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Aula 2
Mecanismos de Corrosão. Potencial de Equilíbrio. Potencial de Corrosão. Velocidade de Corrosão

1. Mecanismos de Corrosão

1.1 Introdução

A corrosão pode ocorrer segundo um dos mecanismos seguintes: (1) mecanismo eletroquímico; (2) mecanismo químico e (3) mecanismo físico.

1.2 Mecanismo Eletroquímico


É o mecanismo presente na corrosão de metais em contato com a maioria dos meios agressivos. Esse mecanismo se caracteriza pela formação de uma pilha espontânea e para tal é preciso que se verifique:

1) Processo Anódico: oxidação do metal ou formação de seus íons passando para a solução, na área de potencial mais anódico (menos nobre).

2) Processo Catódico: recepção de elétrons pelos íons ou moléculas da solução, na área catódica, reduzindo-se; é preciso haver um oxidante no meio agressivo.

3) Deslocamento dos Elétrons e Íons: transferência dos elétrons das regiões anódicas para as catódicas pelo circuito metálico e uma difusão de ânions e cátions, na solução, em sentidos opostos.


Num processo corrosivo, os processos anódico e catódico são equivalentes, ou seja, envolvem a mesma quantidade de carga elétrica.


É seguida a Lei de Faraday (m = q.E / F). As reações anódica e catódica são reações de interface.

1.2.1 Reações Anódicas e Catódicas


A reação anódica (oxidação) ocorre na área anódica (região menos nobre) e se caracteriza pela corrosão ou desgaste do elemento metálico.

Ex.: Fe ( Fe+2 + 2e- 

A região anódica é fonte de elétrons que são consumidos na área catódica.


A reação catódica (redução) ocorre na área catódica (região mais nobre), que recebe os elétrons gerados anodicamente, levando à redução de espécies oxidantes presentes no meio corrosivo.


É muito importante o conhecimento das possíveis reações catódicas, pois, se essas reações forem bloqueadas ou minimizadas, o processo corrosivo também estará sendo bloqueado ou minimizado. Um metal não pode corroer (oxidar) se, no meio, não houver uma espécie que se reduza. As reações catódicas mais comumente encontradas são:

(a) Meios não Aerados: neutro ou básico: 2H2O + 2e- ( H2 + 2HO




        ácido: 2H+ + 2e- ( H2 (redução de íons oxidantes H+)

(b) Meios Aerados: neutro ou básico: 2H2O + O2 + 4e- (4OH-



  ácido: 4H+ + O2 + 4e- ( 2H2O

(c) Redução de Íons Metálicos Oxidantes: M+n + 1e- ( M+ (n-1)
(d) Deposição de Metal mais Nobre: M+n + n e- ( M

1.2.2 Influência da Microestrutura do Material Metálico


Se considerarmos a corrosão de uma chapa de aço em contato direto com uma chapa de cobre, fica fácil identificar as regiões anódica e catódica.

Figura 2.1
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Reação anódica (oxidação) - que ocorre sobre o anodo

Fe ( Fe+2 + 2e-

Reação catódica (redução) - que ocorre sobre o catodo

2H+ + 2e-  ( H2
OBS.: Se fossem conhecidas as concentrações de Cu+2 e Fe+2 na solução ácida, bastaria aplicar Nersnt para determinar o potencial de equilíbrio de cada eletrodo e identificar o ânodo e o cátodo.


Mas, ao mergulharmos uma só chapa de zinco em meio ácido, é preciso analisar melhor o nosso sistema (vide figura 2.2).

Figura 2.2
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O zinco irá corroer e por um mecanismo eletroquímico:

Reação anódica: Zn ( Zn+2 + 2e-  

Reação catódica: 2H+ + 2e-  ( H2

Então nos perguntamos, por que aparecem regiões anódicas e catódicas na superfície de um metal? Essas regiões aparecem em conseqüência da falta de homogeneidade na microestrutura dos metais. As causas freqüentes para essa falta de homogeneidade são: (a) deformação superficial; (b) composição variável (liga não homogênea); (c) precipitações, segregações e inclusões; (d) gradiente de temperatura; (e) gradiente de concentração; (f) regiões ativas (contornos de grãos e outras regiões como inclusões e regiões passivas ou nobres (precipitados mais nobres).

Considerando ainda a corrosão do zinco em meio ácido, teremos a seguinte reação global: Zn+ + 2H+ ( Zn2+ + H2 e as seguintes meias-reações: Zn ( Zn2+ + 2e- (1) – 2H+ + 2e (H2 (2)


Na prática, não se pode separar e identificar as meias reações que ocorrem sobre a peça de zinco, ou seja, sobre a superfície do zinco existirão várias regiões ativas (micro ânodos) e várias regiões catódicas (micro cátodos).


