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Résumé long

La principale cause de détérioration des infrastructures en béton exposées à l’eau de mer est
la corrosion des armatures. Plusieurs mécanismes ont été proposés pour expliquer ce processus
de corrosion. Un de ceux-là est la dégradation de la couche passive par réactions chimiques avec
les agents agressifs provenant de l’extérieur. Or, ce mécanisme est méconnu et sa modélisation,
à fiortiori, manquante. Une étude théorique et numérique a été menée afin de développer un
modèle permettant de simuler la dissolution/précipitation des oxydes/hydroxydes de la couche
passive des aciers du béton en présence d’eau de mer. La dissolution de la lépidocrocite avec
en simultané la précipitation de l’akaganéite est une première étape de la dépassivation des
armatures. Les autres oxydes/hydroxydes sont quant à eux thermodynamiquement stables. En
outre, des concentrations seuils sont formulées pour l’amorçage de cette dépassivation. L’étude
théorique a permis de mettre en évidence un seuil théorique correspondant au ratio des activités
chimiques {Cl−}/{OH−} dépendant de la température : il est égal à 0.2 pour une température
de 25◦C. Le modèle numérique a mis en exergue un seuil en ratio de concentration, seuil plus
couramment utilisé dans la littérature [Cl−]/[OH−] mais ce seuil trouve ses limites lorsque la
température augmente.

Afin de prendre en compte tous les phénomènes, la fixation des ions chlorures avec la matrice
cimentaire a été modélisée avec un modèle de transport réactif. L’adsorption chimique est tout
d’abord simulée par la formation du sel de Friedel mais celle-ci induit une surestimation de
la capacité de fixation des chlorures. En utilisant la formation du sel de Kuzel, la capacité de
fixation de chlorure est plus proche de la réalité. La fixation chimique des chlorures s’initie
lorsque leur concentration dans la solution interstitielle atteint le seuil de précipitation du sel
de Kuzel qui dépend de la température. Plus la température est élevée, plus cette valeur est
grande. Néanmoins la quantité précipitée reste la même.

Un calcul du temps de première dégradation de la couche passive a enfin été effectué. Les
résultats numériques sur les profils de chlorures ont été comparés avec des résultats expérimen-
taux de la littérature et ont permis de valider le modèle. L’effet du changement de porosité a
ensuite été étudié.

Mots clés : Modélisation thermochimique, Transport-réactif, Béton armé, Dépassiva-
tion, Seuil corrosion.
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Summary

Corrosion is one of the major problems that affect the durability of reinforced concrete struc-
tures. Several mechanisms have been proposed in order to explain the corrosion formation. One
of them is the chemical reactions of ionic species from outside with the passive rebar layer. Ne-
vertheless, this mechanism is poorly understood and the models are missing. A theoretical and
numerical study was conducted to develop a model to simulate the dissolution/precipitation of
oxides/hydroxides of the passive layer of concrete steel in the presence of sea water. The dissolu-
tion of lepidocrocite with simultaneous precipitation of akaganeite is a first step of depassivation
of steel. Other oxides/hydroxides are thermodynamically stable. In addition, threshold concen-
trations are formulated for initiating this depassivation. The theoretical study demonstrated a
theoretical threshold corresponding to the ratio of chemical activities {Cl−}/{OH−} depending
on the temperature : it is equal to 0.2 at 25◦C. The model was used to demonstrate a threshold
concentration ratio, threshold commonly used in the literature [Cl-]/[OH-] but this threshold has
its limits when the temperature increases. Considering all phenomena, the binding of chloride
ions in the cementitious matrix was modeled by reactive transport model. The chemical ad-
sorption was first simulated by the formation of Friedel salt but this induces an overestimation
of chlorides binding capacity. Using the formation of Kuzel salt, chloride binding capacity is
closer to reality. The chemical adsorption of chloride ions is initiated when the concentration of
chloride in the pore solution reaches precipitation threshold of Kuzel salt which depends on the
temperature. The higher the temperature is, the greater this value is. Nevertheless, precipitated
amount remains the same. A calculation time of degradation of the first passive layer was finally
made. The numerical results of the chloride profiles were compared with experimental results
from the literature and were used to validate the model. Then, the effect of porosity change was
studied.

Keywords : Thermochemical modeling, Reactive transport, Reinforcement, Depassi-
vation, Corrosion threshold.
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Introduction générale

Dans les pays développés, les dépenses pour les réparations des structures en béton consti-
tuent entre 50% et 100% des dépenses par rapport aux constructions nouvelles [10]. Aux Etats-
Unis, un étude réalisée en 1991 par le "Transportation Research Board" montrait que les frais
de réparations nécessaires aux dégradations dues aux seuls sels de déverglaçage représentaient
près de 400 milliard de dollars par an. En Suisse, le coût annuel des réparations des structures
en béton est estimé à 10% du PIB !

La France métropolitaine comprend trois façades maritimes d’environ 5600 km jalonnées
par environ 560 ports. Aujourd’hui, le patrimoine des infrastructures, à visage multiple (com-
merce, passagers, pêche, plaisance, etc.), concentre une multiplicité d’enjeux (défense nationale,
transports de marchandises, protection des populations contre les submersions notamment).
Les structures en béton armé représentent environ un tiers du patrimoine des infrastructures
portuaires.

Or, ce patrimoine est vieillissant. Une enquête menée en 2006-2007 auprès des principaux
maîtres d’ouvrages, gestionnaires montrait qu’une grande majorité des ouvrages avait plus de
30 ans et qu’une part non négligeable d’entre eux était centenaire. Des dégradations nécessi-
tant des opérations de maintenance sont déjà visibles et il faut s’attendre à une augmentation
de ces désordres à court et moyen terme. En outre, les opportunités de développement et de
construction de nouvelles infrastructures sont de plus en plus limitées : contraintes budgétaires,
administratives et environnementales. Sans être exhaustif, il est possible de citer les exigences
réglementaires et normatives accrues (maîtrise des risques industriels, préservation des espèces
protégées, gestion des déchets, etc.) et des budgets limités (stagnation des recettes issues des
droits de port et de la redevance domaniale, diminution des cofinancements locaux, nationaux ou
européens) dans un contexte de concurrence nationale et internationale et une volonté de maî-
trise des budgets de fonctionnement et d’investissement. La poussée urbaine d’une part et les
espaces protégés d’autre part (Natura 2000, loi Littoral) limitent aussi les possibilités d’extension
portuaire et a minima conditionnent l’implantation des nouvelles infrastructures.

Le contexte actuel incite donc à optimiser l’exploitation et à prolonger la durée de vie du
patrimoine. La surveillance et la maintenance des ouvrages existants deviennent donc un défi
majeur pour les gestionnaires afin de répondre à ces exigences de durabilité.

L’état des lieux réalisé dans le cadre du projet CONREPNET [11] montre d’une part que la
principale cause de détérioration des infrastructures est la corrosion (54% des cas) et que d’autre
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part, lorsque les dégradations liées à la corrosion font l’objet de réparations, ces dernières se
traduisent dans 50% des cas par un échec. En façade maritime, le processus principal à l’origine
de cette pathologie est la pénétration des ions chlorures contenus dans l’eau de mer.

La plupart des matériaux utilisés dans la construction et la réparation des structures en
béton armé fait l’objet d’un référentiel normatif et réglementaires. Néanmoins, le comportement
à long terme de ces matériaux ainsi que ceux utilisés lors de la construction d’ouvrages existants
est encore mal connu. L’opportunité des réparations, les techniques à mettre en œuvre, le choix
des matériaux à utiliser sont alors des sujets difficiles à appréhender. La modélisation, adossée
à un certain nombre d’expérimentations in situ ou en laboratoire, doit aider à comprendre les
mécanismes de dégradation et à les prévoir.

Néanmoins, actuellement, les modèles de prédiction de la dégradation des ouvrages sont en-
core peu précis et les outils à destination des gestionnaires, a fortiori, manquant. Ils le sont en
partie parce qu’ils ne prennent pas en compte les conditions d’exposition réelles des ouvrages
(vent, pluie, ensoleillement, exposition...). Ces mêmes modèles s’affranchissent aussi du compor-
tement au jeune âge des matériaux qui, pourtant, sont exposés à l’eau de mer avant hydratation
complète. Ils oublient en général l’effet de peau dû au coffrage ainsi que la nature des granulats.
En outre, l’initiation de la corrosion et sa propagation est peu pris en compte alors qu’il est un
critère fondamental à l’évaluation de la durabilité des ouvrages. Enfin, le béton est un maté-
riau qui fissure. L’évaluation de ces conséquences est encore limitée. L’ensemble de ces sources
d’approximation conduisent à une évaluation faussée de la durabilité.

La corrosion est souvent décrite comme un processus à deux phases. La première phase, que
l’on nomme ” initiation ”, est une phase pendant laquelle les agents agressifs pénètrent dans le
béton et contribuent à amorcer la corrosion. La seconde phase, que l’on nomme ”propagation”,
s’effectue lorsque la corrosion se propage dans l’armature. Les modèles ont aujourd’hui tendance
à distinguer la dépassivation des armatures de la propagation de la corrosion déjà initiée.

Le présent travail tente de contribuer à comprendre les mécanismes de dépassivation des
aciers des bétons exposés à l’eau de mer que ce soit d’un point de vue théorique ou numérique.
Un modèle couplé chimie-transport est mis en place afin d’y parvenir.

Dans le premier chapitre, une étude bibliographique sur la nature de la couche passive et
de son évolution dans le temps est exposée. Elle décrit un certain nombre de mécanismes de
dépassivation. L’influence de la température sur ces mécanismes est mentionnée. Cette étude
décrit, en outre, les modèles existants ainsi que leurs limites. Un liste de besoins en recherche
est ensuite détaillée.

Dans le deuxième chapitre, une étude théorique sur les conditions dans lesquelles la dé-
passivation peut s’effectuer thermodynamiquement est réalisée. Un modèle thermochimique est
ensuite mis en place afin de décrire ces conditions en présence d’eau de mer. Les constantes
d’équilibres des précipitations et dissolutions des différents oxydes et hydroxydes sont calcu-
lées et une base de données thermochimique est constituée. L’influence de la température est
évoquée.
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Dans le quatrième chapitre, la modélisation de la fixation des ions chlorures dans un béton
Portland par le modèle couplé chimie-transport est détaillée. Les constantes d’équilibres des
précipitations et dissolutions des différentes espèces minérales du béton, de la formation de
complexes ioniques dans la solution complètent la base de données créée. La capacité de fixation
des ions chlorures dans le matériau cimentaire est ainsi calculée. Les résultats numériques obtenus
sont comparés aux résultats expérimentaux.

Dans le cinquième chapitre, le modèle mis en place permet de décrire le temps que mettent
les agents agressifs auquel est exposé le matériau cimentaire à se propager dans le matériau
et à débuter la dégradation de la couche passive. L’influence du changement des propriétés de
transport due aux dissolutions et précipitations des différentes espèces minérales présentes dans
le béton est décrite.
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1
Etat de l’art sur la modélisation de

la dépassivation de l’armature dans

un béton exposé à l’eau de mer

1.1 Formation de la couche passive de l’acier

1.1.1 Introduction

La couche passive de l’armature est un ensemble des couches d’oxydes ou d’hydroxydes de
fer qui recouvrent l’acier. Ces couches jouent un rôle important pour lutter contre la corrosion.
Elles empêchent les agents agressifs d’attaquer le fer. En conséquence, la corrosion de l’acier
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dépend des caractéristiques de cette couche : son épaisseur, sa porosité qui dépend elle même
de la composition de la couche. Cette composition est fonction de l’environnement dans lequel
se trouve l’acier et dans lequel il a été fabriqué : hydrogène, oxygène gazeux ou oxygène dissout
dans l’eau.

1.1.2 Corrosion de l’acier lors de sa fabrication

L’acier est un alliage contenant une proportion importante de fer avec peu de carbone.
D’autres éléments d’alliage peuvent également être présents avec des proportions variables. Les
propriétés de l’acier sont fortement dépendantes de la proportion d’éléments de l’alliage. Par
exemple, Ghods et al. [12] mesurent expérimentalement la composition standard de l’acier utilisé
dans le béton armé (cf. tableau 1.1)

Tableau 1.1 – Eléments d’alliage de l’acier utilisé dans un béton armé.

Élément C Si Mn Cr Ni Cu P S Co Fe
% Massique 0.26 0.27 1.10 0.05 0.07 0.21 0.01 0.03 0.01 Le reste
L’acier est généralement fabriqué à partir de la fusion du minerai de fer : hématite Fe2O3 ou

magnétite Fe3O4 avec en plus un ajout de carbone et d’éléments d’alliage à haute température.
L’acier liquide est coulé à environ 1560◦C. Le fer pur en surface réagit directement avec l’oxygène
présent dans l’atmosphère, pour donner un oxyde ferreux FeO (cf équation (1.1)). Néanmoins,
l’oxyde ferreux est thermodynamiquement instable en dessous de 575◦C et se transforme en fer
pur Fe et magnétite Fe3O4 (cf. équation (1.2)) lorsque l’acier est refroidi dans l’air. En même
temps, la magnétite est oxydée en hématite lorsque la température descend en dessous de 300◦C
(cf équation (1.3)) [5]. La quantité de ces oxydes dépend fortement du temps de refroidissement
lors de la fabrication de l’acier

2Fe+O2 = 2FeO (1.1)

4FeO = Fe+ Fe3O4 (1.2)

4Fe3O4 +O2 = 6α− Fe2O3 (1.3)

1.1.3 Corrosion de l’acier dans l’air

Après la phase de fabrication, l’acier stocké à l’air libre, subit les conditions climatiques
naturelles. Il est donc soumis aux variations thermiques et de hygrométriques. On peut considérer
les réactions suivantes pour le fer pur en surface de l’acier :

En contact avec l’air sec, seule se forme la magnétite :

6Fe+ 4O2(g) = 2Fe3O4 (1.4)
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La magnétite, en contact avec l’air humide ou la pluie, se transforme en oxydes hydratés :
la goethite et la lépidocrocite [13] :

4Fe3O4 + 4O2(g) + 6H2O = 12α− FeOOH (1.5)

4Fe3O4 + 4O2(g) + 6H2O = 12γ − FeOOH (1.6)

En contact avec l’air, l’oxygène traverse la couche extérieure d’oxyde hydraté FeOOH, et la
magnétite est oxydée en maghémite à température ambiante. Cette réaction est très lente et
peut durer des années [5] :

4Fe3O4 +O2(g) = 6γ − Fe2O3 (1.7)

On peut identifier quatre oxydes et hydroxydes de fer dans la couche passive de l’acier à
l’air libre : la magnétite, la goethite, la lépidocrocite et éventuellement la maghémite suivant le
temps d’exposition à l’air.

1.1.4 Corrosion de l’acier dans l’eau

Dans l’eau, le fer se transforme facilement en hydroxyde ferreux (cf. équation (1.8)).

Fe+ 0.5O2(aq) +H2O = Fe(OH)2 (1.8)

L’hydroxyde ferreux, qui est instable dans l’eau à température ambiante, se transforme en ma-
gnétite [14] :

Fe(OH)2 = Fe3O4 +H2(g) + 2H2O + 2e− (1.9)

Ensuite, les réactions (1.5), (1.6) et (1.7) interviennent. La composition de la couche passive est
la même dans l’air comme dans l’eau.

1.1.5 Couche passive dans une solution alcaline

Lorsque l’acier est immergé dans une solution alcaline (pH > 8), cas correspondant aux aciers
dans le béton armé, deux réactions se produisent. Premièrement, une transformation partielle
de la lépidocrocite en goethite s’opère [15] (cf. réaction (1.10). Deuxièmement, une réduction
des oxydes hydratés comme la goethite et la lépidocrocite se réalise pour former de la magnétite
[16], [5] (cf. réaction 1.11).

γ − FeOOH → α− FeOOH (1.10)

8FeOOH + Fe→ 3Fe3O4 + 4H2O (1.11)

On parle de couche passive protectrice lorsque l’acier est noyé dans le béton car cette couche
protège l’acier de la corrosion active.
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1.1.6 Corrosion de l’acier dans un milieu contenant des chlo-

rures

Lorsque le fer est exposé à un milieu contenant des chlorures, deux produits peuvent être
formés : l’akaganéite de couleur brune et la rouille verte de couleur verte.

L’akaganéite est l’un des polymorphes de l’oxyde hydraté (−FeOOH). Mackay [17] montre
que β − FeOOH est identique au minerai d’akaganéite. Sa formation nécessite des ions halo-
gènes, comme les ions chlorures Cl−, pour stabiliser sa structure cristalline [5]. Comme elle
contient toujours des ions chlorures, l’akaganéite n’est pas considérée à proprement parler
comme un oxyde hydraté. Sa formulation chimique est en cours de prospection par différentes
équipe de chercheurs [5], [18], [19]. Cornell et al. [5] mentionnent une teneur en chlorure de
2% à 7% molaire. Plus récemment, Stahl et al. [18] ont trouvé la formulation chimique sui-
vante : FeO0.833(OH)0.167Cl0.167. Biedermann et al. [20] proposent une autre formulation :
Fe(OH)2.7Cl0.3. La différence principale entre les deux formules de l’akaganéite est qu’elle
contient l’ion Fe2+ dans la version proposée par Stahl et al., et l’ion Fe3+ dans celle de Bieder-
mann et al.

L’akaganéite a été identifiée sur la partie externe de la couche de corrosion formée sur les
aciers exposés à l’air dans une région côtière [21], [22]. En outre, les auteurs montrent que
l’akaganéite est l’un des principaux produits de la corrosion atmosphérique de l’acier dans les
environnements marins [21], [22].

En ce qui concerne la rouille verte, elle est l’un des produits du groupe de la rouille verte noté
GR(SO2−

4 ), GR(CO2−
3 ), GR(Cl−). Les cristaux de GR(Cl−) contiennent les deux ions Fe2+

et Fe3+, la proportion molaire Fe2+/Fe3+ allant de 2.2 à 3. La formulation de GR((Cl−))
proposée par Refait et al. [23] peut donc être appliquée entre Fe2+

2.2Fe
3+(OH)6.4Cl.nH2O et

Fe2+
3 Fe3+(OH)8Cl.nH2O, avec n probablement égal à 2. On trouve souvent GR((Cl−)) sous la

forme Fe4(OH)8Cl notamment dans les calculs thermochimiques, cette formulation est utilisée
dans les travaux de Bourrié et al. [24], et Blanc et al. [25]

Les rouilles vertes ont été identifiées sur des aciers corrodés dans des milieux aqueux neutres
ou légèrement basiques [26].

1.1.7 Conclusion

La corrosion de l’acier est un phénomène complexe. Elle dépend à la fois du milieu dans lequel
elle évolue au quotidien mais aussi de l’histoire de fabrication et d’exposition de l’acier. De façon
intuitive, on pourrait penser que la passivation de l’acier n’est pas identique selon que l’on se
trouve dans l’air ou dans l’eau. Or, cette distinction est relative. En effet, l’air ambient contient
toujours une certaine quantité d’eau. Cela se confirme en écrivant l’expression des oxydes et
hydroxydes provenant d’une armature exposée à l’air ou l’eau. Dans les deux cas, la magnétite
Fe3O4, la goethite α−FeOOH et la lépidocrocite γ−FeOOH se forment. C’est aussi ce que l’on
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retrouve expérimentalement dans les travaux de Waseda et al. [27], qui ont identifié la couche
passive d’aciers exposés à l’eau, ainsi que dans les travaux d’Antunes et al. [28], qui ont fait de
même pour des aciers exposés à l’air.

La complexité du phénomène de corrosion de l’acier augmente encore lorsque l’acier est
exposé à un environnement marin. En effet, d’autres espèces chimiques apparaissent et les ré-
actions qui en résultent sont d’autant plus nombreuses. Des précipités apparaissent comme la
rouille verte GR((Cl−)) notamment lorsque l’acier est fortement corrodé ou encore l’akaganéite.

Dans la solution interstitielle du béton (solution alcaline), les mêmes types d’oxydes / hy-
droxydes sont présents [29], [30]. En fait, la couche passive de l’acier est déjà constituée de ces
composés (cf. tableau (1.2)) avant même que l’acier ne soit plongé dans le béton. Le caractère
basique de la solution interstitielle du béton ne contribue qu’à un changement quantitatif de la
composition de la couche passive et de son épaisseur.

Le tableau 1.2 propose une synthèse de différents travaux sur l’étude des composants consti-
tuant la couche passive dans différents environnements. Les oxydes/hydroxydes de fer présents
dans ce tableau (1.2) seront tous considérés comme des constituants potentiels dans la suite de
ce travail.

Tableau 1.2 – Constituants de la couche passive dans différents environnements.

Air Eau Béton
Antunes et al. [28] Waseda et al. [27] Suda et al. [29] Poursaee et al. [30]

Lépidocrocite γ − FeOOH
√ √ √

Goethite α− FeOOH
√ √ √

Magnétite Fe3O4
√ √ √ √

Maghémite γ − Fe2O3
√

Hématite α− Fe2O3
√

1.2 Initiation de la corrosion d’une armature d’un

béton exposé à l’eau de mer

Après le décoffrage, l’ouvrage en béton armé est directement exposé à l’eau de mer. Les agents
agressifs présents dans l’eau de mer pénètrent dans le béton par diffusion en zone saturée et par
un couplage entre diffusion et convection en zone non saturée. Lorsque ces agents arrivent au
niveau de l’interface armature/béton avec une concentration suffisante, le processus de corrosion
commence. Selon Tutti [2], ce processus peut être schématisé en deux phases : l’initiation de la
corrosion et la propagation de corrosion (cf. figure (1.1)).

La propagation de corrosion est susceptible d’être modélisée par une approche électrochi-
mique. Plusieurs modèles existent comme les modèles "macro-cell" ou "micro-cell" [31], [32], [33].
Ces modèles supposent par définition que la dépassivation est complète et que la corrosion a
commencé. En ce qui concerne le processus de dépassivation, la littérature est beaucoup moins

8



1.2. Initiation de la corrosion d’une armature d’un béton exposé à l’eau de mer

Figure 1.1 – Processus de corrosion des armatures du béton armé [2].

loquace d’après nos connaissances. Les paragraphes suivants tentent de faire une synthèse la
plus exhaustive possible de l’existant.

1.2.1 Les différentes hypothèses conduisant à l’initiation de la

corrosion

L’initiation de la corrosion est une phase pendant laquelle les agents agressifs pénètrent dans
le béton et contribuent à amorcer la corrosion. Afin de comprendre ce mécanisme d’initiation,
il semble nécessaire de distinguer à nouveau deux phénomènes : la dépassivation et l’initia-
tion à proprement parler. La dépassivation est ici définie comme le processus de dégradation
de la couche passive de l’armature, l’initiation étant l’ensemble des conditions pour lesquelles
l’armature commence à se corroder (présence d’oxygène notamment).

Le mécanisme de dépassivation est d’abord considéré, en 1964 par Kolotyrkin, comme un
mécanisme d’adsorption physique [34]. Kolotyrkin considère en effet que l’adsorption des anions
agressifs sur la surface de la couche passive augmente le transfert des cations Fe2+, Fe+3 vers
l’électrolyte ( dans notre cas, l’électrolyte correspond à la solution interstitielle (cf. figure (1.2)).
Plus tard, Dabosi et al. [35] rectifie le propos en ne mesurant que les ions Fe2+ lorsque le fer
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nu est en contact avec la solution interstitielle au niveau d’une rupture de la couche passive. Il
propose, en outre, que la couche passive s’amincit par dissolution de ses constituants jusqu’à
une dissolution complète éventuelle lors d’une intense dissolution locale (cf. figure 1.3).

Figure 1.2 – Adsorption physique des ions à la surface la couche passive.

Figure 1.3 – Adsorption chimique conduisant à l’amincissement de la couche passive.

Le mécanisme de pénétration proposé par Hoar et al. en 1965 [36] est très différent puisqu’il
ne considère que le transport des agents agressifs à travers la couche passive pour atteindre l’in-
terface "fer/couche passive", zone dans laquelle ces agents sont les plus actifs (cf. figure (1.4)). Le
fer est alors directement en contact avec les agents agressifs. Il se dissout en ion ferreux Fe2 (cf.
équation (1.12)) qui, lui-même, réagit avec l’ion hydroxyde OH−, produit de réduction du di-
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oxygène aqueux dans l’eau (cf. équation (1.13)). L’association de ces ions produit de l’hydroxyde
de fer Fe(OH)2 (cf équation (1.14)), lequel peut ensuite réagir avec d’autres ions pour former
d’autres oxydes/hydroxydes. Ces produits précipitent enfin à l’interface "fer/couche passive" (cf.
figure (1.5)). Les volumes molaires des produits formés étant plus grands, une pression engendre
des contraintes dans la couche passive pouvant aboutir à la fissuration de celle-ci.

Fe = Fe+2 + 2e− (1.12)

2H2O +O2(aq) + 4e− = 4OH− (1.13)

Fe+2 + 2OH− = Fe(OH)2 (1.14)

Figure 1.4 – Diffusion des ions dans la couche passive.

En 1970, Vetter et al. [37] proposent un mécanisme relativement similaire à celui décrit pré-
cédemment. Il font néanmoins l’hypothèse que la couche passive est préalablement endommagée
et comporte des micro-fissures. La propagation des agents agressifs à travers ces fissures est alors
aisée. Les produits de corrosion résultant de la réactions des agents agressifs avec le fer "sain"
conduisent eux aussi à une dégradation mécanique de la couche passive.

En 1976, Strehblow [4] n’oppose pas ces différents mécanismes. Au contraire, selon lui, la
dépassivation est caractérisée par trois mécanismes principaux : (1) mécanisme d’adsorption
(physique et chimique), (2) mécanisme de pénétration des agents agressifs à travers la couche
passive, (3) mécanisme de rupture de la couche due à la formation de produit de corrosion à l’in-
terface fer/couche passive. Ces trois mécanismes peuvent tous trois intervenir lors du processus
de dégradation. En outre, les phénomènes associés à l’un ou l’autre de ces mécanismes peuvent
influencer les autres.

