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Capitolo 1

Introduzione

1.1 Scopo della tesi

In questa tesi verra presentato uno studio sulla deposizione indotta di un deposito
minerale di carbonato di calcio su acciaio al carbonio in acqua di mare naturale
attraverso polarizzazione catodica.

Tale studio ¢ stato effettuato nell’ottica di una futura deposizione e accrescimento
su strutture offshore del deposito minerale per la protezione della struttura metallica.

Prima di entrare nel merito di tale studio, vengono riportate nel seguito alcune
informazioni sulla protezione di strutture poste in acqua di mare.

La protezione catodica € una tecnica elettrochimica utilizzata per la prevenzione e
la protezione dalla corrosione di strutture metalliche esposte ad un ambiente
elettrolitico, potenzialmente aggressivo nei confronti del metallo. Tale tecnica si basa
sulla circolazione di una corrente catodica erogata da un anodo sulla superficie
metallica che deve essere protetta.

La superficie di queste strutture pud essere direttamente esposta, affidando la
salvaguardia esclusivamente alla protezione catodica, oppure pud essere ricoperta con
degli strati di materiale isolante, che permette la separazione tra il metallo e I’agente
aggressivo.

Nel primo caso ¢ necessaria 1’'uniformita della distribuzione delle correnti,
evitando le zone d’ombra, nonché parti di struttura con insufficienza di corrente.
Inoltre, 1’esercizio risulterebbe molto dispendioso € non si raggiungerebbe una
protezione efficace.

Nel secondo caso la protezione dalla corrosione ¢ affidata al rivestimento
isolante. Esso ¢ considerato efficace solo se risulta integro, ben aderente alla
superficie e meccanicamente stabile. Per ottenere una soluzione ottimale si opta per
una protezione combinata: una tecnica di protezione passiva (gli strati isolanti) ed una
tecnica di protezione attiva (la protezione catodica).

Combinando le due tecniche si hanno degli enormi benefici in termini di
sicurezza e, nel lungo periodo, anche di costi.


https://it.wikipedia.org/wiki/Corrosione
https://it.wikipedia.org/wiki/Metallo

I principali fattori che influenzano la protezione catodica sono la scelta del
materiale anodico, la distribuzione degli anodi rispetto alla struttura, la complessita
geometrica del problema e la conducibilita dell’elettrolita.

I primi due fattori ricadono all’interno dell’area di progettazione del sistema ed ¢
quindi il progettista dell’impianto che deve ottimizzare la scelta del materiale degli
anodi e la loro disposizione, mentre la valutazione della geometria del sistema ¢ un
problema ben piu complesso.

La conducibilita dell’acqua di mare dipende dal numero di ioni disciolti per unita
di volume (cio¢ dalla salinitd) e dalla mobilita degli stessi (cio¢ dalla temperatura e
dalla pressione). La sua crescita ¢ direttamente proporzionale all’aumento della
salinita, all’aumento della temperatura ed all’aumento di profondita (quindi di
pressione).

Generalmente la conducibilita dell’acqua di mare risulta essere sufficientemente
elevata grazie ai sali disciolti in essa e quindi favorisce un’elevata conducibilita per 1
flussi di corrente dall’anodo alla superficie della struttura, anche per distanze
piuttosto elevate.

In questo lavoro di tesi ¢ stata svolta anche una sperimentazione riguardante
specificatamente 1’efficacia del deposito minerale di carbonato di calcio sull’acciaio
al carbonio in acqua di mare naturale: questo studio ¢ stato eseguito misurando
direttamente 1 valori di densita di corrente e di potenziale che si instaurano all’interno
di una cella elettrochimica per effetto della protezione offerta dal deposito stesso.

1.2 Svolgimento del lavoro

Nella prima parte dell’attivita svolta ¢ stata realizzata una cella elettrochimica
tale da riprodurre le condizioni, su scala di laboratorio, che si verificano in una
struttura offshore immersa in acqua di mare naturale.

Per la realizzazione della cella sono stati utilizzati dei campioni cilindrici di
acciaio al carbonio inglobati in una resina acrilica. Come soluzione elettrolitica ¢
stata utilizzata dell’acqua di mare naturale prelevata nel mar Adriatico nella zona di
Ancona.

La seconda parte del lavoro ¢ stata dedicata alla realizzazione di una seconda
cella elettrochimica utilizzata per eseguire delle prove d’impedenza EIS, cio¢ delle
prove di resistenza a corrosione dei depositi ottenuti.



Successivamente, sono stati raccolti 1 dati sperimentali ottenuti dei potenziali e di
corrente nelle diverse condizioni di prova, le quali sono determinate dopo aver
registrato le curve potenziodinamiche nelle condizioni di lavoro, realizzate nella cella
elettrochimica.

