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Réactivité et corrosion des métaux
À faire dans votre cahier de laboratoire avant votre entrée au laboratoire :

· Répondre à la question préparatoire.

Question préparatoire :
À l’aide des tables d’oxydation ou de réduction (voir secondaire V), déterminer si les réactions suivantes auront lieu.  Si oui écrire l’équation balancée d’oxydoréduction.

1. Mg(s) + CuSO4(aq) (
2. Cu(s) + Cr2(SO4)3(aq) (
Utilisations des résultats : Tout au long de ce laboratoire, vous aurez à noter vos observations et à répondre aux questions dans votre cahier de laboratoire.
Cette expérience se divise en 3 parties :

A) Réactivité des métaux

B) Corrosion  du fer en solution acide, neutre ou basique

C) Effets du NaCl et du Zn sur la vitesse de corrosion du fer.

A) Réactivité des métaux

Nous classerons ici les métaux en trois catégories :

· Ceux qui réagissent spontanément avec l’eau en formant un hydroxyde et du dihydrogène.  Nous les désignerons métaux très réactifs.

· Ceux qui ne réagissent pas avec l’eau, mais qui réagissent avec les acides pour former un sel et du dihydrogène.  Ce sont les métaux dits réactifs.
· Ceux qui ne réagissent ni avec l’eau, ni avec les solutions acides.  Ce sont les métaux peu réactifs.

De plus nous classerons les métaux d’une même classe en procédant ainsi :

· S’il y a lieu, plus un métal réagit vigoureusement avec l’eau, plus il est réactif.

· Un métal A réagira avec une solution d’un sel d’un métal B en autant que le métal A est plus réactif que le métal B.
MA(s)  +  sel de MB(aq)  (  MB(s)  +  sel de MA(aq)
Manipulations

A-1
Voir la démonstration du laboratoire sur les métaux et non-métaux.
1. Prendre 2 béchers de 250 mL, les remplir d’eau et les placer sous la hotte.  En travaillant derrière la vitre de protection de la hotte, y mettre, à l’aide d’une spatule, un petit morceau de sodium dans l’un, et de calcium dans l’autre.  Noter vos observations.

2. Une fois la réaction terminée, verser dans chaque bécher quelques gouttes de phénolphtaléïne.  Noter, s’il y a lieu les changements de couleur.
A-2
Tous

1. Dans 5 éprouvettes propres, placer de la limaille ou grenaille de chacun des métaux suivants :



Cu, Al, Zn, Mg, Fe
2. À chaque éprouvette ajouter 5 mL d’eau distillée et noter, s’il y a lieu, les changements.

3. À chacune des éprouvettes de la manipulation précédente, ajouter 1 mL de HCl concentré et agiter.  Bien observer pendant environ 5 minutes avant de conclure.

· Écrire (dans votre cahier de laboratoire) les équations des métaux non-réactifs avec l’eau, mais réagissant avec le HCl(aq).

À la fin de cette dernière manipulation, mettre les métaux dans les récipients de récupération à cet effet.

A-3
Tous

1. Dans 5 éprouvettes propres, placer un petit morceau de métal (limaille ou grenaille) et 4 mL d’une solution 0,5 mol/L, d’un sel métallique.  Pour le choix du métal et de la solution du sel, suivre les indications dans le tableau suivant :
	Éprouvette
	Métal
	Solution de sel

	1
	Cu
	Hg(NO3)2

	2
	Fe
	Al2(SO4)3

	3
	Mg
	Al2(SO4)3

	4
	Fe
	ZnSO4

	5
	Al
	ZnSO4


Observer attentivement 5 minutes avant de conclure.

· Écrire (dans votre cahier de laboratoire) les équations des réactions chimiques (s’il y a lieu).  Vous pouvez vous aider des tables d’oxydation ou de réduction.

· Classer les métaux par groupes  de réactivité.

B) Corrosion du fer en milieu acide, neutre et basique

Théorie

De tous les agents d’oxydation, l’oxygène élémentaire est, à plusieurs points de vue, le plus abondant et le plus important.  Sa présence dans l’air est une assurance que toutes les réserves d’eau sont saturées de dioxygène.

À la température de la pièce, en présence de l’air humide tous les métaux sauf l’or, s’oxydent.  Cette oxydation des métaux, appelée aussi corrosion, est un processus électrochimique qui implique : 

· Des sites anodiques où a lieu l’oxydation du métal et où des électrons sont libérés.

· Des sites cathodiques où ont lieu les réductions et où les électrons sont acceptés.

· Un circuit métallique permettant aux électrons de passer des sites anodiques aux sites cathodiques.

· Un électrolyte, généralement aqueux, dans lequel baignent les sites anodiques et cathodiques. 
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L’existence de sites anodiques et cathodiques sur la même pièce de métal suppose l’existence de sites chimiquement différents.  Les sites anodiques peuvent se retrouver entre autres, aux fissures dans l’oxyde recouvrant la surface du métal, aux impuretés dispersées le long de la surface métallique ou aux endroits  pauvres en dioxygène.  Les sites cathodiques peuvent être formés entre autres aux couches d’oxydes non fissurées, aux impuretés de métaux  moins réactifs ou aux endroits de concentrations plus élevées en dioxygène.