McNeill et al. [3] recensent, quant à eux, cinq paramètres influençant le processus de cor-
rosion : l’activité biologique, la solubilité du dioxygène aqueux dans l’eau, les propriétés de la
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Figure 1.5 – Apparition de fissures par formation d’oxydes hydroxyde à l’interface couche
passive-fer.

solution (la viscosité, par exemple), les propriétés thermodynamiques des oxydes-hydroxydes
de fer et la cinétique d’oxydation des ions ferreux Fe+2 en ions ferriques Fe+3 (cf. figure 1.6).
Chacun de ces paramètres peuvent varier avec la température dont les effets sont peu étudiés
dans la littérature.

Figure 1.6 – Paramètres influençant le processus de corrosion des armatures dépendance
à la température. [3].

Enfin, la compréhension de ces mécanismes requiert une bonne connaissance de la nature
et de la géométrie de la couche passive. Dans un milieu fortement basique, le processus de
dépassivation est encore méconnu [5] et, a fortiori, les modèles inexistants. Cette dépassivation
dépend également de la concentration de la solution interstitielle et de sa teneur en chlorure
(concentration critique)
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1.2.2 Notion de concentration critique

D’un point de vue expérimental, de nombreux chercheurs tentent, encore aujourd’hui, d’iden-
tifier et de mesurer un seuil critique mettant en jeu la concentration en ions chlorures au-delà
duquel l’initiation de la corrosion débute. C’est ainsi que l’a conçu Tuutti [2] en établissant son
diagramme (cf. figure 1.1). Néanmoins, l’expression de ce seuil ne fait pas consensus. Aujourd’hui,
quatre formes sont courantes : la concentration en chlorures totaux [38], [39], la concentration en
chlorures libres [40], le rapport [Cl−]/[OH−] [41], [42] et le rapport [Cl−]/[ANC] [43]. Dans le
dernier cas, ANC désigne la capacité de neutralisation d’un acide (ou alcalinité). Cette dernière
est définie de la façon suivante [44] :

[ANC] = 2[CO2−
3 ] + [HCO−3 ] + [OH−]− [H+]

Récemment, Angst et al. [45] montrent que ces seuils ne semblent pas universels. Leurs
valeurs mesurées sont extrêmement variables notamment parce qu’ils dépendent de la nature
du ciment, des conditions environnementales ainsi que des procédures expérimentales. En outre,
l’expression de ces seuils fait l’objet de nombreux débats. Ann et al [46], et Glass et al. [43]
montrent que la concentration en chlorures totaux rapportée à la masse de ciment est plus per-
tinente que la seule concentration en chlorures libre ou que le rapport [Cl−]/[OH−]. Hausmann
[41], et Diamond [47] considèrent que le rapport [Cl−]/[OH−] est constant quelque soit le type
de béton. Gouda [42] propose une valeur constante [Cl−]0.83/[OH−]. Li et al. [48], Moreno et
al. [49] montrent que le rapport [Cl−]/[OH−] augmente si le pH de la solution interstitielle
augmente.

En ce qui concerne l’effet de la température sur la dépassivation de l’acier dans le béton
et sur les différents seuils définis précédemment, peu de travaux expérimentaux et numériques
existent à notre connaissance. Seuls Hussain et al. [50] considèrent que le rapport [Cl−]/[OH−]
est constant et égal 0.3 quelque soit la température dans son mesure expérimentale.

Toutes ces études sont des approches expérimentales avec utilisation de bétons différents et
de procédures expérimentales différentes.

1.3 Modélisation du transport réactif dans les maté-

riaux cimentaires

Bien sûr, la corrosion dans un béton nécessite au préalable que les agents agressifs pénètrent
dans l’enrobage du béton avant d’atteindre les armatures. Dans la littérature, il existe de nom-
breux travaux portant sur le transport des ions dans les matériaux cimentaires ([51], [52], [53],
[54] pour ne citer que quelques uns). Néanmoins, d’après les expressions des seuils précédem-
ment définis et notamment ceux s’exprimant en fonction de la concentration en ions hydroxydes
([Cl−]/[OH−] et [Cl−]/ANC), il semble nécessaire que les modèles décrivent précisément cette
concentration ou, de façon similaire, le pH. Également certains seuils sont exprimés en concen-
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tration en chlorures libres et d’autres en chlorures totaux. Les interaction ions chlorures/matrice
cimentaire doivent donc être modélisées pour étudier connectement la dépassivation. Or, seuls
les modèles de transport réactif prenant en compte les éventuelles dissolution/précipitation des
espèces minérales au sein du matériau en sont capables. Il en existe malheureusement peu. Deux
[6], [7] ont été développés assez récemment pour modéliser le transport des chlorures dans les
matériaux cimentaires. Les caractéristiques principales de ces deux modèles sont données dans
le tableau 1.3 :

Tableau 1.3 – Caractéristiques principales des modèles de transport-réactif de Samson et
al. [6] et Nguyen et al. [7].

Samson et al. [6] Nguyen et al. [7]
Interaction
Solide/solution Oui Oui

Minéral considéré
Portanlandite Oui Oui
C-S-H Oui Non
Ettringite Oui Non
Monosulfoaluminate Oui Non
C3A Non Oui

Minéral précipité
Sel de Friedel Oui Oui

Espèces considérées SO2−
4 , OH−, Al(OH)−4 ,Cl− Al(OH)−4 ,Cl−, OH−, H+

Ca2+, Na+, K+ Ca2+, Na+, K+

Constante de solubilité logKT

25◦C Oui Oui
en fonction de la température Oui* Non
* logKT disponible Portanlandite

Monosulfoaluminate
Ettringite

Néanmoins, ces deux modèles ne semblent pas complets vis-à-vis des objectifs du présent
travail car les données thermodynamiques (constante de solubilité notamment) et les effets de
la température sur celles-ci, ne sont pas données pour toutes les espèces minérales du matériau
cimentaire. Il est donc nécessaire d’utiliser un modèle de transport réactif prenant en compte
toutes les phases minérales. Les bases de ce modèle sont décrites dans les paragraphes qui suivent.

1.3.1 Principe des modèles couplés chimie-transport

Les modèles couplés chimie-transport, encore appelés thermochimiques ou géochimiques,
sont utilisés dans un nombre croissant de domaines :

- stockage de déchets radioactifs [55], [56]
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- stockage de CO2 [57], [58]

- propagation de pollutions dans les sols par des métaux lourd [59], [60]

- hydratation du ciment Portland [61]

Bien que bon candidat à la modélisation de l’initiation de la corrosion des armatures dans les
bétons exposés à l’eau de mer, notamment sur les mécanismes d’adsorption et d’amincissement
de la couche passive précédemment décrits (cf. paragraphe 1.2.1), cet outil n’a pas été utilisé
dans ce domaine.

1.3.1.1 Équations de transport

Dans un milieu totalement saturé et ne comportant pas de gradients de pression, cadre dans
lequel le présent travail se situe, le seul phénomène de transport des agents agressifs est la
diffusion. La conservation de la masse permet d’écrire l’équation suivante :

∂Mj

∂t
= −∂Jj

∂x
+ qj (1.15)

Mj : masse de l’espèce j dans le matériau ( en mol/dm3 de matériau)

Jj : flux ionique de l’espèce j (en mol.m−2.s−1)

qj : terme source ou puits de l’espèces j dans le matériau au temps t (en mol.dm−3.s−1)
correspondant à son apparition ou sa disparition

Le terme qj peut se décomposer en trois phénomènes principaux. Un premier phénomène est
lié à l’apparition ou la disparition, qj,l, d’espèces ioniques en solution dues à des réactions avec
d’autres espèces ioniques : ce phénomène est appelé complexation ou complexation ionique. Un
deuxième phénomène est lié à la consommation ou la libération, qj,s, d’espèces ioniques dues aux
réactions de dissolution ou précipitation d’espèces minérales. Un troisième phénomène, appelé
complexation de surface, est lié à l’adsorption ou la désorption d’espèces ioniques à la surface
des espèces minérales dans le béton et en particulier à la surface des C-S-H [62]. Le terme qj
est donc la somme de la contribution de chacun de ces phénomènes (cf. équation 1.16), lesquels
sont détaillés ultérieurement (cf. paragraphe 1.3.2).

qj = qj,l + qj,s + qj,C−S−H (1.16)

Néanmoins, la complexité d’implémentation de la complexation de surface dans le modèle
nous conduit à utiliser un modèle plus simple. La quantité d’ions adsorbés est modélisée par une
dépendance linéaire Kd,j à la concentration de l’espèce j en solution (cf. 2ème terme du membre
de droite de l’équation 1.17). Ainsi, si Mj est la masse de l’espèce j, elle est la somme de la
masse de l’espèce libre en solution et de la masse de l’espèce absorbé à la surface des espèces
minérales du matériau cimentaire (cf. équation 1.17).

Mj = φCj + ρKd,jCj (1.17)
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φ : porosité du matériau

Cj : concentration libre en solution de l’espèce j (en mol/l de solution).

Le terme de flux, Jj , exprime, quant à lui, le transport des espèces ioniques en solution. Cette
diffusion peut s’exprimer sous la forme d’une loi de Fick qui décrit le transport des espèces des
concentrations les plus fortes vers les concentrations les plus faibles (cf. équation 1.18).

Jj = −τφDj,w
∂Cj
∂x

(1.18)

τ : tortuosité du matériau

Dj,w : coefficient de diffusion d’espèce j dans l’eau (m2/s) (w = water)

Néanmoins, une critique récurrente à l’utilisation de ce type de loi est son inconséquence
supposée pour le transport d’espèces ioniques (et donc chargées). En effet, la vitesse de propa-
gation des ions n’étant pas la même pour chaque espèce, un potentiel électrique apparaît. Les
ions les plus rapides sont freinés par les plus lents. Une façon de rendre compte de ce phénomène
est d’utiliser l’équation de Nernst-Planck qui décrit le transport comme la somme d’un processus
de diffusion et de migration. Elle s’écrit de la façon suivante [63] :

J = −D∇c− zF

RT
Dc∇E (1.19)

z : charge électrique de l’ion transporté

F : nombre de Faraday , F = 96485.333 C/mol

R : constante des gaz parfaits, R = 8.314 J/(K.mol)

T : température, K

E : potentiel électrique, V (ou J/C)

Toutefois, ce type de loi est généralement utilisé pour modéliser la propagation des espèces
dites primaires comme les ions Cl−, Na+, Ca2+, SO4

2−, Al3+... Or, ces ions réagissent entre
eux dans la solution pour former des complexes ioniques dont les charges peuvent être très
différentes des espèces primaires qui les composent. Les ions chlorures et calcium peuvent, par
exemple, se combiner pour former du CaCl+. L’ion aluminium est aussi particulièrement symp-
tomatique puisqu’il n’existe pratiquement pas en solution fortement basique sous forme Al3+.
Pour ces raisons, ainsi que pour des raisons de simplification, la loi de Fick sera adoptée et un
seul coefficient de diffusion sera utilisé pour toutes les espèces ioniques (cf. équation 1.18). Le
coefficient de diffusion effectif du milieu poreux, mesurable expérimentalement, s’exprime alors
de la façon suivante :

De,j = −τφDj,w (1.20)

Finalement, l’équation (1.15) peut s’écrire :

∂(φ+ ρKd,j)Cj
∂t

= De,j
∂2Cj
∂x2 + qj (1.21)
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1.3.1.2 Équations réactives

Activité et force ionique Dans une solution, l’activité d’une substance dissoute A est
exprimée comme suit :

{A} = γA[A]
[A0] (1.22)

γA : coefficient d’activité (sans unité)

[A] : concentration de la substance A (mol/kg d’eau)

[A0] : concentration de référence égale à 1 (mol/kg d’eau)

Il faut noter que la concentration molaire peut s’exprimer : soit en molalité (mol/kg d’eau)
soit en molarité (mol/l de solution). En ce qui concerne le principe théorique d’équilibre thermo-
dynamique, l’unité de concentration molaire est toujours exprimée en molalité (mol/kg d’eau).

Afin de déterminer le coefficient d’activité γA, il faut tout d’abord déterminer la force ionique
de la solution I (mol/kg d’eau) :

I = 1
2

N∑
i

z2
i [Ai] (1.23)

N : nombre total de substances dans la solution

[Ai] : concentration de la substance Ai (mol/kg d’eau)

zi : valence de la substance Ai

Dans la littérature, il y a différentes approches pour calculer le coefficient d’activité. Néan-
moins, toutes ces approches sont inférées à l’équation de Debye-Hückel [64] qui est seulement
applicable à une solution ayant une force ionique I < 0.005 (mol/kg) (cf. équation (1.24)).

log(γj) = −ξz2
j I

0.5 (1.24)

ξ : paramètre dépendant de la température et de la pression [64]. En conditions ambiantes,
p0 = 1.1013× 105 Pa et T = 25◦C, ξ = 0.5091 kg0.5/mol0.5.

L’approche de Helgeson et al (1981) [65] (appelée équation de Debye-Hückel modifiée), est
recommandée pour calculer plus précisément le coefficient d’activité d’une solution ayant une
force ionique I < 1 (mol/kg) [66]. Cela correspond aux solutions qui nous concernent : l’eau de
mer et la solution interstitielle du béton. L’équation de Debye-Hückel étendue s’écrit alors :

log(γj) =
−ξz2

j I
0.5

1 + λjδĪ0.5 + log(1 + 0.0180153m∗)− [ωjbNaCl + bNa+,Cl− − 0.19(| zj | −1)]I (1.25)

δ : paramètre dépendant aussi de la température et de la pression [64]. En conditions am-
biantes, p0 = 1.1013× 105 Pa et T = 25◦C, δ = 0.3283× 10−6 kg0.5/(mol0.5.m).

λj : paramètre dépendant des caractéristiques des ions représenté par les équations (1.26) et
(1.27) :
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Pour les anions :
λj = 2(re,j + 1.91 | zj |)

(| zj | +1) (1.26)

Pour les cations :
λj = 2(re,j + 1.81 | zj |)

(| zj | +1) (1.27)

re,j : rayon effectif de l’ion donné dans les bases thermodynamiques (unité en Å).
Ī : force ionique stœchiométrique, calculée en négligeant la contribution des espèces primaires

(paire d’ions, ions composés d’un cation et d’un anion, comme par exemple CaOH+, NaCO3−).

Ī = 1
2

M∑
i

z2
i [Bi] (1.28)

[Bi] : concentration de l’ion Bi (mol/kg d’eau), M : nombre d’anions et cations dans la

solution (M < N).

m∗ : somme des molalités de toutes les espèces dans la solution (mol/kg d’eau)

ωj : coefficient de Born (J/mol) [65]

ωj = η
z2
j

re,j
(1.29)

η = 6.951218 (Å.J/mol)

bNaCl, bNa+,Cl− : deux paramètres dépendants de la température et de la pression qui sont

précisés dans le travail de Halgeson et al. [64]. En conditions ambiantes, p0 = 1.1013 × 105 Pa

et T=25◦C, bNaCl = 2.47× 10−3 (kg/J) et bNa+,Cl− = −9.770× 10−2 (kg/mol)

Équilibre thermodynamique L’interaction des espèces ioniques avec les espèces minérales

conduise à la précipitation ou la dissolution de ces dernières. La saturation Ωm du minéral m

peut s’exprimer de la façon suivante 1 :

Ωm = K−1
s,m

Nc∏
j=1

(γjCj)νmj m = 1, ..., Np (1.30)

Ks,m : produit de solubilité du minéral m

νmj : coefficient stœchiométrique

γj : coefficient d’activité de l’espèce primaire j

Cj : concentration de l’espèce primaire dans la solution (en mol/kg d’eau)

Nc : nombre d’espèces primaires

Np : nombre du minéral à l’équilibre

L’état d’équilibre (ou de déséquilibre) des espèces minérales en solution est décrit par l’indice

1. Il faut noter que, par convention, l’activité chimique, γjCj , des espèces minérales est égale à 1
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de saturation du minéral, IS (cf. équation 1.31). Pour une espèce minérale donnée, si IS = 0,

la solution est à l’équilibre. Si IS < 0, la solution est sous-saturée et le solide peut encore se

dissoudre. Si IS > 0, la solution est sursaturée et le solide peut précipiter.

ISm = logΩm = 0 (1.31)

Exemple Lors de la dissolution/précipitation de l’hématite, le

produit de solubilité de l’hématite, Ks,α−Fe2O3 , qui est constant à

une température et une pression données, est comparé au produit

des activités des espèces ioniques en solution,
∏Nc
j=1(γjCj)νmj . Ainsi,

pour la réaction suivante :

α− Fe2O3 + 6H+ = 2Fe3+ + 3H2O (1.32)

Le produit des activités s’écrit :

{Fe3+}2{H2O}3

{α− Fe2O3}{H+}6

Le rapport de ce produit et du produit de solubilité de l’hématite

donne la saturation de l’espèce minérale. L’indice de saturation peut

ainsi être calculé.

L’interaction des espèces ioniques entre elles dans la solution conduit à la formation de

complexes ioniques. Le principe du calcul de l’apparition ou la disparition de ce complexe est le

même que pour une espèce minérale. L’équation 1.33 permet de décrire ces réactions :

Ci = K−1
c,i γ

−1
i

Nc∏
j=1

(γjCj)νij i = 1, .., Nx (1.33)

Ci : concentration de l’espèce secondaire dans la solution (en mol/kg d’eau)

Kc,i : constante d’équilibre de l’espèce secondaire i

γi : coefficient d’activité de l’espèce secondaire i

νij : coefficient stœchiométrique

Nx : nombre d’espèces secondaires
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Exemple Le mélange d’ions ferriques, Fe3+, avec de l’eau en-

gendre la création de complexes ferrique comme le Fe(OH)−4 :

Fe3+ + 4H2O = Fe(OH)−4 + 4H+

Le produit des activités s’écrit :

{Fe(OH)−4 }{H+}4

{Fe3+}{H2O}4

Ce produit, comme dans le cas d’une espèce minérale, est comparé

à la constante d’équilibre du complexe ferrique pour vérifier si la

réaction est en équilibre.

Dans chacune des expressions du calcul de la concentration des complexes ioniques ou du

calcul de l’indice de saturation, les activités chimiques interviennent et non pas seulement les

concentrations. Cette différence est importante puisqu’elle étend le domaine de validité de la

modélisation à des solutions moyennement concentrées.

1.3.2 Adsorptions physiques et chimiques dans les bétons Port-

land

1.3.2.1 Composition des principales espèces minérales du ciment hydraté

Le ciment Portland est principalement constitué de clinker auquel est ajouté du gypse

(CaSO4.2H2O), dont la quantité reste inférieure à 5% de la masse totale de ciment. Le clin-

ker est un produit résultant de la cuisson à 1450◦C d’un mélange de calcaire et d’argile. Ce

mélange décarbonaté après cuisson est broyé pour obtenir une finesse inférieure à 100 µm. Les

constituants principaux du clinker sont listés dans le tableau (1.4).

Tableau 1.4 – Composition du clinker.

Espèces minérales Notation cimentiaire Formule
Alite C3S 3CaO.SiO2
Belite C2S 2CaO.SiO2
Celite C3A 3CaO.Al2O3
Ferrite C4AF 4CaO.Al2O3.Fe2O3
Autres oxydes MgO, P2O5,MnO, Fe2O3, Na2O, K2O

Le mélange de clinker et de gypse réagit avec l’eau pour donner du ciment hydraté. Cette

réaction conduit à la formation d’un certain nombre d’espèces minérales dont les principales
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sont données dans le tableau (1.5). Quantitativement, on trouve principalement de la portlan-

dite Ca(OH)2 et du silicate calcium hydraté C-S-H CaxSiyOz(OH)m.nH2O, mais également

certaines phases minérales en plus faible quantité : la phase AFm, la phase AFt et la phase

Hydrogrossular.

Tableau 1.5 – Composition des principales espèces minérales du ciment hydraté.

Phase Minéral Formule
Portlandite Ca(OH)2

C-S-H Jennite Ca1.67(SiO2)(OH)3.33(H2O)
Tobermorite Ca0.83(SiO2)(OH)1.67(0.5H2O)

phase AFm Monosulfoaluminate Ca4Al2(SO4)(OH)12.6H2O
Monocarboaluminate Ca4Al2(CO3)(OH)12.5H2O
Hemicarboaluminate Ca4Al2(CO3)0.5(OH)13(5.5H2O)

phase AFt Ettringite Ca6Al2(SO4)3(OH)12.26H2O
Tricarboaluminate Ca6Al2(CO3)3(OH)12.26H2O

phase Hydrogrossular Hydrogarnet Ca3Al2(OH)12
KatoiteSi Ca3Al2(SiO4)(OH)8
Siliceous hydrogarnet Ca3Al2(SiO4)0.8(OH)8.8

En ce qui concerne les C-S-H, ils peuvent prendre de multiples formes. Le rapport x/y est

égal à (0.5/3) selon le travail de Blanc et al. [67]. Lothenbach [68] considère deux types de

C-S-H dans la matrice cimentaire : la jennite Ca1.67(SiO2)(OH)3.33(H2O) et la tobermorite

Ca0.83(SiO2)(OH)1.67(0.5H2O). Là encore, afin de simplifier le modèle notamment vis-à-vis de

la gestion de solutions solides constituées de plusieurs formes de C-S-H, seule la Jennite sera

prise en compte dans le cadre de ce travail.

En ce qui concerne les phases AFm, qui est l’abréviation du groupe "aluminate de calcium hy-

draté", le monosulfoaluminate Ca4Al2(SO4)(OH)12.6H2O est le plus couramment rencontré [68].

En présence de CO2, on peut voir apparaître les monocarboaluminate Ca4Al2(CO3)(OH)12.5H2O

et hemicarboaluminate Ca4Al2(CO3)0.5(OH)13(5.5H2O) [68].

La phase AFt correspond à l’ettringite Ca6Al2(SO4)3(OH)12.26H2O et au tricarboalumi-

nate Ca6Al2(CO3)3(OH)12.26H2O. Ils sont présents en quantité assez faible mais peuvent causer

un certain nombre de dégâts lorsqu’ils précipitent à posteriori (produits expansifs) .

L’Hydrogarnet Ca3Al2(OH)12 est aussi un composé dont la quantité est limitée. En no-

tation cimentaire, sa formule s’écrit C3AH6. Elle fait partie de la famille des hydrogrossular

Ca3Al2(SiO4)3−x(OH)4x. La KatoiteSi fait aussi partie de cette famille. Elle apparait lorsque

x = 2, contrairement à l’hydrogarnet siliceux pour lequel x = 2.2.
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1.3.2.2 Modélisation des interactions entre les ions chlorures et les espèces

minérales du ciment

Comme l’a montré le paragraphe 1.3.1.1, les ions en solution comme les ions chlorures peuvent

se fixer "physiquement" ou chimiquement à la matrice cimentaire. La capacité de fixation de ces

ions influence bien sûr leur concentration en solution. Or c’est précisément ces ions en solution

qui sont susceptibles de dégrader la couche passive (cf. paragraphe 1.2)[35]. Il est donc essentiel

de bien identifier les mécanismes d’adsorption (physique ou chimique) lors de la propagation des

ions dans le matériau, et en particulier des ions chlorures.

La réaction chimique des ions chlorures avec la matrice cimentaire conduit à la préci-

pitation de sels [69], [70], [71]. C’est en fait l’interaction entre les ions chlorures et la phase

AFm qui peut former plusieurs précipités. Le premier est le chloroaluminate (ou sel de Friedel

Ca4Al2(OH)12.05Cl1.95.4H2O). La réaction chimique peut s’écrire de la façon suivante [72] :

Ca4Al2Cl1.95(OH)12.05.4H2O = 4Ca2+ + 2AlO−2 + 1.95Cl− + 4.05OH− + 8H2O (1.34)

D’autres travaux [69], [70] ont montré qu’en mélangeant du C3A, du CaCl2.2H2O et du

CaSO4 avec de l’eau H2O, un précipité apparaît dont la fraction molaire idéale de [Cl−]/[SO2−
4 ]

est 2 :1. Ce sel est appelé sel de Kuzel Ca4Al2(SO4)0.5Cl(OH)12.6H2O. Balonis et al. [72]

décrivent la structure cristalline de ce sel et proposent la réaction suivante [72] :

Ca4Al2(SO4)0.5Cl(OH)12.6H2O = 4Ca2+ +2AlO−2 +Cl−+0.5SO2−
4 +4OH−+10H2O (1.35)

Enfin, un dernier précipité est possible. Il s’agit des sels d’oxychlorures ( 3CaO.CaCl2.H2O,

3CaO.CaCl2.2H2O, 3CaO.CaCl2.10H2O, CaO.CaCl2.12H2O, CaO.CaCl2.15H2O ). Damidot

et al. [73], Hobbs [74] affirment que la stabilité des oxychlorures n’est possible que pour des

concentrations en chlorures très élevées 3 à 8 (mol/l de solution). Ces précipités sont donc en

dehors de la plage d’observation du présent travail qui étudie les armature d’un béton en contact

l’eau de mer ([NaCl] = 0.5 mol/l).

L’adsorption physique des ions chlorures à la surface des espèces minérales du béton,

en particulier les C-S-H, a fait l’objet de nombreuses études [75], [76], [77]. Le principe de

l’adsorption peut être schématisé par la figure 1.7. Cette représentation est celle dite de double

couche de Stern [62]. Mais si cette représentation est adaptée pour les ions chlorures, elle l’est
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aussi pour d’autres ions (Ca2+, Na+, K+, SO2−
4 ).

Figure 1.7 – Interaction entre des ions à la surface de C-S-H par le modèle de double
couche de Stern.