Nell’ultima fase del lavoro ¢ stata eseguita la rielaborazione, rappresentazione e
discussione dei dati ottenuti nelle varie prove, stabilendo quindi se il deposito
formatosi sia compatto, meccanicamente stabile e formato da aragonite
(minerale costituito da carbonato di calcio). Inoltre, sono state tratte delle conclusioni
necessarie a migliorare 1l ciclo di lavoro da eseguire che, successivamente, si
riverseranno nella formazione del deposito stesso.

1.3 Struttura della tesi

Nei primi capitoli della tesi verranno presentati i principi dei processi di corrosione,
della termodinamica e dell’elettrochimica, essenziali per la comprensione degli
argomenti trattati nei capitoli successivi. Verranno introdotte poi le nozioni
riguardanti la tecnica della protezione catodica e verranno descritte le proprieta del
carbonato di calcio e le caratteristiche per la sua formazione.

Verranno descritte in un capitolo specifico le proprieta dell’acqua di mare e 1
vantaggi che si hanno nell’usare le tecniche di protezione elettrochimica in questo
ambiente.

Nella seconda parte della tesi verranno descritte in dettaglio le operazioni che
hanno portato alla realizzazione delle stazioni di prova, i materiali e 1 metodi
utilizzati. Sara riportata un’estesa trattazione dei dati raccolti e della loro
elaborazione, riportando osservazioni e commenti di tali prove.


https://it.wikipedia.org/wiki/Minerale
https://it.wikipedia.org/wiki/Carbonato_di_calcio

Capitolo 2

Principi dei processi di corrosione

2.1 Introduzione alla corrosione

I materiali subiscono un progressivo decadimento delle loro proprieta per
I’interazione con I’ambiente in cui si trovano; a questo processo si da il nome di
corrosione. La corrosione ¢ una delle principali cause di danneggiamento e rottura in
servizio di strutture e impianti, con conseguenze a volte di entita non trascurabile, che
determinano ingenti costi per danni di diversa natura. Tutti i materiali subiscono
questa azione seppure a seguito di diversi tipi di meccanismi di interazione.

I materiali lapidei ed 1 materiali ceramici sono progressivamente danneggiati
dall’azione fisica di cicli gelo-disgelo, per la formazione di elevate pressioni
all’interno della loro struttura porosa, create dal congelamento dell’acqua presente.
Ancora di tipo fisico ¢ I’azione dei raggi ultravioletti sui materiali polimerici; il
calcestruzzo subisce attacco chimico a contatto con soluzioni acide, per la sua natura
alcalina, o con acque solfatiche, che reagiscono con i componenti del cemento dando
origine ad un’azione espansiva dirompente. Il legno e le fibre naturali sono soggetti
all’azione biologica dei microrganismi, mentre 1 metalli sono corrosi a seguito di un
processo elettrochimico. [1]

In base al tipo di ambiente dove avviene il fenomeno si fa distinzione tra:

e corrosione a secco, ovvero in ambiente gassoso in assenza di condensa;
e corrosione ad umido, quando 1’ambiente contiene acqua allo stato condensato.

In quest’ultimo caso il processo di corrosione ¢ guidato da un meccanismo di tipo
elettrochimico, risultante di due semireazioni complementari:

- una semireazione anodica in cui il metallo si discioglie rendendo disponibili
elettroni nella fase metallica;

- una semireazione catodica in cui si verifica la riduzione delle specie presenti
nell’ambiente aggressivo con un consumo degli elettroni liberati dall’ossidazione del
metallo.

Le semireazioni anodiche di corrosione sono quelle di ossidazione del metallo;
per un generico metallo M che si corrode si ha:



M — M™ +ne", 2.1)

dove n ¢ il numero di ossidazione, o valenza del metallo.

Le semireazioni catodiche di interesse pratico per la corrosione sono invece in
numero limitato. Quella di gran lunga piu importante ¢ la semireazione di riduzione
dell’ossigeno:

0O, +2H,0 +4e” — 40H™ (2.2)
mentre in ambiente acido:
0, +4H" +4e” — 2H,0. (2.3)

L’ossigeno che compare come reagente ¢ 1’ossigeno molecolare sciolto
nell’acqua. Nell’atmosfera terrestre 1’ossigeno € presente con un tenore pari a circa il
20 % e le acque naturali, a contatto con 1’aria, ne contengono una piccola quantita
disciolta, nell’ordine di alcuni milligrammi per litro di acqua (o parti per milione,
ppm), responsabile dei processi di corrosione a umido.

Altra semireazione catodica ¢ quella di riduzione degli ioni H"[2]:
2H" +2¢ — H, (2.4)

La carica elettrica circolante nel sistema, prodotta e simultaneamente consumata
dai processi anodici e catodici, ¢ il dato con cui puo essere calcolata la velocita di
perdita di massa del metallo.

