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Лекция № 16

Коррозия металлов

1. Классификация коррозтонных процессов.

2. Химическая коррозия.

2. 1. Термодинамика высокотемпературной коррозии металлов;

2. 2. Пленки на металлах;

2. 3. Кинетика газовой коррозии; 

2. 4. Газовая коррозия металлов в различных средах;
2. 5. Коррозия под действием продуктов сгорания топлива;

2. 6. Химическая коррозия в жидких неэлектролитах;

3. Электрохимическая коррозия.

3. 1. Термодинамическая устойчивость металлов;

3. 2. Примеры электрохимической коррозии.

 Под коррозией металлов понимают самопроизвольное разрушение металлических материалов в результате физико - химического взаимодействия с окружающей средой.

1. Классификация коррозионных процессов

По механизму  взаимодействия металлов со средой различают два основных типа коррозии: химическую и электрохимическую.

Особо выделяют микробиологическую и радиационную коррозию. По виду агрессивной среды, принимающей участие в процессе разрушения металлов, различают газовую, атмосферную, в растворах электролитов, подземную, коррозию в жидких неэлектролитах и др.

     По характеру изменения поверхности металлов  или  его физико - химических свойств коррозионные разрушения подразделяют на следующие виды.

1 . Общая (или сплошная) коррозия: равномерная и неравномерная.

2. Местная (локальная) коррозия: разрушаются отдельные участки поверхности  металла.

     а) коррозия в виде пятен; б) коррозия в виде язв; в) точечная коррозия (питтинг);

     г) поверхностная коррозия; д) межкристаллическая коррозия.

3. Избирательная коррозия  - подвержены сплавы, содержащие нескольких структурных составляющих, и сплавы типа твердых растворов (пример: обесцинкование  латуни в растворах).

     По характеру дополнительных воздействий выделяют:

1. коррозионное растрескивание  - коррозия металлов, развивающаяся в зоне действия механических напряжений;      

2. коррозия при трении (эррозионная коррозия);

3. кавитационная коррозия - разрушение металлов при одновременном коррозионном и ударном воздействии агрессивной среды (коррозия лопастей гребных винтов).

2. Химическая коррозия

     Химическая коррозия (ХК) представляет собой самопроизвольное разрушение металлов при соприкосновении их с сухими газами или с жидкими неэлетролитами. При этом происходит гетерогенная окислительно – восстановительная реакция, сопровождающаяся переходом электронов с металла на окислитель. Химическая коррозия характерна для сред, не проводящих электрический ток. 

     По условиям протекания химической коррозии различают: 

1) газовую коррозию – коррозию в газах и парах агрессивных веществ без конденсации жидкости на поверхности металла (обычно при высоких температурах);

2) коррозию в неэлектролитах - агрессивных органических жидкостях, таких как                                         

     сернистая нефть и др.

Термодинамика высокотемпературной коррозии металлов
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Типичный случай газовой коррозии имеет место при взаимодействии металлов с кислородом. Рассмотрим основные закономерности этого процесса. В обобщенном виде уравнение реакции окисления металла кислородом выглядит следующим образом:

Стандартная константа равновесия реакции (1) равна
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где P (O2) p  - равновесное относительное парциальное давление кислорода. Из термодинамики известно, что стандартная константа равновесия связана со стандартным изменением энергии Гиббса по уравнению

