépenses requises pour détecter ’endroit de la panne,
fouiller le sol et réparer le cable. A cela Jl faut ajouter le manque a gagner
correspondant a I’arrét des installations lors des réparations.

La corrosion d’un métal ou d’un alliage peut se développer suivant différents
modes qui caractérisent chacun un type de corrosion. C’est ainsi qu’on distingue la
corrosion chimique, la corrosion biochimique et la corrosion électrochimique des
métaux.

- La corrosion chimique est une réaction hétérogéne entre une phase solide et une
phase liquide ou gazeuse. Si le réactif est liquide (milieu organique non
conducteur), il se produit une attaque du métal avec formation d’un produit de
corrosion & sa surface. La corrosion chimique ne fait pas intervenir le passage d’un
courant €lectrique.

- La corrosion électrochimique caractérise plus particuliérement la corrosion des
métaux ou alliages au contact d’une solution contenant un €lectrolyte dissous ¢’est a
dire une solution conductrice de I’électricité. Elle apparait chaque fois qu’il y’a
hétérogénéité dans 1’un des constituants du couple formé par le métal et le réactif
qui a pour conséquence la formation de piles ou de micropiles, c’est a dire des
anodes et des cathodes et ceci sur la méme partie de la structure métallique. C’est
ainsi que les anodes siéges d’une réaction de dissolution vont se détruire, la
corrosion est dite électrochimique.

- La corrosion biochimique est due a I’activité vitale des divers microorganismes
utilisant le métal comme milieu nutritif ou sécrétant des produits qui altérent le

métal. Son évolution est favorisée par les sols de composition déterminée, les eaux
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stagnantes et certains produits organiques. Dans certains cas, on peut observer sur
les canalisations des dépéts résultant de Iattaque, non pas du métal lui-méme, mais
de certains constituants du milieu ambiant par des bactéries. Il en résulte la
formation de piqiires sur le métal, a I’endroit ou s’est formé le dépét, par aération
différentielle par exemple.

Il est commode de classer les différents types de corrosion d’aprés le caractére
des destructions accompagnant la corrosion. On distingue la corrosion générale ou
uniforme qui envahit toute la surface du métal avec la méme vitesse en tous les
points de la surface métallique et la corrosion localisée qui n’affecte que certains
points de la surface métallique. Dans ce dernier type on distingue la corrosion
localisée macroscopique et la corrosion locale microscopique. En effet dans ce cas,
les foyers de destruction peuvent se présenter sous forme de taches ou de pigiires
(corrosion par piqiires). Ils peuvent atteindre les grains d’un seul des ‘constituants de
I’alliage métallique (corrosion sélective), se concentrer aux frontiéres des grains
(corrosion intergranulaire) ou enfin, passer par tous les grains sous forme de fissures
(corrosion transgranulaire). ;

De plus, les phénoménes de corrosion dépendent d’un grand nombre de
facteurs qui peuvent étre classés en trois groupes principaux :

- facteurs métallurgiques (structure du métal, grosseur de grain ....)
- facteurs définissant les conditions d’emploi (sollicitations mécaniques ....)
- facteurs définissant le milieu corrosif (nature du milieu, pH, ...)

Enfin, pour terminer ce paragraphe, notons que pour pouvoir évaluer la
résistance a la corrosion des métaux et I’agressivité des milieux, on a proposé des
échelles conventionnelles variées. Il existe plusieufs modes d’expression de la
vitesse de corrosion. L’indice pondéral et I’indice de courant sont les plus utilisés
pour 1’évaluation de la corrosion. Le premier traduit la perte de poids par unité de
temps et par unité d’aire de la surface de I’échantillon soumis a I’épreuve. Dans le
second cas, la vitesse de corrosion est exprimée par I’intensité du courant ou plus
exactement par la densité du courant c’est & dire ’intensité rapportée a l'unite de

surface de I’échantillon.
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Le recours aux diverses méthodes de protection contre la corrosion se fajt
sclon le caractére de la corrosion et les conditions de son évolution. Le choix de
telle ou telle méthode est dicté par son efficacité dans chaque cas précis ainsi que
par les avantages économiques qu’elle procure. Les méthodes de protection sont
divisées par convention en quatre groupes :

- Meéthodes électriques : Elles reposent sur la variation des propriétés
électrochimiques du métal sous 1’effet du courant polarisant.

- Méthodes basées sur la variation de propriétés du métal qui se corrode : il est
en général plus facile d’agir sur la nature du métal en utilisant un métal noble
ou un alliage inerte chimiquement dans le milieu considéré. Une méthode de
protection trés souvent utilisée en industrie consiste 4 construire les
installations en alliages & bas prix et & les recouvrir d’un revétement mince
qui les isole du réactif corrosif.

- Meéthodes fondées sur la variation de propriétés du milieu corrosif: dans le
milieu industriel on est souvent confronté au probléme d’un métal peu noble
expos¢ a un environnement bien défini ou faisant partie d’un circuit fermé.
Dans ce cas, il est préférable de modifier le milieu, par addition de composés
inhibiteurs de corrosion qui agissent & I’interface métal - solution par
formation d’une couche protectrice.

- Meéthodes combinées : par exemple, pour mieux protéger les tuyauteries
souterraines, en dehors des moyens mécaniques de protection (revétement
avec des compositions a base de bitume ...), on fait appel a une protection
cathodique qui protége le métal contre la corrosion aux endroits de solution
de continuité de la couche superficielle isolante. De plus, ’application de la
polarisation cathodique peut accroitre I’effet décélérateur des inhibiteurs en
milieux neutres et acides.

Puisque notre travail sera consacré principalement a I’étude de la corrosion
électrochimique et a ’influence des inhibiteurs de corrosion dans le milieu corrosif,

nous avons jugé utile de nous arréter davantage sur le phénomene d’inhibition.

0w nm



1.2 Inhibition de corrosion

1.2.1 Généralités

Le premier monographe consacré aux inhibiteurs de corrosion des métaux a
été¢ publié en 1953 par Rozenfel’d [1]. Pourtant la méthode de protection des
métaux basée sur I’utilisation des inhibiteurs de corrosion qui sont des substances
chimiques, qui ajoutées en faible quantité dans un milieu corrosif, retardent
efficacement le phénomeéne de corrosion sans changer d’une maniére significative la
concentration des agents corrosifs [2], a été connue depuis longtemps. En effet, les
premiers inhibiteurs de corrosion volatils ont été utilisés pour la protection des pipes
en 1820.

Les premiers résultats relatifs aux études sur les inhibiteurs de corrosion (sels
de zinc) en milieu neutre ont été publiés au plus tard en 1881[3]. Par ailleurs, le
début du vingt et uniéme siécle a vu ’apparition d’un nombre considérable de
brevets et d’articles scientifiques ayant trait aux inhibiteurs de corrosion.

En général, les inhibiteurs de corrosion agissent en créant une barriére entre le
métal a protéger et 1’électrolyte en se fixant a la surface du métal. Ils agissent soit
par formation d’un produit insoluble ou bien d’un film adsorbé [4]. Ils réduisent la
surface active du métal et/ou changent I’énergie d’activation du processus de
corrosion [5]. Nous distinguons les inhibiteurs cathodiques, anodiques et mixtes.
Cette distinction suppose qu’il y a une relation entre le mécanisme de protection et
les variations dans les cinétiques électrochimiques causées par ces composés [6].
Elle permet en outre de classer les inhibiteurs en fonction du processus qu’ils
inhibent préférentiellement. La suppression du mécanisme de réduction du proton
est par exemple recherchée lors de la mise en ceuvre d’un dépdt électrolytique :
P’inhibiteur choisi sera alors cathodique. En revanche, I’inhibition de la dissolution
du métal préconisée lors du décapage électrolytique de certains métaux implique la

mise en ceuvre d’un inhibiteur anodique.
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1.2.2 Mode d’action des inhibiteurs organiques

Selon I’opinion la plus répandue, I’effet produit par les inhibiteurs organiques

de la corrosion acide est dit a leur adsorption & la surface de contact métal -acide

[7]. Ces inhibiteurs peuvent retarder le processus des réactions électrochimiques

selon un ou plusieurs mécanismes qui sont :

L’inhibiteur peut former une barriére qui limite I’accés des réactifs a la
surface métallique. Dans ce cas, les inhibiteurs sont généralement de grosses
molécules ou des composés & longue chaine hydrocarbonée. Ce mécanisme
connu sous le nom de la théorie du film barriére s’explique par la formation
d’un film inhibiteur imperméable a la surface du métal.

L’inhibiteur peut étre chimisorbé & la surface du métal. Dans ce cas, en plus
de la liaison chimique entre le centre actif et les orbitales "d" du métal, il ya
des forces d’attraction latérales de Van Der Waals entre le métal et le reste
de la molécule qui entrainent la formation d’un film protecteur a I’interface
[8-10].

Les molécules organiques adsorbées peuvent se transformer en composés
intermédiaires qui retardent la cinétique des réactions électrochimiques
responsables de corrosion. Nous sommes en présence ici, d’inhibiteurs
secondaires.

Les inhibiteurs organiques adsorbés sous forme ionique peuvent modifier la
structure de la double couche électrique. Ce phénoméne a pour rdle principal
d’affecter la vitesse des réactions de corrosion. L’inhibiteur se charge
électriquement & I’extérieur de la couche d’Helmholtz selon le signe et la
grandeur du potentiel a I’interface [11,12]. C’est le cas par exemple des
cations adsorbés dans le plan d’Helmholtz, ce qui déplace le potentiel du
métal vers des valeurs plus nobles et rend la décharge des protons plus
difficile.

Ainsi, en plus de I’électrochimie qui permet de déterminer non seulement le

caractére du processus de corrosion mais aussi les propriétés rédox de tous les

composants du milieu, les propriétés d’adsorption de I’inhibiteur sont également

d’une importance primordiale.
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L3 Adsorption

L’adsorption est basée sur un échange électronique entre la surface du substrat
et les espéces de la solution, elle dépend ainsi des caractéristiques des deux
€léments.

L’adsorption se produira s’il existe un ajustement des niveaux de Fermi du métal et
des espéces conductrices de I’électrolyte, celui-ci pouvant avoir lieu par
I'intermédiaire de la variation de la surtension appliquée au systéme [13].
L’adsorption d’un gaz ou d’un liquide abaisse I’énergie de surface. La diminution
globale d’enthalpie libre qui en découle équivaut a I’enthalpie libre d’adsorption
AG gs.

L’adsorption est un phénoméne exothermique. La chaleur d’adsorption Qpgs ( Qus =
- A H .4 ) dépend de I’énergie des liaisons formées entre les atomes adsorbés et la
surface. La valeur de Quq permet de distinguer I’adsorption physique de celle

chimique.

L. 3.1 Adsorption physique

Ce phénomene est caractérisé par le fait qu’aucune liaison chimique ne se
forme entre le substrat et le liquide ou le gaz, leurs nuages électroniques demeurent
- separées tout en subissant une déformation. C’est un processus qui n’implique
aucune énergie d’activation. La chaleur d’adsorption ne dépasse pas 50 kJ.mol ™.

La forme la plus simple de 1’adsorption physique est €lectrostatique : liaison d’un
ion avec une charge de surface.

Les molécules neutres peuvent aussi €tre sujettes a4 une adsorption physique
par I’intermédiaire des forces de London-Van Der Waals. Ainsi, la mise en place de
la physisorption est due a I’existence des charges électriques libres et des dip6les
induits ou permanents. Ceci implique que le champ électrique de la couche
d’adsorption et donc le potentiel d’électrode influe directement sur I’adsorption
physique.