Si capisce immediatamente che si pud moderare la reazione di corrosione
andando ad agire su entrambi i1 processi elettrochimici che la costituiscono. Tutte le
tecniche di controllo della corrosione si basano su queste strategie.

Dividendo la perdita di massa Am per il tempo ¢ in cui il materiale ¢ stato a
contatto con I’ambiente e per 1’area di contatto A, ¢ possibile calcolare la velocita di
corrosione media vy,

- Am 55

v € esprimibile in g/m?*giorno (g.m.d.), in g/m*anno (g.m.a.) o in mg/dm*giorno
(m.d.d); se la corrosione ¢ uniforme e se si conosce la densita del materiale in studio,
¢ possibile esprimere la velocita di corrosione come velocita di penetrazione ossia in
termini di lunghezza/tempo: mm/anno o molto pit comunemente pm/anno.
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E importante definire la grandezza densita di corrente i (A/m?) in quanto rimane
piu utile esprimersi in termini di passaggio di carica per unita di superficie,
riportando cosi la velocita di corrosione di un metallo come densita di corrente di
corrosione del processo anodico di ossidazione.

E possibile esprimere v, in funzione della densita di corrente introducendo la

prima legge di Faraday:
Am = XtxPA (2.6)
ZF

in cui Am e t assumono lo stesso significato visto in precedenza, z ¢ la valenza
degli ioni del metallo, ' ¢ la costante di Faraday che vale 96485 C/mole, I ¢ la
corrente elettrica coinvolta e P.A4. ¢ il peso atomico del materiale. Dividendo ambo 1
membri della (2.6) per 1’area di contatto ed il tempo, si ottiene al primo membro
I’equazione (2.5) e al secondo membro la densita di corrente i=1/A4.

Am i X P.A.
. =2 2.7
m - txaA zF (2.7)

2.2 Aspetti economici

I fenomeni di corrosione hanno una rilevante incidenza economica su tutte le
attivita di tipo civile e industriale.

I danni prodotti dalla corrosione si possono suddividere in due classi:

* danni diretti: sostituzione di strutture e componenti; perdite di prodotto a
causa di falle verificatesi nelle tubazioni, serbatoi ecc.; manutenzione e ripristino;
ridondanza di apparecchiature; oneri di progetto e assicurativi; misure rivolte alla
prevenzione della corrosione, come I’utilizzo di inibitori, rivestimenti organici e
inorganici, sovrastime di progetto.

 danni indiretti: perdita di produzione per la fermata degli impianti durante 1
lavori di sostituzione di attrezzature danneggiata; opere di bonifica ambientale per
eventuali prodotti nocivi riversati nell’ambiente; la perdita di efficienza delle
attrezzature a causa dell’accumulo di prodotti di corrosione, riduzione della vita utile
degli impianti e delle strutture.

Ci sono inoltre danni che non possono essere quantificati economicamente: danni
alla salute delle persone, al patrimonio culturale e all’ambiente.

11



Questi danni sono moralmente inaccettabili e il rischio deve essere minimo,
indipendentemente dal costo delle azioni protettive. [3]

Limitandoci ai soli materiali metallici il costo diretto per la corrosione puo essere
stimato nel 3-4% del prodotto nazionale lordo dei paesi sviluppati. A questi
dovrebbero poi essere aggiunti i costi indiretti connessi con le conseguenze degli
eventi originati dalla corrosione che, in talune circostanze, superano di gran lunga
quelli diretti.

Ancora oggi, almeno un terzo dei danni provocati dalla corrosione potrebbe
essere evitato gia solo applicando le conoscenze di base, da tempo ben consolidate, e
quindi con I’adeguata formazione dei progettisti ¢ dei tecnici dei diversi settori
industriali. [2]

2.3 Meccanismi di corrosione

Tutti 1 materiali metallici, ad esclusione dell'oro, hanno la tendenza a reagire con
I'ambiente naturale costituito principalmente da acqua e aria. La dimostrazione ¢ che
pochissimi elementi metallici si trovano allo stato elementare in natura, tutti gli altri
si trovano o si dovrebbero trovare, sotto forma di composti. [3]

Gli aspetti scientifici che interessano 1 processi di corrosione sono:

e Termodinamica: essa descrive le proprieta di un sistema all’equilibrio. Anche
se dei metalli diversi dall'oro si trovano in natura allo stato elementare (per es.
il rame), non significa che questi non abbiano tendenza a reagire, ma solo che
non hanno avuto ancora la possibilita o il tempo necessario per farlo;

e Cinetica: essa descrive la velocita di una reazione.
La corrosione quindi ¢ una reazione chimica spontanea e puo essere vista in
termini di “ritorno alla natura" o “antimetallurgia”, in quanto 1 materiali
metallici estratti dai loro minerali con conferimento di energia (metallurgia),
tendono spontaneamente a restituire l'energia, generalmente sotto forma di
calore, andando a riformare prodotti molto simili, e talora identici, a quelli da
cui sono stati estratti.

