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RESUMEN

R E S U M E N

En el présenle trabajo se han estudiado los parámetros de flujo que pueden ser controlados

en el laboratorio con un Electrodo Cilindrico Rotatorio (E.C.R.). el cual permite hacer

estudios bajo condiciones de flujo turbulento y que con la ayuda de las técnicas

electroquímicas como: las cunas de polarización en sentido catódico y la resistencia a la

polarización lineal (RP). permiten determinar los mecanismos de la cinética de corrosión de

una muestra cilindrica de acero a! carbón 1010 AIS! libre de óxidos superficialmente.

Los experimentos se realizaron en una solución ai 3% de NaCI en presencia de HiS. el cual,

se durante el tiempo que dura el evento experimental. Para realizar los experimentos

electroquímicos se emplearon dos concentraciones de HiS: al 10% y al 99.5% mol.

Con el fin de establecer y controlar las condiciones de flujo turbulento en el E.C.R., se

manejó un intervalo de velocidades de rotación comprendido entre 0 y 9000 rpm, con

incrementos de ¡000 en 1000. en condiciones de flujo (régimen) turbulento.

Para realizar este estudio, se moniloreo en la solución de NaCI cuando se disuelve el H?S el

pH. Concentración de H;S y Oxigeno disuelto. Ei estudio cinético se siguió con parámetros

y técnicas electroquímicas tales como:

El análisis de la variación del "potencial de corrosión ", Eci>rr. en función de ía velocidad de

rotación demostró que a medida que las velocidades de rotación se incrementaban, e! E«irr

tendía a valores menos negativos; esto se manifestó en los experimentos con

concentraciones de H2S al 10% y al 99.5% mol. respectivamente, realizados en forma

independiente.

Empleando la técnica electroquímica de las "curvas de polarización " realizadas en sentido

•

catódico se pudo observar cómo efectivamente la densidad de corriente límite catódica, lum.
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es afectada por las diferentes velocidades del rotación que se emplearon con el ECR; esto

se presentó para el caso cuando se realizo el experimento con concentración de H^S al 10%

y ai 99.5% mol. Los experimentos se realizaron de manera independiente.

Otra técnica electroquímica que se empleó fue la "resistencia a la polarización ". R¡>, con la

cuai se pudo determinar ia velocidad de corrosión de la muestra cilindrica de acerolOlO. El

resultado que se obtuvo fue que se mostró una independencia de la velocidad de corrosión:

para las velocidades de rotación de 0Ü0, 1000 y 2000 para el caso de una solución NaCl -

3% + HuS al ¡0% mol. En lo que se refiere a! resultado que se obtuvo para una solución al

NaCÍ-3% + HiS al 99.5% mol se mostró una independencia de la velocidad de corrosión

para las velocidades de rotación de 000. 1000. 2000. 3000. 4000. 5000. 6000.

Líi relevancia de este trabajo radico en el hecho de generar conocimiento científico

sobre la corrosión bajo condiciones hidrodinámicas controladas, utilizando el E.C.R., en un

medio liquido que contiene HjS disuelío en contacto con una superficie metálica (acero al

carbón). En México, este tipo de estudios aún no habían sido realizadas anteriormente.



I N T R O D U C C I Ó N



INTRODUCCIÓN

INTRODUCCIÓN

En la industria petroquímica se utilizan estructuras y tuberías de acero, y es ahí donde se

presentan con mayor frecuencia los fenómenos de corrosión, debido en gran parle a los

diferentes ambientes a! que se encuentra expuesto el material metálico. Dentro de las

condiciones ambientales que revisten mayor importancia se tiene al transporte de

hidrocarburos los cuales llevan mezclados una variedad de gases, por ejemplo el H2S {ácido

sulfhídrico) entre oíros.'1'1

Con el apoyo de técnicas electroquímicas tales como Curvas de Polarización y Polarización

Lineal serán utilizadas para estudiar los problemas de corrosión asociados al flujo

turbulento en presencia del sulfuro de hidrógeno {H^S a,,s) disuelto en una solución de NaC!

al 3% en peso. Los parámetros de flujo serán controlados en el laboratorio con un sistema

de electrodo cilindrico rotatorio (ECR). el cual permite hacer correlaciones con flujos

turbulentos en tuberías.

El sulfuro de hidrógeno (HjS «as) disuelto en una fase acuosa pasa a ser una solución acida

y en contado con el acero al carbón puede ocasionar la corrosión del acero; el proceso de

corrosión generalmente es acompañado por la formación de varias fases de sulfuros. La

corrosión en medios ácidos se da por el siguiente proceso:11'

Fe —> Fe2* +2e~

H2S + H2O —>• H+ + HS' + H2O

HS- + H2O - > H" + S2' + H2O

En ia práctica, los productos de corrosión debidos a los sulfuros pueden tomar varias

formas moleculares, como FeS?. FCTSS O FeyS¡; que dependen del pl-I. presión parcial del

1-hS y el potencia! de oxidación del ambiente.'2'
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C A P I T U L O

ANTECEDENTES

Los esludios de corrosión en condiciones hidrodinámicas representan un campo de gran

interés en los últimos años para la comunidad científica mundial '. Por ejemplo, las

técnicas experimentales hidrodinámicas de que se dispone son sistemas basados en un

electrodo que se mueve con respecto a ¡a solución (Electrodos rotatorio: de disco EDR y de

cilindro ECR.). o bien, aquel donde e! flujo de una solución pasa a través de un electrodo

estacionario (sistema de recirculación de fluido ó "LOOPS") [A\

La mayoría de los problemas de corrosión bajo condiciones hidrodinámicas controladas

están relacionadas en mayor o menor grado con algún movimiento en la interfase metal /

medio. El fenómeno es complejo debido a que está en función de factores metalúrgicos,

condición del medio e hidrodinámica. Los parámetros hidrodinámicos son: velocidad de

flujo, viscosidad del fluido, intensidad de turbulencia y transporte de masa, que pueden

relacionarse entre sí con números adimensionales (No. De Reynolds. Sherwood. etc.), los

cuales permiten correlacionar flujos turbulentos en tuberías con sistemas de "LOOPS", y

ECRÍSA|.

Actualmente, los métodos hidrodinámicos (electrodos rotatorios, etc.) se aplican para

entender y comprobar fenómenos de corrosión, por ejemplo con inhibidores,

electrodeposiíación, gases disueltos en ambientes líquidos etc., apoyado por técnicas

electroquímicas que puedan proporcionar información de! fenómeno de corrosión.

Los fenómenos de corrosión pueden ser analizados mediante parámetros como e¡ potenciai

electroquímico, el cual está asociado a una energía libre y una corriente que indica la

velocidad de reacción o cinética del proceso. Esta corriente de corrosión puede convertirse

en velocidad de corrosión empleando las leyes de Faraday.



CAPÍTULO i ANTECEDENTES

Los estudios de corrosión realizados en medios de I-LS están relacionados principalmente

con la presencia de esfuerzos de tensión-compresión y sólo bajo condiciones estáticas. La

mayoría de los estudios relacionados con «ases disuehos en ambientes líquidos y en

condiciones hidrodinámicas controladas, sólo hacen referencia a ambientes como el CO2 .

pero en este ámbito no han sido concluyemes y menos cuando ios fluidos contienen además

H2S
 |7j.

Debido a la necesidad de generar información referente al fenómeno de corrosión en

condiciones hidrodinámicas controladas surge el interés de efectuar esludios bajo régimen

dinámico en ambientes ácidos de I-L-S.
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CAPÍTULO I! ASPECTOS TEÓRICOS
PEFINiCIÓNV TIPOS DE CORROSIÓN

C A P I T U L O II

ASPECTOS TEÓRICOS.

II.l DEFINICIÓN DE CORROSIÓN Y TIPOS DE CORROSIÓN.

Definición de corrosión

La corrosión se puede definir como la reacción de un metal o aleación metálica con el

medio ambiente, dando un producto con propiedades generalmente menos útiies que las de!

material de partida. El resultado finai de! fenómeno de ía corrosión suele ser la destrucción

de! metal o aleación metálica.

Algunos autores como Fontana. Jones. West. ' '" L consideran el término corrosión como

el desgaste total o parcial de un metal o aleación por reacción química o electroquímica con

el medio ambiente.

Tipos de corrosión.

Existe una extensa clasificación de los tipos de corrosión, la cual afecta al metal o aleación

en diversas formas. En la tabla 1 se presenta un resumen de los tipos de corrosión.
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Tabla 1. Algunos tipos de corrosión, características y ejemplos*9'20'2 .

Uniforme

Todas las áreas del metal son

corroídas en forma homogénea.

Corrosión atmosférica de acero a!

carbón, un acero inmerso en una

solución acida, pulido electroquímico,

etc.

Galvánica

activa noble

Son dos aleaciones distintas

acopladas entre si, en presencia cié

un medio acuoso (electrolito)

ocasionando una diferencia de

potencial. Una de estas aleaciones se

corroe, mientras que !a otra está

protegida de la corrosión. Este tipo de

corrosión está influida por ia relación

entre áreas catódicas y anódicas.

La soldadura de un acero al carbón y

un acero inoxidable, una aleación de

cobre que contiene precipitados de

aluminio ocasionando la corrosión por

picado, una aleación de acero a!

carbón y una aleación de cobre (la

corrosión puede ocurrir

preferencialmente en ia aleación de

acero).

Hendiduras Este tipo de ataque se presenta en la

zona de unión entre dos metales que

retienen soluciones. El ataque puede

ocurrir debido a una diferencia en la

concentración de oxígeno.

Este tipo de corrosión se ilustra por

copies de cobre-acero después de su

inmersión en agua de mar.

Picado

Es e! resultado de inhomogeneidades

(inclusiones, composición variable de

cristales de ia pieza fundida) en la

superficie del metal. Una superficie

que no es resistente a! ataque puede

sufrir la corrosión localizadamente o

por picaduras en toda la superficie

metálica o aleación.

Una aleación de acero inoxidable,

puede ser susceptible a este tipo de

corrosión, ya que depende que se

forme una película protectora para

tener resistencia a ia corrosión.
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TIPO DE CORROSIÓN

Intergranuíar

CARACTERÍSTICAS

Ocurre cuantío existe una

diferencia de potencial entre las

fronteras de grano y el resto de

la aleación. Este tipo de

comisión comienza ha ocurrir a

partir de la precipitación de una

fase desde una solución sólida.

Como la precipitación suele

ocurrir más rápido en las

fronteras de grano, e! material

en lá vecindad de las fronteras

de grano pierde cantidades del

elemento disuelto, ia cual

genera una diferencia de

potencial y ia frontera de grano

se disolverá preferentemente'"'.

HJEMPLO(S) '

Sensitización de aceros inoxidables.

Agrietamiento inducido
por ei medioambiente

Cortos ¡fin bajo esfuerzo

Corro íifuHotigo

- . I I - I I IV / / " "^^—!,,»•

CorroBí6n induró)B por Hidrogeno

Ocurre cuando un meta! ó

aleación se somete a esfuerzos

debido a trabajos en frío o en

caliente, ia fractura depende del

medio ambiente corrosivo.

La fractura se clasifica en frágil

ó dúctil. La fractura frágil ocurre

sobre ios pianos cristalográficos

y comprende la rápida

propagación de una grieta. La

fractura dúctil ocurre después de

una deformación plástica previa

a la faila.

Existen tres relaciones que distinguen a

este tipo de fallas:

Corrosión bajo esfuerzo (tensión),

Corrosión-fatiga,

Fractura inducida por Hidrógeno.
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TIPO DE CORROSIÓN

Daño por Hidrógeno
-Suríacc oacta

Intemal voídG

CARACTERÍSTICAS

Ocurre a través de ¡a reacción de

hidrógeno; cuando el hidrógeno

aíómico migra y se interna en ¡os

defectos e inclusiones deí metal,

formándose e! gas de hidrógeno

molecular, generando una diferencia

de presión interna que provoca ¡a

deformación y ruptura del metal

loca rizadamente (blisíer).