Уравнение изотермы химической реакции (1) можно записать следующим образом:
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или
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Подставим уравнение (3) в уравнение (4) и получим
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С учетом уравнения (2) можем записать
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Уравнения (4) и (5) позволяют оценить возможность протекания процесса окисления металлов. Стандартное изменение энергии Гиббса оксидов большинства металлов имеет отрицательное значение, что свидетельствует о термодинамической устойчивости оксидов при атмосферном давлении кислорода ( P (O2) = 1 атм). Таким образом,  большинство металлов в атмосфере, содержащей кислород, может подвергаться химической коррозии. Для большинства металлов условие ( G ( 0 для реакции окисления (1), как это видно из уравнения (4), будет иметь место при очень низких давлениях кислорода. Чтобы снизить возможность окисления, необходимо использовать обескислороженную атмосферу. При достаточно высоких температурах увеличивается парциальное давление паров оксида P (Men Om) в газовой фазе и им нельзя пренебрегать. Уравнение (4) следует записать в виде
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При повышении температуры, как следует из уравнения (6), растет давление паров оксида и значение ( G  увеличивается. Таким образом, с повышением температуры термодинамическая вероятность процесса окисления снижается. В связи с этим в обычной атмосфере, когда парциальное давление кислорода составляет примерно 20 кПа (0,2 атм), при температуре выше 400 К  серебро становится неокисляемым металлом. То же самое происходит с медью при Т > 2000 К.

Пленки на металлах

Скорость газовой коррозии металлов и сплавов зависит от внешних факторов (состав и давление газовой среды, температура, режим нагрева) и внутренних факторов (состав и структура сплава, механические напряжения). Существенное влияние на скорость газовой коррозии оказывают оксидные пленки, образующиеся на поверхности металлов.

В зависимости от толщины пленки на металлах принято подразделять на:

1)  тонкие (невидимые) толщиной до 40 нм;

2)  средние (видимые как цвета побежалости), имеющие толщину 40 - 500 нм;

3)  толстые (видимые) толщиной более 500 нм.

Скорость окисления металлов зависит от скорости собственно химической реакции и скорости диффузии окислителя через пленку. А поэтому защитные свойства пленки тем выше, чем лучше ее сплошность и ниже  диффузная способность. Оксидная пленка, обладающая защитными свойствами, должна удовлетворять следующим требованиям: быть сплошной, беспористой; обладать хорошим сцеплением с металлом; иметь коэффициент термического расширения, близкий к величине этой характеристики для металла; быть химически инертной по отношению к данной агрессивной среде; обладать достаточной твердостью и износостойкостью. Если образовавшаяся оксидная пленка пористая, рыхлая и имеет плохое сцепление с металлом, то даже при условии ее инертности к данной агрессивной среде она не будет характеризоваться защитными свойствами.

Пиллинг и Бедвордс сформулировали условие, при котором образуются сплошные пленки, способные препятствовать дальнейшему окислению металла. Условие сплошности состоит в том, что молярный объем оксида V (MenOm) должен быть больше объема металла V (Me), израсходованного на образование оксида, иначе оксида не хватит, чтобы  покрыть металл  сплошным слоем. Отношение молярного объема оксида к объему израсходованного металла называется фактором Пиллинга – Бедвордса:
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Учитывая, что
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можем записать
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Здесь M (Me n O m) -  молярная масса оксида, A (Me) – атомная масса металла, ( (Me n O m) – плотность оксида,  ( (Me) – плотность металла. При ( ( 1 образуется сплошная пленка, а при ( ( 1 пленка не получается сплошной. Значения фактора ( для некоторых оксидов приведены в табл.

                                                                                                         Таблица

Значения фактора Пиллинга – Бедвордса ( для некоторых оксидов металлов

	Оксид
	(
	Оксид
	(

	K 2 O
	0,48
	FeO
	1,77

	CaO
	0,63
	Fe 3 O 4
	2,09

	MgO
	0,79
	Fe 2 O 3
	2,14

	Al 2 O 3
	1,31
	Nb 2 O 5
	2,81

	Cr 2 O 3
	2,02
	WO 3
	3,36

	
	
	MoO 3
	3,45


В соответствии с данными табл. кальций и магний образуют оксиды со слабыми защитными свойствами. Оксиды алюминия и хрома обладают хорошими защитными свойствами. Оксиды ниобия, вольфрама, молибдена обладают хорошими защитными свойствами до температуры 800 0С. При более высокой температуре они возгоняются.