Dans le cas de la corrosion du fer, la réaction anodique est :
Fe(s)  (  Fe2+(aq)  +  2é
Ces ions Fe2+  réagissent avec les ions OH- formés à la cathode : 

Fe2+(aq)  +  2 OH-(aq)  (  Fe(OH)2colloïdal
Si la solution aqueuse est suffisamment oxygénée, cet hydroxyde s’oxydera davantage

4 Fe(OH)2(colloïdale)
+
O2(g)
(
2 Fe2O3.H2O(s)

+
2 H2O(l)






rouille à la cathode

Aux sites anodiques le fer est rongé par la réaction d’oxydation tandis qu’aux sites cathodiques il y a des dépôts de rouille.  Ce sont donc les ions Fe2+ qui se déplacent le plus rapidement à travers la solution. 

Vu l’interdépendance entre l’oxydation et la réduction, tous les facteurs influençant l’une ou l’autre de ces réactions influencera par le fait même la vitesse de corrosion.  Ainsi en pH acide les réactions de réductions impliquant les ions H+, aux sites cathodiques, seront favorisées, d’où corrosion plus rapide du métal.  En solution basique, la concentration plus élevée en ions OH-, défavorisera toutes les réactions de réductions impliquant la formation de cet ion, la corrosion sera donc défavorisée.
Manipulations

Semaine 1

1. Placer un clou d’environ 6 cm dans 4 éprouvettes différentes.
2. Verser dans chacune des éprouvettes l’un des réactifs suivants, de façon à immerger complètement les clous.
	Éprouvette
	Solution

	1
	NaOH  0,1 M

	2
	KNO3  0,1 M

	3
	HCl  0,1 M

	4
	Eau distillée


3. À l’aide d’un papier indicateur, déterminer le pH approximatif de chaque solution.
4. Laisser reposer pendant 1 semaine.  

Semaine 2

5. Noter vos observations.
6. Présence d’ions Fe2+ 
Dans une éprouvette mélanger à 1 mL de FeSO4 0,1 M, 2 gouttes de K3Fe(CN)6 0,1 M. 

· Noter les changements de couleur.
 Fe2+(aq)
+
K+(aq)

+
Fe(CN)63-(aq)
(
KFeFe(CN)6(s)








Couleur :



7. Vérifier la présence d’ions Fe2+dans chacune des éprouvettes en ajoutant 2 gouttes de K3Fe(CN)6 0,1 M. 

· Y a-t-il présence d’ions Fe2+.

8. Noter l’apparence du clou asséché
C) Effet du NaCl et du Zn sur la corrosion du fer

Théorie

L’eau de mer contenant du NaCl est un milieu propice à la corrosion des métaux.  Les ions Na+ et Cl- accroissent la conductivité de la solution.  De plus, les ions Cl- réagissent avec les hydroxydes insolubles recouvrant la surface métallique pour former du chlorure de fer (II) soluble.  La concentration élevée de ce dernier produit près de la surface métallique augmente l’acidité locale et favorise la corrosion.

Il est cependant possible de protéger le fer ou l’acier de la corrosion de différentes façons :

· En recouvrant la surface métallique d’une couche protectrice de peinture ou d’un autre métal moins réactif.  Par contre, si elle est fissurée, cette couche protectrice produit l’effet inverse et favorise la corrosion au fer.

· En établissant un contact électrique entre l’objet en fer et un autre métal plus actif comme par exemple le zinc, le fer deviendra alors cathodique tandis que l’autre métal formant l’anode s’oxydera le premier.

Démonstration

Semaine 1

Vous aurez à observer 4 boîtes de conserves ayant les spécifications suivantes :

	Boîte
	Marque au fond
	Électrolyte
	Protection cathodique

	1
	Non
	Eau du robinet
	Aucune

	2
	Oui
	Eau du robinet
	Aucune

	3
	Oui
	Solution de NaCl
	Aucune

	4
	Oui
	Solution de NaCl
	Zinc solide


Semaine 2

· Notez vos obervations en regardant l’apparence du fond et la couleur de l’électrolyte de chacune des boîtes de conserve.
· Répondre aux questions suivantes dans votre cahier de laboratoire.
1. Pour la boîte de conserve 2, identifier la surface anodique et la surface cathodique. (Par un dessin)
2. Comparant les boîtes 1 et 2, pourquoi la corrosion est-elle plus rapide pour cette dernière?

3. Pourquoi la corrosion de la boîte 3 est-elle plus rapide que celle de la boîte 2?

4. Expliquer pourquoi le plombier ne remplace pas une section d’un tuyau en fer galvanisé par un tuyau de cuivre.
5. Écrire les équations de la réaction anodique et de la formation du produit blanc formé dans la boîte de conserve.
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