EJEMPLO (S)

En !a industria petroquímica en ios

ductos que transportan hidrocarburos

en donde ocurren reacciones por

hidrógeno provocando ampoilamiento

en el tubo de acero.

Corrosión por cavitación

Se produce por el choque de

burbujas dentro deí liquido, estos

choques producen impactos de alto

esfuerzo forman puntos donde ia

presión loca! es inferior a la presión

de vapor del líquido, formando de

manera eventual profundos agujeros

sobre ia superficie.

Hierros fundidos, piezas fundidas de

bronce y acero inmerso en un

ambiente líquido.
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II.2 EL FENÓMENO DE LA CORROSIÓN METÁLICA EN SOLUCIONES
ACUOSAS.

Cuando dos metales diferentes, que tienen reactividades diferentes, son sumergidos en una

misma solución conductora (electrolito) y están conectados eléctricamente entre sí

externamente, se genera un flujo de electrones del metal mas activo ó anódico hacia el

metal más noble ó catódico estableciéndose una diferencia de potencial (AE)1 que es la

fuerza electromotriz de una pila. Esto trae como consecuencia que el metal más activo se

disuelva, es decir, se corroaE10>22!.

Á N O D O

k>A

•A
•A
ta*.
»*M
•A l
«A.
•A .*s
-Ai
•A.
taA,

- * .
-A.

• A .
-Aa

Migracíón dearones

—Hte-

' * •

Flujo corriente

4.

A.MWUSA.

i>A
t>A.
bA>
>A
«-*.
• A
<_•>.
k a K .

•A
O.
hA

CÁTODO

Figura 2. Dirección de flujo de corriente entre un ánodo y un cátodo en una celda de corrosión1121.

A este sistema se le denomina pila de corrosión (Figura 2), la cual está caracterizada por

tener cinco componentes:

! También llamada tensión eléctrica, os el trabajo necesario para desplazar una carga positiva unidad de un
punto a otro en el interior de un campo eléctrico; en realidad se habla de diferencia de potencial entre ambos
puntos {VA - VQ). La unidad de diferencia de potencial es e! voltio (V).

11
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I) Ánodo (produce electrones)

II) Cátodo (consume electrones)

III) Conductor iónico (electrólito)

IV) Conductor electrónico (metal)

V) Diferencia de potencial (AE)

Si uno de estos componentes falta, la corrosión no tendrá lugar.

Por lo tanto, la corrosión ocurre como una reacción electroquímica (porque hay flujo de

electrones) y también transformaciones químicas !8'27l

El ánodo. El ánodo es una porción de !a superficie metálica donde el metal se disuelve.

Cuando el meta! se disuelve, el átomo del metal pierde electrones y entra en la

solución como un ion. Sucede la oxidación.

La pérdida de un electrón deja un exceso de carga positiva, y e) resultado es un

ion cargado positivamente. Ejemplo: la reacción de oxidación de hierro:

Fe —> Fe 2+ + 2e* (Eq. 1)

Cátodo. El cátodo es una porción de superficie metálica que no se disuelve, y donde

suceden las reacciones de reducción (consumo de electrones). Los electrones que

se producen en una reacción electroquímica anódica se combinan con iones

presentes en el electrolito. Ejemplo: La reacción de reducción de H+ \

2H+ + 2e" - > H2I (Eq.2)
(solución acida)

12
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o, si el oxígeno está presente, dos reacciones pueden ser posibles [111;

O2 4e - » 2H2O

(Solución acida)

(Eq.3)

O2 + 2H2O + 4e" - * 4 OK

(Soiución alcalina o neutra)

(Eq.4)

En una muestra de acero observada a escala microscópica, Fig.3, se observan dos fases, una

rica en hierro, llamada ferrita, Fe-a, (fase que actuara como ánodo) y otra fase eutectica

rica en carburos de hierro en una matriz de ferrita, Fe-a+Fe¡iC (fase qUe actúa como

cátodo). Como estas fases son conductoras se puede establecer un par galvánico con la

presencia de un electrolito, de esta forma queda constituida una pila de corrosión en la

misma pieza metálica.

CÁTODO
PEfcüTA

Fc-O+F«3C

®7

ÁNODO

J djttronw Fe" R

zSmSm

Fig. 3. Esquema de una sección de acero, la cual muestra feses ricas en fierro - Fe (ferrita) y carburo de hierro
ementita). Figura tomada dei libro Mas Alia del Herrumbre "21.
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113 TERMODINÁMICA DE FENÓMENOS DE CORROSIÓN.

La termodinámica es la ciencia que estudia los cambios de energía involucrados en las

reacciones -

Las reacciones químicas no sólo dependen de las especies involucradas sino también de las

actividades de los reactivos y productos. La energía libre (AG) es una propiedad

termodinámica que expresa el resultado de la entalpia de una sustancia y su probabilidad

(AH). A temperatura constante, la energía libre puede expresarse como:

AG = AH - TAS (Eq. 5)
donde: AG es el cambio de energía libre (energía libre de Gibbs),

AH es el cambio de entalpia,
T es la temperatura absoluta, y
AS es el cambio de entropía.

El signo del cambio de energía de libre da una medida exacta de la espontaneidad:

S Si AG < 0, la reacción o proceso es espontáneo.
S Si AG > 0, la reacción o proceso es no espontáneo; la reacción inversa, es

espontánea.
S Si AG = 0, la reacción o proceso está en equilibrio.

Cuando una reacción está en equilibrio y no tiene una tendencia clara a proceder hacia

delante o atrás (reacción reversible), se muestra en la Eq. 6 :

aA + bB <=> cC + dD

a, b , . . . , son los coeficientes esíequiometricos y A, B,..., son ias especies químicas.

AG° = -RTln Kcq . (Eq. 6)

donde:

AG° es el cambio de energía libre en condiciones especiales cuando los reactivos y productos están en un
estado estándar,

R es ia constante de los gases, y
Ke(¡ es la constante de equilibrio.

La energía libre estándar de formación para un número extenso de compuestos es función

de la temperatura; esto permite predecir constantes de equilibrio para un intervalo de

14
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condiciones. Solo es necesario determinar el cambio de energía libre estándar para la

reacción (AG°, Eq. 6).

AG°= I(AG°, productos)-X(AG°, reactivos)

El diseño de una celda electroquímica que funciona en condiciones termodinámicas

reversibles, es medido por un potencia! estándar y el único trabajo que se realiza en una

celda galvánica (o voltaica) es el trabajo eléctrico.

Las leyes de Faraday relacionan la cantidad de carga involucrada en una reacción

electroquímica con el número de moles de la especie que está reaccionando y el número de

electrones requeridos para dicha reacción. De manera general se puede expresar de ia

siguiente forma:

Q = zmF {Eq. 7}

Donde: z = número de electrones, m = número de moles, F = Constante de Faraday = 96500 couiom/mol.

Adicionalmente a los procesos faradaicos que obedecen las leyes de Faraday, también

pueden ocurrir procesos no faradaicos; un ejemplo típico de estos es el fenómeno de

adsorción, el cual no involucra una completa transferencia de carga de la solución al metal

Ei cambio total de la energía libre estándar AG° está dado por:

AG° ™ paso de carga * diferencia de potencial
ó

i AG° i = -nF * IED | (Eq. 8)
donde:

n es e! número de electrones por átomo de la especie involucrada en la reacción,
F es la carga de 1 mol de electrones (constante de Faraday), y
E° es el potencial estándar de la celda.

La energía libre tiene un signo que denota la dirección de ia reacción, debe seleccionarse.

AG = -nFE° (reacción catódica)
AG = nFE° (reacción anódica)

AG° esta dada por
AG° = -2.303 RT log K (Eq, 9)

Igualando ia Eq.7 y Eq.8 y despejando E° se tiene*13' .
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(Eq. 10)£ O _ 2.303 RTlogK

hF
donde R es la constante de los gases 8.314 Jmor'lC1, T es la temperatura en grados Kelvin, K es la constante

de equilibrio para ia reacción.

Para T> 298 K, la Eq.10 se reduce a:

^ 0 0 5 9 2

n
-logK (Eq.l l)

fl.3.1 SISTEMA REDOX

Las reacciones redox se describen en cuanto a ganancia o pérdida de electrones. En la celda

electroquímica de la figura 4, V representa un potenciómetro, es decir, un dispositivo que

mide el potencial eléctrico, pero a través del cual no fluye corriente o en todo caso

únicamente la cantidad de corriente más pequeña posible. Se divide la celda en dos partes;

la celda izquierda y celda derecha. La celda derecha es la media celda Cu-CuS04. La celda

izquierda es ía media celda Zn-ZnSO-i,. ll6\

JL

/«so.,
oootou

Cu

CwKl.,
ooto u

Figura 4. Celda electroquímica.

E celda = Potencial de celda
Por definición

ü celda = t-1 Calado *"•£• Ánodo

E cátodo = E cu = Potencial de medía celda Cu-CuSO4
E Ánodo = E zn « Potencial de medía celda Zn-ZnSÜ4
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*- celda fc-Cn " fc-Zn

El potencial de celda, E CC]<¡-¿. puede ser positivo o negativo. Para encontrar el E ccida, son

necesarios los valores de Ec,, y Ezn . Estos pueden determinarse a partir de los potenciales

de reducción estándar (E°) para medias celdas y de la ecuación de Nernst. (tabla 3, sección

II.3.2).

Los valores de E° son aquellos valores de potencial que se observan en condiciones

estándar. Estas condiciones estándar, por lo genera! vienen a ser una concentración

conocida (actividad de cada sustancia), y, en el caso limitado de una dilución extrema, se

pueden tomar por iguai Jas actividades o las concentraciones molares. En condiciones no

estándares, los potenciales de media celda se calculan por medio de la ecuación de Nernst.

La ecuación de Nernst establece que el potencial, E, de cualquier media celda cuya media

reacción está dada por:

a Ox + ne" o b Red

donde a moles de Ox, una sustancia oxidada, adquiere n electrones para formar b moles de

Red. una sustancia que se reduce, es decir;

2.303 * n , [Ox]a _ „.
íog l.£.q.i¿,j

nF ) [Red]b
donde:

E° = es el potencial de electrodo estándar o poiencial individual estándar en la escala de electrodo normal de
hidrógeno (EEH), R es la constante de los gases 8.314 Jmol-1K , Tes la temperatura en grados Kelvin, n es
él numero de moles de electrones transferidos, F es la constante de Faraday 9.65 x JO JV-lmoT'

Para celdas que operan a 298 °K, !a ecuación Eq.12 se reduce a

E = E°+ log-*1—\ (Eq. 13)
" [Red]b

La concentración de las sustancias disueltas se expresa en moles por litro. Las presiones

parciaies de los gases se expresan en atmósferas. Se considera que los sólidos tienen

actividades unitarias.
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11.3.2 SERIE DE FUERZA ELECTROMOTRIZ.

A3 sumergir un metal en una solución acuosa se inicia un intercambio continuo de iones

metálicos entre ia fase metálica y la fase acuosa, el intercambio de estos iones creará una

diferencia de potencial en la interfase metal-solución.

Un electrodo cuyo potencial es fácilmente reproducible y se le toma como patrón, es el

electrodo normal de hidrógeno, que consiste en una lámina de platino platinada, sumergida

en una solución acida conocida, de actividad de H+ igual a 1,0 M (molar) (pH = 0), y sobre

la cual se hace burbujear hidrógeno a la presión de 1 atmósfera. Por convención se asigna a

este electrodo, a cualquier temperatura, el potencial cero ib'241.

En la tabla 3 se muestra una lista de potenciales de media celda llamada Serie de Fuerza

Electromotriz (F.E.M.) la cual proporciona los cambios de reacción reversible de la media

celda"9-201.

o?
o?

Media celda
Au3* + 3e" •
+ 4H* +4e'

= Au
= 2H2O

f 2H2O + 4e' = 40H"
CAÍ ' ¿-C —'

Fe2* + 2e =
A¡3+ + 3e' =
Na+ + e" =

H2

:Fe
= AI
Na

E° (V vs ENH)
+1.498
+1.229
+0.401
0.000
-0.440
-1.662
-2.714

Tabla 3 Serie de Potenciales estándar (fem) electrodo normal de hidrogeno vs volts, 25 °C

Ií.3.3 SERIE GALVÁNICA

La Serie Galvánica es una relación de metales y aleaciones en agua de mar ordenados con

forme a la lista de potenciales de corrosión (ECORR)'** véase tabla 4, pudiendo identificar un

segmento de la parte activa y noble í20 '22].