12



24

Cenni di termodinamica del processo di corrosione

La spontaneita di un processo di corrosione dipende dall’esistenza di un lavoro
motore disponibile. Tale lavoro pud essere espresso come la differenza del potenziale

di equilibrio dei due processi costituenti il fenomeno corrosivo.

I potenziali di equilibrio sono calcolabili tramite I’equazione di Nernst a partire

della conoscenza del valore di potenziale standard delle reazioni redox partecipanti al

Pprocesso COITOSIVO.

Le condizioni in cui calcolano 1 potenziali di equilibrio sono a concentrazione e

temperatura differenti dalle condizioni standard.

Per una qualsiasi reazione redox vale:

Ox +ne” 5 Red (2.8)

I’equazione di Nernst si scrive:

E = E° — (RT/nF) x In[(Red)"/(Ox)™] (2.9)

in cui:

E ed E° sono rispettivamente il potenziale d’equilibrio ed il potenziale standard;

R ¢ la costante universale dei gas (8,314 J/Kmole) e T ¢ la temperatura
assoluta;

n ¢ il numero di elettroni scambiati nella reazione ed F ¢ la costante di Faraday
(96485 C/mol);

[Red] = concentrazione molare di tutte le specie che perdono elettroni (forme
ridotte), dove “n” ¢ il relativo coefficiente stechiometrico della semireazione
bilanciata;

[Ox] = concentrazione molare di tutte le specie che acquistano elettroni (forme
ossidate), dove “m” ¢ il relativo coefficiente stechiometrico della semireazione
bilanciata.

Definendo con Ecqc ed Eeqa rispettivamente 1 potenziali di equilibrio del processo
catodico ed anodico ricavati tramite la formula di Nernst, il lavoro disponibile sara

dato

E

dalla differenza:

eq.c — Eeq.a = lavoro motore disponibile (2.10)

13



Quindi se tale differenza risulta essere positiva, allora il processo “potrebbe”
avvenire:

E

eq.c

—E

eq.a

>0 2.11)

Tale condizione risulta essere necessaria, ma non ¢ sufficiente per lo svolgersi del
processo. Se pero il lavoro motore disponibile risulta essere nullo o negativo il
fenomeno corrosivo ¢ da escludere:

—E,,.<0 (immunita termodinamica) (2.12)

eq.a —

E

eq.c

Nella Tabella 2.1 sono illustrati i potenziali standard, in ordine decrescente, di
alcuni semielementi riferiti all’elettrodo standard di idrogeno. Come gia detto, a
partire da essi ¢ possibile calcolare i potenziali di equilibrio tramite I’equazione di
Nernst.

Tabella 2.1: Potenziali standard di alcuni semielementi riferiti all’elettrodo standard di idrogeno.

Potenziali standard di riduzione (E%), misurati a 25 °C

Semireazione eV Semireazione eV
F2(g)+2H"(g) + 2™ = 2HF 2,980 lp+2e" =21 0,535
03+2H" +26” =0y +H,0 2075 Cut e =Cu 0518
520} +2¢ =250%" 20 Fe(CN); +e = Fe(CN); 0356
Co** +e =Co® (in HNO; 4 M) 1,850 Cu?* +2e” =Cu(s) 0,339
H0; + 2H" + 2¢” = 2H,0 1763 HEaCly(s) + 2~ = 2Hg + 2C1 0,268
MnO; +4H" +3e” =Mn0y(s) +2H,0 1,692 AgCl(s) +e” =Ag+Cl- 0,222
Ce'' +e =Ce’* (InHCIOs 1M) 170 SO} +4H' +2¢ =250,(aq) + 2H,0 017
Ce** te~ =Ce¥* 172 Cu* +e =Cu* 0,161
Hsl0g +H' +2¢~ =10; +3H,0 1,567 Sn*t +2e” = Sn?* (inHCI1M) 0139
2Br0; +12H" +10e~ = Br + 6H,0 1513 S+ 2H* 42" =H,5(g) 0174
MnO; +8H* +5¢” = Mn®* +4H,0 1,507 540} +2e =250} 0,10
PbO; +4H* +2¢ = Pb?* 4+ 2H,0 1,458 AgBr(s) + &~ = Ag+Br 0071
Cly+2e =20 139 M 428" =H,y 0,0000
€0} +14H* +6e” =20P* 4+7H,0 136 Pb** 42¢ =Pb -0,126
MnO;(s) +4H* +2e  =Mn?* +2H,0 1230 Sn?* 428" =5n -0,141
0y(g) +4H' +4e” =2H,0 1,229 Agl(s) +e™ =Ag+I- -0,152
210; +12H* +10e™ =1, + 6H,0 1,210 Ni?* 42 =Ni -0236
Bry(l)+2¢~ =2Br 1,078 Co* 4+2¢” =Co -0,282
HNO; +H" +e~ =NO(g) + H,0 0984 PbSO4(s) + 2¢~ = Pb(s) + 503 -0,335
NOj +3H* +2e~ =HNO, +H,0 0,940 Fel* +2e” =Fe -0,440
2Hg? +2¢” =Hg* 0908 200; 4 2H* +2¢~ = H,C304 -0432
Cu¥* £1"+e” =Cul 0,86 Int*+2e =In -0,762
Agt+e =Ag 0,799 Mn?* +2e” =Mn -1,182
Hgl* +2e~ =2Hg 0,796 AP* 43¢~ = Al -1677
Fe** +e =Fel* 0771 Mg* +2e- =Mg -2,360
Fe’* 1o =Fe? (inHCI1M) 0,732 Na*+e” =Na ~2,714
01(g) +2H' +2e~ =H,0, 0,695 ¥ +2¢ =Ca —2,868
HyAsOy +2H' +2e~ =H;As0; +H,0 0575 K'+e =K ~2,936
ly+2e” =3I 0535 Ut +e =L ~3,040
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2.5 Energia libera di Gibbs