D’un point de vue physique, la surface des C-S-H créé un champ électrique extérieur. Le

modèle de double couche de Stern divise ce champ en deux couches : couche dense avec le

potentiel électrique ψ0 constant et la couche diffuse avec la diminution progressive du potentiel

électrique. Ces couches dense et diffuse sont séparées par le plan d’Helmhotz qui est aussi le

plan d’adsorption des ions à la surface des C-S-H. Les ions Cl− présents dans les couches dense

et diffuse correspondent à la quantité de chlorures liés à la surface de C-S-H. L’attraction des

ions se fait à l’aide de forces électrostatique de type Van Der Waals. C’est l’ensemble de ce

phénomène qui est appelé "adsorption physique".

D’un point de vue modélisation, ce phénomène est assez complexe. Il fait intervenir des

notions de complexation de surface qui ne seront pas étudiées dans le cadre de cette thèse. On

adoptera un modèle plus simple qui consiste à adopter une adsorption physique qui dépend

linéairement de la concentration en ions dans la solution (cf. paragraphe 1.3.1.1).

1.4 Besoins en recherche

Cette étude bibliographique montre l’intérêt que porte la communauté scientifique au sujet

de la dépassivation des armatures et de l’initiation de la corrosion dans un béton exposé à
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l’eau de mer. Beaucoup d’études portent sur la propagation de la corrosion et très peu sur

la dépassivation, il reste donc un vaste champ à explorer pour comprendre puis modéliser ce

phénomène.

Concernant les processus physiques conduisant à la dépassivation des armatures d’un bé-

ton, l’étude bibliographique a montré que plusieurs mécanismes (éventuellement) couplés inter-

viennent. La figure 1.8 en rappelle les grandes catégories. Néanmoins, on ne sait pas aujourd’hui

si un mécanisme est prédominant sur les autres voire même si un seul peut expliquer le processus

de dépassivation.

Figure 1.8 – Différents mécanismes de dépassivation, d’après [4] et [5]

D’un autre coté, plusieurs études expérimentales ont tenté de définir des seuils d’initiation

de la corrosion des armatures en fonction de la concentration de certaines espèces ioniques en

solution. Cependant, l’expression de ces seuils ainsi que les valeurs au-delà desquelles l’initiation

de la corrosion est amorcée est loin de faire consensus, la difficulté provenant notamment du fait

que la détection de la corrosion correspond aux difficiles premières observations d’un courant

ou d’un potentiel de corrosion, l’effet de la température étant en outre peu étudié. De plus, la

pertinence de ces seuils ne peut être évaluée que si les mécanismes mis en jeu sont maîtrisés. Or,

ils ne le sont pas totalement.

Enfin, la compréhension par la modélisation des mécanismes conduisant à la dépassivation

des armatures nécessite l’utilisation d’outil de modélisation du transport des agents agressifs

performants. Or, peu de modèles prenant en compte le transport réactif des ions existent, d’au-

tant plus s’il est nécessaire d’ajouter l’effet de la température sur les précipitations/dissolutions

des différentes espèces minérales et les variations locales de pH liées à ces mêmes dissolu-

tions/précipitations.
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Dans le cadre du présent travail de modélisation, tous les mécanismes conduisant à la dé-

passivation des armatures ne pourront pas être étudiés. Le choix s’est porté sur la dégradation

chimique de la couche passive par l’arrivée des agents agressifs. Ce choix permet assez naturelle-

ment de faire le lien avec les seuils de dépassivation dans le sens où une dégradation chimique est

associée à un produit de solubilité, lequel peut s’apparenter à un seuil de dépassivation. L’étude

ne se focalisera ainsi que sur le comportement des oxydes et hydroxydes identifiés dans la couche

passive. En outre, des besoins nouveaux en terme de modélisation du transport réactif se font

sentir.

Pour parvenir à modéliser le phénomène choisi, il est nécessaire d’utiliser des outils de mo-

délisation performants. Les modèles couplés chimie-transport sont de plus en plus utilisés pour

de multiples applications. Ils semblent être de bons candidats pour modéliser les phénomènes

qui nous intéressent, notamment parce qu’ils sont en capacité de modéliser :

— variation de pH

— le comportement des ions ferriques, leur formation dans la solution, l’interaction entre la

solution et les oxydes/hydroxydes de fer ;

— les interactions dans le milieu cimentaire et dans la solution interstitielle : formation de

complexes ioniques, précipitation/dissolution des différentes espèces minérales ;

— la fixation des ions chlorures dans un béton Portland : par la formation des sels de Friedel

ou Kuzel ;

— l’influence de la température sur les interactions ;

— le changement des propriétés physiques (porosité, densité) dues aux dissolutions/précipitations

des différentes espèces minérales modifiant ainsi les propriétés de transport (perméabilité,

diffusion).

Bien que débordant ce travail de thèse, ces modèles sont aussi en capacité de prendre en compte

la complexation de surface, les échanges de cations ainsi que la solubilité des gaz dans la phase

aqueuse 2. Il est, en outre, possible de lui adosser un modèle de transport. Ces modèles nécessitent

cependant de disposer de la composition initiale du béton hydraté pour nos applications. C’est

la raison pour laquelle cette thèse s’appuiera régulièrement sur un code de calcul d’hydratation

développé au sein du Cerema et basé sur les travaux de Thiery et al. [79].

Dans la littérature, différents codes thermochimiques existent :

— Phreeqc [80]

— Hp1/Hpx [81]

2. Pour plus de détails sur ce type de calculs ainsi que sur la méthode numérique de résolution, il est
possible de lire le manuel de Toughreact [78] et les travaux de Steefel et al. [8].

25



Chapitre 1. Etat de l’art sur la modélisation de la dépassivation de l’armature dans un
béton exposé à l’eau de mer

— Pht3d [82]

— Opengeosys [83]

— Hytec [84]

— Toughreact [78]

Un tableau synthétique est présenté afin de comparer les fonctionnalités de chacun des codes

(cf. tableau 1.6). Les fonctionnalités sont séparées en quatre catégories : les dimensions possibles

des problèmes à traiter, le transport, la thermochimie et le couplage thermique/thermochimique.

Dans la partie transport, le terme "multiphasique" désigne le fait que les problèmes traités

peuvent ou non prendre en compte l’advection et la diffusion des liquides et gaz. Dans la par-

tie "thermochimie", le modèle de Debye-Hückel modifié permet de prendre en compte l’activité

chimique des ions sans se limiter au seules concentrations. Cela peut s’avérer utile lorsque la

solution ne peut plus être considérée comme diluée. Enfin, le couplage entre thermique et ther-

mochimie permet de prendre en compte l’évolution des produits de solubilité en fonction de la

température, notamment.

Tableau 1.6 – Caractéristiques des différents codes thermochimiques [8].

Phreeqc Hp1/Hpx Pht3D openGeoSys Hytec Toughreact
Dimension 1D 1,2,3D 1,2,3D 1,2,3D 1,2,3D 1,2,3D

Transport
Non saturé Non Oui No Oui Oui Oui
Multiphasique Non Non Non Non Oui Oui
Ecoulement non isotherme Non Non Non Oui Non Oui
Equation de Nernst-Planck Oui Non Non Non Non Non
Modification de la porosité Non Oui Non Oui Oui Oui

Thermochimie
Debye-Hückel modifiée Non Oui Non Oui Oui Oui
Modèle d’activité Pitzer Oui Oui Non Oui Non Oui
Complexation de surface Oui Oui Oui Oui Oui Oui

Couplage
Thermique-Thermochimie Non Non Non Oui Non Oui

D’après ce tableau, le code Toughreact [78] semble être le mieux placé pour modéliser les

phénomènes conduisant à la dépassivation des armatures. Bien que payant, son accessibilité

économique n’est pas un frein. Enfin, son accessibilité très "rustique" est en partie compenser

par ses interfaces possibles avec des langages de programmation comme Python qui lui ouvrent

des champs d’action importants (post-traitement, automatisation de certaines tâches...).
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2
Modélisation thermochimique de la

dégradation de la couche passive

d’un béton armé

2.1 Introduction

Dans le cadre de ce travail, nous avons choisi d’étudier le processus de dégradation des

armatures d’un béton exposé à l’eau de mer en ne considérant que la dégradation chimique

des composants de la couche passive par précipitation/dissolution. Pour cela, il convient de

s’intéresser à la propagation des agents agressifs dans le béton ainsi qu’aux réactions de ces

agents avec l’armature.
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Ce chapitre se focalise sur les conditions thermochimiques dans lesquelles la couche passive

d’une armature peut se dégrader, les phénomènes de transport réactif dans le béton étant traités

dans le chapitre suivant. Le chapitre 2 aide à la compréhension du comportement de l’armature

en contact avec la solution interstitielle chargée d’agents agressifs, notamment les ions chlorures.

Pour cela, il décrit comment construire une base de données thermochimique spécifique à l’étude

de la dégradation de la couche passive d’une armature dans un béton, les bases de données

existantes comportant un certain nombre de limites. On s’intéresse ensuite aux conditions de

dissolution de chacune des espèces minérales constituant la couche passive de l’armature d’un

point de vue théorique et numérique tout en prenant en compte l’effet de la température.

2.2 Construction d’une base thermodynamique

Afin d’utiliser un modèle couplé chimie-transport, il est nécessaire de disposer d’un outil de

résolution (ou pour le moins, le système d’équations associé). Il faut, en outre, faire appel à

une base de données dans laquelle la liste des espèces primaires et secondaires (ou complexes

ioniques) et la liste des espèces minérales sont présentes. Pour chacun des complexes ioniques

et des espèces minérales, une réaction chimique et un produit de solubilité associé et dépendant

de la température est décrit.

Les phases solides de notre modélisation sont les espèces minérales du béton hydraté ainsi

que les constituants potentiels de la couche passive de l’acier. La base thermodynamique utilisée

doit simuler non seulement la précipitation/dissolution des minéraux du béton, mais aussi la

précipitation/dissolution des oxydes/hydroxydes de fer obtenus. D’après notre connaissance, il

existe des bases thermodynamiques prenant en compte les phases minérales du béton. Les deux

bases thermodynamiques les plus utilisées prenant en compte ces phases sont : Thermoddem du

Bureau de Recherches Géologiques et Minières (BRGM) [25] et Cemdata du laboratoire fédéral

d’essai des matériaux de la Suisse (Empa) [85]. Néanmoins pour l’étude de la dépassivation,

ces deux bases thermodynamiques sont incomplètes. Par exemple, la formation d’akaganéite

n’est pas pris en compte dans ces deux bases. En outre, il est délicat de concaténer différentes

base de données. En effet, la liste des espèces primaires sur lesquelles se basent la plupart des

réactions n’est pas toujours la même d’une base de données à l’autre. Ce sont les raisons pour

lesquelles une nouvelle base de données thermodynamique est construite non pas à partir des

bases existantes mais à partir des propriétés thermodynamiques pour chaque constituant.

Il est à noter que l’utilisation du logiciel Toughreact nous contraint à définir l’espèce ionique

H+ comme espèce principale au détriment de OH− malgré le fait d’évoluer dans un milieu

basique. En effet, le logiciel calcule le pH d’une solution à partir de l’activité de {H+} primaire.
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L’espèce OH− est donc considérée comme une espèce secondaire. La construction de la base de

données ainsi que les principes de calcul des produits de solubilité sont détaillés ci-dessous.

2.2.1 Calcul de la constante d’équilibre à une température don-

née

La constante de solubilité, notée Ks, peut être la solubilité d’un gaz ou la solubilité d’un

solide dans l’eau. Cette constante de solubilité est dépendante de plusieurs paramètres : le pH de

la solution, la pression partielle des gaz pour une substance gazeuse, la pression et la température

du milieu. Tandis que l’influence du pH et de la pression partielle sur la constante de solubilité

peut s’exprimer par la loi d’action de masse, l’influence de la température et de la pression du

milieu ne peut s’exprimer que par des équations complémentaires. Dans le cas des ouvrages

maritimes, la pression du milieu est considérée constante et égale à la pression atmosphérique

p0 = 1.1013× 105 Pa. Seule la température varie.

Nous allons établir la relation entre la température et la constante de solubilité. L’énergie

ou enthalpie libre de Gibbs du système fermé, notée G, est définie par :

G = U + pV − TS = H − TS (2.1)

G : enthalpie libre J

U : énergie interne du système, en J

V : volume du système, en m3

H : enthalpie du système,en J

p : pression du système, en pascal

T : température du système, en K

S : entropie du système J/K

En outre, l’enthalpie libre G molaire de la substance i est aussi exprimée via le potentiel

chimique µi. Nous introduisons donc la définition du potentiel chimique µ. Dans un système

multi-composant comportant N substances, la différentielle d’énergie interne s’exprime par :

dU = TdS − pdV +
N∑
i

µidνi (2.2)

νi : nombre de moles de la substance i

La variation d’enthalpie libre du système s’exprime par :

dG = dU + pdV + V dp− SdT − TdS (2.3)
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En combinant les deux équations (2.2) et (2.3), nous obtenons :

dG = −SdT + V dp+
N∑
i

µidνi (2.4)

De plus, l’enthalpie libre d’un système chimique constitué de N substances est dépendante

de la température, de la pression et de la quantité de chaque substance : G = G(T, p, ni). À

température et pression constante, la différentielle de l’enthalpie libre est donnée par :

dG =
N∑
i=1

µidνi = µ1dν1 + µ2dν2 + .....+ µNdνN (2.5)

où le potentiel chimique d’une substance est défini par :

µi =
(
∂G

∂νi

)
T,P,νj 6=i

(
J

mol

)
(2.6)

Pour une réaction chimique, à partir de l’équation (2.5), la variation d’enthalpie libre s’ex-

prime par :

4rG =
m∑
i

νiµi(produits)−
n∑
j

νjµj(reactifs) (2.7)

4rG : variation d’enthalpie libre d’une réaction à l’état calculé par rapport à l’état initial

νi, νj : nombre de moles (coefficients stœchiométriques) des composants i etj, respectivement.

m, n : nombres de produits et réactifs

À une température T et une pression p0 = 1.1013×105 Pa, dans un système multi-composant,

le potentiel chimique est dépendant de la composition chimique via l’activité chimique de la

substance :

µ0
i = µ0

i,T +RT ln{Ai} (2.8)

µ0
i,T : potentiel chimique intrinsèque d’une mole substance à la température T donnée, et à

la pression atmosphérique p0 = 1.1013× 105 Pa.

Ai : activité chimique pour un soluté

Ai : égale 1 pour un solide,

En combinant les équations (2.7) et (2.8), nous obtenons :

4rG =

 m∑
i

νiµ
0
i,T (produits)−

n∑
j

νjµ
0
j,T (reactifs)

+RT ln
∏m
i {Ai}νi∏n
j {Aj}νj

(2.9)

L’exposant 0 signifie que ces termes sont mesurés ou calculés à la pression de référence p0.

Si nous notons 4rG
0
T comme étant la variation d’enthalpie libre standard de réaction à

l’état d’équilibre d’une réaction à la température T :
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4rG
0
T =

 m∑
i

νiµ
0
i,T (produits)−

n∑
j

νjµ
0
j,T (reactifs)

 (2.10)

et le produit des activités des ions, Q, à la température T :

∏m
i {Ai}νi∏n
j {Aj}νj

= Q (2.11)

Finalement, la variation d’enthalpie libre d’une réaction s’exprime par :

4rG = 4rG
0
T +RT lnQ (2.12)

À l’état d’équilibre, le quotient de réaction Q doit être égal à la constante d’équilibre KT :

RT lnKT = −4rG
0
T (2.13)

D’autre part, à partir de l’équation (2.1), la variation d’enthalpie libre standard d’une réac-

tion est exprimée par :

4rG
0
T = 4rH

0
T − T4rS

0
T (2.14)

4rH
0
T : variation d’enthalpie standard d’une réaction, en J

4rS
0
T : variation d’entropie standard d’une réaction, en J/K

L’équation (2.13) est réécrite :

−RT lnKT = 4rH
0
T − T4rS

0
T (2.15)

4rH
0
T est exprimé par :

4rH
0
T =

m∑
i

νiH
0
i,T (produits)−

n∑
j

νjH
0
j,T (reactifs) (2.16)

H0
i,T : enthalpie standard absolue d’une substance i, en J/mol

4rS
0
T est exprimé par :

4rS
0
T =

m∑
i

νiS
0
i,T (produits)−

n∑
j

νjS
0
j,T (reactifs) (2.17)

S0
i,T : entropie standard absolue d’une substance i, en J/(mol.K)

Expérimentalement, il est possible de mesurer l’entropie absolue d’une substance S0
T à une

température donnée, alors qu’il est impossible de mesurer l’enthalpie standard absolue H0
T . Par
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contre, on peut mesurer l’enthalpie de formation standard 4fH
0
T (J/mol) qui est définie via

H0
T . Ceci sera illustré par l’exemple suivant trouvé dans travail d’Anderson et al. [86].

L’enthalpie de formation standard 4fH
0
H2O(l) de H2O en liquide s’exprime par :

4fH
0
H2O(l) = H0

H2O(l) −H
0
H2 −

1
2H

0
O2 (2.18)

L’enthalpie de formation standard 4fH
0
H2O(s) de H2O en solide s’exprime par :

4fH
0
H2O(s) = H0

H2O(s) −H
0
H2 −

1
2H

0
O2 (2.19)

Selon l’équation (2.16), la variation d’enthalpie standard 4rH
0
T,s→l de la réaction H2O(s) =

H2O(l) est exprimée :

4rH
0
T,s→l = H0

H2O(l) −H
0
H2O(s) (2.20)

A partir des équations (2.18) et (2.19), nous obtenons :

4rH
0
T,s→l = H0

H2O(l) −H
0
H2O(s)

=
[
4fH

0
H2O(l) +H0

H2 + 1
2H

0
O2

]
−
[
4fH

0
H2O(s) +H0

H2 + 1
2H

0
O2

]
= 4fH

0
H2O(l) −4fH

0
H2O(s)

En conséquence, la variation de l’enthalpie standard d’une réaction est réécrite :

4rH
0
T =

m∑
i

νi4fH
0
i,T (produits)−

n∑
j

νj4fH
0
j,T (reactifs) (2.21)

Lorsque la pression du système p est constante, la loi de Kirchhoff donne :

4rH
0
T = 4rH

0
T0 +

∫ T

T0
4rCp0dT (2.22)

4rCp0 (J/K) : variation de la capacité thermique d’une réaction à la température T et

p0 = 1.1013× 105 Pa qui est définie par :

4rCp0 =
m∑
i

νiCp0,i(produits)−
n∑
j

νjCp0,j(reactif) (2.23)

Cp0 : capacité thermique standard d’une substance, en J/(mol.K), à la pression atmosphé-

rique p0 = 1.1013× 105 Pa.

4rH
0
T0

: variation de l’enthalpie standard d’une réaction à la température de référence T0 et
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2.2. Construction d’une base thermodynamique

p0 = 1.1013× 105 Pa, dans notre travail, nous choisissons T0 = 25◦C (298◦K).

À partir de la deuxième loi de la thermodynamique, l’entropie standard S0
T est reliée à la

capacité thermique Cp0 comme :

dS0
T = Cp0

T
dT (2.24)

La variation d’entropie standard d’une réaction 4rS
0
T peut alors s’exprimer par :

d4rS
0
T = 4rCp0

T
dT (2.25)

4rS
0
T −4rS

0
T0 =

∫ T

T0

4rCp0

T
dT (2.26)

4rS
0
T0

: variation de l’entropie standard d’une réaction à T0 = 25◦C, p0 = 1.1013× 105 Pa.

Par conséquent, la constante d’équilibre est exprimée via la capacité thermique Cp en com-

binant (2.15), (2.22), (2.26) :

−RT lnKT = 4rH
0
T0

+
∫ T

T0
4rCp0dT − T4rS

0
T0 − T

∫ T

T0

4rCp0

T
dT (2.27)

La constante d’équilibre est dépendante de la capacité thermique4rCp0 et de la température.

Dans la littérature, nous pouvons trouver différents modèles d’approximation de 4rCp0 . Dans

le modèle de Van’t Hoff, le terme 4rCp0 est supposé nul, nous obtenons alors l’équation :

lnKT = − 1
RT0

(
4rH

0
T0 − T04rS

0
T0

)
−
4rH

0
T0

R

( 1
T
− 1
T0

)
(2.28)

Pourtant, la condition4rCp0 = 0 n’est valable que pour des réactions iso-coulombiques n’im-

pliquant pas de changement dans le nombre de charges ioniques dans la solution [87] (ex.réaction

(2.29)) :

Cl− +H2O = HCl +OH− (2.29)

Or les réactions qui se déroulent dans les matériaux cimentaires sont plus complexes. L’hypothèse

4rCp0 = 0 n’est donc plus valable.

Dans le matériau cimentaire, lorsque la température est inférieure à 150◦C, nous supposons

que 4rCp0 est constante [68]

4rCp0 = 4rCp0,T0 (2.30)

4rCp0,T0 : variation de la capacité thermique d’une réaction à la température de référence

25◦C et p0 = 1.1013× 105 Pa

33



Chapitre 2. Modélisation thermochimique de la dégradation de la couche passive d’un
béton armé

4rCp0,T0 =
m∑
i

νiCp0,T0,i(produits)−
n∑
j

νjCp0,T0,j(reactifs)

Avec cette hypothèse, la variation d’enthalpie standard 4rH
0
T (cf. équation 2.22) et la va-

riation d’entropie standard 4rS
0
T (cf. équation 2.26) s’expriment par :

4rH
0
T = 4rH

0
T0 +4rCp0,T0 (T − T0) (2.31)

4rS
0
T = 4rS

0
T0 +4rCp0,T0 ln T

T0
(2.32)

Et la constante d’équilibre par :

−RT lnKT = 4rH
0
T0 +4rCp0,T0 (T − T0)− T

(
4rS

0
T0 +4rCp0,T0 ln T

T0

)
(2.33)

Dans les bases de données thermodynamiques utilisées dans Toughreact, les constantes

d’équilibres sont exprimées sous forme de logarithme décimal. L’équation (2.33) devient alors :

logKT = log e
R

[
4rS

0
T0 −4rCp0,T0(1 + lnT0)

]
+[

− log e
R

(4rH
0
T0 −4rCp0,T0T0)

] 1
T

+
( log e

R
4rCp0,T0

)
lnT (2.34)

Nous notons A0 ,A1, A2 comme étant :

A0 = log e
R

[
4rS

0
T0 −4rCp0,T0(1 + lnT0)

]
(2.35)

A1 = − log e
R

(
4rH

0
T0 −4rCp0,T0T0

)
(2.36)

A2 =
( log e

R
4rCp0,T0

)
(2.37)

A pression constante, la constante d’équilibre à la température T est établie de la façon

suivante :

logKT = A0 + A1
T

+A2 lnT (2.38)

Cette relation sera utilisée pour évaluer l’influence de la température sur les différentes
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2.2. Construction d’une base thermodynamique

réactions intervenant lors de la dépassivation des aciers.

2.2.2 Calcul des solubilités des oxydes-hydroxydes de fer et

constante d’équilibre des formations des complexes

Comme montré lors de l’étude bibliographique, cette partie va être consacrée à l’étude des

interactions entre les produits de la couche passive, la composition de la solution interstitielle et

l’eau de mer. Il est nécessaire de connaître les constantes de solubilité des minéraux en présence

et les constantes d’équilibre des ions complexes dans la solution. Néanmoins, les constantes de

solubilité des oxydes-hydroxydes de fer sont souvent mesurées à une température de référence

de 25◦C. L’objectif de cette partie est donc d’établir la fonction représentant la constante de

solubilité et la constante d’équilibre en fonction de la température à partir des équations données

dans la partie précédente et les propriétés thermodynamiques standard données dans les tableaux

2.1 et 2.2.

Tableau 2.1 – Propriétés thermodynamiques standards des oxydes/hydroxydes de fer et
espèces associées à 25◦C et p0 = 1.1013× 105 Pa.

4fH
0
T0

S0
T0

Cp0,T0 Référence
×103J/mol J/(mol.K) J/(mol.K)

Fe3+ -49.00 -278.44 -104.60 [88]
Fe2+ -90.41 -107.10 -8.00 [88]
H2O -285.83 69.95 75.33 [89]
H+ 0 0 0 Convention
OH− -230.01 -10.71 -136.34 [90]
Cl− -167.08 56.60 -117.14 [89]
α− Fe2O3 -826.23 87.40 103.88 [91]
Fe3O4 -1115.73 146.14 150.87 [91]
α− FeOOH -559.30 60.50 74.33 [92], [93]
γ − Fe2O3 -812.70 100.00 104.99 [94], [93]
γ − FeOOH -554.40 57.55 76.20 [95]
Fe(OH)2.7Cl0.3 à déterminer 82 91.09 [96]

Notre objectif est aussi de construire une base thermodynamique permettant de modéliser

la dégradation de la couche passive de l’armature. Les équations de formation des complexes

ioniques ferriques/ferreux existants dans la solution, de dissolution / précipitation des oxydes-

hydroxydes de fer dans la solution aqueuse sont représentés par leurs réactions principales dans

le tableau 2.3.

Comme l’a montré le paragraphe précédent, nous pouvons évaluer la constante de solubilité

KT (ou logKT ) d’une réaction à la température donnée T à partir des propriétés thermody-

namiques standard. Néanmoins, il manque une propriété thermodynamique standard de l’aka-

ganéite : son enthalpie 4fH
0
T0

(cf. tableau 2.1). Cette valeur sera donc déduite des données

expérimentales logKT0 et S0
T0

de l’akaganéite.

35



Chapitre 2. Modélisation thermochimique de la dégradation de la couche passive d’un
béton armé

Tableau 2.2 – Propriétés thermodynamiques standards des ions complexe de fer 25◦C et
p0 = 1.1013× 105 Pa.