*Ei ECOKR 0 ) Es el potencia! que adquiere un metal espontáneamente en un electrolito, con respecto a un
electrodo de referencia. A veces llamado potencial a circuito abierto ó potencial libre de corrosión. (2)
Sucede cuando la corriente anódica es igual a la catódica |26'.
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Extremo noble

Extremo base

oro

acero inoxidable (pasivo)

níquel (pasivo)

cobre

bronce al aluminio

ñique! (activo)

latón naval

estaño

acero inoxidable (activo)

hierro forjado

aluminio

cinc

|¡ magnesio

Tabla 4 Serie galvánica para agua de mar.. Los metales se irían ordenando de acuerdo a su mayor o menor tendencia a
corroerse

IL3.4 DIAGRAMAS DE POURBAIX

Los diagramas de Pourbaix son representaciones gráficas de equilibrios de reacciones en

función del potencial E (Volts) y el pH en agua, además, condensan información

termodinámica que reúnen en un solo diagrama.

Se sabe, por ejemplo, que un metal se disuelve o no a un potencial dado, afectado o no por

el pH del medio |18).

En la Fig. 5 para el diagrama de hierro, figuran líneas horizontales que corresponden a

reacciones en que hay cambios de electrones, independientes del pH. Por ejemplo:

Me° o Me2+ + 2e" (Eq. 14)

Las iíneas verticales corresponden a ias reacciones dependientes de! pH, pero

independientes del potencial, por ejemplo:

Me° + 2H2O » Me(OH)2 + 2 H+ (Eq. 15) ,

Me(OH)2 •» MeO2'
2 + 2 H+ (Eq. 16)
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Aquellas reacciones que dependen a )a vez del potencial y del pH pueden presentar diversas

pendientes, por ejemplo:

Me° + 2H2O <=> Me(OH)+ 2 H* + 2e (Eq. 17)

Me° + 2H2O <=> MeCY2 + 4H* + 2e" (Eq. 18)

Desde un punto de vista de corrosión en ios diagramas de Pourbaix se pueden distinguir 3

zonas de estabilidad termodinámica figura 6.

Zonas de inmunidad. En esta zona la especie metálica (Me) es termodínámicamente

estable, por lo tanto el metal no será atacado, y si en el medio corrosivo hay iones del

mismo metal (Me2+) estos tenderán a depositarse.

Zonas de corrosión. En estas zonas del diagrama las especies termodinámicamente estables

son iones o complejos en solución. El metal tenderá a trasformarse totalmente en tales

especies.

Zonas de pasividad. Estas condiciones de pH - E (Volts) lleva a la formación de productos

sólidos que pueden provocar el entorpecimiento del proceso de corrosión, solo si los

productos sólidos forman capas adherentes uniformes.

De este modo, ios diagramas de Pourbaix permiten una descripción termodinámica sobre el

comportamiento que se espera de un metal puro en diferentes condiciones de potencial y

pH en agua, indicando el estado final al que tiende el sistema, pero no menciona la

velocidad con que se llega a tal estado!20].

Fig. 5 Représenla*; ion de! diagrama de Pourbaix para el hierro en cuanto a su resistencia a i a corrosión.
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II.4 CINÉTICA FXECTROQUÍMICA DE LOS FENÓMENOS DE CORROSIÓN.

La cinética electroquímica es de una gran importancia, ya que proporciona información sobre la

rapidez con que ocurren las reacciones de corrosión.

En el proceso de corrosión ocurren reacciones de reducción y oxidación simultáneamente en la

superficie de un meta!. Estas reacciones proporcionan un mayor conocimiento de la cinética

electroquímica de corrosión.

II.4.1 CINÉTICA ELECTROQUÍMICA DEL METAL M°/Mn+

Una reacción de corrosión se expresa parcialmente por la ionización del metal, es decir, el

proceso por el cual un átomo metálico pierde electrones y queda cargado con un exceso de cargas

positivas (iguales a las cargas negativas de los electrones que se perdieron), Dicha entidad

cargada constituye un ion positivo o catión. Así de forma general la Eq. 1 se presenta del

siguiente modo:

M° —> Mn+ + ne" Reacción anódica

M un metal de valencia n, Mn+ su forma iónica y e" el número de electrones cedidos (Fig. 7).

Por otro lado ocurre una reacción de desprendimiento de gas hidrógeno (reacción catódica) en

medio ácido. Inicialmeme el protón solvatado mígra y difunde hacia el electrodo metálico,

sufriendo la transferencia de un electrón para convertirse en un átomo de hidrógeno, esperando a

que se repita el proceso, así el par de átomos se une y forma una molécula de gas (Eq. 2). El

potencial tiende a ser negativo, este cambio de potencial es llamado polarización catódica
(20.24,25)

2H+ + 2e' - » H2 t Reacción catódica (pH < 4)
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Fig.7 Esquema de un metal M en disolución, liberando en ia solución iones metálicos M *. Los electrones, e',en el
metal son consumidos por la reacción de reducción H* a Ha

11.4.2 CINÉTICA ELECTROQUÍMICA DE UN SISTEMA DE CORROSIÓN.

La corrosión acuosa es un proceso complicado, afectado por reacciones químicas y

electroquímicas, y variables metalúrgicas, que incluyen, composición y propiedades del metal o

aleación, etc.

La tendencia para que las especies cargadas sean atraídas o repelidas de la interfase metal-

solución, provoca una separación de cargas, y la película de solución que se forma en la

superficie metálica con composición diferente a la del seno de la solución, se conoce como la

doble capa electroquímica ^ l

El modelo de la doble capa electroquímica propuesto por Stern en 1924 i25], supone que el

electrodo metálico tiene un exceso de cargas, Cjm, ya sean de signo positivo o negativo. Para

compensar electrónicamente dicho exceso, se forman tres zonas en la solución (Fig.8). Una capa

de iones, que en realidad tocan la superficie del electrodo, se define como el plano de la "mayor

aproximación", que pasa por los centros de dichos iones, llamado plano interior de Helmholtz,

IHP.
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La siguiente capa es definida como plano exterior de Helmholtz, OHP. Este es el plano donde se

encuentra la mayoría de los cationes solvatados y algunos aniones. Finalmente, una capa difusa

de cargas mixtas que se extienden dentro del cuerpo de la solución. El IHP y el OHP juntos,

constituyen la capa compacta de cargas.

La región IHP contiene en su mayoría moléculas de solvente. Algunos iones, especialmente si no

se hallan fuertemente solvatados y bajo condiciones apropiadas de potencial, pueden desplazar

moléculas de los solventes y penetrar el IHP como iones específicamente adsorbidos. Por el

contrario, los iones de la capa siguiente, el OHP, conservan sus esferas de solvatación y actúan

recíproca y electrostáticamente con ías demás especies cargadas, y dentro del campo del

electrodo [25].

Fig. 8 La doble capa eléctrica en ¡as soluciones acuosas. Se supone que los espacios entre los iones están ocupados
por moléculas de agua. La configuración de las cargas varía con e! potencial del electrodo.
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Retomando lo documentado anteriormente, en un electrodo metálico inmerso en una solución

electrolítica acuosa, ocurren reacciones reversibles en la inlerfase metal-solución, puede

escribirse de la siguiente forma general.

Red <=> Ox + ne"

Donde las especies pueden ser reducidas, Red, (átomos metálicos en la superficie del electrodo) ó

oxidadas, Ox, (iones en solución) en el electrodo metálico, la transferencia de carga tiene lugar en

forma de iones metálicos i13i.

En la cinética de corrosión, las especies reactivas hacia y desde el electrodo en el transporte son

muy importantes junto con el proceso de transferencia de carga para poder expresar la

velocidades de reacción o densidad de corriente, y, por consiguiente, la velocidad de perdida de

peso del metal se relaciona por la ley de Faraday:

En un sistema que se esta corroyendo, se establecen equilibrios dinámicos que representan a las

reacciones que ahí se efectúan. Cada uno de ellos comprende un proceso anódico y catódico,

cuyas respectivas velocidades de reacción se pueden expresar mediante densidades parciales de

corriente anódica (1+ > 0) y corriente catódica (1. < 0), de modo que la velocidad de reacción

neta de cada proceso total sea 3a suma algebraica de las densidades de corriente parciales. El

potencial de equilibrio que resulta en el electrodo se muestra de la siguiente forma, Fig. 9:

1+ L icORR 0.

El transporte de corriente está asociado con un desplazamiento del potencial, con respecto a un

electrodo metálico de su valor equilibrio. Este desplazamiento se le conoce como polarización

de! electrodo, La diferencia entre el potencial del electrodo cuando circula corriente y su

poíencíal de equilibrio se denomina sobre potencial t26].
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11.4.3 TEORÍA DEL POTENCIAL MIXTO

El comportamiento de la corrosión de metales y aleaciones, usa el concepto de la teoría dei

potencial mixto propuesto primeramente por Wagner y Traud en 1938*263, la cual postula que la

reacción neta de corrosión es el resultado de dos ó más reacciones electroquímicas parciales o de

media celda, las cuaies son en principio independientes entre sí.

Para el caso de la corrosión de un meta! en medio ácido, la reacción neta puede escribirse así:

Me + nH+ -> Men + + " H2 (Eq. 19}

Lo cual es el resultado de una reacción de oxidación, (Eq, 14), y una reacción de reducción, (Eq.
20),

nH* + ne" ~> - H2 (Eq. 20)

Esta teoría asume que las reacciones anódicas y catódicas ocurren en cualquier sitio de la

superficie en constante cambio, con una distribución estadística de posición y tiempo de las

reacciones individuales.

Los dos sistemas electroquímicos (Eq. 14 y Eq. 20) presentes en equilibrio M/M+ y el otro

equilibrio H+/H2 respectivamente, buscan mantener un equilibrio sobre la superficie metálica, sin

embargo, la corrosión que ocurre lo impide.

Retomando lo que sucede en una reacción electroquímica, que al haber corrosión hay un flujo de

corriente que se origina desde el cátodo al ánodo y, por tanto, ninguno de los sistemas

electroquímicos esta en equilibrio. De ahí se desprende que ambos sistemas se desvían de sus

potenciales de equilibrio (se polarizan) alcanzando un potencial común de electrodo donde

sucede que la corriente anódica definido como. io.M es igual a la corriente catódica definido como

la ÍR_Z. El potencial uniforme al que se llega sobre la superficie metálica es el potencial de

corrosión ECOV.R (Fig. 9) I27]. El ECORR es ía suma de la corriente anódica y catódica (Eq. 21).

Í C O R R = S ^ = - 2 ] Z ' C (Eq. 21)
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La ÍCOIT esta asociada a la velocidad de corrosión del metal, la cual está relacionada ha la pérdida

de peso del metal, por medio de la Ley de Faraday.

nFw
lcorrt!

M
(Eq.22)

donde ¡«n, se expresa en amps; í es el tiempo (en segundos) para cuando ia corriente ha fluido; nF es el número de
coulombs (C) que se requieren para convertir 1 mol de metal a productos de corrosión, donde n es el número de
electrones involucrados en la reacción de disolución de metal, y F es la constante Faraday (96 480 C/moi); M es el
peso molecular (en gramos); y w es la masa de! metal corroído (en gramos)' \

I 1 I I I M i

i i i i i m i t i i i m i l i i i i i t u l i i i i

COHHlKtJTE fl.DO>

Figura 9 Relación de Corriente - potencial para una mezcla de sistema de electrodos, consistiendo en dos reacciones

electroquímicas.
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II.4.4 EFECTO DE LA CORRIENTE SOBRE LOS POTENCIALES DE CELDA

Se propone que los cambios de potencial, íos cuales surgen como resultado de ía corriente que

esta fluyendo a través de la iníerfase metal-electrolito, es producto de tres procesos:

Polarización por activación, Este es el cambio de potencial requerido para hacer que la reacción

suceda más rápido. Este fenómeno se puede analizar en función de la berrera energética entre los

reactivos y productos, y de esta manera se genera una relación entre la corriente y el potencia! de

la forma:

E = a + blogi (Eq. 23)

Conocida como Ecuación de Tafel, cuya deducción es obtenida a partir de la ecuación

fundamental de Buttler-Volmer mediante una aproximación de alto campo. Donde ias reacciones

son controladas por activación, en la cual domina la polarizada por activación.