Mas é possível montar uma pilha ou célula eletroquímica equivalente, consistindo de um eletrodo de Zn/Zn+2 e um eletrodo 2H+/H2, ambos reversíveis. O arranjo é mostrado abaixo. A velocidade de transferência de cargas (corrente) pode ser controlada com uma resistência no circuito, e os potenciais dos dois eletrodos podem ser medidos individualmente, usando dois eletrodos de referência.

Figura 2.3
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Ilustração esquemática de arranjo experimental para produzir as meias reações Zn/Zn2+ e 2H+/H2

A figura 2.4 representa a relação E-I, ou curvas de polarização, para a reação anódica Zn ( Zn+2 + 2e, e para a reação catódica 2H+ + H2, que ocorrem na pilha formada, da figura anterior. Podem-se considerar as seguintes situações:

1. Se a resistência R, colocada no circuito for elevada, não permitindo o fluxo de elétrons (corrente) tem-se:
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Essa situação é caracterizada pelos pontos marcados com X na figura 2.4.

Figura 2.4
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Curvas de potencial-corrente para os eletrodos que constituem a pilha de corrosão do Zn

2. A resistência do circuito é diminuída, permitindo-se a transferência de carga (passagem da corrente) a velocidade I*. Assim, o eletrodo se afastará da condição de equilíbrio, tornando-se polarizado, de forma que a velocidade de dissolução do zinco será maior que a de redução:
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(*Zn = sobretensão anódica do zinco ( > 0)

(*H = sobretensão catódica do hidrogênio (< 0)

3. Permite-se a curto-circuitagem dos dois eletrodos. Assim a velocidade torna-se máxima nos dois eletrodos (I) e a diferença de potencial entre os dois eletrodos cai para um mínimo. Não serão iguais, porque o eletrólito não tem resistência nula, de modo que sempre haverá uma queda ôhmica igual a R.I.


Essa situação simula o caso real de se ter zinco corroendo num meio ácido, e essa corrente máxima I, que pode ser alcançada pelo sistema é chamada de Icorr (corrente de corrosão). O potencial em que isso ocorre é chamado de potencial de corrosão, Ecorr.


Assim, toda a superfície do zinco apresentará só um valor de potencial, ou equipotencial, igual ao Ecorr que será estável com o tempo. Nessa situação, o processo anódico terá a mesma velocidade do processo catódico, ou melhor, eles são equivalentes, e não se tem um equilíbrio, mas sim um estado estacionário.


Assim, o potencial de corrosão é o potencial correspondente ao ponto em que a reação catódica de uma espécie tem a mesma velocidade da reação anódica do metal e a corrente de corrosão é a corrente máxima que se estabelece e que mede a velocidade de corrosão ou oxidação do metal. Essa corrente pode ser obtida de curvas de polarização ou a partir de dados de perda de massa ou análise de íons metálicos em solução, aplicando-se a Lei de Faraday.


Nos casos práticos de corrosão não se tem, normalmente, a redução e a oxidação da mesma espécie, como no equilíbrio: Zn+2 + 2e = Zn, onde se define o potencial de equilíbrio do eletrodo. Ocorre, em geral, a reação anódica de oxidação do metal e uma outra reação catódica (redução de H+ ou de O2), tendo-se, assim, a reação de duas espécies diferentes. O potencial de corrosão é aquele em que o processo anódico (corrosão do metal) é equivalente ao processo catódico (redução de uma espécie do meio corrosivo).

1.3  Mecanismo Químico 

Envolve reação direta entre o material metálico ou não metálico com o meio corrosivo, não havendo fluxo de elétrons. Ex.: 

· ataque de metais por gases: Ni com CO, gerando Ni(CO)4, volátil

· ataque de metais por solventes orgânicos em ausência de água: reagente de Grignard Mg + RX ( RMgX

· ataque de borracha por ozônio: com oxidação desta e perda de elasticidade

· deterioração do concreto por sulfato

1.4 Mecanismo Físico


Esse mecanismo é proposto no ataque de metais por metais no estado líquido, ocorrendo a dissolução ou fratura do material atacado. Nesses casos pode haver dissolução simples, dissolução preferencial, formação de ligas ou compostos químicos, ou penetração intergranular. Os casos práticos se restringem a tanques de aço carbono para zincagem por imersão à quente que são atacados pelo zinco formando uma liga Fe-Zn frágil, de modo que a frente de reação provoca a perda de espessura útil  do tanque. Outro caso é o ataque do metal liquefeito usado para troca térmica primária em reatores nucleares sobre as paredes do tanque, que precisa ser feito de ligas ricas em zircônio, as chamadas Zircalloys.

2. Velocidade de Corrosão

2.1 Medida da Velocidade de Corrosão


Normalmente a velocidade de corrosão generalizada ou uniforme é medida pela perda de massa de uma amostra metálica imersa no  meio corrosivo. Conhecida a área exposta bem como o tempo de imersão, tem-se:
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onde:


(m = perda de massa


A = área exposta


( = tempo de imersão


As unidade usadas são as mais variadas: mg/cm2.h; g/dm2.dia; mg/dm2.dia (mdd).