4fH
0
T0

S0
T0

Cp0,T0 Référence
×103J/mol J/(mol.K) J/(mol.K)

Fe(OH)+ -320.60 -28.30 62.80 [97]
Fe(OH)2(aq) -542.00 45.27 75.30 [97]
Fe(OH)−3 -809.42 -37.50 167.30 [97]
Fe(OH)2−

4 -1072.86 -170.00 - [97]
FeCl+ -255.31 -42.10 86.20 [97]
FeCl2(aq) -327.36 179.9 122.20 [97]
FeSO4(aq) -997.00 -32.89 - [97]
Fe(OH)2+ -291.33 -104.50 -106.30 [97]
Fe(OH)+

2 -549.11 -7.10 -125.90 [97]
Fe(OH)3(aq) -802.73 39.05 -236.80 [97]
Fe(OH)−4 -1058.85 35.50 -84.90 [97]
FeCl2+ -211.71 -178.80 14.10 [97]
FeCl+2 -352.20 -15.40 - [97]
FeCl3(aq) -549.98 -146.45 - [98]
FeSO+

4 -932.40 -93.45 - [97]

Tableau 2.3 – Réactions d’équilibre des minéraux et ions complexes.

Minéral Réaction Numéroté
Hematite α− Fe2O3 + 6H+ = 2Fe3+ + 3H2O I
Magnetite Fe3O4 + 8H+ = 2Fe3+ + Fe2+ + 4H2O II
Maghemite γ − Fe2O3 + 6H+ = 2Fe3+ + 3H2O III
Goethite α− FeOOH + 3H+ = Fe3+ + 2H2O IV
Lepidocrocite γ − FeOOH + 3H+ = Fe3+ + 2H2O V
Akaganétite Fe(OH)2.7Cl0.3 + 2.7H+ = Fe3+ + 2.7H2O + 0.3Cl− VI
Ion
Fe(OH)+ Fe(OH)+ +H+ = Fe2+ +H2O
Fe(OH)2(aq) Fe(OH)2(aq + 2H+ = Fe2+ + 2H2O
Fe(OH)−3 Fe(OH)−3 + 3H+ = Fe2+ + 3H2O
Fe(OH)2−

4 Fe(OH)2−
4 + 4H+ = Fe2+ + 4H2O

FeCl+ FeCl+ = Fe2+ + Cl−

FeCl2(aq) FeCl2(aq) = Fe2+ + 2Cl−
FeSO4(aq) FeSO4(aq) = Fe2+ + SO2−

4
Fe(OH)2+ Fe(OH)2+ +H+ = Fe3+ +H2O
Fe(OH)+

2 Fe(OH)+
2 + 2H+ = Fe3+ + 2H2O

Fe(OH)3(aq) Fe(OH)3(aq) + 3H+ = Fe3+ + 3H2O
Fe(OH)−4 Fe(OH)−4 + 4H+ = Fe3+ + 4H2O
FeCl2+ FeCl2+ = Fe3+ + Cl−

FeCl+2 FeCl+2 = Fe3+ + 2Cl−
FeCl3(aq) FeCl3(aq) = Fe3+ + 3Cl−
FeSO+

4 FeSO+
4 = Fe3+ + SO2−

4
H+ H+ +OH− = H2O
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La constante de solubilité de la dissolution d’akaganéite logKT0 a été expérimentalement

donnée par Biedermann et al. [20] :

logKT0 = −3.04 (2.39)

À partir de l’équation (2.33), lorsque T = T0, nous obtenons :

RT0 lnKT0 = 4rH
0
T0 − T04rS

0
T0 (2.40)

Pour la réaction de dissolution de l’akaganéite donnée au tableau 2.3, la variation d’enthalpie

4rH
0
T0

et la variation d’entropie 4rS
0
T0

sont calculées comme suit :

4rH
0
T0 = 0.34fH

0
T0(Cl−) + 2.74fH

0
T0(H2O) +4fH

0
T0(Fe3+) − 2.74fH

0
T0(H+) −4fH

0
T0(akaganéite)

(2.41)

4rS
0
T0 = 0.3ST0(Cl−) + 2.7ST0(H2O) + ST0(Fe3+) − 2.7ST0(H+) − ST0(akaganéite) (2.42)

À partir des équations (2.39) à (2.42) et des constantes données dans le tableau 2.1, la

quantité 4fH
0
T0

est égale à

4fH
0
T0

= −842.125 kJ/mol (2.43)

C’est cette valeur qui sera utilisée dans la suite de l’étude.

Nous avons ainsi calculé les constantes de solubilité à T0 des minéraux et les constantes

d’équilibres à T0 des ions complexes de fer concernant la phase de dissolution/précipitation des

oxydes-hydroxydes de fer dans une solution comportant des ions chlorures (cf. tableau 2.4) à

partir des propriétés standards données dans les tableaux 2.1 et 2.2. Ces valeurs nous permettront

de faire des calculs pour evaluer l’influence de la température sur la dépassivation.

2.3 Précipitation de l’akaganéite

Afin de mieux comprendre la dépassivation de la couche passive dans le béton, nous décou-

plons le mécanisme de pénétration et le mécanisme de dissolution. Notre étude portant sur la

compréhension du mécanisme de dissolution, l’akaganéite est le produit principal de la corrosion

des aciers en milieu contaminé par des chlorures (environnement marin). Ceci a été observé ex-
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Tableau 2.4 – Détail du calcul de la constante de solubilité et de la constante d’équilibre.

Substance 4rH
0
T0

4rS
0
T0

4rCp0,T0 A0 A1 A2 logKT0 Calcul/Ref
×103J J/K J/K

α− Fe2O3 -129.26 -434.43 -12.35 -18.37 6559.53 -0.645 -0.035 Calcul
Fe3O4 -216.00 530.32 -12.01 -23.50 11095.60 -0.627 10.16 Calcul
α− FeOOH -61.36 -199.04 9.10 -13.58 3346.73 0.475 0.36 Calcul
γ − Fe2O3 -140.30 -438.83 -13.46 -19.00 7264.39 -0.651 1.68 Calcul
γ − FeOOH -66.26 -196.09 7.23 -12.77 3572.56 0.378 1.37 Calcul
Fe(OH)2.7Cl0.3 -28.74 -154.60 -158.32 47.31 -963.15 -8.270 -3.04 Ref[20]
Fe(OH)+ -55.64 -8.85 -15.47 4.95 2665.50 -0.81 -9.29 Calcul
Fe(OH)2(aq) -120.07 -12.47 -47.36 -17.22 7008.93 2.47 20.39 Calcul
Fe(OH)−3 -138.48 140.25 30.69 -3.411 7711.07 1.60 31.59 Calcul
Fe(OH)2−

4 -160.87 342.70 273.32 -77.71 12657.31 14.28 46.09 Calcul
FeCl+ -2.18 -8.40 -231.34 80.49 -3487.10 -12.08 -0.05 Calcul
FeCl2(aq) -97.21 -173.80 -384.48 125.42 -907.04 -20.08 7.96 Calcul
FeSO4(aq) -3.11 -55.38 -294.09 99.98 -4415.28 -15.36 -2.34 Calcul
Fe(OH)2+ -43.50 -103.99 114.40 -45.45 4052.90 5.98 2.19 Calcul
Fe(OH)+

2 -71.55 -131.44 209.33 -80.09 6995.51 10.93 5.67 Calcul
Fe(OH)3(aq) -103.76 -107.64 395.56 -144.00 11577.19 20.66 12.56 Calcul
Fe(OH)−4 -133.47 -34.14 318.99 -113.37 11937.03 16.662 21.60 Calcul
FeCl2+ -4.37 -43.04 198.47 67.18 -2861.07 -10.37 -1.48 Calcul
FeCl+2 -30.96 -149.84 -301.51 97.64 -3076.06 -15.75 -2.40 Calcul
FeCl3(aq) -0.26 -37.81 -418.65 148.42 -6503.01 -21.87 -2.03 Calcul
FeSO+

4 -26.30 -166.16 -333.32 107.92 -3814.61 -17.41 -4.07 Calcul
H2O -55.82 80.66 211.67 -69.83 6210.50 11.05 13.99 Calcul

périmentalement par Asami et al. [21], Morcillo et al. [22]. C’est pourquoi nous considérons dans

notre étude que seule l’akaganéite précipitera dans le cas d’acier en contact avec l’eau salée.

La précipitation de l’akaganéite entraine la consommation des ions Fe3+ contenus dans la so-

lution interstitielle. Ceci peut entraîner un déséquilibre entre la solution interstitielle et les oxydes

ou hydroxydes présents dans la couche passive. Des phénomènes de dissolution/précipitation

peuvent alors apparaître (cf. équation du tableau 2.3). Cette partie présente les conditions théo-

riques de dissolution et précipitation des oxydes et hydroxydes présents dans la couche passive

ainsi que des simulations confirmant ces conditions.

2.3.1 Expression théorique

2.3.1.1 Température de référence T0 = 25◦C

En combinant les réactions du tableau 2.3, nous obtenons des réactions d’équilibres entre les

oxydes/hydroxydes et l’akaganéite (2.44), (2.45), (2.46) et (2.47) :

Combinaisons des équations (V) et (VI) :

γ − FeOOH + 0.3H+ + 0.3Cl− + 0.7H2O = Fe(OH)2.7Cl0.3 (2.44)
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Combinaisons des équations (III) et (VI) :

γ − Fe2O3 + 0.6H+ + 0.6Cl− + 2.4H2O = 2Fe(OH)2.7Cl0.3 (2.45)

Combinaisons des équations (IV) et (VI) :

α− FeOOH + 0.3H+ + 0.3Cl− + 0.7H2O = Fe(OH)2.7Cl0.3 (2.46)

Combinaisons des équations (I) et (VI) :

α− Fe2O3 + 0.6H+ + 0.6Cl− + 2.4H2O = 2Fe(OH)2.7Cl0.3 (2.47)

Il est ainsi possible de calculer les constantes de solubilité logKT0 à 25◦C des réactions (2.44)

et (2.46) d’une part (cf. équation 2.48) et des équations (2.45) et (2.47) d’autre part (cf. équation

2.49) de la manière suivante :

logKT0 = log 1
{Cl−}0.3{H+}0.3

(2.48)

logKT0 = log 1
{Cl−}0.6{H+}0.6

(2.49)

Dans l’eau de mer, l’activité chimique de l’eau {H2O} dépend de la concentration en NaCl,

pourtant, les études de Robinson et al. [99] , Xu et al [78] montrent que la {H2O} est proche de

1 pour [NaCl] ≤ 0.6. Nous supposons donc que {H2O} ≈ 1.

Les activités chimiques respectives des ions H+ et Cl− sont calculées à partir des concen-

trations de ces ions :

{H+} = γH+ [H+] (2.50)

{Cl−} = γCl− [Cl−] (2.51)

La dissolution de la lépidocrocite, la maghémite, la goethite et l’hématite débute lorsque le

produit {H+}{Cl−} dépasse une certaine valeur. Cette valeur s’apparente donc à un seuil de

dissolution, voire à un seuil de début de dépassivation.

A 25◦C, les produits de solubilité des réactions du tableau 2.3 dont les valeurs sont don-

nées dans le tableau 2.4 s’expriment respectivement de la façon suivante (cf. équations (2.52) à

(2.56)) :
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Pour la lépidocrocite :

logKT0,lepidocrocite = log {Fe
3+}

{H+}3
= 1.37 (2.52)

Pour la maghémite :

logKT0,maghemite = log {Fe
3+}2

{H+}6
= 1.68 (2.53)

Pour la goethite :

logKT0,goethite = log {Fe
3+}

{H+}3
= 0.36 (2.54)

Pour l’hématite :

logKT0,hematite = log {Fe
3+}2

{H+}6
= −0.035 (2.55)

Pour l’akaganéite :

logKT0,akaganeite = log {Fe
3+}{Cl−}0.3

{H+}2.7
= −3.04 (2.56)

Les constantes de solubilité des réactions (2.44) à (2.47) à 25◦C se déduisent alors des

équations (2.52) à (2.56) de la façon suivante :

Pour la réaction lépidocrocite-akaganéite (2.44) :

logKT0,lepi−aka = logKT0,lepidocrocite − logKT0,akaganeite = 4.41 (2.57)

ou encore :

log 1
{Cl−}0.3{H+}0.3

= 4.41 (2.58)

La valeur du seuil de dissolution de la lépidocrocite à 25◦C vaut alors :

{Cl−}{H+} = 2.000× 10−15 (2.59)

Pour la réaction maghémite-akaganéite (2.45) :

logKT0,magh−aka = logKT0,maghemite − 2 logKT0,akaganeite = 7.76 (2.60)

ou encore :

log 1
{Cl−}0.6{H+}0.6

= 7.76 (2.61)
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La valeur du seuil de dissolution de la maghémite à 25◦C vaut alors :

{Cl−}{H+} = 1.122× 10−13 (2.62)

Pour la réaction goethite-akaganéite (2.46) :

logKT0,goe−aka = logKT0,goethite − logKT0,akaganeite = 3.40 (2.63)

ou encore :

log 1
{Cl−}0.3{H+}0.3

= 3.40 (2.64)

La valeur du seuil de dissolution de la goethite à 25◦C vaut alors :

{Cl−}{H+} = 4.642× 10−12 (2.65)

Pour la réaction hématite-akaganéite (2.47) :

logKT0,hema−aka = logKT0,hematite − 2 logKT0,akaganeite = 6.045 (2.66)

ou encore :

log 1
{Cl−}0.6{H+}0.6

= 6.045 (2.67)

La valeur du seuil de dissolution de la hématite à 25◦C vaut alors :

{Cl−}{H+} = 8.414× 10−11 (2.68)

L’écriture des équilibres chimiques de précipitation de l’akaganéite et de la dissolution des

oxydes-hydroxydes permettent d’identifier un seuil au-delà duquel ces réactions sont possibles.

Nous avons montré qu’il était possible d’exprimer le seuil de dissolution de la lépidocrocite,

maghémite, goethite et hématite en fonction des activités {H+} et {Cl−}. Néanmoins, d’un

point de vue expérimental, il est plus aisé de mesurer des concentrations. En outre, la solution

interstitielle est un milieu basique ou alcalin. L’activité {H+} est une valeur très petite (de

l’ordre de 10−12 à 10−9), contrairement à celle de {OH−} (de l’ordre de 10−2 à 10−5). Les

mesures de {OH−} sont donc plus précises.
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En solution aqueuse, l’équilibre entre la concentration [H+] et la concentration [OH−] est

exprimé par la constante d’équilibre de l’eau, à 25◦C, la constante de solubilité de l’eau vaut

13.99 (cf.tableau 2.4)

log 1
{H+}{OH−}

= 13.99 (2.69)

ou encore :

{H+}{OH−} = 10−13.99 (2.70)

Les seuils de dissolution deviennent donc :

(2.59) =⇒ {Cl−}
{OH−} lepidocrocite

= 0.20 (2.71)

(2.62) =⇒ {Cl−}
{OH−}maghemite

= 11.22 (2.72)

(2.65) =⇒ {Cl−}
{OH−}goethite

= 464.20 (2.73)

(2.68) =⇒ {Cl−}
{OH−}hematite

= 8414.00 (2.74)

Nous trouvons donc que la valeur du rapport {Cl−}/{OH−}, au-delà duquel il y a disso-

lution des oxydes/hydroxydes présents sur l’armature, augmente selon l’ordre : lépidocrocite <

maghémite < goethite < hématite. En outre, les dissolutions des maghémite, goethite et hé-

matite ne sont possibles que pour un rapport {Cl−}/{OH−} très élevé. Cela signifie que la

concentration en ions [Cl−] doit être extrêmement importante et le pH très bas. Notre étude

porte sur le mécanisme de dépassivation dans des bétons sains ayant un pH élevé (autour de

13.3). Le seul hydroxyde pouvant se dissoudre (et donc poser problème) est donc la lépidocrocite,

que nous retiendrons dans la suite de notre travail (chapitre 4). En ce qui concerne la magnétite

Fe3O4, l’ion Fe2+ intervient dans l’équation d’équilibre. Ainsi, le seuil {Cl−}/{OH−} n’exprime

pas exactement la condition d’équilibre magnétite-akaganéite. Cet équilibre ne sera pas étudié

analytiquement dans le cadre de ce paragraphe.

Il faut noter que le seuil de dissolution de cet hydroxyde ne doit pas être confondu avec le

seuil de dépassivation de l’acier, même s’il y contribue, ce point sera discuté dans la section

"discussion".
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2.3.1.2 A une température T quelconque

Le rapport {Cl−}/{OH−} est déduit de la constante d’équilibre de la réaction (2.44) et de

l’équilibre de {H+}, {OH−} dans la solution (cf. tableaux 2.3 et 2.4). La réaction (2.44) peut

être réécrite sous la forme suivante pour obtenir le rapport {Cl−}/{OH−} :

γ − FeOOH + 0.3Cl− +H2O = Fe(OH)2.7Cl0.3 + 0.3OH− (2.75)

La constante de solubilité s’exprime alors comme suit :

logKT,lepi−aka = log {OH
−}0.3

{Cl−}0.3
(2.76)

La constante de solubilité logKT,lepi−aka peut aussi s’exprimer sous la forme de l’équation

(2.38). Les constantes A0, A1 et A2 sont alors calculées à partir des données du tableau 2.1.

Nous obtenons la variation de la constante de solubilité en fonction de la température :

logKT,lepi−aka = 19.73 + 54.13
T
− 3.46 lnT (2.77)

Le rapport {Cl−}/{OH−} en fonction de la température T (K) s’écrit alors :

{Cl−}
{OH−} = 10−65.76− 180.42

T + 11.53 lnT (2.78)

Cette relation va nous permettre de tracer la courbe théorique en pointillé donnée figure

(2.6).

2.3.2 Confirmation numérique

Dans la partie précédente, nous avons établi théoriquement le rapport critique {Cl−}/{OH−}

pour la dissolution de la lépidocrocite. Néanmoins, la mesure expérimentale de l’activité chi-

mique est plus complexe que la mesure de la concentration. Une comparaison est donc faite

entre les différents rapports : {Cl−}/{OH−} et [Cl−]/[OH−] (cf. figure (2.6)). En outre, une

évaluation des expressions des seuils généralement trouvés dans la littérature (cf.chapitre 1) est

effectuée : concentration en chlorures libres [Cl−], rapport [Cl−]/[ANC].

2.3.2.1 Protocole de calcul

L’étude numérique porte sur le comportement thermodynamique de la lépidocrocite lorsque

la quantité d’eau de mer augmente ce qui correspond à une augmentation de la concentration en

chlorure. La lépidocrocite est ainsi initialement en contact avec une solution interstitielle basique
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dans laquelle elle est stable. Conventionnellement, l’activité chimique d’un solide est supposée

égale à 1 (cf. équation (2.8)). La quantité d’un solide n’intervient donc pas sur l’équilibre de

la réaction. Seule la concentration des ions dans la solution de mélange joue un rôle dans la

dissolution de l’hydroxyde. La quantité initiale volumique de l’hydroxyde de fer est V0 (m3),

choisie arbitrairement. La quantité de la solution interstitielle du béton est Vint, en m3, et la

quantité d’eau de mer est Vmer, toujours en m3. Pour tous les calculs, Vint est une constante

arbitraire, Vmer est augmentée de zéro à 0.1Vint (cf. figure (2.3) car nous ne nous intéressons

qu’au rapport [Cl−]/[OH−] autour de 0.2 qui est proche du seuil théorique de dissolution de

lépidocrocite. Les calculs sont effectués à 4 températures différentes : 5, 15, 25, 35 ◦C qui

correspondent à la variation de température ambiante dans la zone tempérée.

La composition chimique de solution interstitielle Vint correspond à la condition initiale (cf.

tableau 2.5) et la composition chimique de l’eau de mer Vmer à la condition limite (cf. tableau

2.6)

2.3.2.2 Composition chimique des solutions

Afin d’évaluer des expressions de seuils de dissolution de lépidocrocite, concentration en

chlorures libres [Cl−], rapport [Cl−]/[ANC], rapport [Cl−]/[OH−] et d’étudier l’influence du

pH et de la force ionique sur ces seuils, la modélisation sera réalisée avec deux solutions intersti-

tielles différentes. La composition de ces deux solutions interstitielles a été calculée sur 2 bétons

différents (cf.tableau 2.5), à partir des espèces minérales présentes dans les travaux de Trotignon

et al. [100] et Marty et al. [56]. Pour plus de détails sur l’équilibre des phases minérales dans le

béton, le lecteur est invité à lire le chapitre 3. La composition chimique à 20◦C de l’eau de mer

est donnée au tableau 2.6.

Tableau 2.5 – Composition chimique et valeur de pH, ANC et force ionique des deux
solutions interstitielles étudiées.

Composition solution interstitielle 1 solution interstitielle 2
(mol/kg d’eau) [100] (mol/kg d’eau) [56]

Na+ 121× 10−3 0
K+ 121× 10−3 0
Ca2+ 1.64× 10−3 19.4× 10−3

Al3+ 0.75× 10−3 0.021× 10−3

SO2−
4 0.24× 10−3 0.015× 10−3

Fe2+ 0 0
Fe3+ 0 0
Cl− 0 0
pH0 13.2 12.5
Force ionique I0 (mol/kg) 224.2× 10−3 52.3× 10−3

ANC0 (mol/l) 243.8× 10−3 39.6× 10−3
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Tableau 2.6 – Concentration des principales espèces présentes dans l’eau de mer Vmer [9].

Ions Na+ K+ Ca2+ Mg2+ HCO−3 SO2−
4 Cl−

Concentration(mol/kg d’eau) 0.4690 0.0121 0.0103 0.0528 0.0021 0.0282 0.5459
pH=8.22

2.3.2.3 Résultats

L’évolution des pH, concentration en ions [Cl−] (mol/l de solution), capacité de neutralisa-

tion d’un acide ANC, force ionique I, et rapports [Cl−]/[OH−], [Cl−]/ANC de la solution en

fonction du rapport volumique, eau de mer/solution interstitielle Vmer/Vint sont exposées sur

les figures (2.1), (2.2) et (2.3).

L’évolution des pH, capacité de neutralisation d’un acide ANC, force ionique I, en fonction

Vmer/Vint est donnée comme suit :

-le facteur de décroissance du pH : pH/pH0

-le facteur de décroissance de l’ANC : ANC/ANC0

-le facteur d’augmentation de la force ionique I : I/I0

Les valeur pH0, ANC0, I0 correspondent aux valeurs initiales données dans le tableau 2.5.

Figure 2.1 – Evolution des pH, concentration en ions [Cl−] de la solution interstitielle en
fonction du rapport de volume eau de mer/solution interstitielle à 25◦C.

L’évolution du facteur de décroissance du pH et de la concentration en chlorures libres sont

confondues dans le cas des deux solutions. Les résultats montrent que le pH du mélange change

peu et reste autour de valeur initiale 13.2 et 12.5 pour la solution 1 et 2, respectivement. Les

concentrations en chlorures sont aussi assez proches : de 0 à 0.05 (mol/l) soit 0 à 1.77 (g/l).

Il apparaît clairement que les force ionique et ANC de la solution 1 sont plus grandes que

celles de la solution 2. Cela provient du fait que la concentration en sodium et potassium de la
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Figure 2.2 – Evolution des ANC, force ionique I de la solution interstitielle en fonction
du rapport de volume eau de mer/solution interstitielle à 25◦C.

solution initiale, [Na+], [K+] est 0.12 (mol/l) dans la solution interstitielle 1 et 0 dans la solution

interstitielle 2 (cf. tableau 2.5). Ces force ionique I et ANC de la solution 1 sont donc moins

influencées que celles de la solution 2 (cf. figure (2.2)) lorsque le rapport volumique Vmer/Vint
augmente.

Figure 2.3 – Evolution du [Cl−]/[OH−], [Cl−]/ANC de la solution interstitielle en fonction
du rapport de volume eau de mer/solution interstitielle à 25◦C.
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Ainsi, les pH et ANC de la solution 2 étant inférieurs à ceux de la solution 1 et la quantité

en chlorure étant identique dans les deux solutions, les rapports [Cl−]/[OH−], [Cl−]/ANC de

la solution 2 sont nettement plus grands.

Les figures (2.4), (2.5)a, (2.5)b, donnent des valeurs de concentration en ions [Cl−], [Cl−]/[OH−]

et [Cl−]/ANC lorsque la lépidocrocite se dissout. La quantité de lépidocrocite normalisée est

le rapport entre le volume de lépidocrocite résiduel (V0 − Vdissout) et le volume initial V0 avec

Vdissout correspondant au volume de lépidocrocite dissous.

La concentration en chlorure lorsque la lépidocrocite se dissout dépend du pH du mélange.

Elle est de 6.55 mmol/l dans la solution 2 contre 43.5 mmol/l dans la solution 1 (cf. figure (2.4).

Figure 2.4 – Evolution de la quantité de lépidocrocite normalisée en fonction [Cl−] à 25◦C.

Le rapport [Cl−]/[OH−] lorsque la lépidocrocite se dissout est de 0.201 dans le cas de la

solution 2 et de 0.218 dans celui de la solution 1. Le rapport de [Cl−]/ANC est, quant à lui de

0.185 dans la solution 2 et de 0.192 dans la solution 1 (cf. figure (2.5)). On trouve ainsi que les

deux rapports [Cl−]/[OH−] et [Cl−]/ANC sont proches de la valeur théorique {Cl−}/{OH−}

égale à 0.2 donnée précédemment. Ces résultats seront discutés dans la partie "discussion" de ce

chapitre.

La comparaison du rapport [Cl−]/[OH−] dans les deux solutions à différentes températures

est donnée dans la figure (2.6)). De plus, la comparaison est faite en reprenant le rapport
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Figure 2.5 – Evolution de la quantité de lépidocrocite normalisée en fonction
(a)[Cl−]/[OH−], (b)[Cl−]/ANC à 25◦C.

théorique {Cl−}/{OH−} déterminé dans la section précédente (cf. équation (2.78)).

Figure 2.6 – Evolution de la valeur seuil de dissolution de la lépidocrocite [Cl−]/[OH−]
en fonction de température.