Enfin, il est intéressant de souligner que lors de la physisorption, plusieurs couches

d’atomes adsorbés peuvent se superposer.
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I.3.2 Adsorption chimique

L’adsorption chimique est caractérisée par une chaleur d’adsorption plus
¢levée ( de 100 a 500 kJ.mole™ ). Elle est engendrée par des forces beaucoup plus
intenses que celles rencontrées dans la physisorption. Ce processus nécessite parfois
une énergie d’activation. Généralement, une seule couche d’atomes ou de molécules
est adsorbée.

Divers critéres sont utilisés pour étudier la nature des liaisons aboutissant a
I’adsorption chimique et pour trouver le lien entre la structure chimique d’un
inhibiteur et son efficacité inhibitrice. Par exemple, nous citons le calcul quanto-
chimique basé sur I’analyse de I’énergie des orbitales frontieres HOMO (High
Occuped Molecular Orbital) et LUMO ( Low Unoccuped Molecular Orbital ) du
métal et celles HOMO de la molécule organique [14] qui permettent la création
d’orbitales moléculaires. Nous pouvons citer ¢galement la trés populaire approche
basce sur la relation linéaire de 1’énergie de Gibbs, LGER (Linear Gibbs Energy
Relation) que Hammett a introduite en chimie physique organique [15]. En se
basant sur les réactions en série de la dissociation des acides carboxyliques
aromatiques, Hammett a suggéré de considérer la constante ¢ du substituant, R,
comme caractéristique de ce dernier: un signe négatif de o implique un effet
nucléophile de R sur le centre de réaction du composé tandis qu’un signe positif met
en évidence I’effet électrophile.

Nous ne pouvons oublier dans ce contexte le concept de Pearson [16] HSAB (Hard
and Soft Acids and Bases) qui a été trés discuté dans la littérature [17,18-20]. Dans
ce concept, I’attention est beaucoup plus focalisée sur la nature du centre de la
réaction que sur le substituant R dans I’inhibiteur de corrosion. Ce principe introduit
Paspect acide/base durs ou mous en relation avec la polarisabilité ou
Iélectronégativité : une forte polarisabilité correspond au concept "dur", le concept
"mou" étant défini inversement. De plus, les acides mous sont des donneurs
d’¢électrons d ou p vers les orbitales vides du métal, tandis que les acides durs en

sont des accepteurs [21,22].
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Notons que les chélates peuvent étre formés a la surface du métal lorsque le
composé organique contient plus d’un groupement fonctionnel, susceptibles de
former chacun des liaisons avec les atomes du métal.

Parmi les autres paramétres structuraux pouvant influencer Defficacité des
inhibiteurs, nous citons essentiellement :

¢ [.’aire moléculaire projetée sur la surface meétallique. Cette projection dépend
des différentes possibilités d’arrangement des ions organiques ou des
molécules a I’interface métal/solution [23,24].

* Le poids moléculaire des composés impliqués, pris a des concentrations
¢gales. Un accroissement de la longueur de la chaine hydrocarbonée des
amines, nitriles [25] ou mercaptans [26] peut entrainer une augmentation de
efficacité inhibitrice.

* La configuration moléculaire qui a été clairement mise en évidence avec des

composés tels que les sulfides [27] et les amines aliphatiques [28].

L. 3.3 Influence de la densité électronique sur Padsorption

L’inhibition en milieu acide implique généralement une chimisorption de
I’inhibiteur. Plus les atomes fonctionnels ont tendance a former des liaisons avec le
métal en donnant des électrons, plus les inhibiteurs sont efficaces. Pour une série de
molécules organiques qui ne différent que par leurs atomes fonctionnels, I’efficacité
inhibitrice varie inversement avec 1’électronégativité de ces atomes. Elle augmente
donc dans ’ordre [29,30] :

O<N<S<S.<P

La structure moléculaire de la partie non polaire peut également influencer la
capacité des atomes fonctionnels & donner des €lectrons. En fixant, par exemple, sur
la position 3 ou 4 d’une molécule pyridine, des groupes méthyles, - CHj;, on
augmente la densité des électrons sur 1’azote, facilitant ainsi une liaison avec le
métal. En effet, le groupe méthyle est un groupe nucléophile ( donneur d’électrons).

Notons qu’un groupe électrophile tel que — CI” donne I’effet inverse.
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b | W1



L. 3. 4 Influence de Ia concentration sur Padsorption
Pour une température donnée, la relation entre la quantité¢ adsorbée et son

activité¢ dans la phase gazeuse ou liquide en contact avec la surface s’appelle
isotherme d’adsorption. On exprime généralement la quantité adsorbée d’une
espece i par le recouvrement de la surface, qui représente la fraction de sites
occupés par la surface :

0;=N;/N,
N; correspond au nombre de sites occupes par I’espéce adsorbée et N, au nombre
total de sites par unité de surface.
Dans le cas d’une espéce en solution, la concentration C; remplace généralement
Iactivité, Iisotherme d’adsorption est une relation du type :

0:=f(C:)
Suite aux observations expérimentales, les chercheurs ont développé plusieurs

modeles théoriques pour décrire les isothermes d’adsorption.

e Isotherme de type Langmuir
C’est le modéle le plus connu. Il suppose qu’il existe sur la surface, un
nombre fixe de sites. Un site ne peut adsorber qu’une seule particule. L’énergie
d’adsorption est constante car on néglige les interactions entre particules adsorbées.
Si I’adsorption d’un inhibiteur suit Iisotherme de Langmuir,  est donné par:
_ KC,
1+KC,

inh

Dans cette équation K désigne le coefficient d’adsorption et C;,, la concentration de
I’inhibiteur dans la solution.

Signalons que les hypothéses de Langmuir sont valables seulement pour les faibles

valeurs de 6.

e Isotherme de type Freundlich
La relation de type Freundlich est souvent utilisée pour restituer
graphiquement les données d’adsorption empiriques dans une représentation

graphiques log 8 en fonction de log Ciy,.
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0=K Ciy"

oul K est la constante d’équilibre d’adsorption et n représente le degré de non
linéarité dans la relation entre 8 et C;,y, (0 <n <1 ).

Cependant I’ajustement des données a 1’aide d’une relation de type Freundlich
(ou de type Langmuir ) ne signifie nullement que les hypothéses qui sous-tendent le
modele sont satisfaites. Il s’agit le plus souvent d’un simple ajustement. En effet,
I’adsorption doit étre considérée comme le résultat de différents mécanismes
d’interaction aux interfaces liquide-solide faisant intervenir aussi des interactions

latérales.

e Isotherme de type Frumkin

On porte un intérét considérable a I’influence exercée par les corps
tensioactifs sur la structure de la double couche électrique et sur I’allure des courbes
électrocapillaires. Cette question fut étudiée pour la premiére fois par Frumkin [31].
L’électrode considérée dans ce cas est une électrode de mercure.
Un principe important de la théorie de Frumkin a trait au choix de I’isotherme
d’adsorption. Frumkin s’inspire de I’hypothése selon laquelle I’adsorption de tous
corps organique obéit a I’équation de Langmuir .
Cette équation ainsi que 1’équation fondamentale de 1’électrocapillarité.

do=-qde—-RIT'dInC=-qde-RTI,0dInC
font ressortir que |’abaissement de la tension superficielle ¢ sous l’effet de
I’adsorption du corps organique, & un E donné ( ¢ = const ) est égal a :
Ac=-RTT,In(1-6)

ou:

q : charge a ’interface mercure - solution.

¢ : Différence de potentiel E et du potentiel Ey, ¢ ¢ correspondant au maximum de la
courbe électrocapillaire (¢ = E —E; ¢ ).

I" : concentration superficielle du constituant

I',, : Adsorption limite correspondant 8 C — .
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Frumkin a introduit un terme additionnel RT I, a 6 qui fait entrer en ligne de
compte I'interaction entre les molécules adsorbées du corps organique :
Ac=-RTT,[In(1-6)+a@*]
ou a est la constante d’interaction par attraction ou répulsion. En résolvant les

¢quations ci-dessus, aprés en avoir éliminé E, on trouve une isotherme nouvelle :

= 6 . -2a0
K.C o ©

qui a regu le nom d’isotherme de Frumkin. Cette €quation qui a Dorigine a été
trouvée pour une électrode de mercure, s’est étendue par la suite a toutes les

€lectrodes métalliques.

¢ Isotherme de type Temkin
L’¢énergie libre d’adsorption de 1’adsorbat est une fonction linéaire du taux de
recouvrement, il y a attraction ou répulsion entre espéces adsorbées a la surface.
L’équation de I’isotherme de Temkim est :

exp(fd)-1
l-exp[-/(1-6)]

ou f'est le facteur d’hétérogénéité énergétique de la surface.

K-Cinh =

e Isotherme de Flory-Huggins
Modifié¢ par Dahr [32] qui a introduit un terme configurationnel y, celle-ci

représente le nombre de molécules d’eau désorbées de la surface et remplacées par

une molécule organique.

K-Cinh =

0
exp(x—1)(1-Gexpx

o Isotherme de cinétique-thermodynamique (Kinetic-thermodynamic

model)
Ce modele n’est autre que celui de Langmuir modifié [33,34].

L’équation de cette isotherme est :

O —Ihk ,
lnl_e Ink’ +ylog Cim
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Dans ce modeéle on a inclus le nombre de sites actifs (%) qui pourrait étre différent
de 1. Les valeurs de %infe’rieurs a I'unité¢ impliquent la formation de plusieurs

couches de Iinhibiteur sur la surface du métal. Par ailleurs, les valeurs de 1
y

supérieures a ’unité indiquent que la molécule de 1’inhibiteur occupe plus d’un site
actif.
La constante d’équilibre K est calculée selon I’équation :

K=F (W

1.4 Méthodes d’étude de la corrosion

L’interface métal/électrolyte étant un systéme complexe, toute méthode de
détermination de la vitesse de corrosion conduira donc 4 une approche différente de
cette grandeur, suivant la nature des hypothéses de base de la technique employée.

Les méthodes d’¢tude les plus courantes sont : la gravimétrie qui est d’une
mise en ceuvre facile et qui a ’avantage de permettre une mesure directe, les
méthodes €lectrochimiques stationnaires ( courbes de polarisation ) et les méthodes
électrochimiques transitoires parmi lesquelles la technique d’impédance
électrochimique occupe une place privilégiée.En plus de ces méthodes nous
pouvons citer la détermination thermométrique basée sur la variation de la
température avec le temps de dissolution du métal. Cette méthode a été mise au
point par Mylius [35] et développée ultérieurement par Shams El-Din et al

[36].Signalons que ces techniques sont des méthodes d’évaluation de la corrosion

uniforme.

I. 4.1 La Gravimétrie

Le principal avantage de cette méthode réside dans la mesure directe de la

vitesse moyenne de corrosion. De plus, sa mise en ceuvre est relativement simple et
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ne nécessite pas un appareillage compliqué. Cependant, elle ne permet pas
d’approcher le phénomene de corrosion et reconnaitre ses mécanismes.

Cette méthode consiste & mesurer la perte de masse Am des échantillons de
surface d’aire S pendant le temps t d’immersion de I’échantillon dans une solution
corrosive. La vitesse de corrosion est donnée par I’expression suivante :

W=A4m/t s
W peut étre exprimée en mg.cm™.h’!
Il ne faut toutefois pas perdre de vue que cette vitesse n’a de signification que
lorsque I’attaque est répartie uniformément sur toute la surface.
L’efficacité inhibitrice d’un composé est évaluée par I’intermédiaire de la mesure
des vitesses de corrosion du systéme électrochimique en absence et en présence de

Pinhibiteur. Elle est calculée a partir de la relation suivante :

P%=1-W/W,
ou Wy et W sont respectivement les vitesses de corrosion en absence et en présence

de I’inhibiteur.