Polarización por concentración. Muchas reacciones electroquímicas producen o consumen

especies en solución. La velocidad de una reacción dependerá de la concentración de las especies

disueltas, las cuales participan como reactivos en el paso determinante de la velocidad (rds por su

denominación en inglés: Rate-determining step). Conforme las especies son consumidas por la

reacción, se requerirá un cambio grande en potenciaí para mantener la corriente, y esto se conoce

como polarización por concentración. Una reacción para !a cual este tipo de polarización domina

se dice que esta controlada por transporte de masa o difusión.

Polarización por resistencia. Una solución electrolítica generalmente tiene una pobre

conductividad comparada con la de un metal, particularmente cuando una solución es diluida.

Como se mencionó en la teoría de potencial mixto, la corrosión consiste de dos o más reacciones

que ocurren independientemente, y es común que estas reacciones ocurran en diferentes sitios

sobre de una superficie metálica. Si una solución tiene alta resistencia eléctrica, se incrementara

la diferencia de potencial entre los sitios anódícos y catódicos, este cambio es conocido como

polarización por resistencia y si domina este tipo de reacción se dice que está controlada por la

resistencia o caída IR (este término surge de la Ley de Ohm: V = IR) | 15l
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El efecto neto de la caída IR es el aumento del potencia! necesario para hacer funcionar una celda

electrolítica y la disminución de potencial medido en una celda galvánica. Por lo tanto, la caída

IR siempre se resta del potencial de celda teórica. Es decir !243:

£- celda ~ c- cátodo " & ánotlo " *K

H.4.4.1 EFECTO DE LA TRANSFERENCIA DE MASA SOBRE LOS FENÓMENOS DE

CORROSIÓN

La velocidad de una reacción electroquímica en condiciones de no-equilibrio puede ser

gobernada por el transporte de las especies reaccionantes. Este transporte desde y hacia el

electrodo a través de la solución está afectado por '30':

S) Migración, tiene un gradiente de potencial como fuerza directora.

2) Difusión, tiene un gradiente de concentración como fuerza directora.

3) Convección, tiene un gradiente de velocidad como fuerza directora.

La migración iónica puede ser reducido por la adición de una concentración suficientemente alta

de electrolito soporte (iones que no reaccionan) en la solución ( B l

Los procesos de difusión y convección pueden o no estar gobernados por reacciones REDOX o

ser afectados por procesos eléctricos. Todos estos procesos originan alteraciones en la doble capa

eléctrica ya sea por control de activación o por control de transporte que afectan el rendimiento

de la reacción total.

Control de activación. Una reacción que es controlada por activación comienza apartir de la

rapidez con que se lleve acabo la reacción, y puede ser controlada por la velocidad del proceso

.apanir de la transferencia de carga. Por lo tanto, la cinética de un proceso controlado por

activación es descrita por la ecuación de Buíler y Volmer:
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I = I
a yiF

expj ••'•-—'• n I - e x p - 1 - " — V
\ RT 'j { RT

(Eq.24)

donde: iB = densidad de corriente de intercambio, r\ ~ Sobrepotencial = Eot,iiCBdo - B^uili,,,¡0, n - número de
electrones, aa~ Coeficiente de transferencia anódico, ac= Coeficiente de transferencia catódico, R es ¡a constante de
¡os gases, T es la temperatura ' '.

Observe la gráfica (figura 10) en relación r\ (Voíts) vs i (Ampers / área), muestra como en una

iníerfase metal electrolito la reacción no puede ir más rápido, debido a que el proceso de

transporte en el seno del electrolito es incapaz de abastecer aceptores de electrones a ía interfase

a una velocidad más rápida, a esta región en el área del gráfico es llamado control por

activación.

Mientras que la ecuación de Butíler y Voimer, Eq. 24t es válida para un amplio intervalo de

potencial, se pueden obtener soluciones aproximadas más simples sobre intervalos de potencial

más restringidos, es decir'lx27 .

Grandes sobrepotenciales: También Hamada aproximación de Aito Campo, a partir de la cual se

obtienen ias ecuaciones de Tafe! (únicamente aplicable a reacciones

irreversibles)|l8^:

log/ = iog/D +-— nA A (T/

A A (n>~5QmV)

de una forma genera!, como se muestra en la Eq. 23.

Pequeños sobrepotenciales: También llamada aproximación de Bajo Campo. Asumiendo aa

ox = 0.5, tenemos:

. , nF
0 RT
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de aquí:

i nFi0

donde Rw - Resistencia a la transferencia de carga; o en términos de pendientes de Tafel anódica y catódica, b¡, y bc:

(Eq.25)

Control por transporte de masa. Esto implica que la cinética es muy rápida, de aquí que la

reacción superficial sea reversible y el potencial es dado por la ecuación de Nernst aplicada a las

concentraciones superficiales:

E = Eo + ~- In -^-s (Eq.30)

donde: C0.s
 = Concentración en ia superficie de la especie oxidada, CR,O ~ Conceníración en la superficie de la

especie reducida.

En la gráfica sobrepotencial vs corriente de la Fig. 10, muestra cómo en una interfase metal

electrolito una reacción que es gobernada por ¡a concentración en el seno de la solución de !a

especie reactiva y por el espesor de la capa de difusión, esto ultimo significa que la corriente

límite es independiente del sobrepotenciaí, y solo será afectada por la velocidad de flujo del

medio.
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Figura 10. muestra 3a relación de una graSca de TJ vs i, si una reacción es controlada por transferencia de carga o
controlada por transporte, esto es el cambio de un control por transferencia de carga a un control por
difusión.

La velocidad de corrosión puede ser determinada en parte por la velocidad de transporte (el flux)

de reactivo, este flux necesita ser calculado. Esto puede cumplirse usando el tratamiento de la

capa de difusión de Nemst, y el tratamiento de la ley de difusión de Fick's. El modelo se ilustra

en la figura 11.

Consideramos a un electrodo, en el cual ocurre una reacción de reducción de oxigeno, Eq.4, el

modelo se ilustra en la figura 11, la concentración de oxígeno en el seno de la solución será

constante (C02) originado por gradientes de temperatura o densidad. Por que la concentración de

la reacción O es mas baja en la superficie metálica que en el seno de la solución, debido al

movimiento del flujo convectivo la concentración de oxígeno es transportada por un gradiente

químico a una velocidad (el flux ./ ) proporcional al gradiente del perfil de la distancia de

concentraciones
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Esta es una expresión de la primera ley de Fick's, aplicable para condiciones de estado estable, es

decir, la concentración en la superficie y gradientes de concentración constantes con el tiempo.

J = -D ]
dx

(Eq. 31)

donde J es el "flux" de transporte en moles seg"1/ cm'2D es una constante de proporcionalidad conocida como el

punto X
dx

es ia variación de la concentración con respecto a ía distancia en un

La línea sólida en la Fig. 11 representa un perfil de concentraciones calculado para el tratamiento

porFic'k. i23!.

El análisis más simple se realiza linearizando el perfil de la distancia - concentración conforme al

tratamiento de la capa de difusión de Nemst, representado por la linea punteada golpeada en la

Fig, í 1. El espesor de la capa de difusión S está determinado por la intersección de la tangente

dx
con la línea de concentración constante.

Fig. 11. Perfil de distancia - concentraciones para una reacción catódica O. La linea sólida muestra un tratamiento
por Fick's, y la línea punteada una aproximación conocida como e! tratamiento de la capa de difusión de
Nemst
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La resistencia al transporte de masa dentro y fuera de la capa de difusión es tal que:

Para x >5, la concentración en el seno de la solución se mantiene en un proceso convectivo. En

contraste, para x < 8. la reacción O es transportada a la superficie metálica solamente por difusión.

Esta capa de la solución se llama "capa de difusión" y su espesor es determinado por la velocidad

de la solución.

La Eq. 31 se puede escribir de la siguiente forma:

" „ v—r -—/

Donde C¡"} es la reacción de concentración en la superficie corroída (X=0), y C(! es ¡a concentración para X > 5.

Para que el estado estable se mantenga, iodo el reactivo transportado a ío largo del gradiente debe

reaccionar electroquímicamente:

nr o

el término nF toma valores de acuerdo a la ley de Faraday. Bajo condiciones Hmites C;sj ~> O,

una corriente límite se obtiene:

(lcoRR)nm - - — - r — (fcq. 34)

o

La velocidad de corrosión en el límite aumenta o disminuye variando la concentración del seno

de la solución de la reacción, Cf}, o el espesor de la capa de difusión, 5. El espesor 8 depende de

las condiciones convectivas y puede variar de 10"" m en convección forzada, hasta 5 x 104 en la

convección natural | i3J24l El "coeficiente de transferencia de masa" para un ion Z+ (kz+) se

define como:
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k?>% (Eq.35)
ó

La Eq. 35 puede expresarse como:

C11,?; (Eq.36)

La Eq. 36 indica la densidad de corriente limite (l|¡m,z+ ) que asocia la difusión de un ion del seno

de ia solución a la superficie del electrodo,
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II.5 MÉTODOS PARA DETERMINAR LA VELOCIDAD DE

CORROSIÓN

Antes de descubrir el mecanismo por el que ocurre la corrosión, el hombre solo pudo medir

las consecuencias de este proceso, surgiendo los métodos gravimetricos y analíticos que

permiten evaluar el grado de deterioro de los materiales metálicos. Midiendo las

variaciones de perdida de material metálico, ocasionado por la corrosión, o determinando ía

cantidad de material que pasaba en forma iónica a la solución.

Actualmente los métodos electroquímicos operan a través de señales eléctricas

(potencíostato-galvanostato), lo cual proporciona grandes ventajas en virtud de poder

entender y proponer mecanismos de corrosión en ambientes líquidos a nivel laboratorio en

un corto tiempo.

ÍI.5.1 MÉTODO GRAVIMÉTRtCO

La medición de la pérdida de peso de un material en contacto con una solución corrosiva,

fue la primera manera de tener una evaluación cuantitativa del proceso de corrosión.

Después, se relacionó la cantidad de material disuelto por corrosión en un tiempo dado, con

la densidad y área del material en cuestión para poder calcular la pérdida de espesor del

material por unidad de tiempo í ! W 6 l

H.5.2 MÉTODO DE RESISTENCIA A LA POLARIZACIÓN

Desde la década de los cincuenta, varios autores reportan haber encontrado cierta relación

entre la pendiente AE/AI (Potencial / Corriente) de una curva de polarización, en la cercanía

del potencial de corrosión y la velocidad de corrosión.

En 1951, Bonhoeffer y Jena I10] definieron esta pendiente como "resistencia a la

polarización". Pero no fue sino hasta 3957 cuando Stem y Geary basados en las ecuaciones
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de la cinética electroquímica y la teoría del potencial mixto derivaron ecuaciones que

relacionan cuantitativamente la pendiente de la curva de polarización, demostrando que

existe una relación lineal entre el potencial y la corriente aplicada a potenciales poco

alejados del potencial de corrosión.

Rp =
\dE
\d¡

(Eq.37)

La técnica de resistencia a la polarización es también llamada " polarización lineal".