Plus la température est élevée, plus les valeurs seuil [Cl−]/[OH−] et {Cl−}/{OH−} de la
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dissolution de la lépidocrocite augmente. La valeur du seuil varie entre 0.028 et 0.580 pour la

solution 1 et entre 0.026 et 0.526 pour la solution 2 pour des températures variant entre 5◦C et

35◦C. L’effet de la température est assez marqué : près de 20 fois plus entre 5◦C et 35◦C. Ce

paramètre, très influent, doit être pris en compte dans les modèles comme dans les expériences

in situ ou en laboratoire.

2.3.3 Cas particulier de l’équilibre magnétite-akaganéite

Le calcul numérique de cette section a pour objectif de vérifier l’équilibre magnétite-akaganéite

qui n’a pas été traité analytiquement à cause de l’intervention de l’ion Fe2+ dans la condition

d’équilibre (cf. paragraphe 2.3.1.1).

Le protocole de calcul est le même que celui de la section précédente, sauf que, le volume

d’eau de mer Vmer augmente jusqu’à 10000Vint. La figure (2.7a) montre l’évolution du pH et

de la concentration en chlorure de la solution : pour un ratio de 10000, le pH atteint la valeur

de 8.22 et la concentration en chlorures 0.546 mol/l. Ces deux valeurs sont identiques à celles

de l’eau de mer pure. La simulation est effectuée à 25◦C. La figure (2.7) nous montre aussi que

l’équilibre "magnétite-akaganéite" est stable dans le mélange même si cette solution est de l’eau

de mer pure. Ce résultat sera discuté dans le paragraphe 2.4.3.

Figure 2.7 – (a) Evolution des pH, concentration en ions [Cl−] du mélange en fonction du
rapport de volume eau de mer/solution interstitielle. (b)Stabilité de la magnétite dans le
mélange
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2.4 Discussion

2.4.1 Différences entre rapport de concentrations et rapport

d’activités

Il a donc été observé que les valeurs des rapports [Cl−]/[OH−] nécessaires à la dissolution de

la lépidocrocite dans les 2 bétons sont proches mais pas identiques (cf. figure (2.5)). Ces valeurs

sont aussi différentes de celles des rapports {Cl−}/{OH−} quelque soit la température (cf.figure

(2.6)) en particulier pour le béton 1. Ces différences sont dues aux coefficients d’activité : γCl−

et γOH− . En effet, les activités de {Cl−} et {OH−} s’expriment de la façon suivante :

{Cl−} = γCl− [Cl−] (2.79)

{OH−} = γOH− [OH−] (2.80)

En outre, ces différences sont d’autant plus importantes que la température augmente. La

valeur du rapport [Cl−]/[OH−] dans la solution 1 à une température de 35◦C est en effet

beaucoup plus grande que celle de la solution 2 (cf.figure (2.6)). En fait, la solution 1 est issue

de la solution interstitielle (simulée) à partir d’un béton dont le pH est élevé (entre 13 et 13.5).

Cette valeur de pH est essentiellement due à la présence en grand nombre des ions alcalins :

sodium Na+ et potassium K+. Ces ions influencent l’activité des ions (cf. équations (1.25)).

L’expression du rapport des concentrations n’est donc acceptable que jusqu’à 25◦C dans le cas

étudié. A une température supérieure à 25◦C, il faut prendre en compte l’activité chimique des

ions si le pH du béton est élevé. Dans nos latitudes, les températures de l’eau de mer ne dépassant

que rarement 25◦C, l’hypothèse du rapport des concentrations [Cl−]/[OH−] sera adoptée dans

la suite de notre travail.

2.4.2 Différents seuils de dissolution

En ce qui concerne les différents seuils de dépassivation des armatures classiquement utilisés

dans la littérature, ils ont été calculés dans notre étude et correspondent au moment où la lépido-

crocite se dissout. Nous avons vu que le seuil de dissolution de la lépidocrocite en concentration

en ions [Cl−] est dépendant du pH, contrairement au rapport [Cl−]/[OH−] (et bien sûr au

rapport {Cl−}/{OH−}). En ce qui concerne le rapport [Cl−]/[ANC], celui-ci semble aussi être

indépendant du pH car les valeurs obtenues sont proches du rapport [Cl−]/[OH−]. Néanmoins,

examinons plus précisément ce rapport.
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L’eau de mer peut être considérée comme un système contenant des carbonates avec une

faible concentration en CO2−
3 et HCO−3 :

ANC est défine par Stumm et al. [44] de la façon suivante :

ANC = 2[CO2−
3 ] + [HCO−3 ] + [OH−]− [H+] (2.81)

Il faut remarquer que cette formule n’est valable que lorsque le pH est supérieur à 5 [101]

Appliquons l’équation (2.81) aux solutions 1 et 2 précédemment décrites. Les pH des solutions

1 et 2 sont supérieurs à 12 avec de faibles concentrations en carbonates, les ions OH− étant bien

sûr très dominants. Nous avons vu que les rapports [Cl−]/[ANC] et [Cl−]/[OH−] des solutions

1 et 2 sont proches (cf. figure 2.5). Selon l’équation (2.81), les différences de valeurs entre ces

deux expressions augmentent si la quantité de carbonate dissous augmente dans la solution, les

ions OH− ne seraient plus dominants dans la solution. Néanmoins, ce seuil, pour la dissolution

de la lépidocrocite, n’est pas pertinent étant donné que la quantité de carbonates n’entre pas

dans le calcul du produit de solubilité lépidocrocite-akaganéite.

2.4.3 Seuil de dissolution et seuil de dépassivation

Les résultats de la section théorique nous ont montré la première étape de la dépassivation,

c’est-à-dire la dissolution de la lépidocrocite avec le seuil exprimé en ([Cl−]/[OH−]). La valeur de

ce seuil a été calculé et vaut 0.2 à 25◦C. Les autres oxydes et hydroxydes (maghémite, magnétite,

goethite et hématite) sont stables pour cette valeur de seuil.

Néanmoins, Angst et al. citent de nombreux travaux expérimentaux pour lesquels la valeur

de seuil d’amorçage de la corrosion pour le rapport [Cl−]/[OH−] varie entre 0.2 et 45 [45]. Si

nous confrontons ces valeurs à nos seuils théoriques (maghémite, goethite, hématite) et aux

résultats de l’étude numérique (magnétite) , seules les lépidocrocite et maghémite peuvent se

dissoudre dans les gammes de concentrations étudiées. Les autres couches d’oxydes/hydroxydes

sont stables. La couche passive n’est donc pas détruite. Ces observations conduisent à envisager

deux autres mécanismes.

Premièrement, en imaginant que la dépassivation est bien un mécanisme de destruction de

la couche passive, il est alors nécessaire d’aller plus loin dans la description du phénomène.

En effet, dans ce travail, la dégradation de la couche passive a été réalisée par le processus de

dissolution/précipitation. Cette dissolution des oxydes/hydroxydes est causée par des ions H+,

mécanisme appelé protonation (les réactions du tableau 2.3). Néanmoins, Cornell et al. [102]

décrit 5 mécanismes de dégradation des oxydes/hydroxydes de fer : protonation, complexations

de surface, réduction, photochimie et biologie. Dans le béton sain, nous ne considérons que les
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trois premiers. Selon Cornell et al. [102], peu de travaux de comparaison des trois mécanismes

principaux ont été réalisés. Comme nos résultats montrent que la dissolution de la couche passive

est partielle, il faut prendre en compte ces deux autres mécanismes : complexation et réduction.

Le mécanisme de complexation pourra être modélisé par le modèle physico-chimique : complexa-

tion de surface. En ce qui concerne le mécanisme de réduction, le réducteur Fe2+ provient de

la couche de fer. Ce mécanisme est donc couplé avec le phénomène de diffusion dans la couche

passive décrit ci-dessous.

Deuxièmement, il semble nécessaire de prendre en compte le mécanisme de pénétration par

diffusion des ions agressifs à travers la couche passive. Le fer Fe(0) est alors directement en

contact avec les ions chlorures. Il est ainsi transformé en produit primaire comme la rouille verte

Fe4(OH)8Cl qui, elle-même, est susceptible de se transformer en un autre produit. Ce processus

est détaillé dans le travail de Génin et al. [103]. Il y a aussi tous les produits issus de l’oxydation

du fer.

2.5 Conclusions et perspectives

Dans ce chapitre, une première étude du mécanisme de dépassivation de la couche passive

par une approche thermochimique a été développée. D’abord, les constantes de solubilité des

oxydes/hydroxydes et les constantes d’équilibres des formations des complexes de fer ont été

calculées à partir de leurs propriétés thermodynamiques standard. A partir de ces constantes

de solubilité, les calculs théoriques et numériques ont été réalisés. Les résultats de ces calculs

ont montré que la dissolution de lépidocrocite était une première étape de la dépassivation des

armatures lorsqu’il y a en même temps précipitation d’akaganéite. Les autres oxydes/hydroxydes

sont quant à eux thermodynamiquement stables.

En outre, des seuils de transformation des différents oxydes et hydroxydes en akaganéite ont

été formulés. Le seuil théorique en rapport {Cl−}/{OH−} a été établi, {Cl−}/{OH−} est égale

de 0.2 à 25◦C. Ce seuil s’exprime aussi en rapport [Cl−]/[OH−] à 25◦C. Néanmoins, le rapport

[Cl−]/[ANC] semble être aussi une formulation intéressante dans le milieu fortement basique.

En ce qui concerne l’effet de la température, les résultats ont montré que le rapport [Cl−]/[OH−]

trouve ses limites lorsque la température augmente. Il est alors nécessaire de prendre en compte

l’effet de l’activité des ions Cl− et OH−. Ils ont aussi montré que la valeur du seuil augmente

avec la température. La destruction d’une partie de la couche passive est donc plus difficile

lorsque la température augmente.

L’approche thermochimique nous a donc permis de réaliser un certain nombre de calculs

nécessaires à une première étape de modélisation du processus de dépassivation. Il manque
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néanmoins un certain nombre de points à développer qui ne se feront pas dans le cadre de cette

thèse. D’une part, notre base thermodynamique n’est pas encore complète. Il est nécessaire

d’ajouter les constantes d’équilibres Kc de complexation de surface des oxydes/hydroxydes de

fer. Afin de coupler complexation et réduction, les réactions de réduction des oxydes/hydroxydes

de fer en milieu contaminé par des chlorures seront nécessaires pour compléter notre base ther-

modynamique. Ceci peut se faire à partir des équations du travail du Génin et al. [103]. D’autre

part, afin de mieux comprendre la dépassivation de la couche passive et de la prendre en compte,

un certain nombre de mécanismes doivent être considérés. La diffusion des agents agressifs dans

la couche passive semble être indispensable à l’étude de la dépassivation.

Dans le chapitre 1, nous avons supposé que seul le mécanisme d’adsorption chimique inter-

venait dans le processus de dégradation de la couche passive. Notre travail s’est donc focalisé sur

la dissolution/précipitation des oxydes/hydroxydes pour modéliser le mécanisme d’adsorption.

Néanmoins, seule la lépidocrocite peut se dissoudre, les autres oxydes/hydroxydes étant stables.

Ceci nous montre la nécessité de modéliser les autres mécanismes pour décrire la dégradation

de la couche passive en présence d’ions chlorures. Le schéma 2.8 synthétise ce qui a été fait dans

le cadre de ce travail et les efforts importants qu’il reste à produire.

Figure 2.8 – Différents mécanismes de dépassivation
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3
Modélisation thermochimique de la

fixation des ions chlorures dans un

béton Portland

3.1 Introduction

Dans le chapitre précédent, nous avons montré qu’il est possible d’exprimer un seuil de

première dégradation de la couche passive. Ce seuil correspond au seuil de dissolution de la

lépidocrocite et sa transformation en akaganéite. Il dépend de l’activité des ions chlorures et

hydroxydes en solution.

Afin de prévoir le dépassement de ce seuil de dissolution, il est donc nécessaire de modéliser
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précisément les concentrations en Cl− et OH− (et donc le pH). Or, ces concentrations ne sont

convenablement estimées que si le modèle de transport des espèces en solution est fiable et

qu’il prend en compte les interactions ioniques, les dissolutions / précipitations des différentes

espèces minérales ainsi que l’effet de la température sur ces réactions. La figure 3.1 schématise

les phénomènes à prendre en compte.

Figure 3.1 – Schéma d’interactions des Cl− dans le milieu cimentaire.

Là encore, le modèle couplé chimie-transport est bien adapté pour ce genre de phénomène.

Néanmoins, nous devrons mettre en place un modèle de transport-réactif incluant les constantes

de solubilité des espèces minérales du ciment hydraté et les constantes d’équilibres des formations

de complexes dans la solution à une température donnée T .

Le modèle numérique de transport-réactif est donc développé pour étudier la fixation des

chlorures dans le matériau cimentaire avec prise en compte de la température. Afin de valider

notre modèle, les résultats numériques seront comparés à des résultats expérimentaux de la

littérature [1], [104]. On étudiera :

- la composition chimique et le pH d’une solution de NaCl à 21◦C (appelée solution syn-

thétique dans la suite du document) : résultats numériques vs expérimentaux (cf. paragraphe

3.3.3)

- la composition chimique et le pH de la solution interstitielle à 21◦C : résultats numériques

vs expérimentaux (cf. paragraphe 3.3.4)

- la capacité de fixation des chlorures dans le mortier à 21◦C et 35◦C : résultats numériques

vs expérimentaux (cf. paragraphes 3.4 à 3.6).
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Les constantes de solubilité des espèces minérales et les constantes d’équilibre des formations

de complexes ioniques seront calculées à partir des constantes A0, A1, A2 définies dans le chapitre

2. Ces constantes permettront de poursuivre la construction de la base de données déjà engagée

dans le chapitre précédent et de calculer les constantes de solubilité ou d’équilibre en fonction de

la température. Le modèle de transport-réactif permettra ainsi de simuler le comportement des

espèces minérales dans le béton en fonction de la propagation des agents agressifs. En particulier,

il permettra d’identifier la quantité de sels de Friedel et de Kuzel susceptibles de précipiter. Les

résultats seront comparés aux mesures expérimentales.

3.2 Poursuite de la construction de la base thermo-

dynamique

Dans cette section, nous calculons les constantes de solubilité des minéraux et les constantes

d’équilibre des espèces secondaires par la méthode présentée au chapitre 2 (cf. équations (2.35)

à (2.38)). Le tableau (3.1), établi à partir de la bibliographie, donne les propriétés thermodyna-

miques des minéraux considérés dans notre étude (à 25◦C et p0 = 1.1013× 105 Pa).

La composition en espèces minérales du ciment hydraté est présentée au paragraphe 1.3.2.1.

En ce qui concerne les monocarboaluminate Ca4Al2(SO4)(OH)12.6H2O, calcite CaCO3 et gypse

CaSO4.2H2O, ces espèces peuvent précipiter dans un béton en présence de CO2 dissous [105].

Ce qui est notamment le cas dans l’eau de mer.

Tableau 3.1 – Propriétés thermodynamiques standards des minéraux à 25◦C et p0 =
1.1013× 105 Pa.

4fH
0
T0

ST0 Cp0,T0 Volume molaire Référence
×103J/mol J/(mol.K) J/(mol.K) ×10−3dm3/mol

Portlandite -985.00 83.00 87.49 33.21 [106], [107], [108]
Ettringite -17535.00 1900.00 2174.36 707 [109], [110]
Jennite-C − S −H1.67 -2723.00 140.00 211.24 78 [109]
Monosulfoaluminate -8750.00 821 942.42 311.26 [111], [110]
Monocarboaluminate -8250.00 657.00 881.65 262 [111], [109]
Hydrogarnet -5540.00 419.00 459.35 150 [111], [110]
Calcite -1207.00 93.00 83.47 37 [106], [107], [112]
Gypsum -2023.00 194.00 185.82 75 [106], [107]

Sel de Friedel -7609.00 731.00 829.00 271.52∗ [72]
Sel de Kuzel -8472.00 820.00 929.00 289.52∗ [72]
∗ : volume molaire=masse molaire/masse volumique. La masse volumique est égale et 2064 g/dm3, 2114

g/dm3 pour le sel de Friedel, sel de Kuzel, respectivement [113].

Les espèces primaires considérées dans notre étude sont les suivantes : H+, Na+, K+, Ca2+,

Mg2+, Al3+, Fe3+, Cl−, CO2−
3 , SO2−

4 , HSiO−3 . Les propriétés thermodynamiques standards à

25◦C et p0 = 1.1013× 105 Pa de ces espèces sont présentées dans le tableau (3.2) :
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Tableau 3.2 – Propriétés thermodynamiques standards à 25◦C et p0 = 1.1013 × 105 Pa
des espèces primaires définies.

4fH
0
T0

ST0 Cp0,T0 Référence
×103J/mol J/(mol.K) J/(mol.K)

Espèce primaire
Na+ -240.28 58.41 38.12 [90]
K+ -252.14 101.20 9.10 [89]
Ca2+ -543.07 -56.48 -30.92 [90]
Mg2+ -467.00 -137 -16.02 [89]
Al3+ -530.63 -325.10 -128.70 [90]
CO2−

3 -675.31 -50.00 -289.33 [90]
SO2−

4 -909.70 18.83 -266.09 [90]
HSiO−3 -1144.68 20.92 -87.20 [114]

Les réactions d’équilibres des minéraux sont ensuite exprimées via les espèces primaires (cf.

tableau (3.3), le détail du calcul des constantes A0, A1 et A2 permettant le calcul de la constante

de la solubilité des minéraux pour toutes les température donné dans le tableau (3.4).

Tableau 3.3 – Réactions d’équilibre des minéraux.

Minéral Réaction
Portlandite Ca(OH)2 + 2H+ = Ca2+ + 2H2O
Jennite-CSH1.67 Ca1.67(SiO2)(OH)3.33(H2O)0.43 + 2.33H+ = 1.67Ca2+ +HSiO−3 + 2.76H2O
Ettringite Ca6Al2(SO4)3(OH)12.26H2O + 12H+ = 6Ca2+ + 2Al3+ + 3SO2−

4 + 38H2O
Monosulfoaluminate Ca4Al2(SO4)(OH)12.6H2O + 12H+ = 4Ca2+ + 2Al3+ + SO2−

4 + 18H2O
Monocarboaluminate Ca4Al2(CO3)OH12.5H2O + 12H+ = 4Ca2+ + 2Al3+ + CO2−

3 + 17H2O
Hydrogarnet-C3AH6 Ca3Al2(OH)12 + 12H+ = 3Ca2+ + 2Al3+ + 12H2O
Calcite CaCO3 = Ca2+ + CO2−

3
Gypsum CaSO4.2H2O = Ca2+ + SO2−

4 + 2H2O
Gibbsite Al(OH)3(s) + 3H+ = Al3+ + 3H2O

Sel de Friedel Ca4Al2Cl1.95(OH)12.05.4H2O + 12.05H+ = 4Ca2+ + 2Al3+ + 1.95Cl− + 16.05H2O
Sel de Kuzel Ca4Al2(SO4)0.5Cl(OH)12.6H2O + 12H+ = 4Ca2+ + 2Al3+ + Cl− + 0.5SO2−

4 + 18H2O

Tableau 3.4 – Détail du calcul de A0, A1 et A2 et de la constante de solubilité des minéraux.

Substance 4rH
0
T0

4rS
0
T0

4rCp0,T0 A0 A1 A2 logKT0 Calcul
×103J J/K J/K Ref

Portlandite -129.73 -0.42 119.74 -41.87 8640.16 6.25 22.76 Calcul
Ettringite -375.32 -174.49 1621.35 -576.29 44841.95 84.69 56.67 Calcul
Jennite-CSH1.67 -117.50 -20.34 -142.170 48.67 3924.46 -7.43 19.53 Calcul
Monosulfoaluminate -538.18 -419.19 -233.47 59.77 24477.17 -12.20 72.44 Calcul
Monocarboaluminate -517.96 -393.97 -271.45 74.38 22829.80 -14.18 70.21 Calcul
Hydrogarnet-C3AH6 -580.43 -399.24 94.45 -53.89 31788.36 4.93 80.88 Calcul
Calcite -11.38 -199.48 -425.25 138.34 -6024.90 -22.21 -8.42 Calcul
Gypsum -1.43 -91.75 -332.55 -111.54 -5101.69 -17.37 -4.54 Calcul
Gibbsite -1.43 -91.75 -332.55 -111.54 -5101.69 -17.37 7.70 Calcul

Sel de Friedel -160.87 342.70 273.32 -77.71 12657.31 14.28 46.09 Calcul
Sel de Kuzel -528.41 -371.01 -204.33 -52.10 24420.49 -10.67 73.24 Calcul

La modélisation de l’interaction des ions dans la solution pour former des ions complexes

(ou espèces secondaires) est très importante. En effet, les espèces primaires ont la possibilité de

réagir chimiquement avec d’autres ions pour former des précipités mais aussi pour former des
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ions complexes. Or, ces réactions sont en compétition. Négliger la formation des ions complexes

revient donc à surestimer la formation de précipités. Dans le cas des ions chlorures, la quantité

de sels de Friedel ou Kuzel précipitée serait surestimée. A partir des travaux de Stumn et al. [44]

et de Merkel et al. [115], les ions complexes principaux se trouvant en solution ont été identifiés.

Leurs propriétés thermodynamiques standards sont présentées dans le tableau (3.5).

Tableau 3.5 – Propriétés thermodynamiques standards des espèces secondaires en solution
à 25◦C et p0 = 1.1013× 105 Pa.

4fH
0
T0

ST0 Cp0,T0 Référence
×103J/mol J/(mol.K) J/(mol.K)

Espèce secondaire
HCl(aq) -179.38 1.76 149.54 [116]
HSO−4 -889.23 125.52 22.68 [90]
HCO−3 -690.01 98.45 -34.85 [90]
Al(OH)2+ -767.27 -184.93 55.97 [90]
Al(OH)+

2 -999.47 -43.02 -49.78 [90]
Al(OH)3(aq) -1232.96 90.87 -133.88 [90]
Al(OH)−4 -1497.23 109.69 101.62 [90]
AlSO+

4 -1422.67 -172.38 -204.01 [114]
Al(SO4)−2 -2338.40 -135.50 -268.37 [114]
Ca(OH)+ -751.65 28.03 6.05 [90]
CaSO4(aq) -1448.43 -20.92 -104.60 [114]
CaCO3(aq) -1201.92 10.46 -123.86 [114]
CaHCO+

3 -1231.94 66.94 233.70 [117]
CaCl+ -702.93 18.83 75.09 [114]
CaCl2(aq) -883.017 25.10 128.07 [114]
NaOH -470.14 44.77 -13.40 [90]
NaSO−4 -1146.66 101.76 -30.09 [107]
NaCO−3 -938.56 -44.31 -51.28 [107]
NaHCO−3 -929.50 154.72 200.33 [107]
NaCl(aq) -407.27 115.5 -84.3 [118], [119]
KOH -471.53 117.15 3.50 [120]
KSO−4 -1158.531 146.44 -41.10 [114]
KCl(aq) -415.04 162.25 45.28 [121], [120]
Mg(OH)2(aq) -926.8 149.00 - [44]

De manière analogue aux réactions avec les espèces minérales, les réactions d’équilibres de ces

espèces sont exprimées via les espèces primaires tableau (3.6). Le détail du calcul des constantes

A0, A1 et A2 permettant le calcul de la constante d’équilibre pour toutes les températures est

donné tableau (3.7).
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Tableau 3.6 – Réactions d’équilibre des espèces secondaires.

Espèces secondaires Réaction
HCO−3 HCO−3 = H+ + CO2−

3
HSO−4 HSO−4 = H+ + SO2−

4
HCl HCl = H+ + Cl−

Al(OH)2+ Al(OH)2+ +H+ = Al3+ +H2O
Al(OH)+

2 Al(OH)+
2 + 2H+ = Al3+ + 2H2O

Al(OH)3(aq) Al(OH)3(aq) + 3H+ = Al3+ + 3H2O
Al(OH)−4 Al(OH)−4 + 4H+ = Al3+ + 4H2O
AlSO+

4 AlSO+
4 = Al3+ + SO2−

4
Al(SO4)−2 Al(SO4)−2 = Al3+ + 2SO2−

4
Ca(OH)+ Ca(OH)+ +H+ = Ca2+ +H2O
CaSO4(aq) CaSO4(aq) = Ca2+ + SO2−

4
CaCO3(aq) CaCO3(aq) = Ca2+ + CO2−

3
CaHCO+

3 CaHCO+
3 = Ca2+ + CO2−

3 +H+

CaCl+ CaCl+ = Ca2+ + Cl−

CaCl2(aq) CaCl2(aq) = Ca2+ + 2Cl−
NaOH NaOH +H+ = Na+ +H2O
NaSO−4 NaSO−4 = Na+ + SO2−

4
NaCO−3 NaCO−3 = Na+ + CO2−

3 +H+

NaHCO−3 NaHCO−3 = Na+ + CO2−
3 +H+

NaCl(aq) NaCl(aq) = Na+ + Cl−

KOH KOH +H+ = K+ +H2O
KSO−4 KSO−4 = K+ + SO2−

4
KCl(aq) KCl(aq) = K+ + Cl−

Mg(OH)2(aq) Mg(OH)2(aq) + 2H+ = Mg2+ + 2H2O

Tableau 3.7 – Détail du calcul de A0, A1 et A2 et de la constante d’équilibre des espèces
secondaires.