Фактор Пиллинга – Бедвордса дает приближенную оценку защитных свойств оксидной пленки, так как состав оксидных слоев может быть очень сложным, что будет отражаться на плотности оксидного слоя. Например, металлы с переменной валентностью могут образовывать несколько оксидов, обладающих различной структурой и свойствами. На поверхности металла наиболее богатый кислородом оксид располагается снаружи, а наиболее бедный – в глубине слоя. Так при нагревании выше 600 0С на поверхности железа образуется окалина, состоящая из трех оксидов. К поверхности железа примыкает слой вюстита FeO. Последующие слои представляют собой магнетит Fe 3 O 4  и гематит Fe 2 O 3. Окалина обладает плохими защитными свойствами. При нагревании меди на воздухе образуется пленка, состоящая из прилегающей к поверхности металла закиси меди Cu 2 O и слоя оксида  CuO. Кроме того, надо учитывать, что многие оксиды имеют нестехиометрический состав. Например, хотя закиси меди обычно приписывается формула  Cu 2 O, более точной является формула  Cu 1,8 O. Нейтрализация зарядов достигается тем, что оксид содержит некоторое количество двухвалентных ионов меди в соответствующей пропорции. Так как два катиона Cu +  электрически эквивалентны одному катиону Cu 2 + , то структура оксида должна обеспечивать размещение ионов Cu 2 +  за счет создания катионных вакансий.

Сплошные пленки далеко не всегда одновременно являются и защитными, например на железе. В реальных условиях, когда  (   >> 1, может происходить такое возрастание внутренних напряжений, которое приводит к вспучиванию и отслаиванию пленки, что обусловливает снижение ее защитных свойств. Оптимальное значение часто попадает в интервал 1 <   (      < 2,5.

Кинетика газовой коррозии

Скорость газовой коррозии V принято выражать через скорость роста оксидной пленки
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где y – толщина пленки, t – время. Обычно для описания закономерностей роста оксидных пленок на поверхности металла используют уравнения трех типов: линейное, параболическое, логарифмическое.

В случае линейного уравнения скорость окисления постоянна, то есть
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После разделения переменных и интегрирования получаем
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где А – константа интегрирования. Если окисление начинается на металле, уже покрытом тонкой оксидной пленкой, то y = A при t = 0. Для металла с неокисленной поверхностью A = 0 при t = 0. Уравнение линейного роста оксидной пленки имеет вид
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Оно справедливо, если скорость реакции на поверхности раздела постоянна, например, в случае, когда в пленке продуктов реакции имеются поры и трещины, обеспечивающие доступ компонентов среды к поверхности металла. У таких металлов ( ( 1. Линейный закон роста наблюдается для тонких и проницаемых пленок щелочных и  щелочноземельных металлов, а также при высоких  температурах для V , W , Mo, образующих летучие оксиды.

Параболическая зависимость  наблюдается  в тех случаях, когда пленка обладает хорошими защитными свойствами и препятствует диффузии активных частиц (( ( 1). Скорость роста пленки в этом случае обратно пропорциональна ее толщине, то есть
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Интегрируя это уравнение, получаем параболическую зависимость
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где B – константа интегрирования, B = y 2 при  t = 0. В координатах y 2  - t имеем прямую линию.

Этим уравнением описывается рост пленок при высокотемпературном окислении таких металлов как Cu, Ni, Fe, Cr, Co. Процесс коррозии будет тормозиться диффузией реагентов через оксидную пленку, и по мере увеличения толщины пленки дальнейший ее рост будет все время замедляться. Из уравнения (14) следует, что толщина пленки пропорциональна t ½ .

Для относительно тонких пленок, образующихся в начальной стадии окисления металла или в результате окисления при низких температурах, установлено что
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После интегрирования получаем
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где С – константа интегрирования, C = y 0 при t = 1. Это уравнение называется логарифмическим и в координатах  y – ln t имеет вид прямой линии.