Experímentalmente, para medir la resistencia a la polarización, se realiza fijando un

intervalo de potencial muy cerca del potencial de corrosión, ECORR, Figura 13. El intervalo

de potencial generalmente es ±25 mV por abajo y arriba del ECORR-

La corriente resultante se gráfica contra el potencial, como se muestra en la figura 12, las

ecuaciones que llevan a relacionar la Rp con la ICORR

6A x be 1 ~ , „ ,
ICORR = — ~ r — x — (Eq. 38)

2.3 ( DA + be ) Rp
donde

Rp ~ Es ia Resistencia de Polarización (la pendiente tiene unidades de resistencia).
bAbc = Son las constantes de Tafel anódíca y catódica. Estas constantes tienen unidades de volts/década de

corriente.
¡CORR - La corriente de corrosión, \xA.

H.5.3 MÉTODO DE EXTRAPOLACIÓN DE TAFEL

En 1905 Tafel[i3^ descubrió una relación empírica entre el potencial y la corriente para la

reacción de desprendimiento de H2 , pero no fue sino hasta 1938 cuando Wagner y Traud

^ , sentaron las bases de la teoría del potencial mixto, ¡a cual postula que la reacción neta de

corrosión es el resultado de dos o mas reacciones electroquímicas de media celda que

ocurren simultáneamente en la superficie metálica, usando las relaciones entre densidad de

corriente (velocidad de reacción electroquímica) y el sobre-potencial (fuerza electromotriz).
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Esta relación puede ser escrita utilizando la ecuación de Buttler-Volmer de la cinética

electroquímica:

Figura 12 Medición experimental de la Resistencia a la Polarización.

1TOTAL

nF
a

,nF
(Eq. 39)

donde:

¡TOTAL - Densidad de comente tota! (ia que se puede medir experimentalmente)
io - Corriente de equilibrio, ti= Sobre potencial, R= Constante de los gases
a = Coeficiente de simetría, F= Constante de feraday, T = Temperatura

La ecuación 40 es la velocidad de corrosión a través de la curva de polarización, llamada

"Extrapolación de Tafel".

T]= a + b log (i) (Eq. 40)
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Esta ecuación tiene ía forma y = mx + b, y se gráfica en términos de r| vs log i , b es la

pendiente, i ~ Densidad de corriente fi.A / área. Las unidades de la constante de Tafel son

en mV/década o V/década. Una década de corriente es un orden de magnitud.

La Eq. 40 representa los procesos de corrosión de cada reacción electroquímica con

pendientes anódicas y catódicas. La velocidad de corrosión esta dada por, ÍCORR , la cual

puede ser convertida en perdida de peso usando las Leyes de Faraday.
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Figura 13 Curva de Tafel medida experimentaimente

38



CAPITULO II ASPECTOS TEÓRICOS
CORROSIÓN DEL ACERO POR ÁCIDO SULFHÍDRICO fH2S>

H.6 CORROSIÓN DEL ACERO POR ÁCIDO SULFHÍDRICO (H2S)

En la industria petroquímica, los gases disueltos en ambientes líquidos, son la causa

primaria de la mayoría de los probiemas de corrosión.

Se ha encontrado que los gases disueltos en ambientes líquidos, como el oxigeno, dióxido

de carbono y ácido sulfhídrico, aumentan drásticamente la corrosión.

Es, pues, de interés abordar este tema, corno es la química de! H2S cuando es disueíto en

una solución de salmuera al 3%, mencionando sus propiedades y características que

originan la corrosión en una superficie metálica o aleación.

Propiedades Físico Químicas del H¡Sy NaCl.

Su formula química es H2S, peso molecular = 34.08. Este es un gas incoloro, mal

oior, inflamable y muy soluble en H2O, compuesto de azufre e hidrógeno. Se origina

durante la putrefacción, por descomposición de ías albúminas; por ello su oior se asocia al

de los huevos podridos. Entra en la composición de las aguas minerales sulfurosas^.

S

H H

Estructura química de! H3S

En la Fig. 14a se muestra la influencia del pH y como afecta a la velocidad de corrosión del

hierro en agua aereada a temperatura ambiente, ía cual varia con ios cambios que ocurren

en la reacción de reducción catódica, ver Eq. 1. En un intervalo intermedio de valores de

pH 4 a Í0, la velocidad de corrosión es independiente del pH, y sólo depende de la rapidez

con que el oxígeno difunde a la superficie del metal, por tanto, la corrosión se mantiene

constante, formándose sobre la superficie del metal o aleación depósitos de óxido, ver Eq.

4.

En la región acida, a pH<4. ia película del óxido ferroso se disuelve, entonces el hierro

entra en contacto directo con el ambiente acuoso. Ei aumento de la velocidad de corrosión
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en la región acida provoca la evolución del hidrógeno y la despolarización de la reacción de

reducción del oxígeno, ver Eq. 2. Para valores de pH >10, el hierro comienza a pasívarse en

presencia de soluciones alcalinas y oxígeno disueíto, por lo tanto la velocidad de corrosión

disminuye.

El efecto de la temperatura es complejo y puede resumirse como sigue:

(a) El efecto global de la corrosión es más rápido a temperaturas altas.

(b) Los cambios de temperatura pueden afectar la solubilidad de los productos de

corrosión y cambiar el equilibrio.

(c) Puede modificar los valores de pH. Este último inciso afecta la forma y

distribución de los productos de corrosión.

En la Fig. 14 b se observa gráficamente la influencia de las diferentes concentraciones de

cloruro de sodio, NaCÍ, disueíto en agua a temperatura ambiente, sobre una muestra de

acero al carbono. La velocidad de corrosión aumenta hasta un valor máximo

correspondiente a un 3% de NaCl y después disminuye, a causa de la cantidad de oxigeno

disuelto que disminuye al aumentar la concentración de NaCr ' ' .
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II.6.1 EL H2S Y EL FENÓMENO DE CORROSIÓN.

El Sulfuro de Hidrógeno ó Ácido Sulfhídrico (H2S) ha sido asociado al deterioro que causa

la corrosión y da origen al agrietamiento bajo esfuerzos por sulfuras (Sulfide Stress

Cracking. SCC), agrietamiento bajo esfuerzos por hidrógeno (Hydrogen Induced Cracking,

HIC) y ampo! lamiente, entre otros fenómenos de corrosión en los aceros usados en la

industria petroquímica^.

El ácido sulfhídrico, H;iS, es muy soluble en agua y cuando se disuelve se comporta como

un ácido débil. El ataque corrosivo a una metal ó aleación es debido a la presencia del gas

disuelto H2S en solución. El H2S es llamado "gas ácido".

La reacción de corrosión general para el Hierro + H2S en una solución acuosa puede estar

dada, como sigue:

Reacción que ocurre en el ánodo (véase Eq 1)

Reacción que ocurre en el cátodo: H2Sgas ~» H+ + HS" (Eq. 41)

HS' -» H+ + S2- (Eq. 42)

Combinando la Eq. 1, 41 y 42 se obtiene la reacción neta:

H 2 S p s + Fe + 2H20 -+FeS + H2 + 2H20 (Eq.43)

El sulfuro de hierro (FeS) producido en esta reacción se adhiere a las superficies del acero

como un polvo negro. La adherencia del polvo negro tiende a causar una aceleración local

de la corrosión porque e! sulfuro de hierro es catódico al acero, como resultado del tipo de

corrosión (picado profundo), Figura 15. Los protones (H+) generados en las Eq. 41 y Eq. 42

dan ei carácter ácido a ia solución resultante ¡33-34l.
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FsVuLaney

f j SAtom

Figura 15 Esquema de un proceso de corrosión, de un acero al carbón en «na soiución acuosa de H;S.

H.6.2 QUIMCA DEL H2S EN SOLUCIONES ACUOSAS

Los últimos estudios realizados sobre el H2S g^ disueito en una solución acuosa han sido

muy discutidas, respecto a SUS efectos de pH y su solubilidad. Con el fin de comprender los

procesos de corrosión que suceden cuando el acero entra en contacto con una solución

acuosa que contienen HjS, a continuación se indican los equilibrios químicos que presenta

el ácido sulfhídrico en agua, a una temperatura de 25°C.

Cuando el H2S en fase gaseosa (H2Sgas) entra en contacto con agua, este involucra una serie

de reacciones químicas I2a-3S3:

A) El H2Sga se disuelve y permanece en solución .iuci6n) de acuerdo a:

La constante de solubilidad (Ks) asociada a esta reacción es:

(Eq. 44)
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B) El H2S en solución sufre una primera disociación formando el íón bisulfuro de acuerdo

a:

HzSso, -> H* + HS'

Con una constante de acidez Ka¡:

ÍH* HS"
- U 5 x l O * 7 . (Eq.45)

C) La subsecuente disociación de bisulfuro (HS") al ion sulfuro es:

HS' -+ H* + S2"

Con una constante de acidez Ka2:

s1-
• 15

-10

D) La disociación del H2O pasa a ser como:

H2O -» H

(Eq. 46)

OH'

H,0
1.019x10- H

(Eq.47)

Los equilibrios indicados (Eq. 44 a Eq. 47) permiten calcular las concentraciones esperadas

para cada una de las especies. De esta manera es posible obtener gráficos como el que se

muestra en ¡a figura 16.

QUÍMICA DEL H2S

Figura 16. Concentración de cada una de las especies presentes en solución, a! entrar en contacto el H2S con
H2O en función del pH. 25°C, 1 bar.
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La química del H;S en soluciones acuosas es muy compleja, dada la estabilidad de las

diferentes especies que involucra y que varían con el pH y el potencial redox de la solución.

La mejor manera de describir el equilibrio del sistema HzS - ffeO, es con un diagrama de

Potencial vs pf i Fig.17 [37f44l

Fig, 17 Diagrama de equilibrio Potencial-pH para un sistema S-H2O.

En este diagrama de Potencial vs pH se observan los diferentes sulfuros en su forma

estable, ¡os cuales se pueden relacionar de acuerdo al pH de la solución y su Potencialt<f4].

ü.6.3 MECANISMOS DE CORROSIÓN DE ACERO AL CARBÓN EN MEDIOS QUE

CONTIENEN H2S DISUELTO.

Muchas veces los equilibrios de algunas reacciones, para el sistema Fe/H^O, pueden ser

calculados en términos de Potencial y pH, comúnmente llamados Diagramas de Pourbaix,

en los cuales se describen las zonas de estabilidad y corrosión. En la Fig, 18 se presenta el

diagrama del sistema Fe~S~COrH2O, en el que se involucran diferentes especies iónicas y

productos sólidos de corrosión como: FefQHh, FeS2, FeS y FeCíh , a 25 °C.

La Fig. 19 muestra el correspondiente diagrama en agua de mar, en la que se encuentra

disuelto el H2S y que para cada intervalo de pH se encuentran formadas las especies iónicas

H2S, HS", S2", en el que se pueden formar diversos productos de corrosión, que forman

películas sobre la superficie metálica, a 25 °C.
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Fig. 18 Diagrama de estabilidad del sistema Fe-S-CO2-H2O, a 25 ° C.'31'
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Fig. 19 Diagrama de Potencial vs pH para un sistema Fe-CI-S-H20 a 25 °C, O'l
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II.7 ASPECTOS DE FLUJO DE FLUIDOS.

En la industria petroquímica, el manejo de fluidos se ha manifestado en diferentes tipos de

corrosión, tabla 1 (agrietamiento inducido por el medio ambiente), por lo que el proceso de

corrosión puede estar influenciado por la velocidad del flujo. La velocidad de flujo sobre la

superficie de la tubería (metal/electrolito) ocasiona gradientes de concentración, coeficiente

de transferencia de masa, etc. Estos mecanismos pueden remover la película depositada

sobre la superficie metálica, que al romperse puede generar el proceso de corrosión.