L. 4.2 Courbes courant-tension (courbes de polarisation)

I.4.2.1 Principe

Le tracé des courbes de polarisation est délicat car 1’état stationnaire est dans
la plupart des cas, assez lent & s’établir, surtout dans le domaine anodique. Ces
tracés sont généralement effectués point par point en maintenant soit la tension fixe
(mode potentiosatique), soit le courant fixe (mode galvanostatique), de fagon a
obtenir un courant ou une tension quasi-stationnaire.

Cependant le mode potentiodynamique avec une vitesse de balayage trés
petite permet aussi d’avoir des conditions quasi-stationnaires [37-39].

La détermination de la vitesse de corrosion & partir des courbes de polarisation
dépend uniquement de la cinétique qui régit le processus de corrosion (cinétique de

transfert de charge, de diffusion ou mixte).
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I.4.2.2 Cinétique de transfert de charge pur

La cinétique de dissolution due au transfert de charge est explicitée par une loi
hétérogene déduite de la cinétique chimique, dans laquelle les constante de vitesse
(k) conservent leur signification habituelle.
La valeur de la vitesse de la réaction (v) détermine la valeur du courant de transfert :

I=nFvavecv=FkC"

ou C est la concentration et m 1’ordre de la réaction
En utilisant le modele du complexe activé on aboutit, pour une réaction de
dissolution réversible a Pexpression du courant de transfert en fonction de la
surtension 1 de I’€électrode et des paramétres cinétiques I, et a (courant d’échange a
I’équilibre et coefficient de transfert).
Cette expression est connue sous le nom de la relation de Butler-Volmer .

(1-a)n.F.n -ankF.n )

RT P

I=1Iy(exp 7T

Les calculs ont montré que, pour un potentiel appliqué supérieur de 100 mV par

rapport 4 E,q, nous ne commettons qu’une erreur de 2 % en considérant, soit le

processus cathodique favorisé soit le processus anodique favorisé.

I=1Iyexp :6%5;—71(5 =K.exp —BIEE
o Lol o« e,

Si nous prenons le logarithme de cette expression, nous obtenons la relation bien

connue de Tafel :
E=a+Binl

ou a est une constante.
Cette relation montre la linéarité entre le potentiel et le logarithme de I’intensité (I).
Remarquons que pour E = E., (n =0), on a I = Ij: Pextrapolation de la droite de

Tafel au potentiel d’équilibre donne le courant d’échange Iy,

I.4.2.3 Régime de diffusion pure

En polarisation de diffusion la concentration d’une espéce réactive a la surface

de P’électrode est gouvernée par 1’équilibre dynamique entre la consommation de
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cette espece par la réaction et son renouvellement i la surface par diffusion
convective. Cet équilibre détermine la valeur de la concentration (C) de I’espéce a
la surface de I’électrode et la valeur du flux de diffusion (J) de cette espéce au
niveau de I’électrode.

En partant des équilibres aux électrodes, on peut déduire les équations
traduisant la relation entre la surtension de diffusion et la densité de courant pour

des réactions d’électrode complexes.
na= &L Zy,ln(likdJ i)

ou:
74 : surtension de diffusion.

y; - facteur stoechiométrique d’une espéce de particule donnée j

(=)o
kd] " n.F.D;

avec :

d : épaisseur de la couche de diffusion.
D; : coefficient de diffusion de I’espéce j.
t; : nombre de transport de ’espéce j.

Pourng— Oeti— 0,ona:
=1+ RT b
Na = iﬁ z}’f kg i
on constate que la surtension de diffusion est dans ce cas une fonction linéaire de la

densité de courant, la dérivée
0
(gd) nd—0eti—0 —iRF Zylkdj Rd

a la dimension de la résistance et s’appelle résistance de polarisation a la surtension

de diffusion, Ry.

Pour un processus de réduction, la densité de courant cathodique limite est atteinte

lorsque la couche d’électrolyte adjacente a la cathode se trouve totalement épuisée

en ions a décharger c’est & dire & C, = 0, ainsi
i1 _nEDG
40 = kg (1-1).0
ot Cy est la concentration de I’espéce j au sein de la solution.
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Quant a la densité de courant cathodique, elle est donnée par la relation :

[ . — . L CO—CC
ldj I’lFl)j l—tj ——6

Il est intéressant de remarquer, ici que la loi donnant la densité de courant
cathodique n’explicite pas 1’hydrodynamique du milieu au voisinage de 1’électrode.
Elle permet donc seulement une description qualitative du phénomene, on ne peut
Putiliser a priori pour calculer la valeur du flux diffusionnel a la surface.
Levich a développé des équations qui prennent en compte simultanément un
transport convectif et la diffusion moléculaire.
Ces travaux mettent en évidence la prépondérance relative de ces deux mécanismes
en fonction de la diffusion de ’espéce considérée.
Ces équations prennent une forme simple dans des conditions hydrodynamiques
particuliéres, obtenues lorsque ’on prend comme surface réactive la surface d’un
disque tournant en régime hydrodynamique laminaire.
Une telle électrode permet de travailler dans des conditions qui sont proches des
hypothéses de Nernst avec &y < ¢ ; la surface est dite uniformément accessible,
’expression du flux maximum donné par Levich s’écrit :

Tmax = 0,62 . D22 v, 02, C,
ou : v est la viscosité cinématique du milieu.

o est la vitesse angulaire de rotation du disque.

I.4.2.4 Controle mixte

La figure 1.1 représente un processus électrochimique de corrosion sous
controle mixte d’activation diffusion. Dans ce cas, l’intersection des courbes
individuelles n’a plus lieu au niveau du palier mais dans la partie ascendante de la
courbe cathodique.
On voit que la considération de I; conduisant a une valeur par excés de I; d’autre
part du fait de I’influence de la diffusion, aucune droite de Tafel ne peut €tre
directement mise en évidence dans le domaine cathodique. Néanmoins, on arrive a
faire apparaitre le plus souvent la droite de Tafel en effectuant une correction de la

diffusion par application de la formule bien connue [40,41] :
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/I=1/" +1/}]
ou:
I’ : est la densité de courant corrigé de la diffusion.
I: est la densité de courant correspondant au processus mixte.

Ii : est la densité de courant limite de diffusion

Red , > Ox, +ne

Ox, + ne’

E

Figure . 1 Représentation schématique d’un contrdle mixte

(transfert de charge-diffusion) en termes de courbes individuelles
( Icorr < IL )

Logl

Figure L. 2. Détermination des paramétres électrochimiques a

partir des droites de Tafel.
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L. 4. 2.5 Cinétique totale d’un systéme se corrodant

La corrosion résulte de deux réactions indépendantes qui ont leur cinétique
propre. La valeur mixte prise par le potentiel de corrosion par rapport aux potentiels
d’équilibre, détermine une dépendance plus ou moins forte de la cinétique totale par
rapport a ’une ou ’autre des réactions élémentaires. Cependant, si cette valeur reste
suffisamment éloignée du potentiel de la réaction qui contréle la cinétique totale, on
peut négliger la contribution des réactions inverses [42]. Cette condition est réalisée
pour la dissolution du fer avec la plupart des espéces oxydantes qui en corrosion
naturelle déterminent le pouvoir oxydant du milieu ( eau, oxygene dissous, acidité
des solutions). Dans ce cas I’équation, de la courbe de polarisation de la réaction
totale peut étre obtenue en combinant algébriquement les cinétiques des deux
réactions élémentaires développées précédemment dans le cas du transfert de charge
et de la diffusion.

Si on se place dans le cas trés général on, pour la réaction anodique de
dissolution et pour la réaction cathodique de réduction, les seules limitations qui
interviennent sont dues au transfert de charge, la courbe de polarisation de la
réaction totale peut s’écrire a partir de la relation de Butler-Volmer de la fagon
suivante [42] :

CL . -2.303
[ =iy — iy Zigop [€XD 2153“,()—3 (E—-E.) —exp 2[’)30 (E—E;)]

Dans cette relation on a remplacé la surtension par la polarisation et on considére la
densité de courant de corrosion comme une densité de courant d’échange :

Teorr = 1% = 1%
on normalise les constantes :

_ 2,303.R.T b = 2,303.R.T
- c

ba (I-@).n.F ’ a.nF

qui sont respectivement les pentes de Tafel des réactions anodiques et cathodiques

en représentation E = f (log i).
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L. 4.2. 6 Mesure d’une cinétique de dissolution

En théorie le tracé de courbes courant-tension dans le domaine de polarisation
ou chacune des réactions partielles prédomine, permet de déterminer la valeur des
coefficients de Tafel. En utilisant la construction d’Evans ces caractéristiques
permettent par extrapolation de déterminer la valeur du courant de corrosion au
potentiel de corrosion spontanée, figure I. 2.
Cette maniére de procéder présente toutefois en pratique des difficultés qui limitent
intérét de cette méthode :

- il est fréquent qu’un processus de transfert de masse ou de recouvrement
vienne modifier continfiment la vitesse de transfert de charge des réactions
partielles,

- de plus, la théorie considére qu’en tous points de la caractéristique I’interface
est placée dans un état stationnaire.

Expérimentalement cet état ne peut étre qu’un compromis qui dépend de la vitesse
utilisée pour faire varier le potentiel.

Ces considérations ont pour effet de déformer, réduire, voire supprimer les régions
purement " taféliennes" des courbes, rendant trés arbitraire le choix d’une portion
linéaire sur ces courbes.

De surcroit, cette méthode, connue sous le nom de la premiére méthode de Stern
[43), est destructive de D’interface et nécessite parfois de tracer séparément les
courbes anodique et cathodique a partir de deux interfaces dont I’état initial est
suppos¢ reproductible.Par ailleurs, les fortes surtensions peuvent réduire les ions H
et fragiliser le métal par hydrogéne.

Ces inconvénients font que cette méthode reste exclusivement une méthode de
laboratoire. Cependant, les courbes de polarisation conservent toujours en
corrosion, dans le domaine de I’inhibition et dans d’autres domaines, un role
important pour évaluer le comportement d’un couple métal / milieu corrosif. Le
nombre sans cesse croissant de travaux publiés et qui font appel a cette méthode

témoigne de I’importance de ce role.
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Les difficultés pratiques de cette méthode ont conduit i développer d’autres
techniques du courant de corrosion, ces derniéres utilisent une faible polarisation
linéaire au voisinage du potentiel de corrosion.

Pour cela on impose un incrément AE au métal, & partir de son potentiel de
corrosion et on mesure le courant Al correspondant traversant le circuit extérieur.
Un developpement mathématique simple permet, & partir de la relation de Butler-
Volmer, de trouver :

Al 1 b
AE 2303 batbo

%{;—— etant mesurable ( c’est ’inverse de la résistance de polarisation)

Cette relation connue sous la relation de Stern et Geary permet de déterminer I, si
on connait b, et b,.

En pratique, les valeurs exactes de b, et b, ne sont souvent pas nécessaires,
notamment si ’on s’intéresse davantage aux variations de la vitesse de corrosion
qu’a sa valeur précise. En effet, les coefficients valent généralement entre 46 et 120
mV et Uincertitude sur la vitesse de corrosion ne dépasse guére un facteur deux,
lorsqu’on estime la vitesse de corrosion sans connaitre avec précision les valeurs de
b, et b, [42].

Toutefois, I’extrapolation des droites de Tafel, de méme que la détermination de la
résistance de polarisation R,, reposent essentiellement sur I’hypothése que les
réactions anodique et cathodique occupent chacune I’ensemble de la surface, c’est &
dire 4 I’assimilation du courant de corrosion I, 4 un courant d’échange I°.

