COROZIUNE SIMETODE DE PROTECTIE
IMPOTRIVA COROZIUNII

INTRODUCERE

Materialele utilizate Tn societate sunt supuse unui proces continuu de degradare a structurii, ca
urmare a interactiunilor cu mediul inconjurator, proces cunoscut sub numele generic de
“coroziune”. Consecinta coroziunii materialelor este scoaterea din uz a obiectelor sau utilajelor
construite sau confectionate din aceste material. Termenul de coroziune este folosit nu numai
in cazul aliajelor sau metalelor dar si al altor materiale cum sunt betoanele, masele plastice,
sticla, ceramica, etc.

Obiectul cursului se refera doar la coroziunea metalelor si aliajelor metalice, atat in ceea ce
priveste explicarea mecanismului proceselor de coroziune, cat si elaborarea unor metode de
protectie impotriva coroziunii.

Pierderile provocate de coroziune sunt imense. La nivelul anului 1985, productia mondiala de
otel a atins 2200 milioane tone, din care se apreciaza ca s-au pierdut prin coroziune aproape
700 milioane tone, atat prin coroziune directa, dar mai ales prin scoaterea din functiune a
obiectelor si a utilajelor confectionate din otel. Pierderile anuale provocate de coroziune in
SUA se ridica la 20 miliarde $, in Anglia la 840 milioan $, iar in Franta la 44 milioane $.

Aceste pagube enorme demonstreaza necesitatea cercetarii sistematice a cauzelor coroziunii si
a elaborarii unor mijloace eficiente de combatere a acesteia.

Efectele economice ale protectiei impotriva coroziunii sunt importante. Astfel, datele
referitoare la Anglia arata ca aplicarea mijloacelor de protectie anticoroziva duce la economii
de 40 milioane $ in domeniul constructiilor navale, 36 milioane $ in constructii, si 11 milioane
$ in industria chimica.

Coroziunea este un proces electrochimic, fiind rezultatul global al unei reactii anodice de
ionizare a metalului si al unei reactii catodice de reducere a ionilor de hidrogen, a oxigenului
molecular sau a altui oxidant.

Electrod

Electrodul reprezintd interfata (zona de contact) dintre un conductor de ordinul I §i un
conductor de ordinul I1.
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Reprezentarea unui electrod pe care are loc un proces de oxidare.



Consideram o interfatd metal-solutie de electrolit M/S, traversatd de un curent al carui sens
conventional este de la metal la solutia de electrolit. Corespunzator acestui sens al curentului,
in metal electronii se vor deplasa de la interfatd spre interiorul metalului. Prin solutia de
electrolit curentul electric va fi transportat de cationi, care se vor deplasa de la interfata spre
interiorul solutiei si de anioni, care se vor deplasa in sens invers. Pentru a asigura continuitatea
trecerii curentului electric prin interfata M/S, este necesar ca ionii care ajung la interfata sa
cedeze electroni metalului oxidandu-se.

Electrodul pe care are loc un proces de oxidare se numeste ANOD.

La fel, trecerea prin interfata M/S a unui curent cu sensul de la solutie la metal este Insotita de
un proces de reducere (acceptare de electroni).

Electrodul pe care are loc un proces de reducere se numeste CATOD.

Procesele care au loc la electrozi se numesc reactii de electrod. Acestea pot fi reactii de
oxidare sau de reducere.

Exemple de reactii de oxidare (cedare de electroni):

M—> M?% +ze
Cu— Cu?" +2¢
Ni — Ni?* + 2¢°
Zn - Zn?" +2e
Cl->Cl+e
Exemple de reactii de reducere (acceptare de electroni):

- reducerea ionilor de metal:
M%*+ze > M

Cu®*+2e - Cu

Ni?* + 2e" — Ni

- reducerea ionilor de hidrogen:
H' +e—>H

Reactiile eletrochimice de transfer de electroni, care au loc la interfata M/S, poarta numele de
reactii primare de electrod, iar compusii rezultati - produsi primari ai reactiilor de
electrod. De cele mai multe ori produsii primari sufera in continuare transformari chimice, fie
la electrozi, fie in solutia de electrolit, numite reactii secundare, in urma carora rezulta
produsi secundari ai reactiilor de electrod.

Exemple de reactii secundare:

- includerea atomilor de metal intr-o retea cristalina,
- dimerizarea atomilor de gaz, de exemplu formarea hidrogenului gazos: H + H — H2

Celula electrochimici: reprezinta sistemul format prin cuplarea a 2 electrozi, contactul intre
ei realizadu-se prin intermediul conductorilor de ordinul II (solutiilor).

In functie de cauza care determina trecerea curentului electric se clasifica in doud categorii:

- Celula de electroliza
- Elementul galvanic



a) Celula de electroliza: este formata prin asocierea a doi electrozi, iar trecerea curentului
electric se datoreaza aplicarii unei tensiuni electrice exterioare. Celula de electroliza transforma
energia electrica in energie chimica.

Exemplu:

Doua placute de platind introduse intr-o solutie apoasa de clorura de cupru CuClo.

Celula de electroliza se reprezinta printr-un lant electrochimic, in care se indica toate fazele
aflate in contact: Pt / CuClz(aq) / Pt
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Celula de electroliza.

La aplicarea intre cei doi electrozi a unei tensiuni continue de la sursa S, prin ampermetrul A
se va observa trecerea unui curent cu sensul de la polul pozitiv la cel negativ.

Prin solutia de CuCl2 curentul va fi transportat de ionii de Cu?* si C1-

lonii Cu?* se deplaseazi spre electrodul legat la borna () a sursei de tensiune unde accepti
electroni, reducandu-se. Electrodul legat la borna (-) a sursei este catodul, pe el are loc o reactie
de reducere.

lonii CI” se deplaseaza spre electrodul legat la borna (+) a sursei de tensiune unde cedeaza
electroni, oxidandu-se. Electrodul legat la borna (+) a sursei este anodul, pe el are loc o reactie
de oxidare.

Reactiile primare care au loc la electrozi sunt :
A(+) CIr>Cl+e
C(H) Cu* +2e —Cu
Reactiile secundare:
- dimerizarea atomilor de clor (formarea moleculei de Cl2): Cl + CI — Cl2
- includerea atomilor de cupru in reteaua cristalind a catodului.

Prin insumarea reactiilor care au loc la trecerea curentului electric se obtine reactia globala de
celula:

Cu** + 2CIF > Cu +Cl



b) Elementul galvanic este format din doi electrozi care, atunci cand sunt scurtcircuitati printr-
o rezistenta electrica, permit trecerea unui curent electric prin circuitul exterior, fara actiunea
unei surse exterioare de tensiune.

Generarea curentului are loc ca urmare a desfasurarii spontane a reactiilor la cei 2 electrozi,
deci elementul galvanic transforma energia chimica in energie electrica.