Логарифмическому уравнению соответствуют начальные стадии окисления Cu,  Fe , Zn , Ni , Pb , Cd , Sn , Mn , Al , Ti , Ta.

В зависимости от температуры для одного и того же металла проявляются различные законы роста пленок. Так, медь при температурах до 100 0С окисляется по логарифмическому закону, а в интервале от 300 до 1000 0С – по параболическому закону. Окисление железа при температурах до 400 0С описывается логарифмическим законом, а в интервале 500 – 1000 0С – параболическим законом.
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          Рис. 1. Линейная зависимость роста толщины

                      пленки на поверхности металла
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             Рис. 2. Параболическая зависимость роста толщины

                      пленки на поверхности металла
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                Рис. 3. Логарифмическая зависимость роста толщины

                            пленки на поверхности металла

Газовая коррозия металлов в различных средах

Металлы при высоких температурах могут взаимодействовать с кислородом, парами воды, оксидом углерода (IV), оксидом серы (IV), хлором, например, по реакциям:

2 Me + O 2 = 2 MeO;

Me + CO 2 = MeO + CO;

Me + H 2 O = MeO + H 2;

3 Me + SO 2 = 2 MeO + MeS;

Me + Cl 2 = MeCl 2 .

Константы скорости химических реакций и защитные свойства образующихся пленок различны. Это обусловливает разные скорости коррозии металлов в указанных средах. Проведенные исследования показали, что при 900 0С скорость окисления железа, кобальта и никеля возрастает в ряду H 2 O ( CO 2 ( O 2 ( SO 2. 

В отличие от этих металлов медь практически не корродирует в атмосфере SO 2. Вольфрам при 900 0С наибольшую скорость газовой коррозии обнаруживает в атмосфере кислорода, а наименьшую – в атмосфере СO 2. В парах воды, в атмосфере 

CO 2, O 2 и SO 2 скорость газовой коррозии металлов увеличивается в ряду

Cr (  Ni (  Co (  Fe .

Коррозии под действием хлора подвержено большое число металлов. Образующиеся хлориды типа MeCl 2  и MeCl 3 часто обладают высокой летучестью и плохими защитными свойствами. Наиболее стойки по отношению к хлору никель, свинец, хромоникелевые стали. Их взаимодействие с хлором не сопровождается экзотермическим эффектом, а образующиеся на поверхности пленки обладают защитными свойствами.

Рассмотрим наиболее частые случаи коррозии железа, стали и чугуна. При нагревании выше 600  0 С железо и углеродистые стали покрываются пленкой - окалиной, имеющей сложное строение (Fe O, Fe3O4, Fe 2 O3). Наиболее близкий к железу слой Fe O  обладает лучшими защитными свойствами. Остальные слои имеют поры и трещины и легко отслаиваются.  В стали наряду с окислением  железа  происходит взаимодействие карбида железа  с кислородом воздуха и кислородсодержащими  веществами: 

Fe 3 C  + O 2  = 3 Fe  + CO2;

Fe 3 C  + CO2  = 3 Fe  + 2 CO;

Fe 3 C  + H2O  = 3 Fe + CO + H2.

В результате поверхностный слой обедняется углеродом, что приводит к изменению структуры сплава и ухудшает его механические свойства.

Особым случаем газовой коррозии являются высокотемпературные процессы селективного внутреннего окисления. Образование окалины в этом случае протекает по границам зерен кристаллитов основы и на поверхности включений графита. Из – за большого объема образующихся оксидов компонентов чугуна размеры детали увеличиваются, ее прочность снижается.

Сталь и чугун могут обезуглероживаться также в среде водорода с образованием метана

Fe3C  + 2 H2  = 3 Fe + CH4.