I potenziali di equilibrio derivano da una grandezza termodinamica che ¢ alla
base di tutti 1 fenomeni chimici ed elettrochimici: tale grandezza prende il nome di
energia libera di Gibbs e viene identificata con AG.

Determinando la variazione di energia libera del sistema in condizioni di
temperatura e pressione costante, ¢ possibile stabilire se un determinato processo ¢
spontaneo oppure no.

In particolare, se AG<0, il processo ¢ irreversibile e quindi avverra
spontaneamente, se AG=0 il processo ¢ reversibile e si trova in una condizione di
equilibrio, se AG>0 il processo non avviene spontaneamente ma sara spontaneo il
processo inverso. [4]

L'affermazione che solo 1'oro non ha tendenza a reagire spontaneamente in un
ambiente naturale per dare prodotti di corrosione, al contrario di tutti gli altri metalli,
compresi quelli nobili, pud essere dedotta prendendo in considerazione alcune
reazioni a 25 °C e ad 1 atm.

Nella Tabella 2.2 vengono indicati 1 valori di energia libera di Gibbs di alcune
redox in condizioni standard. Nelle prime tre reazioni, essendo AG<0, il processo ¢
irreversibile e quindi avverra spontaneamente, mentre nella reazione riguardante 1’oro
st ha AG>0, quindi il processo non avviene spontaneamente [3].

Tabella 2.2: Valori di energia libera di Gibbs di alcune redox in condizioni standard.

Fe + H20 + % 02 2 Fe(OH)2 AG® = -246 KJ/mole
Cu + H20 + % 02 2 Cu (OH)2 AG® = -119 KJ/mole

Pt +H20 + % 02 2 Pt(OH)2 AG® = -48 KJ/mole

Au +3/2 H20 + 3/4 02 2 Au(OH)3 AG® = +66 KJ/mole

Per spiegare tale concetto si puo fare riferimento a un metallo generico posto in
una soluzione aerata, dove avvengono i seguenti processi:

% 0, + H,0 + 2e~ = 20H-  (processo catodico) (2.13)

M— MY + 2e” (processo anodico) (2.14)
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La reazione globale sara data dalla somma dei due, quindi ¢ data dalla seguente
formula:

M+ 0, +H,0 - M**+20H" (processo globale) (2.15)

Come spiegato precedentemente, ognuno dei due processi parziali sara
caratterizzato, in condizioni di reversibilita, da un potenziale elettrochimico di
equilibrio per cui vale la seguente relazione:

AG
Eeq.c - Eeq.a =E e = CWF (2.16)

dove n ¢ il numero di elettroni coinvolti ed F ¢ la costante di Faraday.

Per una comprensione piu diretta ¢ possibile paragonare i concetti appena
espressi ad un esempio meccanico di piu facile interpretazione (Figura 2.1 e Figura
2.2). Una sfera inserita in un campo gravitazionale passera spontaneamente dalla
posizione 1 alla posizione 2; tale passaggio determina una diminuzione di potenziale
(nel caso di una reazione elettrochimica I’energia libera di Gibbs). Il percorso ¢
possibile soltanto introducendo un lavoro meccanico dall’esterno. E da evidenziare
che per 1 processi appena descritti, la variazione totale di energia non dipende dal
percorso seguito, ma soltanto dallo stato iniziale e finale del sistema.

|
7

direzione
spontanea

AG <0

variazione
dell'energia
libera

11e

Figura 2.1: Analogia meccanica per la variazione dell’energia libera.