Exemplu: pila VOLTA, alcatuita dintr-o placuta de Zn si o placuta de Cu introduse intr-0
solutie de H2SOa.

Lantul electrochimic: Zn / H2SO4 (aq) / Cu
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Elementul galvanic (pila Volta).

La scurtcircuitarea celor doi electrozi prin rezistenta R, pe electrodul de zinc va avea loc reactia
spontana de dizolvare a zincului metalic:

A(-): Zn — Zn*" +2e”

Deci, electrodul de zinc este anodul elementului galvanic, iar polaritatea sa va fi negativa
intrucat, in urma desfasurarii reactiei de electrod, metalul ramane cu un exces de electroni.

Pe electrodul de Cu are loc un proces de reducere, si anume degajarea hidrogenului:
C(+): 2H"+2¢ — H:

Electrodul de Cu este catodul elementului galvanic, cu polaritate pozitiva.

Reactia globala de celuld se obtine prin Tnsumarea reactiilor de electrod:
2H"+2Zn - Zn*" + H2

Reprezentarea electrozilor a a celuleor electrochimice se face prin intermediului lantului
electrochimic in care sunt ingirate toate fazele aflate in contact. De exemplu elementul Daniell
se reprezintd prin lantul electrochimic:

(+) Cu/CuSOa4(aq) / ZnSO4 (aq) / Zn (-)

Potentialul absolut de electrod, notat cu (Ad) reprezintd diferenta dintre potentialul
GALVANI al metalului si potentialul GALVANI al solutiei:

Ap = om—0s = ym + M —ys — xs = Ay + Ay,



Fiind o diferenta de potentiale GALVANI, potentialul absolut de electrod A¢ nu poate fi
calculat si nici determinat experimental. Poate fi insd determinat in mod relativ fatd de un alt
electrod, numit electrod de referintd, cu care prin asociere formeaza o celuld electrochimica.
Forta electromotoare (FEM) a acestei celule electrochimice reprezintd potentialul relativ de
electrod, notat cu E. Se mai numeste potential de electrod.

Ca electrod de referinta fata de care se raporteaza potentialele tuturor electrozilor a fost ales
electrodul standard de hidrogen (ESH). Prin conventie se considera ca potentialul absolut al

acestui electrod este zero. AgesH = 0 V.

Potentialele relative depind de temperatura si de activitatea componentilor, fiind date de relatia
lui Nernst. De exemplu pentru un electrod de ordinul I M/M# (aq)

Lantul electrochimic: MIM* (ag)

Reactia de echilibru: M < M*" + ze

Relatia lui Nernst: E, = E° +g -In a2
unde: E = potentialul relativ de electrod, V

E° = potentialul normal sau standard (daca t = 25°C)

R = constanta generald a gazelor; R = 8,314 J/mol K

T = temperatura termodinamica, K

z = numarul de electroni implicati in reactia de electrod

F = numarul lui Faraday, F = 96500 C/mol

a = activitatea ionului metalic in solutie; a = f x ¢ (f = factorul de activitate; ¢ =
concentratia molala, care poate fi aproximata cu concentratia molara pentru solutii diluate).

Pentru un electrod de gaz, de exemplu pentru electrodul de hidrogen

Lantul electrochimic: Pt(H2) / Hz@), H" (ag)
Reactia de echilibru: 2H" + 2e" & H2
Relatia lui Nernst: E.=E’ .+ RT q| atl

n
H,/H* 1/2
2 F o (Py,)
aH+ = activitatea protonului in solutie
pH2 = presiunea partiala a hidrogenului gazos

Pentru electrodul de oxigen:

Lantul electrochimic: Pt(Oz2) / Oz(g), HO™ (ag)
Reactia de echilibru: HO < % 02 + H20 + 2¢
Relatia lui Nernst. E, =E’ _RT. Ini

O,/0H"~ = ( p )l/ 2
0,

Pentru masurarea tensiunii elementelor galvanice nu pot fi utilizate voltmetrele obisnuite
(magneto-electrice) deoarece acestea, avand o rezistentd internd mici (de ordinul 10* Q/V),
permit trecerea unor curenti de pani la 10“A, suficient de mari pentru a putea deplasa
potentialul electrozilor de la valoarea de echilibru.



R, +R,

Ri = rezistenta interna a elementului galvanic

Se observa cd tensiunea citita la voltmetru (Uv) se apropie de valoarea reala U cu conditia ca
Rv >> Ri. Aceasta conditie e indeplinitd de milivoltmetrele electronice cu impedanta de intrare
mare (10%° — 10*2 ©/V). In acest caz, curentul ce trece in timpul masurarii fortei electromotoare
este prea mic pentru a putea modifica valoarea tensiunii de echilibru.

Cinetica proceselor de electrod

Relatia lui Nernst exprima potentialul de echilibru (reversibil) al unui electrod. Daca
electrodul este traversat de curent electric potentialul acestuia se va deplasa de la valoarea de
echilibru. Acest fenomen se numeste polarizare, iar electrodul traversat de curent se numeste
electrod polarizat.

Diferenta dintre potentialul electrodului polarizat si potentialul de echilibru reprezinta
suprapotentialul :

n = E() — E(ech)

Suprapotentialul este o masura a vitezei procesului de electrod. Cu cat viteza este mai lentd cu
atat suprapotentialul este mai mare. Cauza aparitiei suprapotentialului se explica prin faptul ca
una din etapele procesului de electrod este o etapd lentd, si pentru ca acestd etapd, respectiv
intregul proces sd se desfasoare cu o a numita viteza este necesara o energie suplimentara
(suprapotentialul).

Tipul de suprapotential depinde de tipul etapei lente. Exista:

e Suprapotential de transfer de sarcina, atunci cand etapa lenta este transferul de sarcina
la interfata metal / solutie de electrolit;

e Suprapotential de transport de masa, apare atunci cand etapa lenta este transportul
ionilor din masa solutiei spre electrod;

e Suprapotentia de cristalizare, atunci cand etapa lenta este includerea atomilor de metal
ntr-o retea cristaling;

e Suprapotential de reactie, atunci cand etapa lenta este o reactie chimica.

Daca procesul global de electrod este controlat din puncte de vedere cinetic de etapa de transfer
de sarcina (aceasta este etapa lentd) vorbim despre suprapotential de transfer de sarcind, iar
dependenta dintre curentul net care traverseaza electrodul si potentialul de electrod sau
suprapotential este dat de relatia Butler-Volmer
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unde: io = curentul de schimb, « si 1- a reprezinta coeficienti de transfer in sens anodic,
respectiv catodic.