Коррозия под действием продуктов сгорания топлива

Существенное влияние на процессы коррозии могут оказывать соединения ванадия, содержащиеся в топливе. При горении топлива зола с оксидом ванадия  V2O5 попадает на поверхность стальных деталей и способствует повышению скорости коррозии, так как оксид ванадия способен растворять оксидные пленки на железе с образованием ванадата по реакции 

Fe 2 O 3  + V 2 O 5  = 2 FeVO 4

и окислять железо

4 Fe  + 3 V 2 O 5  = 2 Fe 2 O 3  + 3 V 2 O 3.

Оксид ванадия  V 2 O 5   разрушает также оксиды никеля и хрома.

    С повышением содержания в продуктах сгорания топлива СО заметно снижается скорость газовой коррозии углеродистых и низколегированных сталей, однако при высоких концентрациях СО в газе возможно науглероживание поверхности стали по реакции

 3 Fe  + 2 CO  = Fe 3 C  + CO2.

При этом ухудшается пластичность стали.

Химическая коррозия в жидких неэлектролитах

     К жидким неэлектролитам относятся  расплавленная сера, жидкий бром, жидкие органические вещества (бензол, CCl  , хлороформ, углеводороды, нефть).  Как  правило, коррозия металлов в указанных средах протекает по химическому механизму.

В чистом виде перечисленные выше органические вещества слабо реагируют с металлами, но в присутствии незначительного количества примесей (например, вода, иод) процессы взаимодействия с металлами резко ускоряются.

     Коррозионная активность нефти определяется в основном содержанием в ней меркаптанов, сероводорода и элементарной серы. Меркантаны (R - SH)  вызывают коррозию  Co , Ni , Ag, Pb , Sn, Cd  с образованием меркаптидов типа Me (SR) 2 . Cодержащийся в нефти  сероводород Н 2 S  взаимодействует  с Fe, Pb , Cu , Ag   с образованием

сульфидов. Например:

2 Fe + 2 Н 2 S + O 2  = 2 FeS  + 2 H 2 O.

Элементарная сера вызывает коррозию меди серебра с образованием сульфидов:

Cu  + S  = CuS;

2 Ag + S = Ag 2 S.

Присутствие следов воды увеличивает коррозионную активность нефти с примесями меркаптанов и сероводорода.

Повышение температуры,  наличие растворенного в жидкости кислорода приводит к усилению процесса коррозии.  Присутствие в жидких неэлектролитах воды обусловливает протекание процесса коррозии по  электрохимическому  механизму. Так скорость коррозии стали в тетрахлориде углерода резко возрастает при наличии следов воды, что связано с образованием агрессивных прдуктов – электролитов по реакциям

CCl 4 + H 2 O  = COCl 2  + 2 HCl;

CCl 4 + 2 H 2 O  = CO 2  + 4 HCl . (катализатор – металл)

Сера в расплавленном состоянии реагирует практически со всеми металлами, заметно разрушая Sn , Pb , Cu , меньше - углеродистые стали и Ti , незначительно - Al.
3. Электрохимическая коррозия

Электрохимическая коррозия представляет собой гетерогенную электрохимическую реакцию, развивающуюся на поверхности металлов и сплавов при контакте их с раствором электролита.

В естественных условиях электролитом служит природная вода, электропроводность которой значительно выше, чем чистой воды из – за содержания в ней различных примесей (CO 2, SO 2, Н 2 S и др.).

При электрохимической коррозии на поверхности металла протекают две  сопряженные реакции: окисление металла на аноде

                                                              Me – n e = Me n +
и восстановление окислителя на катоде

A ox  + n e  = A Red.

Окислителями при коррозии металла могут служить молекулы O 2, Cl 2, H +, Fe 3 +, NO3 –  и другие.

Процессы электрохимической коррозии подобны процессам, протекающим в гальванических элементах. Основным отличием их от процессов в гальванических элементах является отсутствие внешней цепи. Электроны в процессе коррозии не выходят из корродирующего металла, а перемещаются внутри металла.