Cette hypothese est fausse, car le potentiel de corrosion est un potentiel mixte qui
n’est pas un potentiel d’équilibre rédox puisque ce n’est pas la méme espéce qui
s’oxyde ou se réduit.

Les aires réactionnelles anodiques 6, et cathodique 0. sont donc distinctes a un
instant donné et ce partage de la surface réactionnelle peut évoluer avec une
vanation du potentiel au cours du temps, ou méme au cours d’une petite variation
autour du potentiel de dissolution imposée par les mesures de résistance de

polarisation.
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Dans ce cas, le courant de mesure est une fonction de deux variables dont la dérivée

a =0 est :

dl =1y (hth,1 d@. .1 d6
(d 0= oo Lo Gt St )

Cette relation montre que, hormis dans le cas o les termes de surface 791_ id%" et

éc ZI% sont nuls, il n’y a pas de proportionnalité entre R, et Lo, car ces deux termes

varient avec le potentiel et en particulier avec Ecor. Pour les déterminer et
¢ventuellement pouvoir s’en affranchir, il faut introduire le parametre temps,
responsable en particulier de I’évolution de E,,, et des conditions d’établissement
de Iétat stationnaire. Pour ce faire, on fait I’hypothése que les espéces réagissantes
au cours des réactions anodique et cathodique sont adsorbées a I’interface
métal/milieu corrosif, en échangeant des charges électriques. Toute modification
des taux de recouvrement avec le potentiel nécessite le passage d’un certain courant
qui se fait sur une durée donnée. Il en résulte un retard de recouvrement sur le
potentiel dont il dépend. Ainsi on peut expliciter le temps dans la relation ci-dessus,
en superposant a la polarisation continue une perturbation AE a laquelle correspond
pour le courant la réponse Al

De plus, la mise en évidence et la séparation des deux composantes de cette relation
ne peut €tre obtenues qu’en jouant sur la différence des temps de relaxation des
réactions en présence et par exemple en effectuant le tracé complet de I’impédance
de Pinterface pour différentes fréquences d’application de la perturbation AE.

C’est le principe de la spectroscopie d’impédance électrochimique.
L. 4.3 Spectroscopie d’impédance électrochimique

Cette technique consiste a mesurer la réponse d’un systéme électrochimique
soumis 4 une perturbation sinusoidale de faible amplitude. Le systéme étant
auparavant dans un état stationnaire. L’analyse de la réponse du systéme peut
renseigner sur I’ensemble des processus élémentaires se déroulant a I’interface.
Lorsque les processus étudiés se déroulent en plusieurs étapes élémentaires

Putilisation des méthodes stationnaires ne donnent d’information que sur 1’étape la
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plus lente. Ceci conduit & développer I’emploi de méthodes non stationnaires basées
sur Panalyse de la réponse de I’interface métal solution lors de I’application d’une
perturbation extérieure sinusoidale de faible amplitude permettant de confirmer le
comportement du systéme a celui d’un systéme linéaire. Ce procédé de linéarisation
du systtme permet de définir I’interface électrochimique entiérement en termes
linéaires et de modifier celle-ci, c’est & dire d’en donner une représentation sous la
forme d’un circuit électrique équivalent.

Les méthodes transitoires peuvent &tre classées en deux catégories a savoir : la
méthode de perturbation de grande amplitude (voltamétrie cyclique) et la méthode
de faible amplitude (impédance électrochimique). Des travaux antérieurs [44] ont
montré que la spectroscopie d’impédance électrochimique est susceptible
d’identifier les étapes élémentaires intervenant dans le processus global se déroulant
a ’interface métal/solution, sous forme de diverses constantes de temps.
L’impédance peut étre définie pour tout systéme physico-chimique caractérisé par
une relation courant-tension stationnaire. La réponse de I'interface est analysée au
voisinage d’un point de fonctionnement en utilisant un signal de faible amplitude

(dans le cadre de la deuxiéme méthode de Stern celui-ci est de I’ordre de 5 & 10

mV)

Perturbation Réponse
> Interface ]

électrochimique |

Si x(t) est une tension et y(t) un courant, la fonction de transfert est I'inverse d’une

impédance. Cette impédance est mesurée au point de fonctionnement Eg en injectant
pour des fréquences variables un signal de mesure AE = | AE | sin (wt). On obtient
une réponse Al = | Al | sin (wt + @) qui dans le cas d’une interface électrochimique

se surimpose au courant continue de polarisation Iy qui définit ’état stationnaire

étudié, figurel. 3.
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LA L+ | Al sin(wt+ ¢) /
NARYA

/
o

E -+ | AR |sinwt

Figure L. 3. Courbe de polarisation avec petturbation par un signal sinusoidal &

faible amplitude.

Si on utilise un signal sinusoidal, I'impédance Z en chaque point se définit comme :

Z= %e”’ﬂ{e (@) +jIn (0).

avec @ le déphasage entre AE et Al

La mesure de I'impédance en phase et en quadrature en fonction de la fréquence
fournit en chaque point de la caractéristique une représentation du comportement
dynamique de 1’électrode.

Généralement en utilise le diagramme de Nyquist, c’est & dire la représentation de la
partie imaginaire — I (@) en fonction de sa partie réelle Re(w).

Pratiquement cette technique permet d’analyser une interface en tous points de sa

caractéristique courant-tension et en particulier pour la valeur Ey = E ;.
L. 4.3.1 Modé¢le électrique classique de I’interface en régime transitoire

Tous les systémes €lectrochimiques peuvent étre représentés du point de vue

de leur comportement électrique par le circuit électrique équivalent suivant :
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Solution Interface

Cc de
Re i> Métal
A VAVAVANZ I
e
T Ir
>
Zg
< >
E

mesure

Figure L. 4. Représentation simplifiée d’une interface électrochimique pour une

réaction avec transfert de charge sans diffusion.

Le condensateur Cy traduit I’effet capacitif dfi & la double couche électrochimique :
de part et d’autre de I’interface électrode-électrolyte, des charges de signes opposés
se trouvent en regard, comme sur les armatures d’un condensateur.

L’impédance faradique Zr traduit la contribution électrochimique du systéme a la
réponse €lectrique observée.

Le courant Iz = C %lti dépend uniquement des propriétés électriques de I’interface

électrode -électrolyte. En régime stationnaire Iz = 0. Le courant Ir correspond au
transfert d’électrons a travers I’interface di aux réactions électrochimiques :

Ir= f(E, 6, C)
Avec 6; taux de recouvrement par I’espéce i, C; concentration de ’espéce j.

A travers la résistance de I’électrolyte R, passe le courant I total :

I=IE+IF

L’impédance du circuit ci-dessus peut étre représentée dans le plan complexe pour
diverses valeurs de la fréquence angulaire.
Si T'on considére que Cq. est une capacité pure et Zp une résistance pure, le

diagramme obtenu est un demi-cercle parfait, figure L5.

Z(w) =R, + __1*1.._,
Z“F].Cdc.a)



différents termes de I’impédance du systéme qui sont fonction de R,, Cq4, K; (
constantes de vitesse), 0;, C; . Aux fréquences élevées, les étapes électrochimiques
ou de diffusion n’ont pas le temps de faire varier I’état du systéme et la réponse ne
dépend que de ses propriétés électriques. Au fur et 4 mesure que la fréquence
diminue on voit apparaitre, dans la réponse, la contribution d’étapes de plus en plus
lentes.

* Aux hautes fréquences tres élevées : 10 kHz — 100 kHz.
La double couche se comporte en court-circuit comme toute capacité en haute
fréquence, I’'impédance interfaciale est nulle.
On mesure pour cette fréquence la valeur de la résistance qui traduit la chute
ohmique en solution : Z=R..

e En hautes fréquences 10 kHz — 100 ou 10Hz.
Les cinétiques de transformations de la surface ne peuvent pas suivre les variations
rapides du potentiel.
La capacité de double couche garde sa valeur stationnaire et I’impédance amorce le

tracé en demi-cercle prévu par la théorie.
Dans ce cas AG; = AC; =0 et % = (g—é)ei, Gj-

Ce terme est toujours réel, c’est I’inverse d’une résistance de transfert R,.

e Aux fréquences faibles en dehors de zéro
On voit apparaitre les termes correspondant aux phénoménes de relaxation de
recouvrement (AQ; # 0), et de concentration (AC; # 0).
Ces termes introduisent des déphasages. L’évolution de Z en fonction de f dépend
du systeme étudié mais de maniére générale, le diagramme se compose d’un
nombre plus ou moins important d’arcs de cercle et de parties linéaires.

e Pour les fréquences treés faibles ( f =0 ).
La capacité de double couche de la surface transformée n’évolue plus (courant de

charge nul). L’impédance est celle qui correspond & une mesure en polarisation

continue.
Z(f=0)—>R.+R,
Cette analyse simple permet de prévoir pour un tracé expérimental :
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- Une figure & haute fréquence (HF) en forme de demi-cercle (boucle
capacitive).

- Une ou plusieurs figures a basse fréquences (BF).

L. 4. 3.3 Détermination de la résistance de transfert de charge R,

Epelboin et al (45,46) définissent une résistance de transfert de charges (R))
qui est donnée, pour des transitions rapides et lentes nettement séparables, par
Iintersection de la premiére boucle capacitive haute fréquence avec I’axe des réels.
A la valeur de cette résistance est associée une fréquence de mesure f, .

Cette analyse considére que cette résistance R, est représentative de tous les
processus faradiques de transfert de charge et que les processus faradiques qui
interviennent dans une transformation éventuelle de la surface admettent des
constantes de temps plus élevées.

Au plan expérimental ce concept a été vérifié dans le cadre d’études portant sur des
milieux acides, traités avec des inhibiteurs organique [47], pour lesquelles les
corrélations trouvées entre R, et le courant de dissolution sont plus intimes qu’avec
R,. Cependant, si ce concept que nous utiliserons est plus satisfaisant, il admet aussi
certaines limitations : Lorentz et Mansfeld [48] rappellent les caractéres restrictifs
de I'interprétation d’Epelboin :

- Temps de relaxation di au transfert de charge faible par rapport a celui des
autres processus.

- Boucle capacitive due a la double couche séparable de maniére non
équivoque de toutes les autres composantes, inductives ou capacitives qui
peuvent intervenir dans I’expression compléte de I’'impédance faradique.

Ce dernier point pose dans certains cas des problémes d’extrapolation pour

déterminer la valeur de R,.

I. 4. 3. 4 Impédance de diffusion
L’impédance de diffusion Z; désigne la contribution de la surtension de

concentration a I’impédance faradique et dépend donc des phénoménes de transfert

dans la solution. S’il n’y a pas de convection ( couche de diffusion de grande
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€paisseur), on lui donne le nom d’impédance de Warburg Zyw et, dans le cas
contraire ( couche de diffusion de faible épaisseur), celui d’impédance de Nernst.
Ni I'une, ni I’autre de ces impédances ne correspond a aucune combinaison simple
d’éléments passifs d’un circuit électrique.

Pour calculer I'impédance de diffusion il faut résoudre la deuxiéme équation de

Fick qui décrit la variation de la concentration AC provoquée par la modulation du

potentiel.
OAC _— 0:AC
a PG
— nFCss (joot)
avec AC i AE| e

ou Cg s est la concentration a la surface en absence de modulation a chaque point.
La solution de cette équation fait intervenir des constantes d’intégration qui
dépendent des conditions aux limites, c’est & dire d’une hypothése sur I’épaisseur de

la couche de diffusion.

» Impédance de Warburg (couche de diffusion de grande épaisseur)
Dans ce cas, la relaxation de concentration en solution n’atteint pas la totalité
de la couche de diffusion, et elle ne concerne que la proximité immédiate de la
surface. La solution du systéme aboutit alors pour Z,, & I’expression de la forme :

- 0O _3 O
ZW w2 w2

RT
CoartF2A(2D)"

Aveco=

De cette relation on déduit ;

tg(p=%“-e—=-1.