Substance 4rH
0
T0

4rS
0
T0

4rCp0,T0 A0 A1 A2 logKT0 Calcul/Ref
×103J J/K J/K

HCO−3 -14.7 -148.45 -254.48 81.27 -4729.01 -13.29 -10.33 Calcul
HSO−4 -20.47 -106.69 -288.77 -95.44 -3425.69 -15.08 -1.98 Calcul
HCl 12.30 54.84 -266.68 96.15 -4793.39 -13.93 0.71 Calcul
Al(OH)2+ -49.19 -70.22 -109.34 34.58 867.43 -5.71 4.95 Calcul
Al(OH)+

2 -102.82 -142.18 -71.74 -32.52 6487.38 3.75 10.60 Calcul
Al(OH)3(aq) -155.16 -206.12 231.17 -91.63 11702.95 12.07 16.43 Calcul
Al(OH)−4 -176.72 -154.99 71.00 -32.93 10335.96 3.71 22.88 Calcul
AlSO+

4 -17.66 -133.89 -190.78 59.74 -2047.18 -9.97 -3.90 Calcul
Al(SO4)−2 -11.63 -151.94 -392.51 129.37 -5502.22 -20.50 -5.90 Calcul
Ca(OH)+ -77.25 -14.56 -38.36 -14.18 4632.18 2.00 12.78 Calcul
CaSO4(aq) -4.34 -58.57 -192.41 64.25 -2768.31 -10.05 -2.30 Calcul
CaCO3(aq) -11.38 -199.48 -425.25 138.34 -6024.90 -22.21 -3.22 Calcul
CaHCO+

3 13.56 -173.42 -553.95 184.72 -9330.93 -28.94 -11.44 Calcul
CaCl+ -7.22 -18.71 -223.15 77.08 -3096.36 -11.66 0.29 Calcul
CaCl2(aq) 5.79 31.62 -137.13 49.62 -2436.81 -7.16 0.64 Calcul
NaOH -55.97 83.59 126.85 -40.01 4898.05 6.63 14.18 Calcul
NaSO−4 -3.32 -24.52 -197.88 67.94 -2096.73 -10.34 -0.70 Calcul
NaCO−3 22.97 52.72 -199.93 72.69 -4311.87 -10.44 -1.27 Calcul
NaHCO−3 13.91 -146.31 -405.93 134.36 -7045.17 -21.20 -10.08 Calcul
NaCl(aq) -0.09 -0.49 5.28 -1.87 86.89 0.28 -0.01 Calcul
KOH -55.60 79.55 80.93 -24.16 4163.94 4.23 13.9 Calcul
KSO−4 -3.31 -26.41 -898.09 312.79 -13806.58 -46.91 -0.80 Calcul
KCl(aq) -4.18 -4.45 -153.32 53.40 -2168.20 -8.01 0.5 Calcul
Mg(OH)2(aq) -111.66 150.90 119.74 -34.00 7696.29 6.25 27.45 Calcul
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3.3 Description du cas d’étude

Afin de valider notre modèle, nous comparerons nos résultats aux résultats expérimentaux

de Nguyen et al. [1] obtenus sur un mortier, en tenant compte des interactions se produisant

entre la solution interstitielle et le mortier. La cinétique de fixation n’est pas prise en compte

dans cette étude. Seul le phénomène de transport des ions par diffusion sera considéré dans cette

partie.

3.3.1 Caractérisation expérimentale du travail de Nguyen et

al.[1]

Les résultats expérimentaux de Nguyen et al. [1] ont montré l’influence de la température

sur le transport des chlorures dans les matériaux cimentaires. Trois résultats principaux sont

mis en évidence :

- l’influence de la température sur le coefficient de diffusion effectif des chlorures dans le

mortier

- l’influence de la température sur la fixation des chlorures obtenues par des essais de d’iso-

therme d’interaction

- l’influence de la température sur les profils en chlorures par des essais d’immersion

Pour les essais d’isotherme d’interaction et les essais d’immersion, le matériau est en contact

avec une solution chlorée synthétique dont la quantité de Cl− varie de 5 g/l à 190 g/l. Le ciment

utilisé est de type CEM I et CEM V et la température est de 5◦C, 21◦C, 35◦C.

Par contre, les compositions chimiques de la solution synthétique et de la solution inter-

stitielle ne sont mesurées que dans le cas de la solution synthétique à 20g/l d’ions chlorures.

De plus, cette concentration de Cl− = 20 g/l est proche de celle de l’eau de mer. Pour ces

deux raisons, nous choisissons donc la solution synthétique de 20 g/l. La composition chimique

de cette solution est donnée au tableau (3.8). Comme présenté au paragraphe 1.3.2.1, nous ne

modélisons que les résultats obtenus avec le mortier à base de CEM I. L’effet de température ne

sera montré que pour les température de 21◦C et 35◦C.

Tableau 3.8 – Composition de la solution synthétique en contact avec le mortier[1].

NaCl Ca(OH)2 H2O
Quantité (g) 33 2 1000

La composition chimique en pourcentage du ciment CEM I est donnée dans le tableau (3.9).

La composition du mortier et les caractéristiques du mortier sont données dans les tableaux

(3.10) et (3.11), respectivement :
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Tableau 3.9 – Composition chimique en pourcentage massique du ciment CEM I [1].

Composition chimique Pourcentage(%)
SiO2 21.2
Al2O3 3.50
Fe2O3 4.60
CaO 64.60
MgO 0.60
SO3 2.65
K2O 0.63
Na2O 0.17
S2− < 0.01
Cl− 0.04
Total 98.00

Tableau 3.10 – Formulation des mortiers [1].

Constituants g/dm3

Ciment 617.7
Sable 1365
Eau 265.6
Glénium 27 7.72
E/C 0.43

Tableau 3.11 – Caractéristiques du mortier et propriétés de transport [1].

Porosité à l’eau φ 0.192
Densité apparente (kg/dm3) 2.135

Coefficient de diffusion effectif De(m2/s) à 21◦C 1.86× 10−12

Coefficient de diffusion effectif De(m2/s) à 35◦C 3.59× 10−12
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3.3.2 Données d’entrée

La géométrie du modèle est représentée par deux éléments (cf. figure (3.2)). Le premier est

un élément contenant le mortier. Son volume est Vmor = 10−4 dm3. Le second est un élément

contenant la solution synthétique. Son volume est Vsol = 10 dm3. Le choix du faible volume

Vmor a pour objectif de réduire le temps de calcul. Le volume Vsol est choisi de façon à être

très supérieur à Vmor pour que la concentration de la solution synthétique reste relativement

constante au cours du temps de calcul. La température du milieu, est, quant à elle, considérée

uniforme et égale à 21◦C.

Figure 3.2 – Condition de géométrie du modèle numérique.

Le mortier est saturé en eau avant la mise en contact avec la solution synthétique. La

diffusion est le seule mécanisme de transport pour les ions dans le mortier. Le coefficient de

diffusion effectif De = 1.86× 10−12 à 21◦C (m2/s) est pris à partir des travaux expérimentaux

de Nguyen et al. [1].

Pour la modélisation de l’adsorption physique, le code de calcul ne nous permet pas de

prendre une isotherme non linéaire. Une isotherme linéaire est donc adoptée. Elle exprime une

relation de proportionnalité entre la concentration en chlorures liés par les C-S-H et la concen-

tration en chlorures libres dans la solution :

Cb,Cl = ρKd,Cl− [Cl−] (3.1)

Cb,Cl : concentration de chlorures liés par les C-S-H (mol/dm3 de matériau)
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ρ : densité apparente du matériau (kg/dm3)

Kd,Cl− : coefficient d’adsorption de Cl− ou coefficient de distribution (litre de solution/kg)

[78]

[Cl−] : concentration de Cl− dans la solution interstitielle en molarité (mol/l de solution)

ou concentration en chlorures libres dans le matériau (mol/l de solution)

En ce qui concerne le coefficient d’adsorption Kd,Cl− , nous le déterminons à partir des don-

nées expérimentales de travail de Yoon [122] (cf.figure (3.3)). Néanmoins, dans les travaux de

Yoon, les C-S-H ont un ratio Ca/Si = 1.5 alors que le C-S-H de notre étude (Jennite) a un ratio

Ca/Si = 1.67. Ne trouvant pas de travaux expérimentaux avec notre ratio, nous considérons

donc la valeur du coefficient d’adsorption Kd,Cl− identique à celui du travail de Yoon.

Figure 3.3 – Quantité de chlorures liés Cb,Cl à la surface des C-S-H en fonction de la
concentration en chlorures libres [Cl−] de la solution interstitielle du mortier.

A partir de l’équation (3.1), nous pouvons déduire le coefficient d’adsorption Kd,Cl− en

considérant l’isotherme de fixation linéaire Cb,Cl = 0.1629[Cl−] obtenu à partir de l’isotherme

expérimental de Yoon [122] :

Kd,Cl− = 0.1629
ρ

= 0.1629
2.135 = 0.0763 (l/kg) (3.2)

3.3.3 Conditions aux limites

A partir de la composition initiale de la solution synthétique (cf.tableau (3.8)), il convient

de calculer la composition chimique complète à l’équilibre thermodynamique de la solution,
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en particulier pour estimer la concentration en ions hydroxydes et comparer les résultats aux

mesures expérimentales.

Tout d’abord, nous calculons la concentration des [Na+], [Cl−] et [Ca2+] à partir du tableau

(3.8). Nous considérons que les 33 g de NaCl et les 2 g de Ca(OH)2 sont complètement dissout

dans 1000 g d’eau. Nous obtenons la concentration, en molalité, présentée au tableau 3.12 :

Tableau 3.12 – Constituant de la solution synthétique à l’équilibre.

[Na+] [Cl−] [Ca2+]
Concentration (mol/kg d’eau) 0.5647 0.5647 0.0270

Pour le calcul du pH de la solution synthétique, nous introduisons la définition de l’erreur

de charge-balance (cf. équation (3.3)) afin de simuler la solution synthétique. Ceci nous permet

de trouver le pH et la concentration en OH− de la solution synthétique.

CBE =
∑C
n znCn− |

∑A
m zmCm |∑C

n znCn+ |
∑A
m zmCm |

× 100 (3.3)

CBE : erreur de charge-balance (%)

zn, zm : charge de cations n, anions m

Cn, Cm : concentration de cations n, anions m en molarité (mol/l de solution) (comportant

les espèces primaires et secondaires)

C, A : nombre de cations, anions dans la solution

A partir de la condition d’électroneutralité de la solution (cf. équation (3.4)), nous consi-

dérons que | CBE | est acceptable si elle est inférieure à 1% dans la simulation des solutions

synthétique (condition limite) et interstitielle initiale (condition initiale).

C∑
n

znCn =|
A∑
m

zmCm | (3.4)

La procédure de simulation du pH de la solution est la suivante :

— étape 1 : nous imposons un pH ;

— étape 2 : Calcul des constituants de la solution synthétique (cf. 3.12) en équilibre à partir

du pH imposé ;

— étape 3 : Vérification de la CBE

— si CBE > 1, on revient à l’étape 1 en imposant un pH initial supérieur ;

— si CBE < −1, on revient à l’étape 1 en imposant un pH initial inférieur ;

— si −1 < CBE < 1, on peut utiliser la composition trouvée pour la solution à l’équi-

libre.
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La composition chimique de la solution synthétique simulée par les étapes ci-dessus est

donnée au tableau (3.13) :

Tableau 3.13 – Concentration totale des espèces principales dans la solution synthétique
à 21◦C.

Composition chimique Simulation Mesure [104]
(mol/kg d’eau) (mol/l de solution) (mol/l de solution)

Na+ 0.5647 0.5647 0.5640
Ca2+ 0.0270 0.0270 0.0270
Cl− 0.5647 0.5647 0.5640
OH− 0.0459 0.0459 0.0540∗
Force ionique I 0.5316 -
pH 12.65 12.73
CBE (% ) 0.19 -
-non disponible
∗ calculé à partir du pH

La simulation de la solution synthétique nous donne un pH proche du pH expérimental.

Ce résultat valide en partie la procédure choisie pour simuler les réactions de formation des

complexes ioniques dans la solution (cf. tableau (3.6)).

Concernant la concentration en OH− les auteurs déduisent cette concentration OH− à partir

de la mesure du pH de la façon suivante :

[OH−] = 10−14

10−pH = 10−14

10−12.73 = 0.054 (3.5)

L’effet de l’activité chimique n’est pas pris en compte pour calculer la concentration en OH−

à partir de la mesure expérimentale du pH alors que le pH numérique est, quant à lui, calculé à

partir de l’activité chimique {OH−}.

En ce qui concerne la force ionique I, elle est calculée à partir de tous les ions existants dans

la solution (espèces primaire et secondaire). La comparaison de sa valeur avec une force ionique

déduite des concentrations mesurées n’est donc pas possible.

3.3.4 Conditions initiales

A partir des équations (3.6) à (3.9) et du tableau 3.9, nous pouvons calculer la composition

en phases minérales du ciment (cf. tableau (3.14)) à partir du principe de Bogue :

C3S = 4.071CaO − 7.600SiO2 − 6.718Al2O3 − 1.43Fe2O3 − 2.852SO3 (3.6)

C2S = 2.867SiO2 − 0.7544C3S (3.7)
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C3A = 2.650Al2O3 − 1.692Fe2O3 (3.8)

C4AF = 3.043Fe2O3 (3.9)

Tableau 3.14 – Composition en phases minérales du ciment non hydraté.

Minéral Pourcentage (%)
C3S 56.00
C2S 19.40
C3A 9.67
C4AF 8.82
Total 93.89

La quantité de gypse CaSO4.2H2O n’étant pas connue, nous supposons qu’elle est de 3.0%,

ce qui correspond à la valeur minimale à ajouter au ciment Portland [123].

En utilisant l’outil de calcul d’hydratation du ciment de l’équipe du Cerema [79], la com-

position minérale du mortier hydraté est donnée au tableau (3.15). Le calcul d’hydratation du

mortier se fait en considérant un degré d’hydratation de 92% obtenu après 210 jours d’hydrata-

tion du mortier (7 mois) [104].

Tableau 3.15 – Calcul de la composition minérale du mortier hydraté (210 jours).

Minéral q (mol/dm3de mortier) fm

Portlandite 2.320 0.0952
Jennite 2.340 0.226
Monosulfoaluminate 0.066 0.0263
Ettringite 0 0
Hydrogarnet C3AH6 0.129 0.024
Total 0.3715
q nombre de mol
fm fraction volumique définie ci-après

La fraction volumique fm,i du minéral i est définie comme étant le volume de minéral

Vmineral,i divisé par le volume de solide (cf. équation (3.10)) :

fm,i = Vmineral,i
Vsolide

(3.10)

Le volume du minéral i Vmineral,i (dm3) dans 1 dm3 de mortier s’exprime :

Vmineral,i = qmineral,i × vi (3.11)

qmineral,i : nombre de moles du minéral i dans un 1 dm3 de mortier (mol/dm3 de mortier)

vi : volume molaire du minéral i (dm3/mol)
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Selon Xu et al [78], le volume de solide Vsolide par volume de mortier s’exprime :

Vsolide = 1− φ = 1− 0.192 = 0.808 (3.12)

Le volume de solide est aussi constitué par une partie réactive Vreactif et une partie non

réactive Vnon−reactif . Dans 1 dm3 de mortier, le volume de partie réactive s’exprime :

Vreactif = Vsolide

nm∑
i=1

fm,i (3.13)

nm : nombre de phase minéral réactive dans le mortier,ici , nm = 5.

A partir du tableau (3.15), nous obtenons :

5∑
i=1

fm,i = 0.3715 (3.14)

Nous obtenons donc le Vreactif pour 1 dm3 de mortier :

Vreactif = 0.808× 0.3715 = 0.3002 (3.15)

Le volume de la partie non réactive pour 1 dm3 de mortier est égale à :

Vnon−reactif = Vsolide − Vreactif = 0.5078 (3.16)

Le calcul d’hydratation du matériau cimentaire ne donne malheureusement pas la compo-

sition ionique de la solution interstitielle. Or, un calcul du matériau en contact avec de l’eau

pure tendrait à dissoudre les espèces minérales. Il est donc nécessaire de passer par une solution

tampon dont le pH est proche de la solution interstitielle. Afin d’y parvenir, il est nécessaire

d’effectuer deux étapes intermédiaires :

— étape 1 : nous devons tout d’abord déterminer les concentrations en Na+, K+, et Cl−

dans la solution interstitielle à partir de la composition du ciment (cf. tableau (3.9) et

de la composition du mortier (cf.tableau (3.10)). La composition chimique de la solution

tampon est donnée tableau (3.16).

— étape 2 : calcul de la composition ionique à partir du résultat précédent (solution tam-

pon), d’une valeur de pH imposé proche d’un béton classique et des espèces minérales

du ciment hydraté (cf. tableau (3.15)). Les étapes de calcul des concentrations dans la

solution interstitielle suivent celles définies dans le paragraphe 3.3.3.

A partir des tableaux (3.9) et (3.10), les quantités d’oxydes Na2O et K2O et la quantité de

chlorure Cl présentes dans 1 dm3 de mortier sont égale à :
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pour Na2O :

mNa2O = 0.0017× 617.7 = 1.05009 (g/dm3 de mortier) (3.17)

pour K2O :

mK2O = 0.0063× 617.7 = 3.89151 (g/dm3 de mortier) (3.18)

pour Cl :

mCl = 0.0004× 617.7 = 0.24708 (g/dm3 de mortier)) (3.19)

Nous supposons que les oxydes Na2O et K2O et les ions chlorures Cl− sont complètement

dissouts dans 265.6 g d’eau, cette quantité d’eau correspondant à la quantité d’eau nécessaire à

la fabrication de 1 dm3 de mortier. Les concentrations de Na+, K+ et Cl− sont donc égales à :

pour [Na+] :

[Na+] = 2[Na2O] = 2× 1.05009
265.6× 61.98 × 1000 = 0.1276 (mol/kg d′eau) (3.20)

pour [K+] :

[K+] = 2[K2O] = 2× 3.89151
265.6× 94.2 × 1000 = 0.3111 (mol/kg d′eau) (3.21)

pour [Cl−] :

[Cl−] = 0.24708
265.6× 35.45 × 1000 = 0.02624 (mol/kg d′eau) (3.22)

La composition chimique simulée de la solution interstitielle initiale est donnée au tableau

(3.16) :

Tableau 3.16 – Composition chimique de la solution tampon.

Ion Concentration (mol/kg d’eau)
Na+ 0.1276
K+ 0.3111
Ca2+ 0
Al3+ 0
HSiO−3 0
SO2−

4 0
Cl− 0.02624
pH imposé 13.5

A partir de la composition minérale du mortier hydraté (cf. tableau (3.15) et de la compo-

sition chimique initiale de la solution tampon (cf. tableau (3.16), nous simulons la composition
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chimique de la solution interstitielle du mortier par la procédure présentée dans la section 3.3.3.

Le tableau 3.17 présente les résultats de simulation ainsi que les mesures effectuées par Nguyen

et al [104].

Tableau 3.17 – Concentration totale des espèces chimiques présentes dans la solution
interstitielle du mortier après hydratation (21◦C).

Composition chimique Simulation Mesure [104]
(×10−3mol/kg d’eau) (×10−3mol/l de solution) (×10−3mol/l de solution)

Na+ 127.6 126.5 100.0
K+ 311.1 308.4 272.0
Ca2+ 1.00 0.98 2.60
Al3+ 0.8158 0.8087 -
Cl− 26.24 26.01 0.50
HSiO−3 0.01266 0.01257 -
SO2−

4 0.1691 0.1678 -
OH− 348.6 345.9 321.4
Force ionique I 374 -
pH 13.526 13.510
CBE (% ) 0.06 -
-non disponible

Le pH et la concentration en ions [OH−] simulés sont proches des valeurs expérimentales.

Ceci nous permet de valider le modèle proposé. Les différences entre le calcul numérique et les

mesures expérimentales sur les concentrations en Na+, K+ et Cl− proviennent des interactions

entre ces ions et la surface de C-S-H (Jennite), la fixation des ions est donc non négligeable [124],

d’où des valeurs mesurées inférieures aux valeurs numériques. En effet les interactions physiques

solution/matrice cimentaire ne sont pas prise en compte dans le calcul de la solution interstitielle

initiale

3.4 Précipitation des sels de Friedel

Afin de comparer avec les résultats expérimentaux de Nguyen et al. [1], nous utilisons les

unités de son travail : les chlorures libres du mortier [Cl−] en g/l de solution et les chlorures liés

avec la matrice cimentaire en g/kg de mortier. L’évolution des quantités de phases minérales du

mortier et du pH de la solution interstitielle en fonction de la quantité de chlorures en solution

est présentée figure (3.4) :

L’évolution des concentrations totales en [Ca2+], et [Al3+] dans la solution interstitielle est

donnée figure (3.5).

Nous constatons que la fixation des chlorures par formation du sel de Friedel est dépendante

de la germination du sel de Friedel qui est elle même dépendante du pH et de l’activité chimique

de Ca2+, Al3+, Cl−. La formation du sel de Friedel se déroule en quatre étapes :
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Figure 3.4 – Evolution des minéraux du mortier et du pH vs concentration en ions [Cl−]
de la solution interstitielle à 21◦C.

Figure 3.5 – Evolution de concentration en ions [Ca2+], [Al3+] dans la solution interstitielle
à 21◦C.

70



3.4. Précipitation des sels de Friedel

— étape I : Les ions de la solution synthétique pénètrent dans le mortier par diffusion indui-

sant une augmentation de concentration en ions [Cl−] et en ions [Ca2+] et une diminution

du pH et de la concentration en ions en [Al3+] dans la solution interstitielle. Dès que les

conditions pH, {Ca2+}, {Al3+}, {Cl−} sont suffisantes, ici pour concentration en ions

[Cl−] = 7.1 g/l de solution, les chlorures réagissent fortement avec la matrice pour former

le sel de Friedel.

— étape II : La précipitation du sel de Friedel entraine la dissolution de l’hydrogarnet C3AH6.

En conséquence, la quantité du sel de Friedel augmente proportionnellement à la diminu-

tion de la quantité C3AH6, en effet, le nombre de mol de Al3+ est le même pour les 2.

L’étape II finit par l’épuisement de C3AH6, le nombre de mole du sel de Friedel précipité

est égal au nombre de mole de C3AH6 dissout.

— étape III : La quantité de sel de Friedel reste relativement stable. Néanmoins, la concen-

tration en Al3+ diminue (par diffusion et par précipitation très légère de sel de Friedel).

Cette stabilité ne dure que jusqu’à la fin de l’équilibre du monosulfoaluminate.

— étape IV : La quantité de Al3+ n’est plus suffisante pour assurer l’équilibre du monosulfoa-

luminate dans la solution. La dissolution du monosulfoaluminate entraine la précipation

de sel de Friedel et d’ettringite. Le nombre de mole de monosulfoaluminate est donc divisé

en deux parties. Une partie est transformée en ettringite, la seconde partie est précipitée

en sel de Friedel.

Durant ces étapes, la jennite est très stable grâce au pH de la solution synthétique qui reste

élevé. La portlandite est dissoute à cause de la consommation de Ca2+ pour précipiter le sel

de Friedel. La concentration élevée de [Ca2+] et le pH élevé de la solution synthétique font que

la portlandite est faiblement dissoute. Ceci sera montré clairement lorsque le mortier sera en

contact avec l’eau de mer ayant une faible concentration en [Ca2+] et un pH plus bas (voir

chapitre 4).

Les quantités de chlorures liés chimiquement (formation du sel de Friedel) et physiquement

(adsorption à la surface des C-S-H) sont comparées à la quantité totale de chlorures fixés mesurée

expérimentalement par Nguyen et al. [1] (cf. figure(3.6)) :

La figure (3.6) nous montre que la fixation des chlorures par adsorption chimique est plus

grande que celle par adsorption physique : la quantité de chlorures liés est 5.67 (g/kg de mortier)

par adsorption chimique contre 1.62 (g/kg de mortier) par adsorption physique pour concentra-

tion en ions [Cl−]max = 20.01 g/l de solution. En outre, la quantité de chlorures liés par la seule

adsorption chimique est aussi beaucoup plus grande que la quantité obtenue par Nguyen et al

[1] expérimentalement. La quantité modélisée de chlorures liés ne correspond pas aux valeurs

expérimentales. La fixation considérée par formation du sel de Friedel et le modèle empirique
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Figure 3.6 – Quantité de chlorures liés par adsorption physique et adsorption chimique vs
concentration en ions [Cl−] dans la solution interstitielle. Comparaison avec les valeurs
expérimentales de Nguyen et al. [1] à 21◦C.

choisi pour l’adsorption physique ne semblent pas convenir pour décrire le comportement réel

du mortier.

L’adsorption physique et l’adsorption chimique sont indépendantes, elles ne dépendent que

de la concentration en ions [Cl−] présente en solution.Pour améliorer notre modèle numérique,

le type d’adsorption chimique sera donc réexaminé.

Par contre pour l’adsorption physique nous utiliserons toujours le modèle empirique avec

l’isotherme d’adsorption linéaire. La fixation des chlorures par la formation du sel de Friedel

sera elle remplacée par la formation du sel de Kuzel.

3.5 Précipitation des sels de Kuzel

Les évolutions des phases minérales, du pH de la solution interstitielle du mortier, des concen-

trations en ions [Ca2+, [Al3+], [SO2−
4 ] en fonction de la concentration en ions [Cl−] de la solution

interstitielle sont données figures (3.7) et (3.8).

Nous remarquons trois étapes décrites ci-dessous dans le processus de fixation des chlorures

par formation du sel de Kuzel. Le C-S-H de type Jennite est toujours stable quelque soit la

concentration en ions [Cl−].

— étape I : Elle correspond à l’échange d’ions entre la solution et le mortier via la diffusion.

Dans la solution interstitielle, nous obtenons une diminution de pH, concentration en ions

72



3.5. Précipitation des sels de Kuzel

Figure 3.7 – Evolution des minéraux de mortier vs concentration en ions [Cl−] dans la
solution interstitielle à 21◦C.
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Figure 3.8 – Evolution de concentration en ions [Ca2+], [Al3+] et SO2−
4 dans la solution

interstitielle 21◦C.

[Al3+], [SO2−
4 ] et une légère augmentation de concentration en ions [Ca2+], elles sont dues

à la différence de concentration entre la solution synthétique et la solution interstitielle.

L’étape II débute lorsque concentration en ions [Cl−] = 1.88 (g/l de solution), cette

valeur est nettement inférieure à celle trouvée dans le cas de la formation du sel de Friedel

([Cl−] = 7.10 (g/l)).