- ——————

i direzione
} spontanea
\

AG <0

variazione

dell'energia(A)

libera

RO N

Figura 2.2: Effetto del profilo energetico sulla cinetica della reazione.
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2.6 Diagrammi potenziale/pH (diagrammi di Pourbaix)

Una raccolta dei potenziali di equilibrio al variare del pH per le reazioni che
possono avere luogo alla superficie dei metalli a contatto con ambienti acquosi ¢ data
dai diagrammi potenziale/pH. Questi diagrammi sono molto utili nel determinare la
disponibilita di lavoro elettrico per il prodursi dei vari processi di corrosione e quindi
consentono di caratterizzare le cosiddette condizioni di immunita termodinamica dei
metalli e quelle, invece, di possibile corrosione o di intervento di fenomeni di
passivazione. Inoltre, si ha un quadro delle condizioni di equilibrio anche per le
reazioni chimiche che possono prodursi alla superficie metallica e quindi si possono
individuare 1 campi di potenziale e di pH all’interno dei quali ¢ possibile Ia
separazione di composti, ossidi, idrossidi, ecc., a cui ¢ spesso legata la possibilita di
auto-protezione dei metalli e quelli in cui, viceversa, tale separazione ¢ da escludere.

Poiché nella pratica, nella maggior parte dei fenomeni di corrosione,
I’ossidazione del metallo € accompagnata da riduzione di idrogeno e/o dell’ossigeno
(Tabella 2.3), 1 valori di potenziali di queste due semireazione vengono sempre
riportati nei diagrammi di Pourbaix e vengono identificati grazie alla presenza di due
rette:

- retta a: indica 1 valori di potenziale della riduzione d’ossigeno al variare del
pH (il potenziale di riduzione o di sviluppo di ossigeno risulta sempre di
1,23V superiore a quello relativo al processo di sviluppo di idrogeno);

- retta b: indica i valori di potenziale della riduzione dell’idrogeno al variare del
pH.

Tabella 2.3: Potenziali d'elettrodo a 25 °C, per le reazioni di riduzione dell’idrogeno e
dell’ossigeno.

Reazioni elettrodiche
(i due gruppi di reazioni sotto scritte altro non sono che forme diverse che esprimono due semireazioni: la
semireazione di riduzione dell’idrogeno e la semireazione di riduzione dell’ossigeno sciolto in acqua)
riduzione dell’idrogeno Es. ~ue riduzione dell’ossigeno Es, ~mE

Ambiente (H H) (V) o' —> o) )

acido ) )

(pHZO) 2H +2¢ = H, 0.000 0, +4H +4 ¢ =2H,0 +1.23
neutro . i ) R .

(pH:?) H +HEO+26 :H3+()H 0414 03+2H—+46 =20H +0.815
basico ) ) . .

(pH:14 ) ZHEO +2e = HE +20H '0828 O] + ZHz() +4¢” = 40H +O401
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Nelle Figure 2.3 e 2.4 si mostrano i1 diagrammi di Pourbaix del ferro in forma
dettagliata e semplificata. I campi di stabilita delle varie specie esprimono la stabilita
termodinamica di quella specie per certe possibili combinazioni E-pH. Questo vuol
dire che se il metallo & portato a lavorare nel campo di stabilita del suo ione Fe** o
dello ione Fe**, questo si corrodera perché in tali condizioni ¢ stabile lo ione ossidato
del metallo (condizioni di attivita). Se il metallo ¢ portato a lavorare nel campo di
stabilita del ferro metallico, quest’ultima sara la forma stabile e, pertanto, il metallo
non si corrodera (condizioni di immunita). Infine, se il metallo ¢ portato a lavorare in
condizioni di potenziale e pH ambientale dove ¢ stabile un ossido, per esempio
Fe;0s, sulla superficie metallica si formera quest’ultimo, in linea di massima capace
di proteggere almeno parzialmente il metallo sottostante (condizioni di pasivita).
Pertanto, la condizione di corrosione del metallo in un ambiente naturale che

contenga solo H" (deareato) o anche O, (ossigenato) pud essere immediatamente
deducibile.

it sarrscesuanatey,
N .
18} \\\ 118
18] \@L\ 16
Wl fer b 114
1,2-@""---‘__‘__? 2
1| 1
0.8
0.6
0,4
02
1o
-0,2
-0
-06
-08
-1
-1,2
-1,4
18] 16
R B B R S T TR N T Iisleﬁhw

Figura 2.3: Diagramma potenziale/pH per il ferro in forma dettagliata.
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o[ 7 T T T T T T i
E(V)
6. d18
1,2 :*@ 2
08L Sl -{08
0'4"‘ h T~ -~ - 0;4
passivation e
0:~. Jdo
cé‘rras:’_qn
041 = 0,4
-0,8 = 0,8
corrosion i
-1,2L - . 31,2
immunity
=161 -H,6
1 1 1 ) ! 1 1 I
-2 0 2 4 6 8 10 12 14 16 pH

Figura 2.4: Diagramma potenziale/pH per il ferro in forma semplificata.