L’angle de déphasage vaut ¢ = - 45°. Dans un diagramme de Nyquist, I’impédance

de Warburg est donc représentée par une ligne droite a 45 °.

e Impédance de Nernst (couche de diffusion de faible épaisseur)

Dans ce cas, la relaxation de concentration s’opere dans toute 1’épaisseur de la

couche de diffusion.
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La résolution du systéme différentiel s’opére alors en considérant une couche de
diffusion d’épaisseur finie Sy. Dans ce cas les conditions aux limites pour y = &y

conduisent 4 une expression pour Zy de la forme :

Zn= 2 (BHC) - 35 (B-C)

Avec :
B = sinh A/(cosh A + cos )
C = sinh A/(cosh A + cos 1)
A =8y Qa/D)'2,

o= RT
CuPI2A(2DY"

Aux fréquences élevées I'impédance de Nernst devient égale a I'impédance de

Warburg (A = - 00 ; B=1; C = 0). La figure L. 6 represente Zy et Zy dans le plan

complexe.
AN
-
...... Warburg
m
(n—>00 n—>0

Figure L. 6. Diagramme de Nyquist représentant I’impédance de

Warburg et I’'impédance de Nernst.

I. 4. 3.5 Circuit équivalent de Randles

Le modele de Randles tient compte de la cinétique de transfert de charge
décrite par I’équation de Butler-Volmer.

Dans le cas d’une couche de diffusion de grande épaisseur, 1’impédance totale
de I"¢lectrode est équivalente a celle du circuit de Randles, présenté sur la figure 1.7.
Si R, correspond a la résistance de I’électrolyte entre 1’électrode de travail et
Pélectrode de référence et que Cg désigne la capacité de la double couche,
I'impédance de ce circuit s’exprime par la fonction :
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Avec ZF = Rt + ZW

SVAVAVAVANE o

\
L) BF /

~
p—d

R. t R, R, (Z)

Figure I. 7. Impédance électrochimiques et circuit équivalent de Randles

dans le cas d’une couche de diffusion d’épaisseur infinie.

Dans le cas d’une couche d’épaisseur mince, le diagramme de Nyquist représentant

I’impédance du circuit équivalent de Randles est donné sur la figure I. 8.

I.(Z)
Droite de Warburg

R, R, R, +R, R,+Ry R (2)

Figure L. 8. Impédance électrochimique et circuit équivalent dans le

cas d’une couche de diffusion d’épaisseur finie.
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I. 4.3. 6 Contribution des cinétiques de recouvrement :

Lorsque dans les mécanismes intervenant a I’interface sont impliquées des
relaxations de recouvrement (inhibiteurs, dépots) la partie du tracé qui correspond a
la diffusion est en général plus ou moins masquée. [49].

Le tracé basse fréquence dii 4 un processus de recouvrement (Zg) peut avoir des
formes trés complexes faisant intervenir des composantes inductives ou capacitives
dans I’expression et ceci selon les valeurs de b, b, K1, Ks.

Un exemple schématique d’un tel diagramme et son circuit équivalent est donné sur

la figure 1. 9.

o Cye
o NAAL L .

I.(Z)

R, \. /
®.+R) —

Figure L. 9. Impédance électrochimique et circuit équivalent en présence

de relaxation de recouvrement (Zy).

I. 4.3.7 Dispersion de ’impédance
Dans les exemples de base présentés précédemment, le demi-cercle capacitif
hautes fréquences qui permet de déterminer R, est représenté par un demi-cercle

géométriquement parfait.
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En pratique, on rencontre plus souvent un demi-cercle plus ou moins « déprimé ».
Cette observation a donné lieu a différentes interprétations suivant que I’on
considére que 1’ensemble du diagramme est désaxé ou pas par rapport a ’axe des
réels.

Dans la premi¢re éventualité, une possibilité d’extrapolation a ét€ suggérée a partir
de I’axe constituant le premier quadrant haute fréquence et qui permet de retrouver
le centre désaxé d’un demi-cercle parfait, donc de recaler ’ensemble du tracé sur ce
nouvel axe. On détermine ainsi une valeur extrapolée R’; de la résistance de

transfert " Correction de cole-cole" figure I. 10.

Tn(Z(w))

Figure L. 10. Correction de Cole-Cole.

Toutefois cette interprétation est trés controversée. Actuellement on attribue la
dispersion a la rugosité de la surface [49,50]. Par conséquent, lors des simulations
on utilise une CPE ( élément & phase constante) a la place d’une capacité pure C.
Cette CPE est fonction de la fréquence par I’intermédiaire d’une puissance n, o n
est habituellement compris entre 0 et 1 (le cas d’une capacité pure correspond 4 une
valeur de n égale a 1). Son impédance s’écrit :

Z=1Yy(jo )"
Dans cette expression, n est correlé a I’angle de rotation @ du cercle capacitif autour

de I’axe des réels par la relation :

®=(1—n)%
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ou Y, est une constante réelle indépendante de la fréquence, ¢gale a R dans le cas

d’une résistance ( n=0 ) et & C dans le cas d’une capacité (n=1).

I.4.3.8 Discussion sur les apports théoriques des mesures d’impédance
L’analyse de la réponse d’une interface montre que pour les principales
situations cinétiques envisageables, avec l'une et l’autre des deux réactions
¢lémentaire de la corrosion, les processus qui contribuent a faire varier I'impédance
faradique Zr dans le domaine des basses fréquences, sont précisément les mémes
que ceux qui €loignent la caractéristique stationnaire des lois exponentielles
utilisées pour établir la formule de Stern et Geary.
Une détermination classique de icorr utilisant Rp (mesure en polarisation linéaire
continue 4 trés basse fréquence) risque donc d’intégrer d’autres mécanismes de
polarisation qui interviennent en plus du transfert de charge. Si c’est effectivement
le cas on est ramené aux mémes inconvénients présentés par la premiére méthode de
Stern (tracé des courbes de polarisation) et alors on ne peut calculer i, en associant
a Rp des coefficients cinétiques qui relévent uniquement du transfert de charge.
Sur ce dernier point le principal apport des mesures d’impédance est de pouvoir
séparer les composantes de Rp pour retenir la seule composante (R;) qui soit

compatible, quel que soit le systtme et sa situation cinétique avec la formule

générale de Stern [48].

1 — 1 ba.bc
oo = 5303 * Byry 1R

Dans le cas assez rare ot il n’y a pas d’influence sensible des recouvrements 0; au
potentiel de corrosion, I’inverse de la pente de la courbe ig (E) se confond avec R,

mais en général c’est bien R, qu’il faut mesurer pour atteindre icorr-
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CHAPITRE 11

SYNTHESE ET ETUDE DE L’EFFET D’INHIBITION DU
N-PHENYL DIHYDRAZIDE OXALIQUE ET DU N-
PHENYLHYDRAZINE N’-PHEN YLTHIOSEMICARBAZIDE
OXALIQUE VIS-A-VIS DE LA CORROSION
D’UN ACIER DOUX EN MILIEU HCI 1M

Lors de cette étude expérimentale, le systtme métal /solution est composé
d’une électrode d’acier et d’un milieu acide.

Nous avons étudié I’influence de deux hydrazides sur le taux d’inhibition de la
corrosion de I’acier dans HCI 1M puis nous avons calculé certaines valeurs
thermodynamiques relatives aux processus d’adsorption et de dissolution. L’effet
des ions iodure sur I’inhibition de la corrosion de cet acier en présence du PHPTO a
¢€té également étudié.

Pour réaliser cette étude, nous avons utilisé la mesure des pertes de masse, de

la résistance de polarisation ainsi que le tracé des courbes intensité-potentiel.

IL. 1 Etude de I’addition du N-Phenylhydrazide N’-Phenylthiosemicarbazide

- oxalique

II. 1. 1 Introduction
Les premicres études concernant ’adsorption des composés organiques a
partir des solutions électrolytiques ont été réalisées en utilisant des électrodes de
mercure [1,2]. Ces études ont montré que ’adsorption des substances étudiées sur la
surface du mercure obéit généralement & I’une des isothermes suivantes [3]:
- Frumkin.
- Hill de Boer.

- Parsons.
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1’étude de P’adsorption des composés organiques sur les surfaces métalliques
trouve son importance dans le fait que des inhibiteurs organiques sont utilisés
comme moyens de protection contre la corrosion en milieux acides lors par exemple
du décapage acide, du nettoyage industriel et du détartrage acide. Les données
existantes montrent que la plupart des composés organiques agissent par adsorption
a la surface du métal.

L’adsorption des inhibiteurs est influencée par la nature et la charge
superficielle du métal, par le type d’électrolyte agressif et par la structure chimique
des inhibiteurs. Les principaux types d’interactions entre I’inhibiteur et la surface
métallique sont 1’adsorption physique et la chimisorption. L’influence des
composés organiques contenant 1’azote tels que les amines en milieu acide a été
largement étudiée [4-9]. Usuellement, les inhibiteurs contenant le soufre tels que les
sulfides [10], les sulfoxydes [11] et les thiourées [12] sont trés employés en milieu
acide sulfurique. Dans ce contexte, il est trés intéressant de noter que les composes
organiques type thiosemicarbazide se sont avérés de bons inhibiteurs de corrosion
[13-18].

Le but de ce travail est d’étudier le role joué par un compos¢ organique type
thiosemicarbazide  nouvellement  synthétisé, le N-Phényhydrazide N’-
phénylthiosemicarbazide oxalique, sur I’inhibition de la corrosion d’un acier doux

en milieu HCI 1M.
I 1. 2 Conditions expérimentales

IL. 1. 2. 1 Synthése de Pinhibiteur

Préparation du N-phénylhydrazide oxalique (PDHO) :

Le PDHO a été préparé conformément a la méthode décrite dans la littérature [19]
selon la réaction (1).

Préparation de I’inhibiteur :

Une solution de phénylthiocyanate (13,52g, 0,1 mole) (Merck) dans 50 ml d’éthanol
absolu a été additionnée lentement & une solution de 0,1 mole de PDHO dans 150

ml d’éthanol absolu (réaction 2).
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EtoRf O  PhHNHN o PhHNHN o

V4
+ c—C —— c—C + c—C
4 \
o ZPOEL o NHNHPh o] ZHOEL
NH—NH,
PhHNHN o) PhHNHN /o
/C'—‘C// + HzN—_NHz —— C-——C/ + CzH5¢¢OH
o/ \zfﬁoa 0 NHNH ,
(PDHO)

Le mélange a été porté a reflux, sous agitation, pendant 2 heures. Le produit jaune
obtenu a été filtré, recristallisé dans 1’éthanol et séché dans un dessiccateur.

La puret¢ du solide a été vérifiée et confirmée par analyses élémentaires et par
spectroscopies H-RMN et IR. Rendement 92% ; p. f, 204°C. Anal trouvé : C, 549 ;
H, 05,1 ; N, 20,8. Calculé pour C;sH;sNs0,S : C, 54,7 ; H, 04,6 ; N, 21,2 %.

Spectre IR (cm™) : 3305, 3202, 3046, 3023, v (N-H) ; 1679, v ( C=0); 1656, v
(C=0 +N-H) ; 1250, 745, v (C=S).

Donnéde 'H-RMN, &(ppm) : dans le DMSO-d; 6,69 — 7,45 (10H, m), 7,85 (1H, S),
9,72 (1H, S), 9,82 (1H, S), 10,68 (1H, S), 10,77 (1H, S).

La figure II.1 représente la structure moléculaire de I’inhibiteur PHPTO.