Daca procesul global de electrod este controlat de transportul de substanta, vorbim despre
suprapotential de transport de masa, de exemplu la depunerea ionilor de metal, iar curentul net
care traverseaza electrodul are expresia:

. zFD
l=T(CO—C)

n care: D = coeficientul de difuziune, m?s™
0 = grosimea stratului de difuziune
Co = concentratia ionilor de metal in solutie
¢ = concentratia ionilor de metal la interfata metal/solutie

Se observa cd valoarea maxima a curentului se obtine atunci cand concentratia ionilor langa
electrod este zero, adica atunci cand toti ionii care ajung la interfatd prin difuziune se si
descarca. Valoarea maxima a curentului se numeste curent limita de difuziune sau simplu
curent de difuziune.

Fenomenele de polarizare se reprezinta grafic cu ajutorul curbelor de polarizare, care redau
dependenta curentului in functie de potential sau suprapotential: i = f(E) sau i = f(»).

Exemplu:

a) Fenomene de polarizare in celule de electroliza

Consideram o celula de electroliza formata din doi electrozi de platina introdusi in solutie de
HCI. Lantul electrochimic este: (+) Pt / HCl(aq) / Pt (-).

Reactiile care au loc la anod si catod la trecerea curentului electric sunt:

A(+) 2ClI" > Cl2+2e degajarea clorului
C(-) 2H" +2¢ > H» degajarea hidrogenului
Reactia globala: 2HClI —> H2+Cl2
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Fig. 1. Curbele de polarizare in celula de electroliza.

Odata cu cresterea curentului, potentialul anodului se va deplasa de la valoarea de echilibru Eae
spre valori mai pozitive, in timp ce potentialul catodului se va deplasa de la Ece Spre valori mai
negative.

Tensiunea de echilibru este data de diferenta potentialelor de echilibru a celor doi electrozi, iar
la aceasta valoare a tensiunii nu se observa transformari la nivel macroscopic.

Ue= Ea,e - Ec,e

Tensiunea minima de electroliza, adica tensiunea cea mai mica pentru care procesul de
electrod are loc cu o viteza sesizabila se determina din diferenta punctelor de intersectie ce se
obtin prin extrapolarea (prelungirea) curbelor de polarizare;

In timpul electrolizei curentul ce traverseazi anodul este egal cu curentul ce traverseazi
catodul. Pentru a atinge o anumita valoare a densitatii de curent i, potentialul anodului trebuie
sa se deplaseze de la valoarea de echilibru Eae la valoarea Ea. La fel, potentialul catodului
trebuie s se deplaseze de la valoarea de echilibru Ece la valoarea Ec.

Ea— Eae = #a suprapotentialul anodic, #a > 0

Ec — Ece=#c suprapotentialul catodic, 7c <0

Tensiunea dintre electrozi este: E = Ea — Ec. Din grafic se observa ca:
U=Ue+na+t|n]

Concluzie: in cazul celulelor de electroliza, tensiunea necesara pentru producerea electrolizei
este intotdeauna mai mare decét tensiunea de echilibru:U > Ue.

b Fenomene de polarizare in elemente galvanice

Consideram elementul Daniell, alcatuit dintr-o bara de cupru introdusa intr-o solutie de sulfat
de cupru, care se afla in contact cu o solutie de sulfat de zinc in care se introduce o bara de
zinc.

Lantul electrochimic este: (+) Cu / CuSO4 (aq) // ZNSO4 (ag) / Zn (-)



La anod are loc procesul spontan de oxidare a zincului, iar la catod are loc depunerea cuprului
metalic:

A(-) Zn — Zn%** + 2e”

C(+) Cu** +2e > Cu

Reactia globala: Zn + Cu** —» Zn** + Cu

i
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Fig. 2. Curbele de polarizare in elementul galvanic.

Pentru o anumita valoare a densitatii de curent I, potentialul anodului va ajunge la valoarea Ea,
iar potentialul catodului va fi Ec.

Ea—Eae=#a; #72a>0
Ec—Ece=1#c; nc<0

Tensiunea la bornele elementului galvanic in timpul debitarii curentului in circuitul exterior va
fi diferenta dintre potentialul catodului si potentialul anodului: U = Ec — Ea. Din grafic se
observa ca:

U:Ue—ﬂa—lﬂcl

Concluzie: in cazul elementelor galvanice, tensiunea in timpul debitarii curentului in circuitul
exterior este Intotdeauna mai mica decat tensiunea de echilibru:U < Uk.

1. Mecanisme de coroziune

1.1. Reprezentarea diagramelor Pourbaix

Experimental se poate constata ca la introducerea Zn in solutia unui acid are loc trecerea Zn in
solutie sub forma de ioni de zinc Zn?*, concomitent cu degajarea hidrogenului gazos.

Zn — Zn%* + 2¢
2H" + 2 — H>



Global: Zn + 2H* — Zn?* + H3

Reactia globala care se obtine prin insumarea reactiei de oxidare a zincului si a celei de reducere
a ionilor de hidroniu reprezinta procesul de coroziune a zincului in mediul considerat. Cu alte
cuvinte, se poate spune ca s-a produs coroziunea zincului. Prin urmare, procesul de coroziune
a unui metal este rezultanta a doud procese simultane: un proces anodic de trecere a metalului
de la starea elementara la starea oxidata si un proces catodic de reducere a unei specii oxidate,
in care se consuma electronii rezultati in reactia de oxidare a metalului.

De asemenea, s-a constatat ca viteza celor doua procese scade cu cresterea puritatii zincului,
cu toate acestea, oricat de pur ar fi zincul, procesele nu inceteaza complet. Pe baza acestei
constatari s-a elaborat teoria mecanismului de coroziune prin microelemente. Conform acestei
teorii, impuritatile metalice care se gasesc in zinc formeaza pe suprafata lui niste catozi pe care
are loc reducerea ionului de hidrogen. In celelate zone are loc ionizarea zincului si aceste zone
devin anozi. Pe suprafata zincului ar functiona astfel o multime de microelemente galvanice.

Desi acest mecanism de coroziune datoritd microelementelor este frecvent intalnit in practica,
el reprezintd un caz particular, deoarece zincul este corodat chiar dacd este 1n stare pura.

In cazul zincului se poate afirma cd nu existenfa microelementelor este cauza primara a
coroziunii, ci instabilitatea termodinamicd a metalului sau aliajului in conditiile date.

Pentru a delimita domeniile de potential si pH in care un metal sau aliaj este stabil din punct
de vedere termodinamic, Marcel Pourbaix a propus utilizarea diagramelor potential-pH (dia-
grame de stabilitate termodinamica), cunoscute sub numele de diagrame Pourbaix.

Pentru a descrie modul in care se traseazd diagramele Porbaix, se considera cazul particular al
fierului introdus Tntr-o solutie apoasa. Primul echilibru luat in considerare este dat de ecuatia:

Fe** + 2" < Fe (2.1)

Pe diagrama E=f(pH) echilibrul dat de ecuatia (2.1) este reprezentat printr-o dreapta paralela
cu abscisa, Intrucat echilibrul considerat nu depinde de pH.