En contraparte, a nivel laboratorio, se pueden simular por diferentes métodos las

condiciones hidrodinámicas de flujo controlado. Estos métodos pueden ser cuando el

electrodo gira alrededor del liquido ó aquellos donde el fluido pasa a través de un electrodo

estacionario. Así, con los Sistemas Hidrodinámicos (S.H.) de laboratorio usados en el

estudio de flujo turbulento, se pueden obtener criterios que auxilien en la comprensión y

predicción de situaciones reales l*\

II.7.1 FLUJO TURBULENTO

Cuando el flujo de un fluido es estable y ocurre en forma de placas separadas sigue una

secuencia ordenada y continua sin cruzarse entre si, el fluido tiene una estabilidad y

velocidad característica, se dice que él flujo es laminar. Por ejemplo, el flujo de agua a

través de un tubo liso quizás sea laminar. Cuando el fluido involucra una inestabilidad y

movimiento caótico, en el cual hay un flujo neto en una dirección particular, es llamado

flujo turbulento. Este tipo de flujo resulta de una barrera (rugosidad del tubo) que obstruye

la corriente de flujo '4l

Considérese un flujo de un fluido entre dos placas planas, una estática y otra en

movimiento, como se muestra en la Figura 20, en la que se observa el resultado de los

efectos de la viscososidad (p.) y la velocidad relativa del fluido. En la inferíase placa

estática / fluido ia velocidad es igual a cero; esta velocidad aumenta progresivamente con la
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distancia y se incrementa hasta un punto en que las fuerzas viscosas de corte son

prácticamente insignificantes. A la región próxima a la placa sólida estática en donde se

experimentan los efectos viscosos se le conoce como "capa limite hidrodinámica".

ínicialmente el desarrollo de la capa límite a lo largo de la placa es laminar.

Estas dos placas paralelas están separadas por una distancia h, el espesor queda

especificada por la coordenada y, en donde la velocidad alcanza el 99 % de la velocidad de

corriente libre U.

;"•• . - . , • . •; • • -^ 1 v"4 1 - :

placa molida en Klovimiento
t

y

í
Placa Solida Estática

h

•i-
Fig. 20. Fluido con una viscosidad n contenido entre dos placas paralelas separadas a una distancia h. El
movimiento de la placa superior es a una velocidad constante U y la piaca inferior permanece estática, y
indica la distancia de la placa estática a lo largo de h y u(y) indica la velocidad de distribución a lo largo del
fluido en la dirección y. Condición laminar.

En estas condiciones, el fluido se adhiere a la placa estática y las moléculas del fluido se

adhieren a la superficie de la placa en movimiento a una velocidad U. Por lo tanto, la

velocidad del fluido es función de la posición a lo largo de la distancia h, La velocidad del

fluido a una cierta posición entre las placas se indica por u()>), en condición laminar. El

perfil de velocidades es lineal de acuerdo a ^\

u(y)= ~U (Eq.48)

Para mantener el movimiento constante del fluido dentro de las placas es necesario aplicar

una fuerza en la dirección del movimiento. Esta fuerza tiene que estar en equilibrio con la

fuerza de fricción en el fluido. La fuerza de fricción por unidad de área o esfuerzo de corte
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de fricción (Txy) se refiere al esfuerzo viscoso de corte que actúa sobre el sistema en la

dirección del movimiento del fluido y en un plano perpendicular a la coordenada^.

El Txy relaciona un gradiente de velocidad

fricción. Esta ley se expresa como:

du

du

dy

dy

y está dado por la ley de Newton de

(Eq.49)

Donde ¡i es la viscosidad.

El esfuerzo de corte de fricción en la placa estática, cuando y=0 , es ahora el "el esfuerzo de

corte de pared" y se denota por Tw.

Como se comentó anteriormente, el flujo dentro de la capa límite permanece laminar por

una cierta distancia que depende de las propiedades y de la velocidad del fluido.

Sin embargo, e! cociente de fuerzas viscosas a fuerzas inerciales disminuye a medida que el

espesor de la capa limite aumenta y el campo de fiujo se hace turbulento. Aún en estas

condiciones persiste un movimiento cuasi laminar en la vecindad inmediata de la

superficie, como se observa en la Figura 21. A esta porción de la capa límite turbulenta se

le conoce como subcapa laminar *4l

, ' Regimtn turbulanto

Subcapa laminar

'H-fJfti L J—tf H H I "

Fig. 21 Diferentes regímenes de flujo en la capa iimite de una placa plana
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Cuando el movimiento de un ñuido laminar se rompe y pasa a fluido turbulento, en la

transición se forma una mezcla con movimiento de torbellino, "eddy", para pasar después a

la condición de turbulenta. El cual en condiciones de flujo turbulento, la velocidad y la

presión son un punto fijo en el espacio el cual no permanece constante con tiempo.

La existencia de un flujo laminar, de transición y turbulento, es función de Ja geometría que

se considere, las propiedades del fluido y la rugosidad de la superficie metálica. Los

"eddys" que se forman en el fluido son de tamaño inconstante, se forman de una manera al

azar, e incrementan los procesos de transferencia de calor, masa y momentum.

Debido a la naturaleza al azar del flujo turbulento, los métodos directos para calcular el

perfil de velocidades no han sido validados. Las ecuaciones de continuidad y movimiento

normalmente usadas en las condiciones de flujo laminar también aplican para el flujo

turbulento. Sin embargo, la solución de estas ecuaciones en condiciones turbulentas es un

proceso sumamente complejo. Además, una vez que la solución de la ecuación se ha

encontrado, ésta será un resultado instantáneo y, en condiciones turbulentas, los valores

cambian aleatoriamente con el tiempo ̂ 43'.

H.7.2 APROXIMACIONES EMPÍRICAS PARA LA TRANSFERENCIA DE MASA

EN EL FLUJO TURBULENTO.

El análisis para describir los procesos que ocurren en la región del flujo turbulento está

basado en datos experimentales. Comúnmente se hace uso de relaciones empíricas y

números adimensionales para el estudio del flujo turbulento.

Los números adimensionales son un grupo de variables representativas que toman en

consideración ciertas características de un fluido. Algunos de los números adimensionales

más comúnmente usados en el estudio de la corrosión en ambientes líquidos son: el número

de Reynolds (Re), el número de Schmídt (Se), y el número de Sherwood (Sh).
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El número de Reynolds define la velocidad relativa del fluido en función de una longitud

característica "1" y puede ser usado para identificar el tipo de flujo que ocurre en un sistema

(laminar o turbulento), La longitud característica "/" se define de acuerdo a! sistema bajo

estudio. El número de Reynolds se define como ^:

R e = ~ (Eq.50)

v

Donde u significa la velocidad del fluido y v es la viscosidad cinemática del fluido. La

viscosidad cinemática esta dada por la relación:

V = ^ (Eq. 51)
P

Donde ¡i y p son la viscosidad y densidad del fluido, respectivamente.

El número de Schmidt (Sci) es un número adiraensional asociado a las propiedades de la

transferencia de masa del fluido y se define, para una especie "i", como:

cy, - ^ - , v rpn <">\

pü, £>,-

Donde A es el coeficiente difusión de la especie "i" en el fluido.

El numero de Sherwood (Sh) se asocia al coeficiente de transferencia de masa (&¡) de una

especie "i" en eí fluido y se expresa como:

S h , - Í ¿ (Eq.53)

En términos generales, para un sistema electroquímico k¡ se puede definir como la

velocidad de transferencia de masa de una especie í que tiene lugar en un fluido dividido

por la diferencia de concentración de i, entre el seno de la solución y la superficie del

electrodo m .

Anteriormente se había definido en la Eq. 36, e! coeficiente de transferencia de masa una

especie i, para un proceso electroquímico catódico controlado por la difusión, por lo que se

puede correlacionar la densidad de corriente límite (ítimu) con la k¡ de acuerdo a:
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le- = lum-i

El número de Shenvood puede rescribirse en función de la densidad de corriente limite

como:

^ (Eq-55)

Donde n es el número de electrones involucrados en Ja reacción electroquímica, F es la

constante de Faraday, y C>,i es ¡a concentración de / en el seno de la solución.

Los análisis hidrodinámicos han mostrado que los números adimensionales Re, Sc¡ y Sh¡

pueden relacionarse con la siguiente expresión.

Shj = CRexSc¡y (Eq.56)

Donde C, x y y son constantes que se determinan experimentalmente y dependen de las

condiciones hidrodinámicas del sistema.

H.7.3 ELECTRODO DE CILINDRO ROTATORIO

El uso del electrodo de cilindro rotatorio (ECR) en pruebas de laboratorio ha estado

ganando popularidad en los estudios de corrosión en los últimos años. Esta popularidad se

debe por sus características de diseño permite trabajar en condiciones de flujo turbulento

estudiar las propiedades de transferencia de masa.

Se ha encontrado que para un ECR, la transición entre el flujo laminar y turbulento ocurre a

bajas velocidades de rotación. Esta transición se ha sugerido que ocurre a valores de

número de Reynolds (Re) de aproximadamente 200. Para valores superiores 200 Re, este

valor es aproximadamente equivalente a una velocidad periférica de 0.002 m s' {= 38 rpm),

para un cilindro de 0.01 m de diámetro sumergido en un fluido de v ~ 1 x 10"* mV l (ej.

Agua pura) [ I M 1 J .

Cuando se sumerge el ECR en un fluido y rota a una velocidad muy lenta, el fluido se

mueve en circuios concéntricos alrededor del cilindro (condición laminar). Cuando la
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velocidad de rotación del cilindro aumenta, el modelo de ñujo se rompe, formando vórtices

de Taylor, desarrollándose la condición de turbulencia, Fig. 22. Estos vórtices refuerzan los

fenómenos de transporte de masa, momentum y transferencia de calor en el electrodo de

cilindro rotatorio '7| 4 i ].

El ECR es una herramienta útil en los estudios de laboratorio de corrosión, ya que permite

la comprensión del fenómeno de transferencia de masa, los efectos de formación de

películas sobre la superficie del electrodo, fenómenos de inhibición, etc. y donde tomen

participación las condiciones de flujo turbulento [Z9\

Fig. 22 (A) Progreso de un flujo que ilustra la formación de vórtices en h capa de la pared y la evolución de
turbulencia, (B) Esquema de un vórtice de Taylor.

52



CAPÍTULO II ASPECTOS TEÓRICOS
ASPECTO DE FLUJO DE FLUIDO

H.7.3.I EXPRESIONES PARA LA TRANSFERENCIA DE MASA EN EL

ELECTRODO DE CILINDRO ROTATORIO (ECR)

En 1954, Eisenberg, Tobías y Wilke [30] publicaron una teoría sobre el estudio básico de la

transferencia de masa, caracterizado por el ECR, basados en el estudio electroquímico de

las reacciones de óxido-reducción de los iones Fe(CNy3 / FefCN^"4. Eisenberg y

colaboradores establecieron una relación entre la densidad de corriente límite medida de las

especies electroactivas (Íi¡m,i) y la velocidad de rotación del electrodo cilindrico (C/ECR).

Para el E.C.R., en condiciones de flujo turbulento, la densidad de corriente límite para Ja

difusión del H*, puede calcularse por la ecuación propuesta por Eisemberg. Esta relación se

define a través de la Eq, 57:

0.7 (Eq.57)

Donde, n es el número de electrones involucrados en una reacción electroquímica, F es la constante de
Faraday, Cbj es la concentración en la solución de las especies iónicas "i" involucrada en las reacciones
eiectroquimicas, ¿ECR ~°3 es el diámetro del cilindro del electrodo, v es la viscosidad cinemática del electrolito
y D¡ es e¡ coeficiente de difusión de las especies "i", URCE °'\ velocidad periférica dei ECR.

La Eq. 57 predice, a una temperatura constante, una relación lineal entre la ÍM, ¡ medida y

la velocidad de rotación del electrodo elevada a la 0.7 [39], Fig.23:

Í , r , 07 ÍT7 ; m

>l¡m,i

/

URCE '

Fíg. 23 Relación entre ta densidad de corriente límite de una especie i vs. velocidad de rotación del electrodo.
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Donde la constante A es igual a:

A = 0.0791 nFCb.i 4 C R ~ ° J v*344 D?644 (Eq. 59)

La velocidad periférica esta dada por la siguiente ecuación.

2?T IsC/í VECR

Ull£E- ~ (Eq. 60)

Donde TECR es el radío del ECR, VECB velocidad periférica del ECR.