NH—NH 0
N/
c—¢
7\
é NH—NH
NH
PHPTO

Figure II. 1 : structure moléculaire du PHPTO
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II. 1. 2. 2 Matériau utilisé
Lors de cette étude, nous avons utilisé des échantillons d’acier doux dont la
composition est donnée dans le tableau II. 1.
Tableau IL. 1 Teneurs en masse des impuretés présentes dans 1’acier.
Elément C Si S Mn Al Cu Fe
(%) massique | 0,14 0,21 0,012 0,09 0,01 0,006 Balance

II. 1. 2. 3 Préparation des solutions et des échantillons

La solution d’acide chlorhydrique molaire (HCl 1M) avec ou sans inhibiteur
est préparée a partir d’'une solution commerciale HCI fumant & 37% (Merck) en
utilisant de 1’eau distillée.

La gamme utilisée pour I’inhibiteur est de 107 M 4 5.10 M.

Les échantillons d’acier sont préparés, avant immersion dans les solutions, par
polissage au papier abrasif jusqu’au grain 1200, puis ils sont rincées a I’eau

bidistillée, dégraissées dans 1’acétone et séchés a I’air ambiant avant utilisation.

IL 1. 2. 4 Mesures gravimétriques

Dans un premier temps, des échantillons d’acier sous forme de disques de
diamétre égal a 30 mm et d’épaisseur de 2 mm sont simplement immergés, dans une
position inclinée, dans la solution HCI 1 M. Une cellule & double paroi contenant 40
ml de solution a été utilisée. La température a été fixée a la température désirée
grice a un bain thermostaté a circulation d’eau de marque Julabo.

Aprés deux heures d’immersion dans HCl IM avec et sans addition de
I’inhibiteur a différentes concentrations, 1’échantillon est rincé a 1’eau bidistillée,

lavé avec I’acétone, séché et ensuite pesé.

IL 1. 2. 5 Mesures électrochimiques

Les expériences électrochimiques sont effectuées dans une cellule en pyrex,
équipée d’un montage conventionnel a trois électrodes ; I’acier ( 0,95 cm® ) comme
électrode de travail (ET), le platine comme électrode auxiliaire et une électrode au

calomel Hg/Hg,Cl,/KCl saturé (ECS) comme électrode de référence. Cette derniere

43

(T i



est munie d’un capillaire de Luggin dont 'extrémité est placée en face de
I’électrode de travail.

Les courbes intensité-potentiel sont obtenues en mode potentiodynamique ; le

potentiel appliqué a 1’échantillon varie de fagon continue, avec une vitesse de
balayage de 30 mV.mn™', de —700 a2 —300 mV. Nous avons choisi une vitesse de
balayage relativement faible afin d’étre en régime quasi-stationnaire. L’intensité de
courant est mesure entre 1’électrode de travail et la contre électrode de platine.
Les mesures sont réalisées avec un montage comprenant un potentiostat Tacussel,
type Radiometre PGP 201, piloté par un logiciel Voltmaster 1. L’électrode de
travail, sous forme d’un disque est disposée face a I’électrode auxiliaire, la surface
active étant de 0,95 cm®. La solution est désaérée par barbotage d’azote de haute
pureté. Avant le tracé des courbes, I’électrode de travail est maintenue a son
potentiel d’abandon pendant 60 minutes.

La détermination de la résistance de polarisation Rp, s’est faite dans les
mémes conditions que le tracé des courbes de polarisation. La mesure est réalisée
dans un intervalle de potentiel de + 15 mV centré au potentiel d’abandon.

Un bain thermostaté a été utilis€é pour maintenir la température de la solution

constante.

II. 1. 3 Résultats et discussions

IL 1. 3. 1 Etude gravimétrique

Les mesures de perte de masse sont une premiére approche de I’inhibition de
la corrosion d’un métal dans une solution électrolytique.
L’efficacité inhibitrice est évaluée par I'intermédiaire de la mesure des vitesses de
corrosion avec et sans ajout de I’inhibiteur. Le taux d’inhibition P est calculé par la

relation classique suivante :

P%=%;V-6—f@- x 100

\ . . . )
ou W, et Wy, sont respectivement les valeurs de la vitesses de corrosion (mg.cm™.

h'") en absence et en présence de I’inhibiteur.
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Le tableau II1.2 résume les valeurs de I’efficacité inhibitrice obtenues par
gravimétrie a différentes concentrations en PHPTO dans HCl IM. Nous
remarquons, d’aprés ce tableau, que le PHPTO inhibe la corrosion de ’acier dans le
milieu considéré et que I’efficacité inhibitrice augmente avec I’augmentation de la
concentration en inhibiteur. Nous constatons également que le taux d’inhibition

atteint une valeur maximale égale 4 93,7 % 4 5.10°* M.

Tableau I1. 2. Valeurs de I’efficacité inhibitrice du PHPTO a différentes

concentrations dans HCI 1 M obtenues par gravimétrie a 25°C.

C (M) P(%)
0 _
107 453
10 62,5
107 78,1

5.107 843
10 92,1
5.10™ 93,7

II. 1. 3. 2 Mesures électrochimiques
Les courbes de polarisation cathodique et anodique de I’acier en milieu HCI

IM a 25 °C et a différentes concentrations en PHPTO sont représentées dans la

figure II. 2.
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Figure IL 2 Courbes de polarisation de I’acier dans HCI 1 M sans et avec addition

du PHPTO a différentes concentrations et a 25°C.

Le tableau II.3 rassemble les valeurs associées aux paramétres
¢lectrochimiques déterminées & partir de ces courbes ainsi que lefficacité

inhibitrice de corrosion définie comme :

P% =(I- L2 ) x 100

Icorr
OU igor €t 1'corr SONt les densités de courant de corrosion sans et avec addition de
Iinhibiteur, déterminées par extrapolation des droites cathodiques de Tafel au

potentiel de corrosion.

46

o I



Tableau II. 3 Paramétres électrochimiques de I’acier dans HCl 1M sans et avec

addition du PHPTO a différentes concentrations et a 25°C.

C (M) Ecorr‘ bc ico::x:- P icotr Rp P Rp
(mV/SCE) (mV/dec) @A/cm?) (%) (Q.cm?) (%)

0 -488 129 717 - 40 -
107 -490 126 426 40,5 64 37,5
106 -492 120 316 57,9 76 47,3
105 -487 116 171 76,0 106 62,3
5105 -491 114 154 78,5 144 72,2
104 -488 113 78 89,0 224 82,1
5.10-# -487 114 57 92,0 341 88,3

Nous remarquons d’aprés la figure II. 2 et le tableau II. 3 qu’en présence de
’inhibiteur :
- Les valeurs du potentiel de corrosion sont trés légérement déplacées. Cette
observation montre clairement que le PHPTO peut étre classé comme inhibiteur de
corrosion mixte.
- Les valeurs des pentes de Tafel cathodiques varient dans I’intervalle 113-126
mV/décade, ce qui nous permet de supposer que ces valeurs restent constantes en
absence et en présence de I’inhibiteur. Ceci indique que la réaction de réduction de
H' a la surface de I’acier se fait selon un mécanisme d’activation pure et que
Pinhibiteur s’y adsorbe par simple blocage des sites actifs. Un comportement de ce
type a €té également observé dans de nombreux travaux. Nous pouvons citer, a
titre d’exemple, le comportement de I’acier dans I’acide chlorhydrique et I’acide
sulfurique contenant 1, 3, 4 — oxadiazoles 2, 5 disubstitués [20].
- L’addition du PHPTO au milieu corrosif conduit 4 une diminution des densités de
courant cathodique d’autant plus prononcée que la concentration en inhibiteur
augmente.
- Dans le domaine anodique, la présence du PHPTO en milieu HCI 1M se traduit
¢galement par une diminution des densités de courant anodique. De plus, nous
constatons d’aprés la figure II. 2 et pour les hautes concentrations de PHPTO, la

présence de deux portions linéaires. Dans la région des faibles potenticls de
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polarisation (faibles surtensions anodiques), la densité de courant anodique
augmente avec le potentiel anodique appliqué avec unme pente b,. Lorsqu’un
potentiel E, est dépassé (valeur comprise entre -350 et -450 mV/ECS), la densité de
courant anodique croit rapidement et I’acier se dissout avec une pente égale a by,
dans la région des surtensions élevées. Ce comportement a été largement documenté
dans le cas du fer dans des solutions de HCl [21-24]. La croissance rapide du
courant anodique, aprés le potentiel E,, est attribuée a la désorption des molécules
du PHPTO adsorbées a la surface du métal. Ceci indique clairement que le mode
d’inhibition du PHPTO dépend du potentiel d’électrode.
Dans ce cas, le phénoméne d’inhibition observé est généralement décrit comme
étant di & la formation d’une couche bidimensionnelle d’inhibiteur adsorbé a la
surface de 1’électrode [25]. Notons dans ce contexte que le potentiel E, qui est défini
comme étant le potentiel de désorption est symbolisé par E; dans I’article de Bartos
et Hackerman [21] et par E4 dans les travaux de Bentiss et all [26].
- Les densités de courant de corrosion diminuent d’une fagon trés importante en
présence de I’inhibiteur.
- L’efficacit¢ inhibitrice augmente avec la concentration et atteint
approximativement 92% a 5.10™ M.

La technique de la polarisation linéaire a été réalisée dans HC1 1M en absence
et en présence du PHPTO a différentes concentrations.

La figure II. 3 représente les courbes de polarisation de I’acier dans HCl 1M
au voisinage du potentiel de corrosion sans et avec addition du PHPTO a différentes
concentrations.

Dans ces conditions I’efficacité (Pr%) est déterminée par la relation suivante :

PR%:(1-% x 100.

Les valeurs de la résistance de polarisation de ’acier dans les milieux considérés
ainsi que celles de ’efficacité inhibitrice qui en découlent sont données aussi dans
le tableau II. 3 dont I’analyse nous permet de constater que Rp et P% augmentent
avec l’augmentation de la concentration de [D’inhibiteur pour atteindre

respectivement 341 Q cm’ et 88% a5 10 M.
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Enfin, notons que les efficacités inhibitrices estimées par la polarisation
potentiodynamique et la polarisation linéaire sont en bon accord particuliérement

aux concentrations élevées.

1 = 5.10°M
0,6 - e 10™M
A 510°M
0,4 - v 10°M
e 10°M
() -7
ag 0,2 + 10M
Q i %X  Blanc /
~ ’ v'——',;?”/”/’
(e -
-0,2
-0,4
1 ¥ 1 M ] v i T I v 1 v 1
-15 -10 -5 0 5 10 15
E-E_ (mV)

corr

Figure II. 3 Courbes de polarisation tracées au voisinage du potentiel
de corrosion de I’acier dans HCI 1M sans et avec addition

du PHPTO a différentes concentrations et a 25°C.

IL. 1. 3. 3 Isothermes d’adsorption

L’inhibition de la corrosion des métaux par les composés organiques est
expliquée par leur adsorption. Cette derni¢re est décrite par deux principaux types
d’adsorption : 1’adsorption physique et la chimisorption. Elle dépend de la charge
du métal, de sa nature, de la structure chimique du produit organique et du type
d’électrolyte. Il est généralement admis, que le processus d’adsorption chimique
met en jeu un transfert ou un partage d’électrons entre les molécules de I’inhibiteur
et les orbitales "d" insaturées de la surface du métal permettant de former,
respectivement, des liaisons datives et des liaisons covalentes. Le transfert

d’électrons se fait généralement par I’intermédiaire des orbitales des molécules
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organiques ayant des électrons faiblement liés, mais il peut avoir lieu également via
les électrons m des molécules possédant des liaisons multiples ou des noyaux
aromatiques. Ce transfert est renforcé par la présence d’hétéroatomes ayant des
paires d’€lectrons libres. Il est intéressant de souligner dans ce contexte que les
inhibiteurs organiques sont des composés possédant au moins un groupement
fonctionnel considéré comme le centre actif de la chimisorption.