Successivamente, nella Figura 2.5 e nella Figura 2.6, sono riportati 1 diagrammi

di Pourbaix di Cu, Cr, Sn e Ag.

Immunita

Cu

; — L] T v
'-'J- 5 b ]
g‘ :h“‘h y
-E S .
c - = -
=
'D - - - 'I
&) o
- - M _-. g o
- g
" Corrosione
| i | Immunita
i - A I A 'S !

Cr

Figura 2.5: Diagramma potenziale/pH per il rame ed il cromo.
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Figura 2.6: Diagramma potenziale/pH per lo stagno e 1’argento.

Benché 1 diagrammi de1 potenziali-pH siano uno strumento indispensabile per lo
studio del comportamento di un metallo nei confronti della corrosione, bisogna tenere
ben presente 1 loro limiti. Essi, infatti, sono riferiti a metalli puri in specifiche
condizioni di equilibrio a 25°C, quindi ben differenti da condizioni reali caratterizzate
da condizioni ambientali differenti e da materiali costituiti da leghe. Inoltre, essi non
danno alcuna informazione sulla velocita dei processi di corrosione e quindi la
velocita di attacco del metallo.

2.7 Cenni di cinetica dei processi di corrosione

La termodinamica non ¢ in grado di spiegare l'andamento di tutti 1 fenomeni
corrosivi. La presenza di un lavoro motore positivo € una condizione necessaria, ma
non sufficiente affinché la reazione di corrosione avvenga. E dunque necessario
introdurre lo studio dei fenomeni corrosivi da un punto di vista cinetico. A questo
scopo sara introdotta la relazione che vi ¢ tra la densitd di corrente che passa
attraverso un elettrodo e il suo valore di potenziale, necessaria per conoscere la
velocita di corrosione.

2.8 Corrente di libero scambio

Quando si immerge un metallo in una soluzione, all’interfaccia si verificano dei
fenomeni di scambio di materia tra metallo e soluzione; cioe avvengono le due semi-
reazioni, quella anodica e quella catodica, e si manifestano contemporaneamente ¢
con la stessa velocita. Per tale motivo I’equilibrio viene detto dinamico [5].

20



A tali semi-reazioni all’equilibrio ¢ associato un potenziale d’elettrodo che non ¢
dato di conoscere in valore assoluto, ma che pud essere misurato rispetto ad un
elettrodo a potenziale noto. Ad ognuna delle semi-reazioni ¢ associato un passaggio
di cariche elettriche, quindi di una corrente, che riferita all’unita di superficie diventa
densita di corrente, la quale viene indicata con "i," per la reazione anodica e con "i."
per quella catodica.

Nelle condizioni di equilibrio si dovra quindi verificare che:
1,=lcl=1g (2.17)

Dove il termine "ip " ¢ definito come densita di corrente di libero scambio, per
determinarla bisogna riportare su un grafico il logaritmo della densita di corrente in
funzione del potenziale E.

Nella Figura 2.7 viene illustrato uno schema della caratteristica per il sistema
Fe?/Fe in forma logaritmica.

r
:
H
i

e — >
log iy, Ferre® log i

Figura 2.7: Rappresentazione schematica della caratteristica per il sistema Fe2+/Fe in forma
logaritmica.

Estrapolando le curve lungo il tratto rettilineo dove ¢ valida I’equazione di Tafel,
queste s’incontrano in un punto in cui la corrente anodica ¢ uguale alla corrente
catodica. Tale punto ¢ caratterizzato dal potenziale di equilibrio e dalla densita di
corrente di libero scambio iy e rappresenta I’elettrodo su cui hanno luogo due
semireazioni all’equilibrio termodinamico. [5]
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2.8.1 Velocita dei processi di corrosione

Lo sviluppo del processo di corrosione comporta necessariamente il procedere
della reazione catodica e della reazione anodica con il relativo scambio di elettroni:
ci0 comporta uno scostamento dai rispettivi potenziali di equilibrio. Tale scostamento
¢ definito come sovratensione # funzione della densita di corrente i, che per valori
sufficientemente elevati di i segue le leggi di Tafel indicate in (2.17):

Nne=>b IOg{—C Ne =b log{—a (2.18)
g Ig

che possono essere espresse anche nella forma:

e =a+ blog-- Na=a+blog” (2.19)
0 0

in cui con iy ¢ indicata la corrente di scambio, a ¢ una costante che dipende dal
processo considerato, b ¢ il coefficiente angolare che dipende dalla generica specie
coinvolta nella reazione, dalla temperatura e da altri parametri fisici. Il pedice a ed il
pedice c si riferiscono rispettivamente al processo anodico ed al processo catodico.

Il significato fisico della sovratensione # consiste nella dissipazione di energia
per la realizzazione del fenomeno elettrochimico.