El coeficiente de difusión está dado por la siguiente ecuación en (era2 s"1) í39l

R T

D H + = A , H + (Eq.61)

Donde R es ia cte. de los gases ideales, T es la temperatura (°K), Z2 Carga iónica de las especies involucradas
en ia reacción electroquímica, F es ia cte. de Faraday, %H* conductividad del protón íT en (cm mol" )

X H
+= X H

+, 25X + a(t-25) + b(t-25)2 + c(t-25)3 (Eq. 62)

Donde XH
+ = 349.85, a = 4.81595, b= -1.03I25xI02y c= -0.7670x104 son constantes,! tiene unidades en °C.

La viscosidad cinemática está dada por ia ecuación 51, donde n y p son la viscosidad y

densidad del fluido, respectivamente y puede calcularse de la siguiente manera,

ja es la viscosidad de la solución .

Í.3272ao-0~0.0Q10S3<r-2Q)'

|¿r=M°H2ol0 '+10S (Eq.63)

Donde Lt°H2O= 3.OO2xlO"3Kgm'is"'
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y p densidad del fluido.

p = 1152,3-0.51161 (Eq-64)

donde T tiene unidades de "K, y p en Kg m"3.

El estudio del análisis de flujo del ECR indica una longitud característica "1" usada en el

cálculo de números adimensionales de Re y Sh, el cual es igual al diámetro del cilindro

(<4CR) Í39] . La Eq. 57 puede expresarse en términos de los números adimensionaíes como:

ShiXE = 0.0791 R e * / 7 Se?** (Eq. 65)
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CAPITULO ¡II EXPERIMENTACIÓN

III.1 INSTRUMENTACIÓN EXPERIMENTAL

Este capítulo presenta la metodología experimenta! del estudio cinético catódico, el cual se

llevo en condiciones hidrodinámicas controladas por el electrodo de cilindrico rotatorio,

(véase figura 23) a efecto de provocar un flujo turbulento.

Por ello se describen los siguientes procedimientos:

IH.1.1 Montaje experimental.

El montaje experimental consistió en: (véase figura 24)

I) Una PC-Pentium a 75 MHzf a la cual se le instaló el software Corr-Ware, que realiza

una variedad de experimentos electroquímicos, y que opera bajo Microsoft Windows

95.

II) Potenciostato /Galvanostato marca Solartron modelo 1280.

III) Una celda de vidrio de cuatro bocas con capacidad de un litro.

IV) Un electrodo de cilindro rotatorio marca EG^G PARC modelo 636.

V) Un Sistema de captura de gases.

VI) Un Flujómetro para la regulación del H2S

VII) Para el estudio cinético catódico se emplearon dos cilindros de H2S goS a diferentes

concentraciones, siendo:

1) Concentración al 10% mol de H2S + 90 % de N2.

2) Concentración al 99.5% moi de H2S.

> El equipo empleado en la determinación de la concentración de "oxígeno disuelto" en

la solución NaCl al 3% cuando se disuelve el H2Sgas, es el siguiente:

Medidor de oxigeno disuelto Y.S.I02001, modelo 58, rango de 0.0 a 19.99 mg/litro

de C% salida a registros, para uso en campo o laboratorio.

> El modelo empleado para medir la concentración de "pH" es:

pH-metro, marca Corning, modelo 58905-00, rango de pH 0.0 a 14, mV ± 1999,

Temp.°C 0-100.
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IHX2 Montaje de la celda electroquímica.

Las partes de la celda electroquímica se describen a continuación: (véase Figura 25)

a) Electrodo de referencia de calóme! ( H ^

b) Puente salino y punta de vicor.

c) Electrodo auxiliar de platino o grafito.

d) Disipador de gases con tamaño de poro número 2

e) Electrodo de trabajo cilindrico rotatorio.

i[
a

L

1

Figura 25. Esquema de la celda empleada,
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HI.I.3 Montaje del Electrodo de Cilindro Rotatorio (ECR).

El Electrodo de Cilindro Rotatorio está integrado por los siguientes componentes: (véase

figura 26)

a) Sistema de rotación.

b) Terminal de electrodo de trabajo conectada al potenciostato.

c) Cuerpo aislante de Tefíón.

d) Eje de rotación metálico.

e) Muestra cilindrica de metal (acero 1010) en el eje de rotación.

f) Extremo de teflón.
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a

b

Figura 26. Esquema del electrodo de cilindro rotatorio.
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III.1.4 Montaje del sistema de captura y neutralización del H^

Esquema diseñado para la captura y neutralización del tfcSgas que no alcanzó a disolverse

en la solución de NaCí al 3% contenida en la celda electroquímica: (véase figura 26)

Trampa de vacío A Tiene ¡a función de mantener la salida del H2Sgas a presión

constante.

Contenedor B En su interior contiene una solución de NaOH al 10% en peso.

Contenedor C En el interior del contenedor tiene una solución de

concentración uno Molar.

A

B

O peí

• 3

Figura 26. Esquema de contenedores para neutralizar el tfe
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IH.2 CARACTERÍSTICAS DE LA MUESTRA.

Esta sección presenta las características de la muestra cilindrica de acero ai carbón 1010,

usada para el electrodo de cilindro rotatorio: (véase figura 27)

Las muestras fueron pulidas con lijas del número 400, 600, 800; después se desengrasaron

con alcohol isopropüico y finalmente se almacenaron en un desecador con silica gel para

ser empleadas en el ECR.

B 0.8

Figura 27. A) Características de la muestra de! Electrodo de Cilindro Rotatorio, B) Longitud de la muestra

cilindrica de 0.8 cm y C) Diámetro externo de ia muestra cilindrica 1.2 cm.
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IIL3 PREPARACIÓN DE SOLUCIONES.

Las soluciones que se emplearon en todo el proceso experimental del estudio cinético

catódico fueron:

1. Solución de NaC! al 3%.

Para un litro de solución se pesan 30 gr. de NaCI grado reactivo y 970 mi de

agua destilada.

2. Cuando el HaSgas se disolvió en la solución de NaCI-3% se determino !a

concentración en unidades de "partes por millón, ppm" empleando el:

Método lodométrico API - "RECOMMENDED PRACTICE FOR ANALYSIS

OFOÍL-FIELDWATERS", 2 ed. November 1968, pg 30.

64



CAPITULO III EXPERIMENTACIÓN

HI.4 PROCEDIMIENTO EXPERIMENTAL.

El procedimiento experimental se efectuó en condiciones de flujo turbulento controlado, el

cual fue realizado en el laboratorio:

Para una celda de vidrio la cual contiene a la solución de NaCl - 3% donde se burbujeo

f^Sgas durante una hora.s En este tiempo se monitoreo el pH, oxígeno disuelto y la

concentración de H2Sgas disuelto en la solución. Después la muestra de acero cilindrica se

monto sobre el ECR para ser sumergido dentro de la solución, para provocar el flujo

turbulento controlado.

Para provocar el flujo turbulento en este experimento, las velocidades de rotación que se

emplearon fueron en un rango de 0 a 9000 revoluciones por minuto (r.p.m.), evaluándose

cada 1000 rpm. (véase tabla 5).

Electrodo de Cilindro
Rotatorio.
(E.C.R.)

Velocidades de rotación empleadas en orden ascendente con
incrementos de 1000 en 1000 para obtener un flujo turbulento en
condiciones controladas en el laboratorio.

Revoluciones Por Minuto
000 1000

1

2000 3000

J

4000 5000 6000 7000 8000 9000

Tabia 5. Muestra ias velocidades de rotación que se emplearan en el experimento de la cinética catódica

utilizando en electrodo de cilindro.

11 Es importante comentar que se siguió burbujeando HjSgM a la solución de NaC! - 3% durante todo el tiempo
que tardo el experimento.
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En toda la etapa experimental se utilizaron dos diferentes concentraciones de H2Sgas, (véase

tabla 3). En este sentido pues, la investigación esta planteada en dos "Etapas

Experimentales".

Etapa de! Experimento

1

2

Concentración de H2S

10% mol +90% N2

99.5 % mol

Condición

Burbujeo continuo de H^Sg^ durante

todo el experimento a la solución de

NaCl - 3%.

Burbujeo continuo de H2SgBS durante

todo el experimento a la solución de

NaCl - 3%.

Tabla 3 Muestra un resumen de las etapas experimentales llevadas a cabo durante esta investigación
utilizando el ECR en condiciones de flujo turbulento controlado, en una solución a! 3% NaCl que
contiene H2S disuelto.

Para caracterizar los mecanismos de corrosión se pueden emplear diversas técnicas

electroquímicas; Para esta investigación solo se utilizaran dos técnicas electroquímicas para

monitorear los efectos de corrosión: 1) Curvas de Polarización (CP) y 2) Resistencia a la

polarización (Rp).

En la tabla 4 se muestra el procedimiento experimental que se desarrollo para el

estudio cinético catódico utilizando el E.C.R.

La investigación tiene como objetivo entender ios mecanismos de corrosión en un proceso de flujo
turbulento controiado. En este proceso el electrodo metálico de acero, ECR, debe estar en contacto con una
solución de NaC! ai 3% que contiene H2S disueito como medio agresivo.
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Tabla 4. Estrategia que se siguió para el estudio cinético catódico en condiciones de

flujo turbulento controlado utilizando el ECR.

PREPARACIÓN DE LA MUESTRA

Saturación del medio
con HzSgas

Monitoreo del medio
pH,O2

Inmersión del
ECR

Evaluación por técnicas
electroquímicas:

> Curvas de polarización
> Polarización Lineal

Análisis de resultados
influido por ia rotación

del ECR

Conclusiones

Experimento 2
3aSgas 99.5% mol
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HI.4.1 Procedimiento para la obtención de las curvas de polarización

catódica.

El procedimiento experimental que se siguió para la obtención de las curvas de polarización

catódica en condiciones de flujo turbulento controlado, apoyado en el método

potenciodinámico17 a presión y temperatura ambiente de la ciudad de México, Distrito

Federal, fue el siguiente:

1.- Se monitoreo y registro el H2Sgas disuelto en la solución (concentración en ppm), pH y

oxígeno disueíto, antes de iniciar el experimento.

2.- Posteriormente se monto la muestra de acero cilindrica limpia en el ECR, se midió la

continuidad eléctrica con un volt-metro entre la muestra cilindrica y la terminal del

electrodo (véase figura 20). A continuación se siguió con el procedimiento del

experimento visto en la sección 331.4

3.- Se monitoreo y se registro el Potencial de Corrosión (ECORR) de 0 a 9000 rpm.

4,- Se aplico un sobrepotencial (en sentido anódico catódico) de -0.6 V.

5.- El barrido se realizó a imV/seg.

6.- El potencia! de la muestra y el flujo de corriente se registraron continuamente.

l.~ Una vez concluido el experimento, la solución a! 3% de HaCl + H2S se neutralizo con

NaOH, y puesta en un contenedor de residuos peligrosos para su desecho.

Imponiendo a voluntad el potencial; este potencial se mantiene constante con e! tiempo (técnicas
potenciostáticas), o bien se hace variar con el tiempo, de acuerdo con un programa prefijado (técnicas
potenciodínámicas). En ambos casos la variable que se mide como reacción del sistema es la intensidad de
corriente que circula.
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8.- Los resultados obtenidos se analizaron con el software "CorrView" para las diferentes

velocidades de rotación. El software fue alimentado con datos como la densidad de Fe ~

7.87 g/cm3, Peso equivalente = 27.9 g/eq, Área cm2 = 2.978, para los cálculos

correspondientes.

Este procedimiento se repitió hasta obtener un conjunto de curvas de polarización, para las

dos diferentes concentraciones de HaSgas, al 10 y 99.5 % mol.
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III.4.2 Procedimiento para la obtención de las mediciones por

polarización lineal, Rp.

Esta sección muestra los procedimientos con que se obtuvieron las mediciones por

polarización lineal, en condiciones de flujo turbulento controlado, a presión y temperatura

ambiente de la ciudad de México, Distrito Federa!, siendo los siguientes;

De acuerdo a los pasos 1, 2 y 3 del procedimiento de la sección IÍI.4.1 que ya se vio

anteriormente, se siguieron los siguientes factores:

1 El potencial de corrosión (ECORR) de la muestra se registro por 30 seg., para cada

revolución.

2 El barrido del potencial fue en sentido catódico aplicando -0.015 V y en sentido

anódico 0.015 V.