11 a ét€ montré précédemment que le PHPTO agit par simple blocage des sites
actifs. Ainsi, la vitesse de corrosion apparente de 1’acier inhibé est proportionnelle
au rapport de la partie de la surface couverte, 0 , et de celle non couverte (1 - 9 ) par
Pinhibiteur.

Le taux de recouvrement 8 pour différentes concentrations de I’inhibiteur en milieu
acide est évalué par les mesures électrochimiques et par la gravimétrie en utilisant

les équations :

= - _ll:ﬂ_ = - __‘Ri
=1 feorr ’ o 1 Rp
Wink

et 6=1- 7

En supposant que 1’adsorption de I’inhibiteur PHPTO suit 1’isotherme d’adsorption
de Langmuir, le taux de recouvrement de la surface métallique est donné par la
relation :

- Kc
o Kc+l

ou b désigne le coefficient d’adsorption ou la constante d’équilibre du processus
d’adsorption et C la concentration de I’inhibiteur.

Le réaménagement de cette équation donne :

+C

S @

1
K

La figure II. 4 montre que la variation du rapport £ en fonction de la concentration

0
en inhibiteur (en utilisant les différentes méthodes d’investigation) est linéaire. Ceci
indique que I’adsorption du PHPTO sur la surface de 1’acier en milieu HCI 1M suit
I’isotherme de Langmuir. La déviation des valeurs des pentes des droites trouvées

par rapport a I’unité (quoique trés proches de ’unité) est attribuée a 1’existence des
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interactions entre les espéces adsorbées sur la surface du métal qui ne sont pas
prises en compte lors de la dérivation de 1’équation décrivant le modéle d’isotherme

de Langmuir.

C/0x 10" (mol dm™)

Cx 10" (mol dm®)

Figure I1. 4 Mod¢le de I’isotherme d’adsorption de Langmuir de I’acier dans HCI
1M a différentes concentrations en PHPTO obtenu par : gravimétrie (a) ; résistance

de polarisation (b) et polarisation potentiodynamique (c).

I1 est connu que I’interaction entre les molécules organiques adsorbées sur les
sites cathodiques ou anodique de la surface du métal et possédant des groupes ou
atomes polaires joue un rdle crucial dans le phénoméne d’adsorption. Cette
interaction peut €tre répulsive ou attractive.

La valeur du coefficient d’adsorption obtenue en extrapolant la droite a Paxe&

0

(mesures gravimétriques) est K = 4,6.10° /mole.

D’autre part, I’enthalpie libre d’adsorption AG,ys peut étre déterminée en utilisant

I’équation :
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=__1_ :M
K= 555 e (Z%7%)

La valeur trouvée est égale a - 42,21 kJ/mole.

Généralement, pour AG,gs supérieure a —20 kJ.mol”, cette énergie correspond aux
interactions entre les molécules chargées et les charges du métal (physisorption). En
revanche, lorsque AG,q; est inférieure a — 20 kJ/mole, elle correspond a un transfert
de charges entre les molécules d’inhibiteur et la surface du métal en formant des
liaisons covalentes ou de coordination [27-31]. Dans notre cas, la valeur de AGq;
trouvée par le "PHPTO laisse supposer que ce dernier est chimisorbé.

Par ailleurs, le tracé de 0 en fonction de log C donne des droites, figure II. 5.

1,0

0,8

0,6

0,4

log C

Figure IL. 5 Modéle de I’isotherme d’adsorption de Temkin de 1’acier dans HCI
1M a différentes concentrations en PHPTO obtenu par : gravimétrie (¢) ;

polarisation potentiodynamique (x) et résistance de polarisation (V).
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Ce résultat montre que 1’adsorption du PHPTO sur la surface de I’acier en
milieu HCI vérifie aussi le modéle de I’isotherme de Temkin. Cette observation
suppose que I’inhibiteur est adsorbé chimiquement sur la surface du métal.

Le partage d’électrons se fait grce a la présence d’une double liaison de
’atome S qui est un centre d’adsorption [32] et les électrons 7. L’atome du soufre
possede des orbitales "d" vacantes qui sont compatibles avec celles de I’atome du
métal. Les électrons m présents se recouvrent avec les orbitales d et forment des
liaisons nd — nd. Par conséquent, il y aura une diminution de la charge résiduelle
positive de I’atome du soufre et celle négative de I’atome du fer qui sera
accompagnée par la stabilisation de la liaison covalente initiale [32].

L’adsorption de I’inhibiteur peut étre représentée schématiquement de la maniére

suivante :

S
& [|s-
g 3
Y _ %
Fe* Fe" Fa"

I. Adsorption initiale II. Reconviement nd — nd II. Déplacement
de la charge négative

Ce schéma montre que la stabilité de Ia liaison dépend de la densité d’électrons =
sur le centre d’adsorption.

En somme, nous pouvons avancer que le mécanisme d’inhibition de corrosion
plausible de ’acier dans HCI peut étre déduit a partir du processus d’adsorption.
Dans les solutions acides, I’inhibiteur sous investigation peut exister sous forme
cationique et par conséquent, peut étre adsorbé sur les sites cathodiques de 1’acier
réduisant ainsi la vitesse de I’évolution de I’hydrogéne. L’inhibiteur sous sa forme
protonée peut étre adsorbé sur la surface métallique via les ions chlorure adsorbés
spécifiquement et qui agissent comme un pont entre la surface du métal et

I’électrolyte [33,34].D’autre part, I’adsorption du PHPTO sur les sites anodiques a
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travers les doublets électroniques libres des atomes de 1’azote et du soufre et a
travers les électrons m des groupes C=S et phényle réduit de maniére significative
la dissolution anodique de I’acier. Toutefois, pour plus d’éclaircissement

I’utilisation de I’XPS serait fortement utile.
IL. 1. 3. 4 Influence de la température

La température est 1'un des facteurs pouvant modifier & la fois le
comportement des inhibiteurs et des substrats dans un milieu agressif donné. Les
composés organiques ou les complexes formés peuvent se dissoudre plus facilement
quand la température augmente. L’augmentation de la température peut ainsi
provoquer un affaiblissement de la résistance a la corrosion de I’acier [35]. Elle peut
également inverser I’action de plusieurs facteurs par exemple, une élévation de
température fait augmenter la vitesse de diffusion et uniformise les surfaces,
empéchant I’apparition des zones cathodiques et anodiques bien distinctes.

Dans D’objectif d’examiner I’influence de ce paramétre sur D’efficacité
inhibitrice du PHPTO, nous avons réalisé, dans un intervalle de température allant
de 25 a 55 °C, des mesures électrochimiques stationnaires en mode
potentiodynamique et des mesures gravimétriques. Nous avons donc tracé les
courbes de polarisation de I’acier sans et avec ajout de 5.10° M de PHPTO (figures

L 6 et IL7).
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Figure II. 6 Effet de la température sur les courbes de la polarisation
de I’acier en milieu HCI IM.
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Figure II. 7 Effet de la température sur les courbes de polarisation de [’acier en

milieu HC1 1M en présence du PHPTO 5.10™ M.

Les valeurs électrochimiques associées a ces mesures sont rassemblées dans les

tableaux I1.4 et II 5.
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Tableau IL. 4 Influence de la température sur les paramétres €électrochimiques

de I’acier en milieu HCI 1M

Température  E.,/ECS be eorr Rp
(°C) (mV) (mV/dec) (nA/cm?) (Q.cm?)

25 -488 129 717 40

35 - 479 145 1400 21

45 - 468 180 2933 11

55 - 458 - 205 5529 6

Tableau II 5 Influence de la température sur I’efficacité inhibitrice et les

paramétres électrochimiques en milieu HCI 1M en présence de 5.10° M de PHPTO

Température Eon/ECS bc lcorr Rp
(°C) (mV) (mV/dec) (pA/cm?) (Q.cm?)

25 - 491 114 154 144

35 - 476 115 162 110

45 - 475 125 341 89

55 - 467 133 758 38

Nous observons que :
e Les courbes de polarisation cathodiques sont presque paralléles, la petite
variation de la valeur de la pente cathodique est due au fait que cette derniére

dépend de la température selon la relation be = %13_ (SS;

. Ce résultat montre

que la réduction de H" a la surface de P’acier se fait selon le méme

mécanisme d’activation pure dans tout le domaine de température exploré.

e [’augmentation de la température provoque un accroissement de la densité
de courant de corrosion et une diminution de la résistance de polarisation que

ce soit en absence et en présence du PHPTO.
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* Le potentiel de corrosion se déplace vers les valeurs positives en absence et

en présence du PHPTO.
Le tableau II.6 représente ’influence de la température sur 1’efficacité inhibitrice du
PHPTO, a différentes concentrations, obtenue par les deux méthodes

électrochimiques utilisées.

Tableau II. 6 Influence de la température sur ’efficacité inhibitrice
du PHPTO a différentes concentrations obtenue par la polarisation

dynamique (P,%) et la résistance de polarisation (P,%)

T (K) 298 308 318 328

0N (%)) Pi% P,% P1% P;% Pi1% P:% Pi1% P.%

5.10° 785 722 884 809 884 876 863 842
10+ 89,0 820 91,0 8455 945 864 945 93,0

— 5.104 920 883 950 91,7 96,0 92,0 950 94,0

L’étude de ce tableau montre que I’efficacité inhibitrice augmente avec
— I’augmentation de la concentration et de la température du milieu agressif. II est a
noter toutefois que cette augmentation n’est pas importante. Cette croissance de
Iefficacité inhibitrice quoique faible peut étre expliquée par les caractéristiques du
processus cathodique du dégagement d’hydrogéne en milieu acide. En effet, la
surtension du dégagement d’hydrogéne diminue avec [’augmentation de la
température conduisant ainsi a une élévation de la vitesse de la réaction cathodique.
D’autre part, la température accélére la chimisorption de I’inhibiteur sur la surface
métallique. Si ce dernier phénoméne prédomine, il en résulte une augmentation de
I’efficacité inhibitrice telle que celle observée dans ce travail. Notons dans ce

contexte que des résultats similaires ont été€ trouvés par Stoyonova et al [36].
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Enfin et dans le but de déterminer 1’énergie d’activation du processus de
corrosion, des mesures gravimétriques ont été réalisées, a différentes températures,
en absence et en présence du PHPTO.

La dépendance de la vitesse de corrosion, (W) avec la température est exprimée par
I’équation d’Arrhénius :

W =kexp (-E/RT )
ou E, est ’énergie d’activation apparente, R la constante des gaz parfaits et k une
constante.
La figure II. 8 illustre la variation du logarithme de la vitesse de corrosion en
fonction de I’inverse de la température absolue. Nous remarquons qu’en absence de

la température de I’inhibiteur 4 10° M les courbes : log W = f(L) suivent la loi

d’Arrhénius. Les valeurs de I’énergie d’activation déterminées a partir de ces
courbes montrent que ’ajout de ’inhibiteur provoque un accroissement de E, de
54,1 4 69 kj.mol™". Ce résultat est en bon accord avec d’autres travaux [37,38] qui
suggerent que I’inhibition a des températures élevées est due a une grande énergie
valable d’adsorption.