Conform relatiei lui Nernst, potentialul reversibil asociat echilibrului (2.1) este:

o RT
E= EFe/FeZ* + E In aF82+
Daci activitatea ionilor Fe?* este 1, potentialul reversibil este egal, la temperatura de 25°C, cu
potentialul standard al cuplului Fe/Fe?":
o
E= EFe/Fe2+ =-0,44V
In acest caz echilibrul (2.1) se reprezinti pe diagrama E=f(pH) printr-o paralela la abscisa avand
ordonata la — 0,44 V (fig.1.2a). Prin urmare, daca fierul este introdus intr-o solutie apoasa si
este polarizat la — 0,44 V, de exemplu la un pH = 3, acesta va trimite ioni Fe?* in solutie pana
cand activitatea lor va deveni 1. Se poate aprecia ca in aceste conditii fierul este corodat.

Dacd se impune ca activitatea ionilor Fe?* din solutie si ajungi la cel mult 10 mol L7,
potentialul la care trebuie polarizat fierul este:

E=-044+ %59 lg107* =-0,499 V
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In acest caz dependenta E=f(pH) este reprezentati de dreapta b. Deci, daci fierul este polarizat
la un potential de — 0,499 V, acesta va trimite in solutie ioni Fe?* pani cand activitatea lor va
ajunge la 102 mol L. Si in aceasti situatie se poate aprecia ci fierul va fi corodat.

Pentru a putea aprecia starea de stabilitate a unui metal, aliaj sau orice alt material solid s-a
adoptat o limitd conventionald a activitatii ionilor din solutia cu care este in contact solidul
considerat. Se considera ca o substanta solida este rezistenta la coroziune daca activitatea
ionilor pe care i trimite in solutie nu depaseste 10° mol L. Limita de potential la care fierul
devine stabil intr-o solutie apoasa va fi:

E=-044+ &259 lg107® =—0614V

Pe diagrama Pourbaix (fig.2.1) se reprezinta printr-o paralela cu abscisa la -0,614 V, curba (c),

care reprezinta limita de stabilitate a fierului. In mod arbitrar se consider ca in solutie apoasa
sub -0,614 V fierul este stabil, iar peste -0,614 V devine instabil.
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Conditia necesara ca un metal sa se corodeze este ca, in conditii date de potential si pH,
concomitent cu reactia de ionizare a metalului sa se poata desfasura si o reactie de reducere. In
solutii apoase, procesele de reducere care pot avea loc sunt:

a) reducerea ionilor de hidroniu:
2H" +2e < H2 (2.2)

Potentialul reversibil asociat echilibrului (2.2), la presiune atmosferica si temperatura de 25°C,
este:

E = - 0,059pH

Pe grafic, potentialul de mai sus este reprezentat printr-o dreapta cu panta —0,059, avand
ordonata la origine zero (d). In domeniul situat deasupra dreptei (d) sunt stabili ionii H*, iar
sub dreapta (d) este stabil hidrogenul molecular.
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b) reducerea oxigenului:
02+ 4 H' + 4e < 2H20 (2.3)

Potentialul reversibil asociat echilibrului (2.3), la 25°C si 1 atm, este:
E=1,229 - 0,059pH

Pe grafic se reprezinta printr-o dreapta (), avand panta —0,059 si ordonata la origine +1,229.
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Pe baza criteriului de stabilitate adoptat se pot defini domeniile de stabilitate pentru toti
compusii care pot exista in sistemul Fe-H20.

De exemplu, precipitatul Fe(OH)2 se consideri stabil in domeniul in care ionii Fe?* pe care i
trimite in solutie nu depisesc activitatea de 10® mol L%, Echilibrul dintre hidroxidul de fier (11)
si ionii Fe?" este dat de ecuatia:

Fe(OH)2 < Fe?* + 20H" (2.4)
Produsul de solubilitate al hidroxidul de fier (1) este:
Ks = [Fe*][OH]*=1,8-10"

Concentratia ionilor de hidroxil se exprima functie de concentratia ionilor de hidrogen, pe baza
produsului ionic al apei:

Kw = [H*][OH] = 10** (la temperatura de 25°C)
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Tinand cont de faptul ci la limita de stabilitate [Fe?*] = 10 mol L™, se obtine:
_14?
10°° -[10 " J =18-107"
[H7]
din care rezulta:
[H*] =2,36-1010

Pentru limita de stabilitate a hidroxidului de fier(II) se obtine dreapta:
pH =-Ig [H*] =-1g 2,36:101°=9,6

Rezulta ca, pe diagrama Pourbaix, echilibrul (2.4) va fi reprezentat de o paralela la ordonata la
pH =9,6.

Unz+alt echilibru care trebuie luat Tn considerare n sistemul Fe-H20 este cel dintre ionii Fe3* si
Fe<™

Fe3* + e — Fe?* (2.5)
Pentru care potentialul reversibil, dat de relatia lui Nernst, este:

E=E°+ R—FT In Feer

Apers (2.6)
Daci activitatile speciilor ionice Fe** si Fe?" sunt egale, atunci echilibrul (2.5) este dat de
ecuatia:
E =E°=+0,77

care reprezintd o paralela cu abscisa, avand ordonata la +0,77.
Pentru echilibrul dintre hidroxidul de fier (III) si ionii Fe®*:

Fe(OH)3 < Fe3* + 30H" (2.7)

Dreapta care reprezinta limita de stabilitate se obtine similar echilibrului (2.4). Avand in vedere
faptul cd produsul de activitate al hidroxidului de fier (III) este 3,8-10"%8, se obtine limita de
stabilitate la pH = 3,88.

Pentru echilibrul dintre ionii Fe?* si hidroxidul de fier (III):
Fe(OH)z + 3H* + &= < Fe? + 3H20 (2.8)

ecuatia lui Nernst este:

a +
E—g°+ R n _po _RT s jtﬂlneﬁ+
F Fe F H

B2t (2.9)

din care rezultd ca dreapta care reprezinta echilibrul are panta egala cu -0,177 V.

De asemenea, trebuie luate in considerare si echilibrele:
Fe(OH)2 + 2H" + 2¢” < Fe + 2H20 (2.10)
Fe(OH)3 + H* + " < Fe(OH)2 + H20 (2.11)

pentru care se obtin drepte cu aceeasi panta: -0,059 V.
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Au fost reprezentate astfel majoritatea echilibrelor care se pot instala in sistemul Fe - H20
(fig.2.2).

Pe diagrama Pourbaix pentru sistemul Fe - H20 se disting trei domenii distincte:
- domeniul de stabilitate, in care fierul nu este corodat,

- domeniul de coroziune, in care fierul este corodat, fiind stabili ionii Fe3* si Fe?*,
acceptorul de electroni este ionul H™ sau oxigenul molecular,

- domeniul de pasivitate, in care fierul, desi instabil, se acoperd cu o pelicula care
limiteaza ionizarea In continuare a fierului.