— étape II : A partir de concentration en ions [Cl−] = 1.88 (g/l), la formation du sel de

Kuzel perturbe l’équilibre de l’hydrogarnet et du monosulfoaluminate. L’augmentation de

quantité du sel de Kuzel conduit à la diminution des quantités d’hydrogarnet C3AH6,

de monosulfoaluminate et de portlandite Ca(OH)2. Cela conduit à une augmentation du

pH, de concentration en ions [Al3+], [SO2−
4 ] dans la solution interstitielle. La formation

du sel de Kuzel (cf. tableau (3.3)) nous montre que la quantité de sel de Kuzel précipité

est dépendante de la quantité de sulfate SO2−
4 trouvée dans le mortier. S’il n’y a pas de

source extérieure de sulfate SO2−
4 , le monosulfoaluminate Ca4Al2(SO4)(OH)12.6H2O est

la source unique de sulfate dans le mortier. Pourtant, la quantité de Al3+, Ca2+ d’une

mole de monosulfoaluminate n’est pas suffisante pour précipiter une mole de sel de Kuzel

Ca4Al2(SO4)0.5Cl(OH)12.6H2O, le C3AH6 et la portlandite sont donc consommés pour

libérer Al3+, Ca2+. Nous constatons donc que le nombre de moles du sel de Kuzel précipité

est deux fois plus grand que le nombre de moles de monosulfoaluminate dissout à la fin

74



3.5. Précipitation des sels de Kuzel

du l’étape II. L’étape II se termine lorsque la quantité de monosulfoaluminate est épuisée,

elle correspondant à concentration en ions [Cl−] = 2.32 (g/l) dans la solution interstitielle.

— étape III : Un nouvel équilibre des minéraux est établi. Les quantités du sel de Kuzel et

du C3AH6 sont stables, la quantité de portlandite augmente légèrement lorsque l’échange

des ions entre la solution synthétique et la solution interstitielle est en cours. Ceci s’ex-

prime par l’augmentation progressive de concentration en ions [Ca2+] et la diminution de

concentration en ions Al3+, SO2−
4 dans la solution interstitielle. Nous trouvons donc une

concentration maximale de concentration en ions [Ca2+] = 0.027 (mol/l), concentration en

ions [Cl−] = 20.08 (g/l) (ou [Cl−] = 0.5663 (mol/l)) dans la solution interstitielle valeur

identique à celle de la solution synthétique. L’ettingite n’est jamais précipitée contraire-

ment au cas de la formation du sel de Friedel.

La quantité totale de chlorures liés de notre modèle est comparée avec les valeurs expé-

rimentales figure (3.9). La quantité de chlorures liés par adsorption physique est identique à

celle calculée précédemment (cf. paragraphe 3.4) et la quantité de chlorures liés par adsorption

chimique correspondant à la quantité de sel de Kuzel précipité.

Figure 3.9 – Quantité de chlorures liés par adsorption physique et adsorption chimique vs
concentration en ions [Cl−] dans la solution interstitielle. Comparaison avec les valeurs
expérimentales de Nguyen et al. [1] à 21◦C.

— entre [0− 1.88] (g/l de solution), la quantité de chlorures liés chimiquement est nulle.
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— entre [1.88− 2.32] (g/l de solution), la quantité de chlorures liés chimiquement augmente

de 0 à 2.27 (g/kg de mortier).

— entre [2.32− 20.08] (g/l de solution), la fixation des chlorures par formation sel de Kuzel

n’augmente plus, celle-ci est stable, la quantité de chlorures liés chimiquement est toujours

de 2.27 (g/kg de mortier). Cette valeur est nettement inférieure à la quantité de chlorures

liés chimiquement par la formation du sel de Friedel 5.67 (g/kg de mortier).

En outre, la quantité totale modélisée de chlorures liés est proche de l’isotherme expérimental.

Pour le cas étudié, il semble que ce soit le sel de Kuzel qui précipite dans ce mortier et non pas

le sel de Friedel. Ceci est cohérent avec la conclusion du travail de Mesbah et al. [125]. Ils ont

montré que la formation du sel de Kuzel ou la formation du sel de Friedel dans le matériau

cimentaire dépend du rapport, nombre de moles maximal de chlorures libres/nombre de moles

initial de monosulfualuminate du mortier, rapport appelé R :

R = qCl−

qmonosulfualuminate
(3.23)

qCl− : nombre de moles maximal de chlorures libres susceptibles d’être présents dans 1 dm3

de mortier (mol/dm3 de mortier)

qmonosulfualuminate : nombre de mole initial de monosulfualuminate dans 1 dm3 de mortier

(mol/dm3 de mortier)

Dans notre modèle, le nombre de moles maximal de chlorures libres présents dans 1 dm3 de

mortier est égale à :

qCl− = [Cl−]× φ = 0.5647× 0.192 = 0.1084224 (mol/dm3 de mortier) (3.24)

A partir du tableau (3.15), le nombre de mole initial de monosulfualuminate dans 1 dm3 de

mortier est égale à :

qmonosulfualuminate = 0.066 (mol/dm3 de mortier) (3.25)

Nous obtenons donc :

R = 0.1084224
0.066 = 1.64 (3.26)

Mesbah et al. [125] concluent que si 0.2 ≤ R < 1.65, seul le sel de Kuzel précipite. Nous

utiliserons donc dans le modèle numérique la formation du sel de Kuzel pour modéliser la fixation

des chlorures avec la matrice cimentaire.
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3.6 Effet de la température sur la fixation des chlo-

rures

L’adsorption physique est modélisée par l’isotherme d’adsorption linéaire Kd qui ne dépend

que de la concentration en ions [Cl−] de la solution interstitielle. Seul l’effet de la température

sur l’adsorption chimique par la formation du sel de Kuzel sera donc étudié dans ce paragraphe.

On simulera la fixation pour deux températures 21◦C et 35◦C qui correspondent aux condi-

tions expérimentales de Nguyen et al. [1]. Nous considérons que la température reste constante,

le transfert de chaleur n’est donc pas pris en compte dans notre étude. Le coefficient de diffusion

effectif à 35◦C a été déterminé par Nguyen et al.[1] : De = 3.59× 10−12 m2/s.

Après avoir simulé la solution synthétique à 35◦C par le protocole présenté au paragraphe

3.3.3, nous obtenons un pH = 12.19 et concentration en ions [OH−] = 0.0450 (mol/kg d’eau),

(pH = 12.65 et concentration en ions [OH−] = 0.0459 à 21◦C), alors que les autres concentra-

tions restent identiques à celles obtenues à 21◦C.

Le protocole de simulation de la solution interstitielle initiale est le même que celui de la

section 3.3.4 et la composition des minéraux est la même que celle présentée au tableau (3.15).

La composition chimique de la solution interstitielle est donnée au tableau (3.18) pour les deux

températures

Tableau 3.18 – Composition chimique de la solution interstitielle initiale dans le mortier.

Concentration totale (×10−3 mol/kg d’eau)
Composition chimique 21◦C 35◦C
Na+ 127.6 127.6
K+ 311.1 311.1
Ca2+ 1.0 0.9
Al3+ 0.82 1.31
Cl− 26.24 26.24
HSiO−3 0.01266 0.02764
SO2−

4 0.1691 0.5558
OH− 348.6 347.4
Force ionique I 374.0 374.2
pH 13.53 13.08

La température influence les constantes d’équilibres, les concentrations des ions sont donc

différentes entre les deux températures, sauf pour les ions qui se dissolvent directement dans la

solution : Na+, K+ et Cl−.

L’évolution des phases minérales et du pH de la solution interstitielle du mortier en fonction

de la concentration en ions [Cl−] de la solution interstitielle est donnée pour 21◦C et 35◦C figure

(3.10), (3.11).

Nous observons que le pH est plus bas à température plus élevée. Ces figures nous montrent

que le processus de fixation des chlorures à 35◦C est aussi divisé en trois étapes, la quantité de
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Figure 3.10 – Evolution de la quantité des minéraux et du pH en fonction de concentration
en ions [Cl−] de la solution interstitielle à 21◦C et 35◦C.

Figure 3.11 – Quantité de portlandite Ca(OH)2 et jennite en fonction de concentration
en ions [Cl−] de la solution interstitielle à 21◦C et 35◦C.
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minéraux précipités ou dissous est la même à ces deux températures pour des concentrations en

chlorures supérieures à 3.5 (g/l). En conséquence, la quantité maximale de chlorure liés par la

formation du sel de Kuzel est identique pour les deux températures. Par contre, la concentration

en ions [Cl−] nécessaire pour commencer la précipitation du sel de Kuzel est plus grande à 35◦C :

concentration en ions [Cl−] = 3.50 (g/l) contre [Cl−] = 1.88 (g/l) à 21◦C. Les différences de pH

et concentration en ions [Cl−] proviennent des constantes d’équilibre qui ne sont pas les mêmes

pour les deux températures.

Figure 3.12 – Comparaison de la capacité d’adsorption chimique des chlorures sur la
matrice cimentaire à 21◦C et 35◦C.

La comparaison de capacité de la fixation chimique des chlorures à la 21◦C, 35◦C est donnée

en figure (3.12). Elle est complétée par l’adsorption physique (isotherme d’adsorption linéaire)

pour obtenir la quantité totale de chlorures fixés. Le résultat numérique de la capacité de fixation

totale des chlorures est comparé avec les résultats expérimentaux de Nguyen et al. [1] en figure

(3.13). Le résultat numérique montre qu’il n’y a pas d’influence de la température d’exposition

21◦C et 35◦C sur la quantité de chlorures liés. En outre, les résultats de Nguyen et al. [1]

montrent que la différence de quantité de chlorures liés entre 21◦C, 35◦C est très faible, ceci est

cohérent avec la conclusion de Larsen et al. [126]. Nous avons donc montré que la quantité de

chlorures liés par formation du sel Kuzel n’est pas influencée par l’augmentation de température
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de 21◦C à 35◦C.

Figure 3.13 – Comparaison de la capacité de fixation totale des chlorures à 21◦C et 35◦C.

La modélisation de l’adsorption physique se fait par l’utilisation du modèle empirique : iso-

therme d’adsorption linéaire Kd,Cl− . Par manque de données expérimentales (cf. figure (3.3),

nous n’avons pas estimé précisément Kd,Cl− . Surtout, ll semble que l’isotherme d’adsorption

linéaire Kd,Cl− est sous-estimée pour des concentrations inférieures à celle nécessaire pour la

germination, et est surestimée après cette valeur (cf. figure (3.13)). Il semblerait donc que l’iso-

therme d’adsorption non linéaire soit nécessaire pour modéliser l’adsorption physique.

Pourtant, comme la concentration en ions [Cl−] nécessaire pour commencer la précipitation

du sel de Kuzel est dépendante de la température, la quantité de chlorures liés par adsorption

physique est donc dépendante de la température. L’adsorption physique doit donc être modélisée

par la complexation de surface qui est intégrée dans le processus réactif, la complexation de

surface prend en compte tous les phénomènes physiques et chimiques de l’adsorption physique

comme : le modèle de double couche de Stern, les constantes d’équilibres à la surface de C-S-H,

etc...
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3.7 Conclusions et perspectives

Dans ce chapitre, un modèle numérique de transport-réactif dans le matériau cimentaire a

été développé et a été associé à un modèle d’hydratation. Les précipitations / dissolutions des

différentes espèces minérales, la formation de complexes ioniques dans la solution sont exprimées

par des réactions chimiques, dont nous avons calculé les constantes d’équilibres.

La validation du modèle a été réalisée par la simulation d’une solution synthétique et d’une

solution interstitielle de la littérature. Les concentrations des solutions simulées sont en effet très

proches des mesures expérimentales.

L’adsorption chimique est modélisée par la formation du sel de Friedel et de Kuzel. La

modélisation utilisant la formation du sel de Friedel induit une surestimation de la capacité de

fixation des chlorures. Tandis qu’en utilisant la formation du sel de Kuzel, la capacité de fixation

des chlorures est proche de celle trouvée dans la bibliographie.

La fixation chimique des chlorures s’initie lorsque la concentration en [Cl−] dans la solu-

tion interstitielle atteint le seuil de précipitation des sels de Friedel ou Kuzel. Cette valeur est

dépendante de la température. Plus la température est élevée, plus cette valeur est grande.

Néanmoins, la quantité maximale de chlorures liés n’est pas influencée par la température. Ce

résultat numérique a également été trouvé expérimentalement.

Le modèle numérique de transport-réactif peut être amélioré par la modélisation de l’inter-

action des ions à la surface des C-S-H via la complexatation de surface. Cette étude ne sera pas

abordée dans le cadre de cette thèse mais pourrait l’être dans le futur.
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4
Estimation du temps de première

dégradation de la couche passive

4.1 Introduction

Le chapitre 2 a permis de définir un seuil de première dégradation de la couche passive

correspondant à la dissolution de la lépidocrocite et la précipitation d’akaganéite. Ce seuil est

directement relié au pH (ou à la concentration en OH−). Le chapitre 3 s’est intéressé à l’in-

teraction entre les ions chlorures et la matrice cimentaire. La fixation chimique des chlorures

semble beaucoup mieux décrite en modélisation cette fixation par précipitation du sel de Kuzel

pour le mortier à base de ciment Portland. Ce chapitre a également montré l’intérêt de prendre

en compte les dissolutions et précipitations des phases minérales notamment pour déterminer
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précisément le pH de la solution interstitielle. Il reste maintenant à estimer le temps de première

dégradation de la couche passive, que ce soit avec une solution synthétique ou de l’eau de mer.

Pour réaliser ces objectifs, le modèle de transport réactif utilisé dans le chapitre 3 est repris.

Une comparaison entre les résultats numériques et des données expérimentales sur des profils

en ions chlorures est effectuée. Une analyse est ensuite faite sur les conditions dans lesquelles

le seuil de dissolution de la lépidocrocite est dépassé et le temps d’amorçage atteint. Deux cas

d’étude sont effectués sur un béton exposé à une solution synthétique de NaCl et à de l’eau de

mer. Les différences entre les résultats obtenus dans ces deux cas sont analysées à la fin de ce

chapitre.

4.2 Description de la modélisation

4.2.1 Hypothèses

Les résultats du chapitre 3 sur les espèces minérales formées lors de la propagation des ions

chlorures dans le béton suggèrent que seuls les sels de Kuzel sont susceptibles de précipiter. Cette

hypothèse a été adoptée pour réaliser les simulations présentées dans la suite de ce document. En

outre, bien que contestable, l’hypothèse de la capacité de fixation physique linéaire à la surface

des C-S-H est donnée tableau (4.1).

En ce qui concerne les cinétiques des réactions chimiques entre espèces ioniques et minérales,

elles sont supposées très rapides devant les temps caractéristiques de diffusion des ions pour les

phases hydratées du béton [111]. Elles sont donc considérées comme instantannées. Il n’est pas

établi qu’il en soit de même pour les les réactions de formation d’oxydes / hydroxydes. Or,

le chapitre 2 a montré que la lépidocrocite γ − FeOOH était la première à se dissoudre par

précipitation d’akaganéite. Il existe ainsi deux temps caractéristiques : le temps de première

dégradation et le temps de dégradation complète de la couche de lépidocrocite. Dans le cadre

de ce travail, notre intérêt porte sur l’initiation de la dissolution. Les cinétiques des réactions

de précipitation / dissolution oxydes et hydroxydes ne sont donc pas importantes. Cependant

pour la modélisation, nous avons besoin de définir une quantité initiale de lépidocrocite qui sera

choisie arbitrairement comme nous l’avons déjà fait au paragraphe 2.3.2.1.

Enfin, le mortier est supposé saturé. Le transport ne se fait que par diffusion avec des

coefficients de diffusions effectifs identiques à ceux du chapitre 3 (cf. tableau 4.1).
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Tableau 4.1 – Coefficients de diffusions effectifs De (m2/s) et isotherme d’adsorption
physique linéaire Kd,Cl− à 21◦C et 35◦C.

Température
21◦C 35◦C

De (m2/s) 1.86× 10−12 3.59× 10−12

Kd,Cl− (l/kg) 0.0763 0.0763

4.2.2 Géométrie

La figure (4.1) présente le schéma de modélisation. L’éprouvette de mortier est représentée

par un parallélépipède rectangle (50×10×10 mm3) en contact avec une solution synthétique ou

de l’eau de mer. Le transport est unidirectionnel car l’éprouvette est étanchée latéralement. Le

modèle est constitué de 101 éléments. Le premier élément, représentant la solution synthétique

(cf. chapitre 3), a un volume très grand afin de considérer les concentrations ioniques de cette

solution constantes. Les 100 éléments suivants représentent le mortier. Seul le dernier élément

contient de la lépidocrocite. La quantité initiale volumique de lépidocrocite est notée Vlepi0 . La

fraction volumique de lépidocrocite est donc fm,lepi = flepi0

Figure 4.1 – Schéma de modélisation.

4.2.3 Conditions aux limites

L’estimation du temps de première dégradation est réalisée dans le cas d’une éprouvette de

mortier en contact avec la solution synthétique ou avec l’eau de mer. Les compositions chimiques
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de la solution synthétique à 21◦C et 35◦C sont les mêmes que celles décrites dans le chapitre

précédent. Elles sont résumées dans le tableau (4.2).

Tableau 4.2 – Compositition chimique de la solution synthétique à 21◦C et 35◦C.

Concentration totale (×10−3mol/kg d’eau)
Composition chimique 21◦C 35◦C
Na+ 564.70 564.70
Ca2+ 27.00 27.00
Cl− 564.70 564.70
OH− 45.90 45.00
Force ionique I 531.60 528.90
pH 12.65 12.19

La composition chimique de l’eau de mer à 21◦C et 35◦C est simulée à partir de celle à 20◦C.

L’eau de mer à 20◦C est équilibrée à 21◦C et 35◦C pour obtenir la composition chimique présentée

dans le tableau (4.3). En effet, il est nécessaire d’effectuer ce calcul pour chaque température

car lorsque la température change, les constantes d’équilibre des espèces en solution changent.

Comme dans le cas de la solution synthétique seule la concentration en ions [OH−] change entre

21◦C et 35◦C et donc le pH.

Tableau 4.3 – Compositition chimique de l’eau de mer à 21◦C et 35◦C.

Concentration totale (×10−3mol/kg d’eau)
Composition chimique 21◦C 35◦C
Na+ 469.00 469.00
K+ 10.21 10.21
Ca2+ 10.27 10.27
CO2−

3 2.03 2.03
SO2−

4 27.60 27.60
Cl− 546.00 546.00
OH− 0.001277 0.002807
Force ionique I 570.60 570.00
pH 8.09 7.99

4.2.4 Conditions initiales

L’élément 101 est considéré comme un mélange de mortier et de lépidocrocite. Étant données

la faible épaisseur de la couche passive et donc la relativement grande quantité de mortier dans

cet élément, les fractions volumiques des phases minérales du mortier restent identiques à celles

du chapitre 3 (cf. tableau (3.15)). La quantité de lépidocrocite dans l’élément étant très faible,

les fraction volumiques des minéraux ne sont pas influencées par la lépidocrocite. Les conditions

initiales sont donc les suivantes (cf. tableau (4.4)) :
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Tableau 4.4 – Composition minérale considérée dans le mortier à 21◦C et 35◦C.

Minéral fm
Portlandite 0.0952
Jennite 0.226
Monosulfoaluminate 0.0263
Ettringite 0
Hydrogarnet 0.024
Gypsum 0
Calcite 0
Monocarboaluminate 0
Sel de Kuzel 0
Lépidocrocite flepi0
Akaganéite 0

Pour les éléments [2-100], la composition minérale est la même que celle du tableau (4.4),

sauf pour la lépidocrocite qui n’est pas présente flepi = 0. Tous les minéraux présentés au tableau

(4.4) participent aux système d’équilibre des réactions.

La condition initiale de la solution interstitielle est donnée tableau (3.18). Initialement, la

concentration en ions [Fe3+] est considérée égale à 0 dans la solution interstitielle. Le premier

pas de temps sert à assurer l’équilibre thermochimique entre les espèces en solution et les espèces

minérales. La quantité initiale de Fe3+ est ainsi déduite en prenant une valeur nulle initialement.

4.3 Validation du modèle numérique cas de la solu-

tion synthétique

Les profils modélisés en ions chlorures libres et ions chlorures liés par adsorption physique

et adsorption chimique sont présentés sur la figure (4.2). La diffusion à 35◦C est plus grande

qu’à 21◦C et nous avons montré que la concentration en ions [Cl−] nécessaire pour commencer

la précipitation du sel de Kuzel était aussi plus grande à cette température (cf. chapitre 3) mais

que la quantité de chlorures fixés était la même pour les deux températures. Nous avons donc

une compétition entre la diffusion et l’équilibre thermodynamique. En effet, l’augmentation du

coefficient de diffusion a tendance à accélérer la propagation des ions en solution. Le produit

de solubilité, quant à lui, augmente avec la température, rendant les précipitation et dissolu-

tion plus difficiles. Par ailleurs, les quantités en ions chlorures liés par la formation des sels

de Kuzel sont très peu différentes aux deux températures. Néanmoins, ces résultats n’ont pu

être validés expérimentalement puisque les profils en ions chlorures libres n’ont pas été mesurés

expérimentalement par Nguyen et al [1].

Les profils en ions chlorures totaux ont, quant à eux, fait l’objet d’une étude expérimen-
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Figure 4.2 – Profil en chlorures libres (4.2a) et en chlorures liés par adsorption physique
et adsorption chimique (4.2b) à 6 mois.

tale. Ils ont été mesurés pour une échéance de 6 mois. Les figures (4.3a) pour 21◦C et (4.3b)

pour 35◦C montrent la comparaison entre résultats numériques et mesures expérimentales [1].

Ces résultats montrent que le modèle couplé chimie-transport permet d’estimer précisément la

concentration en ions chlorures totaux pour les concentrations les plus fortes (là où l’adsorption

chimique est présente) entre environ 0 et 12 mm. Néanmoins, après 12 mm de profondeur, la

sous estimation de la concentration est manifeste. Elle semble d’autant plus marquée que la

température augmente : l’écart est plus important à 35◦C qu’à 21◦C.

Figure 4.3 – Comparaison entre profils en ions chlorures totaux mesurés et simulés après
6 mois de diffusion à a) 21◦C et b) 35◦C.

La précision du modèle est dépendante de la concentration en chlorures libres, de la concen-
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tration en chlorures liés par adsorption chimique (formation du sel de Kuzel), et de la concen-

tration en chlorures liés par adsorption physique. Ces concentrations sont aussi dépendantes des

paramètres du modèle numérique : (1) coefficient de diffusion effectif, (2) quantité initiale de

phases minérales hydratées, (3) constantes de solubilité des minéraux, (4) adsorption physique

(linéaire).

En ce qui concerne le coefficient de diffusion effectif, il est déterminé à partir des résultats

expérimentaux de Nguyen et al. [1]. Ces valeurs semblent donc raisonnables. En outre, comme la

quantité maximale calculée d’ions chlorures liés chimiquement et physiquement est très proche

des résultats expérimentaux (cf.paragraphe 3.6), la quantité de chlorures liés chimiquement est

seulement dépendante de la quantité initiale de monosulfualuminate et d’hydrogarnet. La pré-

cision du profil aux concentrations les plus fortes nous permet de valider les quantités initiales

des phases minirales qui ont été déterminées à l’aide du logiciel du Cerema et l’isotherme d’ad-

sorption linéaire pour des concentrations en chlorures libres élevée.

En ce qui concerne les faibles valeurs de concentration en ions chlorures, comme nous l’avons

montré dans le chapitre 3, nous sous-estimons la quantité de chlorures liés par adsorption phy-

sique lorsque la formation du sel de Kuzel n’est pas encore commencée (cf. figure (4.2)). En effet,

l’utilisation de l’isotherme linéaire induit une sous estimation de la concentration en chlorures

totaux à 21◦C et 35◦C pour de faibles concentration en chlorures libres. Cependant, il semble que

l’effet de la température sur l’adsorption physique (3.6) n’est pas la raison unique de cette sous

estimation. D’autres phénomènes encore non identifiés clairement semblent jouer. La valeur des

constantes de solubilité est un paramètre qui peut influer sur la propagation des ions chlorures.

Pour rappel, le calcul de la constante d’équilibre est décrit au chapitre 2 (cf. paragraphe

2.2.1). Nous avons considéré la variation de capacité thermique 4rCp0 (cf. équation (2.30) de la

façon suivante :

4rCp0 = 4rCp0,T0 = constante

Cette constante correspond à la capacité thermique Cp0,T0 à p0 = 1.1013 × 105 Pa et à

25◦C. Il semble donc que la précision du modèle est meilleure à 21◦C qu’à 35◦C. Le calcul de la

constante d’équilibre sera plus précis si 4rCp0 s’exprime en fonction de la température T [86].

Les modèles de Maier et al. [127] ou de Herman et al. [128] donnent respectivement :

4rCp0 = 4a+4bT −4cT−2

4rCp0 = 4a+4bT−0.5 −4cT−2 +4dT−3

avec 4a, 4b, 4c et 4d des constantes déterminées à partir d’essais expérimentaux. Ces

constantes ne sont pas connues pour toutes nos réactions.

Par ailleurs, l’effet de la température sur l’isotherme linéaire d’adsorption physique n’a pas

été modélisé. La nécessité de mettre en place un modèle plus sophistiqué comme la complexation
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de surface pour modéliser l’adsorption physique doit être envisagée dans le futur. En outre, le

calcul de la constante de solubilité en considérant la variation de la capacité thermique en

fonction de la température est aussi à envisager.