Термодинамическую возможность электрохимической коррозии можно определить, как и для всякого другого процесса, по изменению энергии Гиббса, связанной с разностью электродных потенциалов, характеризующих анодную и катодную реакции:
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где F - число Фарадея (96485 Кл / моль),   - число электронов, участвующих в реакции, Е - разность электродных потенциалов, характеризующих  катодную и анодную реакции:

В соответствии с уравнением Нернста
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где ( 0  - стандартный электродный потенциал, R – универсальная газовая постоянная, T – абсолютная температура, a – активность соотвествующего иона. Величины стандартных электродных потенциалов различных металлов позволяют приближенно судить о термодинамической стабильности металлов. Чем меньше значение ( 0, тем активнее металл, то есть тем большей способностью отдавать электрон он обладает.

Основными катодными реакциями при коррозии металлов являются:

1. В кислой среде (pH < 7 )

2 H +  + 2 e  = H2,  ( 0 (H + / H2) = 0 B;  (21)

O2  + 4 H +  + 4 e  = 2 H2O,  ( 0 (O 2, H + / H2O) = 1,23 B;  (22)

2. В нейтральной и щелочной средах (pH ( 7 )

O2  + 2 H2O + 4 e  = 4 OH -,  ( 0 (O 2 / OH -) = 0,401 B.  (23)

Уравнения (21), (22), (23) описывают процессы, происходящие при работе водородного и кислородного электродов. Коррозию, сопровождающуюся катодной реакцией (21), называют коррозией с водородной деполяризацией, а сопровождающуюся катодными реакциями (22) и (23), называют корозией с кислородной деполяризацией.

Отметим, что выше речь шла о значениях стандартных электродных потенциалов. Если активности ионов отличаются от единицы, электродные потенциалы имеют другие значения и могут быть вычислены по уравнениям Нернста (19) и (20). При этом знак ( G может изменяться на противоположный и соответственно изменится термодинамическая возможность коррозии.

Важно подчеркнуть, что потенциалы водородного и кислородного электродов зависят от рН среды. Так, потенциал водородного электрода при Т = 298 К и давлении водорода 
Р (H2) = 1 атм (1,013 . 10 5 Па) связан с рН следующим образом:

[image: image34.wmf](

)

P

G

G

O

RT

m

2

1

ln

2

0

+

D

=

D


Потенциал кислородного электрода при Т = 298 К и давлении кислорода Р (O2) = 1 атм описывается уравнением
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В кислой среде при активности ионов H + равной 1 моль / л (рН = 0)
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В нейтральной среде [ a (H +) = 10 – 7  моль / л , pH = 7]
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Графическая зависимость потенциалов водородного и кислородного электродов от рН среды представлена на рис. 4.

Учитывая анодную и катодную реакции для конкретных условий, пользуясь уравнениями (17) и (18), можно следующим образом оценить термодинамическую возможность протекания процесса электрохимической коррозии. Электрохимическая коррозия возможна, если ( G ( 0, то есть если ( К ( ( А (Е ( 0).

Если потенциал металлического электрода больше потенциала кислородного электрода (см. рис. 4, область 3), то коррозия металла невозможна. Например, потенциал золота в отсутствие комплексообразователя во всей области рН больше потенциала кислородного электрода [( 0 (Au + / Au) = 1,68 B]. Поэтому золото с поглощением кислорода и выделением водорода корродировать не может. При потенциале металла больше потенциала водородного электрода и меньше потенциала кислородного электрода (см. рис., область 2) коррозия возможна с поглощением кислорода и невозможна с выделением водорода (Cu, Ag, Sn). Если потенциал металла меньше потенциала водородного электрода (см. рис., область 1), то возможна коррозия как с поглощением кислорода, так и с выделением водорода. К таким металлам относятся щелочные и щелочноземельные металлы, алюминий, цинк и другие.
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Рис. 4. Зависимость электродных потенциалов водородного и кислородного электродов от рН среды:  1 – электродный потенциал водородного электрода;

              2 – электродный потенциал кислородного электрода.