Principala limitare a diagramelor Pourbaix este cd ele ofera numai informatii despre
posibilitatea desfasurarii procesului de coroziune dar nu ofera informatii despre viteza
procesului de coroziune.

1.2. Coroziunea omogena

Experimental se poate constata ca, in cazul coroziunii zincului de inaltd puritate in solutie de
acid clorhidric, degajarea hidrogenului are loc uniform pe intreaga suprafata a metalului, la fel
evoluand si procesul de ionizare a zincului. O astfel de posibilitate de desfasurare a coroziunii
este cunoscutd sub numele de coroziune omogena.

Coroziunea omogena reprezinta procesul de coroziune care se desfasoara pe intreaga suprafata
a metalului, fara ca zonele anodice sa fie separate de zonele catodice.

Atunci cand procesul catodic cuplat cu ionizarea metalului este reducerea ionilor de hidrogen
procesul global a fost denumit coroziune cu depolarizare de hidrogen.

Atunci cand procesul catodic cuplat cu ionizarea metalului este reducerea O2 dizolvat procesul
se numeste coroziune cu depolarizare de oxigen.

1.2.1. Coroziunea omogena cu depolarizare de hidrogen

Consideram un metal M in contact cu o solutie apoasa acida ce contine ionii metalului M**. La
interfata M/M**(aq) se stabileste un echilibru dinamic, adica numarul de ioni M** ce trec de la
metal in solutie este egal cu numarul de ioni M*" in sens invers.

M < M* + ze
Echilibrul global reprezinta suma a doud reactii partiale:

- Reactia de oxidare: M — M* + ze (viteza partiald ia1)
- Reactia de reducere: M*" +ze" > M (viteza partiala ic1)

La echilibru, curentul partial anodic este egal cu curentul partial catodic, aceastd valoare
reprezentand curentul de schimb io. Curentul net prin interfata este zero.

ia1 = | ict| =i si lat +ica=0

Dar solutia apoasa contine ioni de hidrogen iar in urma coroziunii rezultd hidrogen gazos Ho.
In aceste conditii la interfata se poate stabili si un alt echilibru, inte H si Hz, constituit din doua
reactiile partiale:

- Reactia de oxidare: H2 — 2H" + 2¢° (viteza partiala ia2)

14



- Reactia de reducere: 2H" +2e" — H: (viteza partiald ic2)
La echilibru:
ia2 = | ic2| =02 si la2+ic2=0

Pentru o astfel de interfata pe care se pot stabili ambele echilibre, conditia globala de echilibru
este ca suma curentilor partiali anodici sa fie egala cu suma curentilor partiali catodici:

fa1 + a2 =1 +ic2

Acesta egalitate poate fi respectata si daca ia1 # ic1 $i ia2 # ic2. De exemplu, daca ia1 > ic1 atunci,
pentru a respecta egalitatea, trebuie ca ia2 < ic2. Deci, daca viteza procesului de dizolvare a
zincului este mai mare decat viteza procesului invers de reducere a zincului, este obligatoriu ca
viteza procesului de formare a Hz sa fie mai mare decat viteza de oxidare a H2. Macroscopic se
observa corodarea zincului (ionizarea zincului) concomitent cu degajarea hidrogenului.

M
/ ew}J

e H+

Potentialul de echilibru al interfetei, numit potential de coroziune se stabileste la acea valoare
la care curentul exterior este zero, deci curentul anodic de ionizare a metalului este egal cu
curentul catodic de degajare a hidrogenului.

Curentul anodic reprezintd o masura a vitezei procesului de coroziune. Cu cat curentul anodic
este mai mare, cu atat viteza de coroziune este mai mare.

1.2.2. Factorii care influenteaza viteza de coroziune

O imagine a sensului in care este influentatd viteza de coroziune este datd de reprezentarea
curbelor de polarizare.

a) Influenta suprapotentialului de degajare a hidrogenului
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Se observa ca, daca suprapotentialul de degajare a hidrogenului este mare (n2 > 1), potentialul
de coroziune se deplaseaza spre valori mai negative (Ec2 < Ec1). In acelasi timp se observa o
scadere importanta a vitezei de coroziune (ia2 < la1)

b) Influenta pH-ului

i I

PH,

Se observa ca, cresterea pH-ului are ca efect deplasarea potentialului de echilibru spre valori
mai negative (E = E° — 0,059 pH). Cresterea pH-ului (pHz2 > pHi) duce la deplasarea
potentialului de coroziune spre valori mai negative (Ec2 < Ec1) si la scaderea curentului de
coroziune (ia2 < Ia1). Aceste consideratii sunt valabile numai pentru domenii limitate de pH n
care nu se modificd mecanismul procesului de coroziune.

Exemple tipice de coroziune omogena cu depolarizare de hidrogen sunt reprezentate de atacul
coroziv al solutiei de acid clorhidric asupra otelulurilor carbon sau al solutiei de hidroxid de
sodiu asupra aluminiului, in absenta oxigenului dizolvat.
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1.2.3. Coroziunea omogena cu depolarizare de oxigen

Din diagrama Pourbaix pentru sistemul Fe — H20 se observa ca, pe langa reactia de degajare a
hidrogenului, un alt proces catodic cuplat ce poate avea loc concomitent cu ionizarea fierului
este reducerea oxigenului dizolvat.

In cazul in care procesul catodic cuplat cu reactia anodica de ionizare a metalului este reducerea
O2 dizolvat, vorbim de coroziune omogend cu depolarizare de oxigen.

Aceasta situatie se intdlneste frecvent in practicd, deoarece oxigenul se gaseste dizolvat in
mediile apoase Tn care se produce coroziunea.

Potentialul de reducere al oxigenului este cu mult mai pozitiv decat potentialul de degajare a
hidrogenului, prin urmare este de asteptat ca prezenta oxigenului sa intensifice ionizarea
metalului.

Enz/m+ = E%Ham+ - 0,059 pH = 0 - 0,059 pH
Eo2H20 = E%2H20 - 0,059 pH = 1,229 — 0,059 pH

Forma curbei de polarizare pentru reducerea oxigenului depinde de concentratia acestuia in
solutie si de toti factorii care influenteaza concentratia oxigenului dizolvat. Cei mai importanti
sunt temperatura, agitarea §i presiunea partiald a O2 deasupra solutiei. Curba de polarizare
pentru reducerea oxigenului prezinta un curent limita proportional cu concentratia oxigenului
dizolvat.

~

-7: :
17‘ '
r\?
+*

G

~ 0, +4 H*+4e > 2 H,0

Din curbele de polarizare se constata ca marirea concentratiei oxigenului dizolvat (c2 > c1) duce
la deplasarea potentialului de coroziune spre valori mai pozitive (Ec2 > Ec1), iar viteza de
corziune creste (ia2 > ia1).