Mas, em engenharia, importa conhecer a perda de espessura de um material, com o tempo, para que se possa prever a vida útil de um equipamento. Assim, por uma análise dimensional:
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onde:


M/L2. ( = velocidade de corrosão (perda de massa)


L3/M = inverso da massa específica (1/()


L/( = perda de espessura

Portanto:
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A perda de espessura é medida em ipy (polegadas por ano); mpy (milésimo polegada por ano);  mmpy (milímetros por ano).


Para fins de comparação dos resultados de várias técnicas, para se medir a velocidade de corrosão, é interessante expressá-la como icorr. O valor de icorr pode ser determinado pelas técnicas eletroquímicas (levantamento das curvas de polarização) ou a partir de dados de perda de massa ou mesmo análise do íon metálico em solução ou medida de volume de H2 desprendido (quando for o caso). Nos três últimos casos para se chegar a icorr, é preciso aplicar a expressão da Lei de Faraday:

1F ( 1Eq

I.t ( m


Então, por análise e por perda de massa:
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E a corrente icorr será dada por:


[image: image15.wmf]metal

E

F

t

A

m

A

I

i

q

corr

×

D

=

=

.



E como m / A.t = vcorr:
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onde Eq é o equivalente grama do metal que é igual a Massa Atômica metal/n0. elétrons envolvidos na oxidação do metal.

2. Potenciais de Equilíbrio e de Corrosão

2.1 Tendência a Corrosão

Para os meio corrosivos aquosos mais comuns, os processos catódicos mais importantes são:

a) Arejado: quando o meio está em equilíbrio com o ar (oxigênio) o processo catódico mais comum é representado pela reação de redução do oxigênio: 

2H2O + O2 + 4e- ( 4OH-
e o potencial de equilíbrio  dessa reação de eletrodo é dado pela equação de Nernst:
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Substituindo os dados da reação de redução acima tem-se:
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onde 
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b) Meio desarejado: quando o meio não contiver oxigênio dissolvido o processo catódico mais comum é representado pela reação de hidrogênio:

2H+ + 2e- ( H2
e o potencial de equilíbrio é dado por:
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onde 
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Conhecendo-se o processo catódico que ocorre numa célula de corrosão, podemos calcular então a fem da pilha de corrosão representada na figura 2.4 pela equação:

fem = Ecátodo - Eânodo

Figura 2.5
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Célula de corrosão ou pilha de corrosão


Como neste caso as semi células estão em curto circuito, não tem muito sentido falar em f.e.m. Falamos então em “Tendência à Corrosão”, com ao diferença entre os potenciais de equilíbrio do cátodo e do ânodo, portanto:

Tendência à Corrosão = Eeqcátodo - Eeqânodo

Se o valor da tendência à corrosão for menor do que zero dizemos que o material não corroerá neste meio. Se for maior do que zero então poderá corroer neste meio. Neste último caso não se pode afirmar que irá corroer.

Exemplo 1: Dentro de uma tubulação de níquel, circula uma solução 0,1 Molar de sulfato de níquel de pH = 6,5 desarejado, que está em equilíbrio com o hidrogênio com pressão parcial de 1 atmosfera. Pergunta-se: a tubulação corroerá ou não?

Resolução:

Reação catódica: como o meio é desarejado, então temos: 

2H+ + 2e- ( H2
e o potencial do catodo pode ser calculado por:
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onde temos:
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pH = 6,5 (- 0,0592.pH = - 0,3848V
Reação anódica: como a tubulação é de níquel, o processo anódico possível é:

Ni  ( Ni+2 + 2e-
e o potencial de equilíbrio deste sistema é calculado pela eq. de Nernst:
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onde temos:

[ Ni+2 ] = 0,1
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Portanto:

Eânodo = -0,2796 Volts

Calculando-se a tendência à corrosão obtemos:

Tendência à Corrosão = -0,1052 Volts

Como a tendência à corrosão é negativa podemos dizer que a tubulação não corroerá.

Exemplo 2: Um reservatório de cobre contendo solução de 0,2 Molar de sulfato de cobre de pH = 6,7, em equilíbrio com o ar atmosférico ( P(O2) = 0,2atm ), poderá corroer?

Resolução:

Reação catódica: como o meio é arejado, o processo catódico é representado por:

2H2O + O2 + 4e- (4OH-
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Ecatodo = 0,822 Volts

Reação anódica: a reação anódica possível é:

Cu ( Cu+2 + 2e-
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Eanodo = 0,319

Tendência à corrosão = 0,822 –  0,319 =0,503


Como a tendência à corrosão é positiva, podemos afirmar que o reservatório de cobre poderá se corroer. Só não se pode afirmar nada sobre a velocidade com que o metal corroerá. A tendência à corrosão está relacionada à termodinâmica do processo, ao passo que a velocidade de corrosão diz respeito à cinética do processo.
A = área anódica





C = área catódica
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