Il potenziale che un elettrodo assume al variare della densita di corrente applicata,
cio¢ quando viene polarizzato, dovra seguire le seguenti relazioni:

- nel caso in cui I’elettrodo viene polarizzato catodicamente (i.> i,), il potenziale
¢ spostato verso valori piu negativi rispetto a quello di equilibrio:

(2.20)
E.= Eeq,c - |T]c |

- nel caso in cui I’elettrodo viene polarizzato anodicamente (i,> i.), il potenziale
¢ spostato verso valori piu positivi rispetto a quello di equilibrio
E.= Eeq,a‘ |T]a | (221)

Polarizzando catodicamente si ha una corrente impressa netta pari a:
i: ic = ia (2.22)
Polarizzando anodicamente si ha una corrente impressa netta pari a:

i= - ic (2.23)
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Di seguito viene riportato un grafico in cui 1 concetti appena espressi SOno
applicati al caso del ferro (Figura 2.8).

E

Figura 2.8: Rappresentazione schematica della curva caratteristica E/i per il sistema Fe?"'Fe. [6]

Nel caso di un materiale metallico che si corrode liberamente, 1 processi anodici e
catodici non possono prodursi indipendentemente: dovranno avvenire alla stessa
velocita, corrispondente alla velocita di corrosione. Il materiale quindi si portera al
potenziale chiamato potenziale di corrosione il quale rende verificata questa
uguaglianza.

2.8.2 Sovratensioni

Si ¢ visto come la velocita di corrosione dipenda oltre che dalla disponibilita del
lavoro motore anche dalle resistenze di reazione, corrispondenti alle sovratensioni
anodica e catodica. Tali dissipazioni possono essere direttamente correlate al
processo elettrodico vero e proprio, che ha luogo sulla superficie metallica, oppure
possono essere connesse con il trasporto di materia nell’elettrolita, oppure anche alla
formazione di film superficiali generati dai prodotti di protezione.

2.9 Teoria dell’elettrodo misto

La teoria dell’elettrodo misto si basa sulla semplice ipotesi in base alla quale due
(o p1u) processi elettrochimici evolvono contemporaneamente sulla stessa superficie
metallica senza che venga applicata nessuna corrente esterna, essi decorrono allo
stesso potenziale che ¢ intermedio tra 1 potenziali di equilibrio del processo anodico
E e catodico Ec.

Tale potenziale ¢ definito “potenziale misto”, anche chiamato potenziale di
corrosione E. € la superficie metallica € un “elettrodo misto”.
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Il funzionamento di questa teoria pud essere efficacemente raffigurato dalle
rispettive rette di Tafel dei due processi che avvengono sulla superfice dell’elettrodo.
I diagrammi che riportano tali rette e che descrivono sinteticamente 1 processi sono
chiamati diagrammi di Evans (Figura 2.9).

A
E(V)

Ee

E,q=E.:= Econ

Ea

ioa  oc =i =ier log i
Figura 2.9: Diagramma di Evans tra una generica reazione catodica ed anodica.

Infatti, combinando insieme sullo stesso grafico i due processi che sono coinvolti
nel fenomeno della corrosione del metallo in un determinato ambiente, la situazione,
espressa graficamente, permette di schematizzare tutte le semireazioni possibili per
ciascun sistema coinvolto e capire meglio come si determina il valore del potenziale
di corrosione. Il punto d’incontro delle due rette determina il potenziale di corrosione,
Ecorr € la densita di corrente di corrosione icorr che ¢ proporzionale, mediante la legge
di Faraday, alla velocita di corrosione del ferro.

Diverse invece sono le situazioni dove le due semireazioni procedono su superfici
distinte tra loro: cido € possibile perché le semireazioni anodiche e catodiche sono
processi separati, seppure vincolate elettrochimicamente tra loro. Si parla in questo
caso di elementi galvanici in corto circuito. Piu familiarmente, 1 corrosionisti
utilizzano per descrivere questa situazione il termine macrocoppia.

In una macrocoppia si ha circolazione di elettroni nel metallo, dall’area anodica
a quella catodica, e circolazione di ioni nella soluzione: quelli positivi migrano
dall’area anodica verso ’area catodica e viceversa quelli negativi.
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Al potenziale di corrosione, per una macrocoppia, si devono sostituire i potenziali
dell’area anodica e di quella catodica che sono diversi e tanto piu distinti quanto piu
sono elevate le cadute ohmiche nella soluzione, indicati come prodotto tra la corrente
di macrocoppia (I) e la resistenza (R) del circuito che collega le aree anodiche e
catodiche nella soluzione. Le cadute ohmiche dipendono dalla conducibilita della
soluzione e dalla distanza tra le aree anodica e catodica. Gli effetti della corrosione
risultano ovviamente essere non omogenei: dove sul metallo prevale la semireazione
anodica si ha corrosione; dove inve