Se mai poate observa ca, in prezenta oxigenului pot fi corodate si metale ce nu se corodeaza cu
depolarizare de hidrogen (metale mai nobile decat hidrogenul). Este cunoscut cazul cuprului
(E°uicuz+ = 0,354 V) , care este stabil in solutie de acid sulfuric in absenta oxigenului. In
schimb, barbotarea in solutie a unui curent de oxigen sau aer va avea ca efect corodarea
cuprului.

Daca potentialul reversibil al hidrogenului este mai pozitiv decéat potentialul reversibil al
metalului (metalele mai putin nobile decat hidrogenul), atunci procesul de coroziune va avea
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loc cu depolarizare mixti de hidrogen si oxigen. In acest caz curentul de coroziune este mai
mare decét in cazul coroziunii cu depolarizare de hidrogen sau oxigen.

in

0, + 4 H* +4e > 2 H,0

O alta substanta care poate fi luata in considerare ca depolarizant este dioxidul de sulf, datorita
prezentei in atmosferd, de unde ajunge in stratul de umiditate de pe suprafata constructiilor
metalice. Majoritatea dioxidului de sulf din atmosfera provine din arderea combustibililor
fosili. Cantitatea de dioxid de sulf din atmosfera se mentine la cote alarmante, mai ales in
mediul industrial, in pofida masurilor de limitare a continului de sulf in combustibilii lichizi.

Este cunoscut efectul dioxidului de sulf de marire a vitezei de coroziune a unor metale, cum
sunt fierul, cuprul si zincul. Acesta este explicat, pe de o parte, prin scdderea pH-ului odata cu
dizolvarea dioxidului de sulf si formarea acidului sulfuros, sau prin posibilitatea de reducere a
dioxidului de sulf si functionarea acestuia ca depolarizant catodic. Trebuie subliniat faptul ca
solubilitatea dioxidului de sulf in apa este cu trei ordine de marime mai mare decat solubilitatea
oxigenului.

1.3. Coroziunea eterogena

Coroziunea eterogena, numitd sugestiv si coroziune galvanica este rezultatul
neomogenitatilor de compozitie care apar pe suprafata metalului sau al punerii in contact a
doua metale sau aliaje diferite intr-un mediu agresiv.

Pentru a exemplifica mecanismul coroziunii eterogene se considera doua placute confectionate
dintr-un metal nobil (Pt) respectiv un metal activ (Zn). Se pot distinge doua cazuri:

a) Plicuta de Pt si plicuta de Zn sunt izolate intre ele si se introduc intr-o solutie de acid
clorhidric HCI. Se constata ca placuta de Zn se corodeaza cu depolarizare de hidrogen, in timp
ce pe placuta de Pt nu se observa desfasurarea nici unui proces.
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A 3H2

L H+ > Li
HYf —— PRI

HCI HCI

(a) coroziune omogena (b) coroziune eterogena

b) Plicuta de Pt si placuta de Zn sunt in contact direct. Se constata intensificarea procesului
de coroziune a Zn, iar procesul catodic de degajare a hidrogenului nu se va mai desfasura pe
placuta de Zn ci pe cea de Pt.

Acesta modalitate de desfasurare a procesului de coroziune, in care zona anodica de ionizare a
metalului este separatd de zona catodica, se numeste coroziune eterogena.

Prin punerea in contact a celor doud metale in solutia acida se realizeaza un element galvanic
n care metalul nobil (Pt) este catodul, pe care are loc procesul de reducere a ionilor de hidrogen
H* cu formarea de hidrogen gazos Hz. Zn este anodul elementului galvanic si pe el are loc
procesul de ionizare sau oxidare a zincului metalic.

Intensificarea procesului de coroziune a Zn prin punerea in contact cu Pt poate fi explicata cu
ajutorul curbelor de polarizare. Daca cele doud metale nu sunt in contact direct, potentialul
zincului se stabileste la valoarea Ec1, la care viteza coroziunii omogene cu depolarizare de
hidrogen este ia1. La punerea in contact a celor doua metale, avand in vedere ca suprapotentialul
de degajare a hidrogenului pe platina este mult mai mic decat pe zinc, potentialul de coroziune
se va deplasa spre valori mai pozitive (Ec2) ceea ce are ca efect marirea vitezei de coroziune
(ia2 > ia1). Acesta este mecanismul de desfasurare a coroziunii eterogene (galvanice).
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Daca in experienta anterioara se iau doua metale active, fierul si zincul, se va constata ca, daca
nu sunt in contact direct, atat fierul cat si zincul se vor coroda cu depolarizare de hidrogen. La
punerea in contact a placutelor metalice, viteza de coroziune a fierului se va micsora, iar viteza
de coroziune a zincului va fi accelerata. In acelasi timp, volumul de hidrogen degajat pe fier va
creste, iar pe zinc va scadea. Un caz real este coroziunea zincului impurificat cu fier. Deoarece
suprapotentialul de degajare a hidrogenului pe Fe este mai mic decat pe Zn, existenta Fe ca
impuritate in Zn va determina accelerarea coroziunii metalului de baza.

Testele efectuate pe placute de zinc puse in contact cu diferite metale in solutie de clorura de
sodiu 3,5 % au aratat o crestere substantiala a vitezei de coroziune a zincului fata de viteza de
coroziune cu depolarizare de hidrogen a aceluiasi metal in acelagi mediu: 101 um/an (tabelul
2.1). Vitezele de coroziune prezentate au fost calculate pe baza pierderilor de masa, in solutia
data, timp de 24 h la temperatura ambianta.

Tabelul 2.1. Viteza coroziunii galvanice a zincului in contact cu diferite metale in solutie de
NaCl 3,5 %.

Metalul cu care este | Viteza de coroziune a | Factorul de accelerare al vitezei de
n contact zincului [um/an] coroziune a zincului*

Cu 1450 14,4

Ni 1390 13,8

Sn 810 8,0

Otel inoxidabil 705 7.0

Cd 660 6.5

*Raportul dintre viteza de coroziune galvanica a zincului si viteza de coroziune omogena a
zincului cu depolarizare de hidrogen.
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Asa cum era de asteptat, intensificarea coroziunii zincului este proportionala cu diferenta dintre
potentialul reversibil al zincului si cel al metalului cu care este in contact.

O comportare asemanatoare se poate constata si in cazul otelului carbon, care in solutie de
clorura de sodiu 3,5 % are o viteza de coroziune de 90 um/an (tabelul 2.2).

Tabelul 2.2. Viteza coroziunii galvanice a otelului In contact cu diferite metale in solutie de

NaCl 3,5 %.