Bien qu’encore imparfait, notre modèle de transport réactif semble néanmoins être suffisam-

ment éprouvé pour l’utiliser dans le cadre de la modélisation de l’amorçage de la dissolution de

la lépidocrocite. (Voir paragraphe qui suit)

4.4 Étude de la dissolution de la lépidocrocite

La modélisation de la dissolution de la lépidocrocite en fonction du temps dans le cas d’un

mortier exposé à une solution synthétique ou à l’eau de mer, nous permet d’étudier l’influence

de la composition chimique de la solution de contact sur :

— la précipitation/dissolution des minéraux cimentaires ;

— le temps d’amorçage de la dissolution de la lépidocrocite.

Seuls les résultats concernant l’élément 101 (présence de lépidocrocite) seront présentés dans

le paragraphe 4.4.1, 4.4.2.

4.4.1 Solution synthétique à 21◦C et 35◦C

Tout d’abord, nous étudions l’évolution des concentrations des phases minérales en fonction

du temps à deux températures (21◦C et 35◦C, cf. figure (4.4)). La quantité de lépidocrocite

normalisée a déjà été définie au chapitre 2. La quantité d’akaganéite normalisée est le rapport

entre le volume d’akaganéite, Vaka(t), précipité au temps t et le volume maximal d’akaganéite

obtenu à 7.40 ans à 21◦C et 7.31 ans à 35◦C.

Figure 4.4 – Evolution des phases minérales de l’élément 101 à 21◦C (4.4a) et 35◦C (4.4b).
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Pour un temps d’exposition inférieur à 6.5 ans, les minéraux sont stables. Au regard des

résultats, la dissolution de lépidocrocite et la précipitation d’akaganéite débute à 7.40 et 7.31

ans à 21◦C et 35◦C, respectivement. A ces échéances, la quantité de sels de Kuzel formés est

déjà maximale.

La figure (4.5) donne l’évolution de la quantité de lépidocrocite normalisée en fonction de

différents critères de seuil utilisés chapitre 2 : ratio [Cl−]/[OH−], concentration en chlorures

libres (cf. figure (4.5)). Les valeurs des seuils sont données au tableau (4.5).

Figure 4.5 – Quantité normalisée de lépidocrocite en fonction du [Cl−]/[OH−], de la
concentration en chlorures totaux et de la concentration en chlorures libres à 21◦C (4.5a)
et 35◦C (4.5b) dans la solution interstitielle.

Les valeurs du seuil exprimé en chlorures totaux sont égales à 0.266 et 0.294 (% masse de

mortier) à 21◦C et 35◦C, respectivement. Ces valeurs sont supérieures à la valeur correspondant

à l’adsorption chimique maximale : figure (4.3), on trouve 0.23%. D’autre part, le seuil de

concentration en chlorures totaux est plus élevé à 35◦C qu’à 21◦C. Ceci est du aux valeurs du

seuil exprimé en concentration de chlorures libres qui dépend de la température (cf. figures (4.5a)

et (4.5b)). Cette dépendance à la température est liée à celle du seuil théorique {Cl−}/{OH−} :

valeur plus importante à 35◦C qu’à 21◦C (cf. tableau (4.5)). Tout de même, nous notons que

l’influence de la température est bien plus faible dans le cas du seuil exprimé en chlorures totaux

ou en chlorures libres en comparant les ratios donnés tableau (4.5) :

Néanmoins, le chapitre 2 a montré que l’équilibre de la lépidocrocite dépend uniquement du

rapport {Cl−}/{OH−}. En ce qui concerne le seuil [Cl−]/ANC, dans la solution synthétique,

il n’existe pas d’ions carbonates :

[CO2−
3 ] = [HCO−3 ] = 0
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Tableau 4.5 – Seuil de dissolution de lépidocrocite en précipitation d’akaganéite à 21◦C
et 35◦C.

Température {Cl−}
{OH−}

[Cl−]
[OH−]

[Cl−]
[OH−] Cl totauxI Cl libreII

Théorique Chapitre 3 Chapitre 5 Chapitre 5 Chapitre 5
21◦C 0.144 0.144∗ 0.157 0.266 0.0748
35◦C 0.528 0.582 0.673 0.294 0.1240
Ratio

(
35◦C
21◦C

)
3.667 4.042 4.287 1.105 1.658

∗Cette valeur est déduite la figure (2.6)-solution interstitielle 1
I %masse de mortier
II mol/l de solution

et à partir de la valeur du pH, nous pouvons dire que la concentration en ions [H+] est très

faible [H+] ≤ 10−12.19. Selon la définition de l’ANC (cf. équation 2.81), nous obtenons, pour une

solution fortement basique ne contenant pas de carbonates :

[ANC] = 2[CO2−
3 ] + [HCO−3 ] + [OH−]− [H+] ≈ [OH−]

L’évolution de [Cl−]/[OH−] et de [Cl−]/ANC sont donc similaires à 21◦C comme à 35◦C. Dans

la suite du document, nous utilisons uniquement le seuil [Cl−]/[OH−].

Nous avons ainsi montré que le processus de dissolution de lépidocrocite et de précipitation

d’akaganéite consommait des ions Cl−, ce qui est le cas également lors du processus de formation

des sels de Kuzel. En outre, la consommation en ions chlorures par la formation des sels de Kuzel

se termine plus tôt que celle liée à la formation d’akaganéite pour les deux températures 21◦C

et 35◦C. La quantité de chlorures liés par formation du sel de Kuzel influence beaucoup la

concentration en chlorures totaux, ce seuil est donc très dépendant de la fixation chimique donc

de la quantité initiale de monosulfualuminate et de C3AH6 présents dans le ciment.

Nous observons, en outre, qu’une quantité minime de lépidocrocite est dissoute avant le début

de la formation d’akaganéite (voir figures (4.4) et (4.5)). Ceci est dû à l’équilibre de la lépido-

crocite dans la solution interstitielle (cf. réaction V- tableau (2.3)). Nous avons considéré que la

concentration en ions [Fe3+] était initialement nulle dans la solution interstitielle, l’équilibre doit

être établi entre la lépidocrocite et cette solution. Après équilibre, la quantité de lépidocrocite

est stable. Le phénomène est identique dans le cas de l’eau de mer étudié paragraphe suivant.

4.4.2 Eau de mer à 21◦C et 35◦C

Après avoir décrit les processus de dissolution et précipitation des espèces minérales du ma-

tériau cimentaire exposé à une solution synthétique de NaCl, il semble intéressant de s’attarder

désormais sur le même matériau exposé à l’eau de mer. Les figures (4.6) et (4.7) présentent l’évo-

lution des quantités de phases minérales en fonction du temps. Les tendances sont identiques à
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celles trouvées dans le cas de la solution synthétique. Seules les durées d’amorçage de dissolution

de la lépidocrocite sont différentes : la comparaison entre les deux cas est donnée tableau (4.6).

Figure 4.6 – Evolution des phases minérales de l’élément 101 à 21◦C (4.6a) et 35◦C (4.6b).

Tableau 4.6 – Comparaison du temps d’amorçage de dissolution de la lépidocrocite pour
les 2 cas : solution synthétique et eau de mer.

Température Solution synthétique Eau de mer
Ans Mois Ans Mois

21◦C 7.40 89 7.53 90
35◦C 7.31 88 7.32 88

Cette différence est due à la concentration en chlorures dans la solution synthétique [Cl−] =

0.564 (mol/l) contre [Cl−] = 0.546 (mol/l) dans l’eau de mer.

Les valeurs des seuils en [Cl−]/[OH−], concentration en chlorures totaux et concentration

en chlorures libres (cf. figure (4.7)) sont aussi identiques à ceux du cas de la solution synthétique

(cf. tableau 4.7) :

Tableau 4.7 – Valeur du seuil critique.

Température [Cl−]
[OH−] Cl totauxI Cl libreII

21◦C 0.157 0.0266 0.0748
35◦C 0.673 0.294 0.1240

I %masse de mortier
II mol/l de solution

En ce qui concerne le seuil [Cl−]/ANC, la concentration en carbonate étant nulle au niveau

de la couche de lépidocrocite où le pH est très élevé au moment de l’amorçage de la dissolution de

la lépidocrocite (cf.section suivante figure (4.11)), l’évolution des valeurs des seuils [Cl−]/[OH−]

et [Cl−]/ANC sont donc très similaires.
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Figure 4.7 – Quantité normalisée de lépidocrocite en fonction du [Cl−]/[OH−], de la
concentration en chlorures totaux et de la concentration en chlorures libres à 21◦C (4.7a)
et à 35◦C (4.7b).

4.4.3 Influence du changement de porosité sur les résultats

Dans les résultats précédents, nous avons supposé que la porosité était inchangée lorsque les

processus de précipitation / dissolution des minéraux étaient en cours. L’influence du changement

de porosité sur le temps d’amorçage de dissolution de la lépidocrocite est étudiée dans les deux

cas d’exposition : solution synthétique et eau de mer à 21◦C.

Selon, Xu et al. [78], ce processus induit un changement de porosité du matériau. La porosité

au moment t s’exprime par l’équation (4.1) :

φt = 1− (Vreactif )t − (Vnon−reactif )t (4.1)

Vreactif et Vnon−reactif étant définis dans le chapitre 3.

La figure (4.8) montre que le changement de porosité influence le temps d’amorçage : ce

temps est de 7.40 et 7.53 ans sans prise en compte du changement de porosité, contre 7.69 et

8.21 avec cet effet, pour la solution synthétique et l’eau de mer, respectivement.

Le changement de porosité est du aux précipitation / dissolution des minéraux du mortier

au moment de la dissolution de la lépidocrocite avec précipitation d’akaganéite. La figure (4.9)

nous donne l’évolution des quantités de phases minérales et de la porosité au sein du mortier

pour des temps d’exposition de 7.69 et 8.21 ans pour la solution synthétique et l’eau de mer,

respectivement.

Pour la solution synthétique (cf. figure (4.9a)), la dissolution complète des monosulfualumi-

nate et de l’hydrogarnet C3AH6 pour former des sels de Kuzel diminue la porosité en particulier
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Figure 4.8 – Effet de la porosité sur l’évolution de la quantité de lépidocrocite à 21◦C
pour un matériau exposé à a) la solution synthétique et b) l’eau de mer.

Figure 4.9 – Evolution de la quantité de minéral et de la porosité du mortier à 7.69 ans
pour un matériau exposé à a) la solution synthétique et b) l’eau de mer.
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dans le premier centimètre. En outre, le coefficient de diffusion effectif dépend de la porosité φ,

de la tortuosité τ et du coefficient de diffusion des chlorures dans l’eau pure DCl−,w (cf. équation

(1.18)), les deux derniers termes étant constants. Le coefficient de diffusion effectif diminue donc

avec la diminution de la porosité.

Pour l’eau de mer (Figure (4.9b)), l’effet des précipitation / dissolution des minéraux induit

une diminution de la porosité. Cela entraine aussi une diminution du coefficient de diffusion. Par

contre, le processus de précipitation / dissolution des minéraux du mortier est plus complexe que

dans le cas de la solution synthétique. Les quantités des phases minérales après 10 mm sont les

mêmes que dans le cas de la solution synthétique. L’évolution de la quantité des phases minérales

et de la porosité à 8.21 ans pour les premiers mm est donnée figure (4.10). Par rapport au cas

de la solution synthétique, nous observons que la dissolution des sels de Kuzel est accompagnée

de la précipitation d’ettringite dans les 5 premiers millimètres.

En outre, de 5 à 6.5 mm, on observe une dissolution de C3AH6 et une précipitation des

sels de Kuzel : la quantité maximale des sels est de 0.192 (mol/dm3 de mortier) contre 0.138

(mol/dm3 de mortier) pour la solution synthétique. Ceci signifie que la quantité de chlorures

liés par adsorption chimique dans le cas de l’eau de mer est plus importante que dans le cas de

la solution synthétique alors que la concentration maximale d’ions chlorures dans l’eau de mer

est de 0.546 (mole/l), valeur inférieure à 0.564 (mole/l) pour la solution synthétique.

La précipitation d’ettringite et la quantité importante de sels de Kuzel formés peuvent se

produire car une grande quantité de sulfate SO2−
4 est présente dans l’eau de mer (cf. tableau

(3.3)). Le profil de concentration en ions sulfates dans la solution interstitielle est présenté figure

(4.11) pour un temps d’exposition à l’eau de mer de 8.21 ans à l’eau de mer.

La présence de carbonate [CO2−
3 ] et d’un pH assez bas dans l’eau de mer (cf. figure (4.11))

créé un déséquilibre facilitant la dissolution de la portlandite et la précipitation de calcite.

L’épaisseur de dissolution de la portlandite est donc de 2.5 mm (cf. figure (4.10a)). Une certaine

quantité de monocarboaluminate est précipité à la profondeur de 6 mm (cf. figure (4.10b)). Ces

consommations d’ions CO2−
3 (précipitation de calcite et de monocarboaluminate) influencent

la diffusion du CO2−
3 . La concentration en ions [CO2−

3 ] est nulle au niveau de la couche de

lépidocrocite (profondeur 50mm) : le seuil [Cl−]/ANC est donc identique au seuil [Cl−]/[OH−].

Le pH assez bas de l’eau de mer détruit aussi une faible quantité de jennite, l’épaisseur dégradée

est de 0.5 mm ((cf. figure (4.10a)). Cette dégradation n’a pas été constatée dans le cas de la

solution synthétique.

La diminution de la porosité influence le temps d’amorçage de dissolution de la lépidocrocite

mais pas les valeurs des seuils d’amorçage (cf. figure (4.12)) : les seuils sont identiques pour l’eau

de mer et la solution synthétique et sont constants même en considérant la modification de la
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Figure 4.10 – (4.10a) Evolution de la quantité de minéral et de la porosité du mortier à
8.21 ans. (4.10b) Evolution de la quantité de calcite et monocarboaluminate à 8.21 ans.
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Figure 4.11 – a) Profil de concentration en ions [SO2−
4 ] et [CO2−

3 ] dans la solution inter-
stitielle à 8.21 ans. b) Evolution du pH dans la solution interstitielle à 8.21 ans.

Figure 4.12 – Effet du changement de porosité sur les seuils d’amorçage de la dissolution
de lépidocrocite pour a) [Cl−]/[OH−] et b) chlorures totaux .
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porosité.

4.5 Synthèse et discussion

Nous avons considéré que le temps de dissolution de la lépidocrocite et de la précipitation

d’akaganéite est le temps de première dégradation de la couche passive. Les valeurs obtenues

pour ces temps sont données dans le tableau (4.8) pour les différents cas d’études. A partir

du tableau (4.8), nous traçons l’histogramme montrant le temps d’amorçage en fonction des

différents cas d’étude (cf. figure (4.13)).

Tableau 4.8 – Temps (ans) d’amorçage de dissolution de lépidocrocite pour les différents
cas d’étude.

Solution 21◦C 35◦C
φ constante φ variable φ constante φ variable

Eau de mer 7.53 8.21 7.32 8.57
Solution synthétique 7.40 7.69 7.31 7.67

Figure 4.13 – Temps (ans) d’amorçage de dissolution de lépidocrocite avec a) une porosité
constante et b) une porosité qui évolue.

Ces histogrammes nous montrent que le temps d’amorçage de dissolution de la lépidocrocite

dépend de la solution en contact avec le mortier. Le temps d’amorçage dans le cas de l’eau de

mer est plus important que dans le cas de la solution synthétique quelque soit la température

et l’effet du changement de porosité. L’influence de la solution est très nette lorsque l’effet

du changement de porosité est pris en compte. On peut donc conclure que l’utilisation d’une
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solution synthétique en remplacement de l’eau de mer induit une erreur d’estimation du temps

d’amorçage de la dissolution de lépidocrocite.

En outre, la température influence le temps d’amorçage via deux paramètres : le coefficient

de diffusion effectif et les constantes d’équilibre des réactions intervenant dans les différents

processus (propriétés thermodynamiques). La diffusion augmente si la température augmente.

Les études des paragraphes 2.3.2.3 et 3.6 ont montré que le seuil théorique {Cl−}/{OH−} et la

concentration en ion [Cl−] nécessaire pour commencer la précipitation des sels de Kuzel, aug-

mentaient lorsque la température augmentait. Il existe donc une compétition entre la diffusion

et la capacité des espèces minérales à précipiter ou à se dissoudre. Les temps d’amorçage avec

ou sans prise en compte du changement de porosité sont très proches dans le cas de la solution

synthétique. Il semble donc que l’effet de la diffusion contrôle le temps d’amorçage. Par contre,

ceci n’est plus valable dans le cas de l’eau de mer. En effet, le temps d’amorçage à 21◦C est plus

faible que celui à 35◦C.

Par ordre décroissant, nous pouvons classer les différents paramètres influençant le temps

d’amorçage de la dissolution de lépidocrocite : l’effet du changement de porosité > l’effet de la

solution > l’effet de la température. Il faut donc prendre en compte l’effet du changement de

porosité dans le modèle de transport réactif.

4.6 Conclusions et perspectives

Dans ce chapitre, le calcul d’amorçage de dissolution de lépidocrocite a été réalisé par le

modèle de transport-réactif mis en place dans les chapitres précédents. Le modèle numérique a

été en partie validé par comparaison avec des résultats expérimentaux de la littérature. Quelques

améliorations sont à prévoir notamment sur la prédiction de la quantité d’ions chlorures liés

physiquement et chimiquement pour les concentrations les plus faibles. Le modèle a ensuite

permis de comparer le comportement physico-chimique d’un matériau cimentaire exposé à une

solution synthétique et à de l’eau de mer.

Les résultats montrent que la nature de la solution en contact avec le matériau n’influence pas

les valeurs des seuils, mais les valeurs du temps de première dégradation. L’effet est d’autant plus

marqué lorsque l’effet du changement de porosité est pris en compte. Il semble alors nécessaire de

prendre en compte cet effet pour le calcul du temps d’amorçage de la dissolution de lépidocrocite.

Les résultats ont aussi confirmé que le seuil en [Cl−]/[OH−] est un critère intéressant pour

l’évaluation du temps d’amorçage. Ils ont enfin permis de donner un ordre décroissant d’influence

des différents effets sur le temps d’amorçage de la dissolution de la lépidocrocite : l’effet du

changement de porosité > l’effet de la solution > l’effet de la température.
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Dans un contexte économique contraint, les enjeux de durabilité des ouvrages prennent une

ampleur considérable. Le matériau de construction le plus utilisé étant le béton armé, l’évolution

en fonction du temps de ce matériau fait l’objet d’une attention particulière. La corrosion étant

la pathologie la plus importante pour ce type de matériaux, et notamment ceux exposés à l’eau

de mer, les connaissances sur les mécanismes conduisant à la dégradation de ceux-ci revêtent

une importance particulière. Néanmoins, les processus physiques mis en jeu sont complexes et

encore peu maitrisés même si de nombreuses études ont tenté de traiter le sujet.

Une armature de béton est constituée d’une couche dite passive. Cette couche a tendance

à protéger le fer de l’armature lorsqu’il est immergé dans le béton. Cependant, en présence

d’agents agressifs provenant de l’extérieur, cette couche peut se dégrader. Dans ce travail de

thèse, nous nous sommes intéressés au transport des agents agressifs et à la dégradation de la

couche passive provoquée par ces agents.

Plusieurs mécanismes conduisent à la dégradation de la couche passive. Les réactions chi-

miques entre les constituants de cette couche et les agents agressifs provenant de l’extérieur sont

en font partie. Elles entrainent la dissolution des constituants de la couche passive. C’est sur ce

sujet que le travail s’est focalisé, même si les autres mécanismes comme la diffusion des agents

agressifs à travers la couche passive ou les phénomènes de migration d’ions ferreux à travers la

couche semblent tout aussi intéressants.

La thèse a été organisée de façon à découpler les différents processus conduisant à la dé-

gradation de la couche passive. Le chapitre 2 s’est intéressé aux conditions dans lesquelles la

dégradation, au niveau de l’armature, pouvait avoir lieu. Le chapitre 3 a décrit les mécanismes

de transport et les réactions matrice cimentaire / solution interstitielle à prendre en compte afin

de décrire correctement l’évolution du pH et donc des conditions de dégradation. Le chapitre 4 a

exposé les temps au delà desquels une première dégradation de la couche passive était engagée.

Plus précisément, le chapitre 2 a montré qu’il était possible d’exprimer des seuils de dis-

solution des différents constituants de la couche passive en fonction des activités chimiques de

certains ions à partir de leurs propriétés thermodynamiques standards. La construction d’une
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base de données thermochimique a été initiée. Cela a permis de mettre en évidence que peu de

constituants de la couche passive peuvent se dissoudre en présence d’ions chlorures. Seule la lépi-

docrocite en est capable. Les autres restent stables quelque soit la quantité d’ions chlorures. Cela

prouve d’une part que le seul phénomène de dissolution des constituants de la couche passive ne

peut pas expliquer à lui seul la dépassivation. Néanmoins, un premier mécanisme de dégradation

a été identifié et permet de définir un seuil de première dégradation. Une expression théorique

est proposée et révèle qu’elle peut s’écrire comme le rapport [Cl−]/[OH−], seuil que l’on trouve

assez régulièrement dans la littérature. Cette expression théorique permet, en outre, d’exprimer

ce seuil en fonction de la température. Sa valeur est égale à 0, 2 à 25◦C. A température plus

élevée, il est nécessaire d’exprimer ce seuil en fonction des activités chimiques et non plus en

fonction des concentrations.

Le chapitre 3 a décrit un modèle de transport adapté à la description nécessaire des conditions

dans lesquelles pouvait se dégrader la couche passive. En particulier, il s’est focalisé sur le

calcul de la concentration en ions OH− (ou du pH) en fonction de la concentration en ions

chlorures pour une solution de NaCl en contact avec le matériau. Or, ce calcul nécessite de

prendre en compte les dissolutions et précipitations des espèces minérales présentes dans le

matériau cimentaire. Les résultats montrent qu’il semble plus pertinent de prendre en compte

la précipitation des sels de Kuzel que ceux de Friedel en ce qui concerne la fixation chimique de

chlorures avec la matrice cimentaire.

Le chapitre 4 termine ce travail en exposant les temps au delà desquels la couche passive

commence à se dégrader. Le modèle couplé chimie-transport a été utilisé pour y parvenir. Il

devait ainsi intégrer le retour d’expérience des précédents chapitres afin de prendre en compte

les seuils de dissolution précédemment calculés ainsi que les phénomènes entrant en jeu dans le

transport des ions comme la complexation ionique, les réactions de dissolution et précipitations

et l’adsorption physique des ions chlorures sur les C-S-H. Les résultats numériques ont donné des

résultats très satisfaisants au regard des données expérimentales auxquelles ils étaient comparées

à deux températures différentes. Il reste néanmoins à approfondir le modèle pour les concen-

trations les plus faibles : les résultats montrent, en effet, une sous estimation des valeurs de

concentration en ions chlorures.. L’effet de la température a été mise en valeur numériquement

et montre qu’il y a une compétition entre une propagation des ions plus rapide à température

élevée et une dissolution d’autant plus difficile que la température augmente.

Il reste néanmoins encore beaucoup de travail à réaliser afin de décrire le processus en-

tier de dépassivation des armatures d’un béton exposé à l’eau de mer. Ce travail de thèse a

d’ailleurs montré que la seule prise en compte des dissolutions et précipitations des constituants

de la couche passive ne suffisait pas à comprendre le mécanisme conduisant à la corrosion des
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armatures.

Il convient donc, dans l’avenir, de s’intéresser aux autres mécanismes pouvant conduire à

la dégradation des armatures. Le premier mécanisme à étudier semble être la diffusion des

agents agressifs dans la couche passive. Cependant, la tâche semble difficile d’une part parce

que l’épaisseur de la couche passive est extrêmement difficile à mesurer expérimentalement et

d’autre part parce que les propriétés de transport des constituants de la couche passive sont peu

connues. En outre, d’autres processus entrent en jeu comme les phénomènes d’oxydo-réduction.

Il est, en outre, nécessaire de poursuivre les efforts engagés sur la modélisation du transport

des ions dans le matériau. En particulier, il semble indispensable de s’intéresser aux phénomènes

de complexation de surface qui sont aujourd’hui décrits comme des phénomènes d’adsorption

"physique" sur la matrice cimentaire et en particulier sur les C-S-H.

Enfin, les infrastructures portuaires et maritimes sont aujourd’hui construites avec des ci-

ments dont les compositions sont assez différentes de celle d’un ciment CEMI. L’étude du com-

portement des matériaux qui en résultent offre encore de belles années d’études.
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Contribution à la compréhension des mécanismes
de dépassivation des armatures
d’un béton exposé à l’eau de mer :
théorie et modélisation thermochimique

The contribution toward understanding of mechanisms
of depassivation of steel in concrete exposed to sea water:
theory and thermochemical modeling

Résumé
Cette étude s’intéresse à la compréhension du
processus de dépassivation des armatures d’un
béton saturé exposé à l’eau de mer. En
particulier, elle tente de décrire la dégradation de
la couche passive des armatures par théorie et
modélisation thermochimique. Afin d’y parvenir,
un modèle transport-réactif est mis en place. Le
modèle prend en compte des interaction des
solution/solide, des formations des complexes
dans le béton. Il permet d’étudier l’équilibre
thermodynamique de l’oxyde de fer dans un
béton pollué par l’eau de mer et de quantifier la
durée au-delà de laquelle la première
dégradation de la couche passive commencer.
La valeur de seuil critique est déterminée au
moment de la première dégradation

Abstract
This study focuses on understanding the
depassivation process of steel of in concrete
exposed to seawater. In particular, it describes
the degradation of the passive layer of
reinforcement by theory and thermochemical
modeling. To achieve this, a transport-reactive
modeling is established. The model takes
account of the interaction of solution/solid, the
complex formations. It allows to study the
thermodynamic equilibrium of the iron oxide in a
concrete polluted by seawater and quantify the
times of first breakdown of passive layer. The
threshold value is determined at the moment.

Mots clés
Modélisation thermochimique, Transport-réactif,
Béton armé, Dépassivation, Seuil corrosion.

Keywords
Thermochemical modeling, Reactive transport,
Reinforcement, Depassivation, Corrosion
threshold.
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