L’énergie d’activation a également été déterminée en utilisant les valeurs de
icorr tirées a partir des courbes de polarisation tracées a différentes températures.
Dans ce cas la loi d’ Arrhénius s’écrit :

icorr =k exp(-EJ/RT )

La figure II. 9 présente la variation du logarithme de la densité de courant de
corrosion, de I’acier dans HCI seul et en présence du PHPTO a 10~ M, en fonction
de l'inverse de la température absolue. La aussi, nous remarquons que cette
variation est linéaire, ce qui nous a permis de calculer les énergies d’activation
apparente en absence et en présence du PHPTO qui sont respectivement 57 kJ /mol
et 71 kJ/mol. Ce résultat est en bon accord avec celui trouvé par la méthode

gravimétrique.
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Figure I1. 8 Droites d’ Arrhénius sans et avec addition du PHPTO 10 M
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Figure IL. 9 Droites d’ Arrhénius sans et avec addition du PHPTO 10° M

(Courbes de polarisation).
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II. 1. 3. 5 Influence de la concentration de KI

L’inhibition de la corrosion peut étre améliorée par la présence de plusieurs
inhibiteurs dans le milieu corrosif. Cet effet est nommé effet de synergie.
L’utilisation des halogénures a été reconnue pour la premiére fois par Walpert [39]
en 1930, qui a montré que ’addition de HCI diminue la vitesse de corrosion de
I’acier dans H,SOy. Par la suite, plusieurs auteurs tels que Putilova [40], Hackerman
[41], Conway [42], Kolotyrkin [43] et Schmidt [44] ont étudié ce phénomeéne.

Afin de contribuer dans ce domaine et par la méme améliorer I’efficacité inhibitrice
du PHPTO, nous avons ajouté a la solution des ions I connus par leur forte
adsorption a la surface du métal.

La figure II. 10 montre la variation de la résistance de polarisation Rp en
fonction de la concentration de KI en présence du PHPTO a concentration
constante et égale 4 5.10° M. Nous remarquons que le maximum de R, a été obtenu

pour une concentration de KI égale a 0,10%.

320
280 - ]
=
(8]
)
" 240-
200 T T T T '
0,0 0,1 0,2 0,3

% K1

Figure II. 10 Evolution de la résistance de polarisation en fonction

de la teneur en K1.
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La figure IL11 présente les courbes de polarisation de I’acier en milieu HC] 1M en
présence du PHPTO a 5.10° M et de KI a différentes concentrations apres une
heure d’immersion.Les valeurs de I’efficacité d’inhibition sont données dans le

— tableau II. 7.

1
22 4
3 — -3
N
§
<
[ S _4 _
- —A— 0% KI
© —e—0.025% KI
S —v—0.1% KI
) —%— 0.25% KI
"6 I v I v i 2 ¥ ] v |
_ 700 -600 -500 -400 -300

E [mV/SCE]

Figure IL 11. Courbes de polarisation de 1’acier dans HCI 1M en présence du

PHPTO 5.10° M pour différentes concentration de KI

Tableau II. 7 Valeurs de I’efficacité inhibitrice de la corrosion de 1’acier dans HCl

1M en présence du PHPTO 5.10”° M pour différentes concentrations de KI.

Concentration de KI (%) Efficacité inhibitrice P (%)

. 0,000 78,50

0,025 90,41
: 0,050 92,80

0,100 94,10

0,150 90,13

0,250 87,63
: 61
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Nous constatons d’aprés ce tableau, que le maximum de I’effet de synergie est
observé pour une concentration de KI égale a 0,10%. Des concentrations inférieures
ou supérieures a celle-ci donnent un effet de synergie plus faible. L’effet de
synergie entre le PHPTO et le KI peut étre expliqué par le fait que les ions iodure
sont tout d’abord fortement chimisorbés sur la surface du métal et qu’ensuite les
particules PHPTO" viennent s’adsorber par attraction coulombienne sur la partie ou
les ions I sont déja chimisorbés.La stabilisation de 1’adsorption de I’inhibiteur sur la
surface de I’acier provoquée par l’interaction entre PHPTO" et I' entraine la
formation d’une plus grande surface de recouvrement et par conséquent une plus
grande efficacité d’inhibition de corrosion.Par ailleurs, 1’analyse de la figure 11.12
montre que les valeurs du potentiel de désorption, E, se déplacent vers les potentiels
plus nobles avec 1’addition de KI. Ce résultat suggére que les ions iodure jouent un
role important dans la stabilisation des molécules PHPTO adsorbés sur la surface de

I’acier.

IL. 2 Etude de ’addition du N-phényldihydrazide oxalique (PDHO) en
milien HCI 1M.

Cette étude a été faite dans le but de comparer le pouvoir inhibiteur du PHPTO avec
celui d’un autre composé de la méme famille ne renfermant pas d’atome S dans sa

structure en I’occurence le N-phényldihydrazide oxalique.
IL. 2. 1 Inhibiteur
La figure II. 12 rappelle la structure moléculaire du composé étudié, le N-

phényldihydrazide oxalique nommé (PDHO). La synthése est faite selon la

procédure décrite précédemment.
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Figure II. 12 Structure moléculaire du PDHO

IL. 2. 2 Conditions expérimentales

Les mémes techniques que celles décrites précédemment ont été utilisées pour

déterminer le pouvoir inhibiteur de ce composé.
II. 2. 3 Résultats et discussion
IL 2. 3. 1 Etude gravimétrique
Le tableau II 8 regroupe les valeurs de I’efficacité inhibitrice obtenues par

gravimétrie pour différentes concentrations du PDHO aprés 2 h d’immersion & une

température de 25°C a I’air atmosphérique dans HC1 1M.

Tableau II. 8 Efficacité inhibitrice pour différentes concentrations
du PDHO dans HC1 1M obtenue par gravimétrie.

Concentration Efficacité inhibitrice
M) (P%)
10° 64,1
107 68,0
5.10° 70,2
10 73,8
5.10™ 77,9
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Nous remarquons d’apres ce tableau que :
- Le PDHO inhibe la corrosion de I’acier dans HCl 1 M.
- L’efficacité inhibitrice augmente avec I’augmentation de la concentration en
inhibiteur pour atteindre une valeur maximale de 77,9 % a 510" M en
PDHO.

II. 2. 3. 2 Mesures électrochimiques

Les courbes de polarisation cathodique et anodique de I’acier en milieu HCl
IM 2 différentes concentrations en PDHO sont déterminées & la température 25°C
et sont présentées sur la figure II. 13.
Le tableau I1.9 rassemble les valeurs associées aux paramétres électrochimiques
déterminés a partir de ces courbes ainsi que I’efficacité inhibitrice de corrosion.
Ces données expérimentales suscitent quelques remarques :
- Les courbes de polarisation cathodique se présentent sous forme de droites
indiquant que la réaction de réduction de H" a la surface de I’acier se fait selon un
mécanisme d’activation pure. Les densités de courant cathodique diminuent avec
’augmentation de la concentration de 1’inhibiteur.
- Les courbes de polarisation anodique de l’acier dans HCl IM a différentes
concentrations en PDHO montrent I’influence de I’inhibiteur dans un vaste domaine
de potentiel. De plus, nous remarquons ici que la présence du PHDO ne change pas
les caractéristiques courant-potentiel. Le mode d’inhibiteur du PHDO dépend
seulement de la nature de I’électrode. Ce phénoméne d’inhibition observe est
généralement associé 4 la formation d’une courbe bidimensionnelle de I’inhibiteur
adsorbé a la surface de 1’électrode [45].
- La densité de courant de corrosion diminue avec la concentration en PDHO.
- L’addition du PDHO fait varier trés légérement les valeurs de Ec, €t de bc. Ce
résultat suggére que le PDHO est un inhibiteur mixte et qu’il s’adsorbe a la surface

du métal par un simple blocage des sites actifs.
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- L’efficacité inhibitrice augmente lorsque la concentration de 1’inhibiteur croit et
atteint une valeur maximale égale a 76,3 % pour une concentration égale a4 5.10™ en
PDHO.

La technique de polarisation linéaire a été réalisée dans HCI 1M en absence et
en présence du PDHO a différentes concentrations. Les valeurs de R, et celles de
Iefficacité inhibitrice qui en découlent sont données dans le tableau I1.9 dont
’analyse nous permet de constater que Rp et P% augmentent avec 1’augmentation
de la concentration de l’inhibiteur pour atteindre respectivement 134 Qcm™ et
70,1% 4 5.10™ M.

Au vu de ces résultats nous pouvons avancer que les valeurs de Iefficacité
inhibitrice estimées par les deux méthodes électrochimiques et par gravimétrie sont

en assez bon accord.

-2.5
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-3.5

logi A7cm2

-¢.5

-5.5

-650 -600 -550 -500 -450 -400 350 -300
E mV/ECS

Figure II. 12 Courbes de polarisation de I’acier dans HCI 1M & 25°C contenant
différentes concentrations du PHDO ; (a) bianc , () 10° M, (c) 10° M, (d) 10 M,
(e)5.10" M
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Tableau II. 9 Paramétres électrochimiques et efficacité inhibitrice du PDHO
en fonction de la concentration obtenus par les mesures électrochimiques (t =

25°C).

Concentration Ecorr icorr bc Rp Picor Prp
(M) (mV/ECS) (pA.cm™) (mV/dec) (Q.cm?) (%) (%)
0 - 488 717 129 40 - -
10 - 488 269 126 90 62,5 55,5
107 - 486 234 130 101 67,3 604
5.10° - 480 221 129 106 69,1 62
10" - 475 199 128 126 72,2 682
5.10" - 485 170 125 134 76,3 70,1

II. 2. 3. 3. Isothermes d’adsorption

Les assez bons résultats obtenus avec le PDHO, dans D’inhibition de la
corrosion de I’acier en milieu acide, sont attribués a la présence des groupements
donneurs d’électrons (groupements —~NH-, et groupements phényles) dans sa
structure moléculaire.

Il s’agit alors d’'un phénoméne de synergie intermoléculaire entre les différents
groupements donneurs d’électrons [46]. La présence des paires d’électrons libres
sur les atomes d’oxygéne, d’azote et des électrons © du groupement phényle facilite
I’adsorption de I’inhibiteur. L’adsorption du PDHO a la surface de I’acier est
effectuée par I’établissement de liaisons de type « donneur-accepteur » entre les
orbitales « d » insaturées de I’acier et les doublets d’électrons libres des atomes O,
et N d’une part et les électrons n des doubles liaisons d’autre part.

Le taux de recouvrement 0 pour les différentes concentrations de I’inhibiteur en
milieu acide est évalué par les mesures des densités de courant de corrosion en

utilisant 1’équation :
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021___ icorr

lcorr.@
Les valeurs du taux de recouvrement de surface 0 sont présentées graphiquement

selon I'isotherme d’adsorption convenable.

La courbe %’;’—” en fonction de la concentration en inhibiteur est linéaire, figure I1.13.

Ce résultat montre bien que ’adsorption du PDHO sur la surface de P’acier suit

Pisotherme de Langmuir.
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Figure II. 13 Modele de I’isotherme d’adsorption de Langmuir de ’acier dans HCl

1M a différentes concentrations en PDHO.

La valeur du coefficient d’adsorption, K, de ’acier en présence du PDHO est
2,36.10° V/mole, celle de I’enthalpie libre d’adsorption AG,q est égale a — 40,54
kJ/mol. Cette derniére valeur indique qu’il y a un transfert de charge entre les
molécules d’inhibiteur et la surface du métal et qui est a I’origine de la formation de
liaisons covalentes ou de coordination. En d’autres termes, ce résultat montre que le
PDHO s’adsorbe chimiquement sur la surface de I’acier en milieu HCI 1M<ns1:XMLFault xmlns:ns1="http://cxf.apache.org/bindings/xformat"><ns1:faultstring xmlns:ns1="http://cxf.apache.org/bindings/xformat">java.lang.OutOfMemoryError: Java heap space</ns1:faultstring></ns1:XMLFault>