Metalul cu care este | Viteza de coroziune a | Factorul de accelerare al vitezei de
n contact otelului [um/an] coroziune a otelului*

Cu 1260 14,0

Ni 1050 11,7

Otel inoxidabil 625 6,94

Sn 581 6,46

Cd 38 0,42

Zn 14 0,16

* Raportul dintre viteza de coroziune galvanica a otelului si viteza de coroziune omogena a
otelului cu depolarizare de hidrogen.

In cazul contactului cu cadmiul si zincul, se constatd o micsorare sensibila a vitezei de
coroziune a otelului.

In practica sunt Intalnite frecvent cazuri In care coroziunea are loc atunci cand se pun in contact
doua elemente diferite. Un exemplu este cazul asamblarilor cu suruburi sau nituri, atunci cand
acestea sunt confectionate din alt material decat metalul de baza, cum ar fi situatia in care
piesele imbinate sunt confectionate din otel, iar nitul din cupru.

In contact cu umiditatea din atmosfera sau intr-o solutie de electrolit, ia nastere un element
galvanic in care cuprul va fi catod, iar otelul anod, care se va coroda. Intrucat suprafata
catodului este mult mai mica decét cea a anodului, degajarea hidrogenului ca avea loc cu un
suprapotential foarte mare, ceea ce va conduce la micsorarea curentului galvanic si, implicit,
la reducerea vitezei de coroziune a otelului. Dar atacul asupra fierului nu va afecta piesele in
profunzime intrucat se desfasoara pe o suprafata foarte mare. Se poate prevedea ca, in aceste
conditii, o asemenea imbinare va rezista mult timp, dar asemenea situatii pot fi lesne evitate.

Cu totul alta este situatia in care piesele din figura urmatoare sunt confectionate din cupru, iar
nitul este din otel. In acest caz, procesul de reducere se desfisoara cu polarizare mica datorita
suprafetei catodice mari, ceea ce stimuleaza procesul de coroziune, iar ionizarea fierului are
loc pe o suprafatd limitatd, fapt care conduce la corodarea rapidd a nitului de fier si
compromiterea Tmbinarii.
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In practica aceste situatii trebuie evitate prin folosirea de materiale identice.

In cazul sudurilor nu se poate evita diferenta dintre materialul de baza si sudura. In aceste
situatii, materialul electrodului cu care se executa sudura se alege astfel incant sudura sa devina
catodul elementului galvanic, iar metalul de baza sa fie anodul. Astfel, suprafata catodului fiind
micd, procesul va decurge cu polarizare mare, ceea ce Inseamna micsorarea vitezei de
coroziune a metalului de baza.

1.3.1. Coroziunea datorata aeratiei diferentiate

Un alt exemplu de coroziune eterogena este corOziunea datoratad aeratiei diferentiate. Acest tip
de coroziune se poate pune in evidentd prin urmatoarea experienta:

Tntr-un vas cu doua compartimente separate printr-o diafragma se introduce o solutie de NaCl
3 %. In fiecare compartiment se introduce cite o bara confectionati din otel. Se realizeaza astfel
doi electrozi identici. Daca cei doi electrozi se leaga intre ei (se scurtcircuiteaza) se constata ca
prin circuitul exterior nu trece nici un curent.

Daca insa 1n solutia de electrolit din compartimenul 1 se sufla aer, atunci se va observa trecerea
unui curent electric cu sensul de la electrodul 1, prin circuitul exterior, la electrodul 2.. Conform
acestui sens al curentui, inseamna ca electrodul 1 este catodul elementului galvanic (polul
pozitiv) pe care are loc un proces de reducere, iar electrodul 2 este anodul (polul negativ) pe
care are loc un proces de oxidare. Pe catod are loc reactia de reducere a oxigenului dizolvat, iar
pe anod reactia de ionizare a fierului.

C(+): O2+2H20 +4e — 4 HO
A (-): Fe - Fe* +2¢

Prin urmare, aeratia diferentiata va fi cauza coroziunii barei de otel din compartimentul 2.
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Aer (0,)

NaCl 3%

Datorita accesului diferengiat al aerului la doua portiuni diferite ale unei constructii metalice
poate avea loc fenomenul de coroziune.

In practica, acest tip de coroziune poate fi intdlnit in cazul pilonilor de otel utilizati la
constructia podurilor, a instalatiilor portuare sau a platformelor de fora;.

Pilonii au zone care se gasesc in apa si zone care se gasesc in sol. Pe zona aflata in apa are
acces oxigenul din atmosfera, prin urmare partea din apa va functiona ca zona catodica pe care
are loc reactia de reducere a oxigenului. Pe partea aflata in sol oxigenului nu mai are acces, iar
aceasta va fi zona anodica unde se produce coroziunea fierului. Rezultatul va fi corodarea
pilonului de otel pe portiunile situate in adancime si, Tn mod special, pe portiunea ingropata.
Pagubele care pot fi provocate de acest tip de coroziune pot fi foarte mari, in conditiile in care
partile atacate sunt greu accesibile controlului periodic. Viteza de coroziune este influentata de
viteza de curgere a apei, care favorizeaza accesul oxigenului, accelerand coroziunea si de
temperatura, a carei scadere duce la cresterea solubilitatii oxigenului in apa, deci la cresterea
coroziuntt.

OTEL

acces al O,

zona catodica

zonalanodica Fe - Fe?* + 2e-

..~ fara acces O,

Un alt exemplu de coroziune datorata aeratiei diferentiate este intalnit in cazul asamblarilor cu
suruburi sau nituri. Stratul de umiditate poate patrunde adanc sub nit, in schimb accesul
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oxigenului este limitat. Astfel, zonele interioare vor fi zone anodice unde va avea loc
coroziunea metalului. Zonele exterioare, cu un acces mai bun al aerului, vor fi zone catodice
pe care are loc reducerea oxigenului. Coroziunea la care e supus nitul poate duce la distrugerea
acestuia.

/ \ zona catodica

\ zonha anodica
D (acces limitat O,)

1.4. Alte mecanisme de coroziune
1.4.1. Coroziunea in gaze uscate care contin oxigen

In contact cu oxigenul, mai ales la temperaturi ridicate, orice metal comun se acoperd cu un
strat de oxid.

Pentru formarea oxidului trebuie sa aiba loc ionizarea metalului conform reactiei
M — M* + ze”

Precum si formarea ionului oxid:

1/2 02 + 26 — O*

Acest proces de coroziune a metalelor in gaze uscate ce contin O2 a fost mult timp considerat
un exemplu de ,,coroziune chimica” in absenta umiditatii, dar de fapt mecanismul acestui
proces este unul electrochimic.