                       Термодинамическая устойчивость металлов

     В зависимости от величины стандартного электродного потенциала все металлы можно разделить на 5 групп, разделенных между собой потенциалами водородного  и кислородного электродов в нейтральной и кислой средах ( - 0,415; 0,000, + 0,815 ; + 1,23 В)

1. Электродный потенциал меньше   (- 0.415 В). Металлы повышенной термодинамической нестабильности (Na, Mg , Be , Al , Zn  и др.). Они могут корродировать даже в нейтральных водных средах, не содержащих кислорода и окислителей.

2.  Электродный потенциал больше (- 0,415 В), но меньше 0,000 В. Металлы термодинамически нестабильные (Cd , Mn , Ni , Sn , Рb  и др.). Они устойчивы в нейтральных средах при отсутствии кислорода. В кислых средах корродируют и в отсутствии кислорода.

3.  Электродный потенциал больше 0,000 В, но меньше (+ 0.815) B.  Металлы промежуточной термодинамической стабильности ( Bi , Re , Cu ,  Rh , Ag  и др.). В отсутствии кислорода и окислителей они устойчивы в кислых и нейтральных  средах.

4.  Электродный потенциал больше 0,815 В, но меньше 1.23 B. Металлы высокой термодинамической стабильности ( Pd , Ir, Pt). Они не корродируют в нейтральных средах и в присутствии кислорода.

5.  Электродный потенциал больше 1,23 В. Металлы полной термодинамической стабильности  (Au). Они устойчивы в кислых средах в присутствии кислорода. Могут корродировать в растворах  комплексообразователей при наличии окислителей.

Примеры электрохимической коррозии

Рассмотрим некоторые типичные случаи электрохимической коррозии.

1. Коррозия при контакте двух металлов. При соприкосновении разных металлов в присутсвии электролита протекает электрохимическая коррозия. Электролитом может быть морская или природная вода, в которой всегда присутсвуют растворенные соли. Рассмотрим происходящие при этом процессы на примере контакта железа и меди. Возникает гальванический элемент

Fe | электролит | Cu.

Железо в этом случае будет анодом [ ( 0 (Fe 2 + / Fe) = - 0,44 B)], а медь – катодом [ ( 0 (Cu 2 + / Cu) = + 0,34 B). Анодный процесс будет представлять собой растворение железа: Fe – 2 e = Fe 2 +.

Электроны переходят на медь, и в металле возникает избыток электронов, в результате чего на его поверхности протекают процессы восстановления. В нейтральном водном растворе хлорида натрия (рН = 7), контактирующим с воздухом, будет происходить восстановление кислорода, растворенного в воде:

O2  + 2 H2O + 4 e  = 4 OH -.

Суммируя катодный и анодный процессы, получаем уравнение окислительно – восстановительной реакции, самопроизвольное протекание которой обусловливает коррозию железа:

2 Fe + O2 + 2 H2O = 2 Fe 2 + + 4 OH - = 2 Fe (OH) 2 (.

Fe (OH) 2 подвергается последующему окислению

4 Fe (OH) 2 + O2 + 2 H2O = 4 Fe (OH) 3.

При дальнейшем превращении образуется ржавчина, представляющая собой гидратированные оксиды железа n Fe 2 O 3 . m H2O.

В кислотном электролите (рН ( 7) анодный процесс будет таким же, а на катоде пойдет восстановление ионов водорода:

2 H +  + 2 e  = H2.

Аналогичные процессы протекают и в случае других металлов, если вместо меди взять любой более электроположительный, чем железо металл (Sn, Pb, Ag и т. д.).

2. Коррозия металла с токопроводящими неметаллическими примесями. Электрохимическая коррозия протекает и в том случае, если в металле имеются включения неметаллов, оксидов, нитридов, карбидов. Например, сталь наряду скристаллитами железа содержит кристаллиты цементита Fe 3 C, который по отношению к железу выступает в роли катода в микрогальваническом элементе: Fe |электролит | Fe 3 C .

Чугун легко ржавеет в присутствии влаги из – за образования в наружном слое микрогальванических элементов из железа и графита. В этих случаях микровключения графита выполняют функции катода, а металл – анода. Протекают следующие реакции.

На аноде:  Me  - n e  = Me n + ;

На катоде:    2 H +  + 2 e  = H2,   (рН ( 7)

O2  + 2 H2O + 4 e  = 4 OH -. (рН ( 7)

3. Разрушение металлов при неравномерной аэрации. Важным примером электрохимической коррозии является коррозия при неодинаковом доступе воздуха (аэрации) к различным участкам металла. Этот случай может реализоваться, например, при коррозии металлического троса, стопки металлических листов, при коррозии изделия из металла, неполностью погруженного в жидкую фазу.

Примером, иллюстрирующим коррозию при неравномерной аэрации, является коррозия железа под каплей воды (см. рис. 5).
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                                               Fe
Рис.  5. Схема коррозии железа под каплей воды.

Вследствие плохой растворимости кислорода в воде его концентрация будет наиболее высокой в верхних слоях капли. Поэтому на периферийных участках капли, примыкающих к железной пластине, вероятность и скорость протекания реакции восстановления кислорода

O2  + 2 H2O + 4 e  = 4 OH –

будет больше, чем в центральных частях под толстым слоем воды. Так как эта реакция является катодной, то периферийные участки пластины под каплей будут выполнять функцию катода. Анодом служит центральная часть железной пластины под каплей.

Электродные процессы:
на аноде                                           Fe – 2 e = Fe 2 +,

на катоде                                   O2  + 2 H2O + 4 e  = 4 OH -.

Таким образом, железные и стальные изделия под каплей воды всегда наиболее сильно корродируют в центральных частях, куда доступ кислорода затруднен.

         Влияние кислотности среды на скорость коррозии

     Кислотность коррозионной среды оказывает двоякое влияние на характер протекания коррозии. Во - первых, величина pH  изменяет величину потенциала водородного и кислородного электродов.  Поэтому кислотность оказывает существенное влияние на катодный процесс. На анодный процесс величина  pH, как правило, не влияет. Во - вторых,  величина pH оказывает на процесс коррозии косвенное влияние, заключающееся в изменении растворимости продуктов коррозии и возможности образования защитных пленок. Это косвенное влияние во многих случаях является решающим.

     Исходя из типа зависимости  « коррозия - кислотность»  все металлы принято делить на 5 групп (по А.Я.Шаталову) (см. рис.):

а) - металлы, устойчивые в кислой и щелочной среде, скорость коррозии которых  практически не зависит от pH (Au, Pt, Ag ).

б) - металлы нестойкие в кислой среде и недостаточно стойкие в нейтральной среде.

      В сильно щелочной среде (pH = 14 )  эти металлы являются стойкими  ( Mg , Mn ,

      Fe).

      В щелочной среде на поверхности образуются гидрооксиды , образующие  защит-

      ную пленку.  Но при pH > 14  железо растворяется с образованием иона феррата.

в) - металлы , неустойчивые в кислой среде и устойчивые в нейтральной и щелочной 

       средах  ( Ni , Co , Сd) 

г) - металлы коррозионно стойкие в кислой среде и неустойчивые в щелочной среде

      ( Ta , Mo , W)

д) - металлы , стойкие только в нейтральной среде. ( Al , Zn , Sn ,  Pb)  Особенностью

      этих металлов является образование амфотерных  гидроксидов, одинаково хоро-

      шо растворяющихся в кислой и щелочной средах.

Рис. 6.  Влияние рН среды на скорость коррозии различных металлов
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