Formarea si cresterea stratului de oxid sunt usor de comparat cu functionarea unui element
galvanic. Astfel, procesul de ionizare a metalului are loc la interfata metal — oxid, iar procesul
de reducere a oxigenului are loc la interfata oxid — aer. Se realizeaza astfel un element galvanic,
in care interfata metal — oxid este anodul, iar interfata oxid — aer este catodul. Stratul de oxid
de pe suprafata are rolul de electrolit solid deoarece prezinta o anumitd conductivitate. Cu cat
conductivitatea electrica a strutului de oxid este mai mare, cu atat viteza procesului de
coroziune este mai mare.

/ METAL OXID AER
> M2+ 2e-

0%<-1/2 0, + 2¢

‘ANOD CATOD
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Cazul cel mai important in practica este cel al coroziunii fierului si aliajelor sale. Astfel, pe
suprafata otelului-carbon in contact cu gaze uscate ce contin oxigen se formeaza parctic 3
straturi. Stratul adiacent otelului e constituit din oxidul cel mai bogat in fier (FeO — wistit). Al
doilea strat e constituit din oxid feroferic (FesO4 — magnetit), iar stratul exterior e constituit din
oxidul cel mai sarac in fier (Fe203 — hematit).

Aer (O,)

( Fe,O, Hematit
Fe,0, Magnetit
FeO Wastit
Fe -

Daca in fier se adauga cantitati mici de Cr, viteza de coroziune in gaze ce contin oxigen va
creste. Numai un continut de crom de peste 20% duce la imbunatatirea rezistentei la coroziune
a otelului. Din acest motiv, instalatiile ce functioneaza la temperaturi inalte sunt confectionate
din oteluri aliate cu crom (peste 20%). Si adaosul de aluminiu in otel duce la marirea rezistentei
la coroziune, dar calitatile mecanice ale unui aliaj otel — Al sunt necorespunzatoare.

1.4.2. Coroziunea in gaze uscate ce contin compusi ai sulfului

Compusii sulfului ce se gasesc in stare de vapori sunt: SO2, SO3, H2S, unii compusi organici
volatili, vaporii de sulf. Procesele de coroziune in gaze uscate ce contin sulf sunt asemanatoare
proceselor de coroziune in gaze uscate ce contin oxigen. Pe suprafata metalului, in vaporii de
sulf, se formeaza straturi de sulfuri de diverse compozitii.

O problemd deosebitd o reprezintd coroziunea in gazele de ardere, deoarece majoritatea
combustibililor contin sulf, greu de Indepartat. Daca arderea combustibililor are loc cu exces
de aer, atunci gazele de ardere au caracter oxidant si pe langa SO2 mai contin: O2, N2, COz2 si
vapori de apa. Agresivitatea acestor gaze e marita datoritd prezentei vaporilor de apa, precum
si a compusilor cu sulf, ce pot duce la formarea unor eutectice ale sulfurilor.

Gazele reducdtoare sunt mai agresive in prezenta produsilor cu sulf, daca continutul in sulf
depaseste 2 g/m°. In asemenea conditii apare un tip de coroziune intergranulara, datoriti
formarii unor sulfuri la limita de separare a cristalelor unor compusi intermetalici. Aliajul Ni-
Cr este susceptibil acestui tip de coroziune, datorita formarii intergranulare a sulfurii de Ni.

In alte cazuri, cauza vitezei mari de coroziune in prezenta compusilor cu sulf este formarea
eutecticelor metal-sulfura cu temperatura de topire relativ joasa. Astfel se explica cresterea
brusca a vitezei de coroziune a fierului la trecerea de la temperatura de 700°C la 900°C.

1.4.3. Coroziunea datorita ,,fragilizarii cu hidrogen”, ,,decarburizarii” si
Hhitrurarii”

Hidrogenul este un gaz foarte frecvent utilizat in procesele tehnologice din industria chimica:
hidrogenari in industria chimicd organicd, sinteza amoniacului. In majoritatea cazurilor se
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lucreaza la temperaturi si presiuni inalte. In asemenea cazuri s-a constatat fisurarea
intercristalina a metalului, care poate duce la dezagregarea completd a acestuia, de unde
provine si denumirea de ,,fragilizare cu hidrogen”. In acest tip de coroziune sunt implicate mai
multe procese:

- decarburizare si reducerea cementitei F3C in cazul otelului

- formarea de solutii solide ale hidrogenului cu a-Fe, care sunt fragile

- aparitia de fisuri datorita presiunilor interne aparute ca urmare a formarii CHs si H20
in timpul decarburizarii

- acumulare de hidrogen in defectele de retea.

Decarburizarea este de mare interes practic doarece toate otelurile folosite in industrie contin
carbon. Scaderea cantitatii de carbon din otel duce la inrautatirea calitatilor mecanice ale
acestuia, fisurare si dezagregarea structurii cristaline.

Reactiile de decarburizare pot fi:
FesC +1/202 — 3 Fe + CO
FesC+CO2—-3Fe+2CO
FesC + H2O - 3Fe+ CO + H2
FesC+2H2 — 3 Fe+ CHa

In cazul decarburizirii, ca urmare a oxidarii carbonului in urma difuziunii acestuia spre
exterior, adaosurile de aliere care micsoreaza difuziunea duc la stabilizarea otelului. Efecte
foarte bune au Al si W, mai putin bune Cr, Mn si Co in cantitati mici. Si, Ni si V in cantitati
mici nu reduc decarburizarea.

Nitrurarea este un caz de distrugere a metalelor, 1n special a otelurilor. Nitrurarea controlata se
foloseste ca tratament pentru imbunititirea calititii suprafetelor cum ar fi duritatea. In acest
caz stratul de nitrura se formeaza pe adancimi de fractiuni de milimetru. Daca insa timpul de
contact cu azotul este prelungit, stratul de nitrurd inainteazd necontrolat in profunzimea
metalului si duce la pierderea rezistentei. Asemenea fenomene pot aparea de exemplu in
industria amoniacului. Aliaje rezistente la nitrurare sunt cele de nichel atunci cand continutul
de nichel este intre 35% si 80%.

1.4.4. Coroziunea datorita curentilor de dispersie

Este intalnita in situatiile in care se lucreaza cu curent continuu, iar o parte din circuit se inchide
prin partile metalice ale diferitelor instalatii.

Cel mai cunoscut caz este cel al transportului in comun cu ajutorul tramvaielor.

Alimentarea se face de la un generator de tensiune continua. De la borna + a generatorului,
curentul trece prin firul aerian, ajunge la motorul tramvaiului, iar apoi prin sina plasata la sol
se ntoarce la borna — a generatorului.

Daca sina nu este bine izolatd de sol, numai o parte din curentul total I se va intoarce prin sind
(11) restul (I2) poate trece printr-o conducta ingropata in sol care nu este bine izolata. Pe
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suprafata conductei se formeaza o zona catodicd B pe care are loc un proces de reducere si o
zona anodica A pe care are loc ionizarea metalului. Rezultatul este coroziunea conductei in

zona A.
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