3 Concluido el experimento, la solución a! 3% de NaCl + H2S se neutralizo con

NaOH, y puesto en un contenedor de residuos peligrosos para su desecho.

4 Los resultados obtenidos se analizaron con el software "CorrView" para ¡as

diferentes velocidades de rotación. El software fue alimentado con datos como la

densidad de Fe = 7.87 g/cm3, Peso equivalente = 27.9 g/eq, Área cmz = 2.978, para

los cálculos correspondientes.

Este procedimiento se repitió hasta obtener un conjunto de mediciones por polarización

lineal, para las dos diferentes concentraciones de HzSgas , al 10 y a! 99.5% mol. Es

importante comentar que esta técnica electroquímica tiene por objeto relacionar las

velocidades de corrosión en una superficie limpia de acero con el ECR.
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CAPÍTULO iV RESULTADOS Y COMENTARIOS

Los resultados y comentarios en este capítulo son guiados por la estrategia que se presentó

en la tabla 4 para el estudio cinético catódico realizado bajo condiciones de flujo turbulento

controlado. Recuérdese que para realizar estos experimentos se utilizaron dos diferentes

concentraciones de H2Sgas al 10 y 99.5 % mol (véase tabla 3).

Se utilizaron diferentes técnicas electroquímicas como: Curvas de Polarización y

Resistencia a la Polarización Linea!, las cuales permiten obtener información sobre el

mecanismo de corrosión del sistema estudiado, NaCl - 3% + H2Sgas • Los datos obtenidos

son una primera aportación al estudio cinético catódico en condiciones de flujo turbulento

controlado.

El objetivo de este estudio fue llegar a mostrar el efecto que tiene la hidrodinámica sobre la

cinética catódica bajo condiciones de flujo turbulento controlado, analizando el mecanismo

de reacción y el transporte de masa por convección-difusión frente a los fenómenos de

corrosión que tienen lugar sobre la superficie del metal para cada velocidad de rotación del

electrodo de cilindro rotatorio.
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IV.l Solución al 3% en peso de NaCl, a pH de saturación, con una mezcla de gases

con la siguiente composición 10% mol de H2Sgas
 + 90 % mol de Nj.

En esta sección se muestran los resultados del comportamiento de la solución de NaCl al

3% al burbujear el H2S^-10% mol. para un litro de solución (véase tabla 4, "Experimento

1"), Las variables físico-químicas a medir fueron pH vs Tiempo, pH vs concentración y

Oxigeno disuelto (OÍ-DÍS) VS tiempo.

IV.l Discusión

En la Figura 28, gráfico correspondiente a la variación del pH vs tiempo, se muestra como

se va saturando la solución de NaCl cuando se burbujea HbS^ - 10% mol. Se observa que

el pH inicial es de 6.2; a medida que el tiempo transcurre, el H Ŝgas se disuelve en la

solución. El pH es determinado cada 2 minutos. Después de ocho minutos el valor de pH

registrado es de 4.7. alcanzándose la máxima saturación para un litro de solución.

La Figura 29 muestra la variación de pH en función de la concentración de H2S disuelto

que se mide en unidades partes por millón (ppm), donde la concentración máxima es de 238

ppm cuando se registró un valor de pH 4.67.

Es importante considerar la concentración de "oxígeno disuelto, O2" presente en la

solución. La Figura 30 presenta e! gráfico de O2 (mg/1) vs. tiempo (min.). Snicialmentef la

cantidad de O2 registrado tiene un valor de 5.9 mg/1, después se burbujeo el H2Sgas

alcanzando una concentración de 0.5 mg/1 de O2. La cantidad de O2 presente en la solución

se monitoreo cada 15 minutos completando un total de 180 minutos y durante el tiempo que

se burbujeo el H^Sgas -10%.

La concentración de oxigeno disueiio tiene unidades de miligramo por litro (mg/lt).
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Es importante mencionar que todas las lecturas de los parámetros físicos - químicos

mencionados anteriormente, se hicieron directamente de la celda de vidrio, sin dejar de

burbujear H2S¡:as -10% y sín introducir el ECR.

El equipo utilizado para medir la cantidad de O2 está descrito en el capítulo III sección III.3.

Figura 28, Variación de! pH vs tiempo a! burbujear ia mezcla de gases 10 % H2S + 90% N2 e¡i una solución

acuosa a! 3% de NaCl. 20 "C, 0.7 bar (Palin,D,F.).
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Gráfico de 10% H2S + 90% Na

Figura 29, Variación de concentración vs pH al burbujear la mezcla de gases 10 % HiS + 90% N2 en una

solución acuosa al 3% de NaC!. 20 °C, 0.7 bar (PBlimD.F.)

Gráfico de 10% H2S + 90% N2

50 100

TIEMPO en (rnin.)

150 200

Figura 30, Variación de O2 disuelto vs tiempo a! burbujear ia mezcla de gases 10 % 1-US + 90% N2 en una

solución acuosa al 3% de NaC!, 20 °C. 0.7 bar (P^.D.F.).
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IV.2 Solución al 3% en peso de NaCl, a pH de saturación, con un gas de concentración

99.5% mol de H2S.

En esta sección se muestran los resultados de como se comporta la solución de NaCl

al burbujear el H2Sgas - 99.5% mol, para un litro de solución (véase la tabla 4. Experimento

2). Las variables físico-químicas a medir fueron pH vs tiempo y concentración de H2S

disuelto vs pH.

IV.2.1 Discusión

La Figura 31 presenta la relación tiempo vs pH para una solución de NaC! cuando se

burbujeó H2S¡,as- 99.5% mol. Inicialmente se midió el pH, registrando un valor de 6.2,

después se burbujeó el H2Ssas- 99.5%. La solución alcanzó una saturación máxima a un pH

de 4.0 a ios 6 minutos de burbujear el H2S.

Otra variable que se tomó en cuenta fue medir el pH en función de la concentración de

HíSgas (véase Figura 32) disuelto en la solución, alcanzando una concentración máxima de

2,125 ppm cuando se registró un valor de pH 4.0, en promedio.

Cabe mencionar que los parámetro físico-químicos mencionados fueron tomados

directamente de la celda de vidrio, sin dejar de burbujear el H2Sgas -99.5% y sin introducir

el ECR.

En el capítulo III sección IÍI.3. se mostraron las técnicas utilizadas para medir !a

concentración (ppm) y e! pH.

Es importante comentar que en este experimento no se pudo medir la concentración

de oxígeno disuelto (mg/1) [O2J. por el siguiente motivo: la alta concentración de

99.5% disuelto en la solución ocasionó que el equipo para medir el oxígenov" (oximetro ó

medidor de oxígeno), registro lecturas erróneas, a pesar que se calibró de acuerdo a las

instrucciones de operación de! equipo, no se tuvo éxito para cuantificar el oxígeno disuelto.

El oxigeno disuelto en la solución de NaCl - 3%, se monitoreo con un oximetro marca YSI modelo 58.
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Concentración ai 99.5 % de H2S

16 20 24

TIEMPO {min.}

28 32 36 40

Figura 3I , Variación de! pH vs tiempo al burbujear un gas de concentración 99.5% H2S en una solución

acuosa a! 3% de NaCl. 20 °C, 0.7 bar (P1Nn.D.F.)

Concentración al 99.5% de H2S

2000

!600

,§ ¡200

800 -

400

3.8 4.2 4.6 5
pH

5.4 5.8 6.2

Figura 32, Variación del pH vs concentración al burbujear un gas de concentración 99 .5% H2S en una

solución acuosa a! 3 % de NaCl. 20 °C, 0.7 bar (Pslm.D.F.)
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IV.3 Obtención de las Curvas de Polarización Catódica utilizando el electrodo de

cilindro rotatorio (ECR) en una solución al 3% de NaCI, a pH de saturación,

con una mezcla de gases con la siguiente composición 10% mol de H2S + 90 %

mol de N2.

En esta sección se muestran los resultados de !as Curvas de Polarización Catódica en

condiciones de flujo turbulento controlado, donde las variables que se obtuvieron fueron;

potencial de corrosión y las curvas de polarización potenciodinámicas para cada velocidad

de rotación en el ECR. de acuerdo a lo planteado en el capítulo ISI sección IÍÍ.4 seguido de

las apartados ¡ÍI.4.1.

Es importante recordar que los experimentos electroquímicos en condiciones de flujo

turbulento controlado se iniciaron en el momento que se sumerge el ECR a !a solución de

NaCl-3% + H2Sgas; , esto con el fin de trabajar con una superficie limpia de la muestra

cilindrica de acero, y no permitir que se forme una película pasivante (FeS). Además de que

el H2S se burbujeó durante el tiempo que duró el proceso experimenta!.

El propósito de estas pruebas es mostrar el efecto hidrodinámico en condiciones turbulentas

controladas sobre la cinética catódica de ¡as dos reacciones de reducción en coexistencia:

reducción del oxígeno y el desprendimiento de hidrógeno.

IV.3.1 Discusión.

En la Figura 33 se muestra como varía el ECOrr (V) vs tiempo (seg.) para diferentes

velocidades de rotación en un intervalo de 000 a 9000 rpm, en un tiempo de 500 segundos

en el que transcurren ios experimentos, a un pH de saturación promedio de 4.6 (véase

Figura 28). Es importante comentar que a medida que se incrementa la velocidad de

rotación del ECR. con incrementos constantes de 1000 rpm, el EM,rr adquirió valores menos

negativos, véase Tabla 5. Además de que el sistema electroquímico se estabiliza para todas

las velocidades de rotación en un tiempo aproximado de 200 seg.
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Las curvas de polarización í(A/m2) vs E(V) se realizaron en sentido catódico. Las Figuras

34 y 35 son dos experimentos independientes obtenidos en el ECR en condiciones

turbulentas controladas, para diferentes velocidades de rotación de 000 a 9000, con

incrementos de 1000 rpm.

Velocidades de roiación del ECR. Han al momento de sumergir el B.C.R. '.

¡ R P.M
:.0C

2000

4000

5000

• 7000

8000

9000

Volts (ECS)
C. 72916

-0. 70917

-0-7005!

-0, 69658

-0, 67528

-0.65429

-0.64913

Tabia 5. Velocidades de rotación correspondiente a cada 'EocrT ai momento de sumergir el ECR, en una
solución de NaCl a! 3% t H2S a! 10%.

Solución de NaCI al 3%+ H2Sal 10%,utilizandoel ECR para
0,2000,4000,5000,7000,8000,9000 RPM

-0,653

—A— OQXRPM I

~r*— 2000.RPM

-«-•1CO0RPM

—®~ 5000 RPM

— i - — 7000 RPM

—•— 8000 RPM

——S000RPM

-0.733 4

50 100 150 200 250 300 350 400 450 500
Tiempo (segundos)

Figura 33 Curvas de potencia! de un acero al carbón 1010 en una solución at 3% de NaC! + H2S ÍO % mol, en
función de la velocidad de rotación dei electrodo cilindrico roiatorio (ECR), velocidades de
rotación entre 0 y 9000 rpm, pH de saturación, 25 UC, presión atmosférica.
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En términos generales, las Figuras 34 y 35, corresponden a lo que se ha denominado

experimento "A" (exp. "A") y experimento "B" (exp. "B") respectivamente. Se aprecia

claramente como es que se define la densidad de corriente límite catódica (lib,), y donde se

observa claramente como la región de la liim está afectada por la velocidad de rotación del

ECR, es decir, la l\w> aumenta para cada velocidad de rotación desde 0 a 9000, afectando la

cinética catódica del proceso de corrosión del acero en el medio que contiene H2S -10 %

disuelto.

Cabe recordar que las curvas de polarización se comenzaron a medir al momento en que se

sumergió el ECR, y que por lo tanto, nunca se dejó que alcanzarán un estado estacionario,

según lo que muestra la Figura 33, ya que era imprescindible trabajar experimentalmente

con muestras con superficie limpia, es decir, antes de que se formara la película pasivante.

La Figura 36 muestra los resultados de los Eon para los dos experimentos independientes,

Figura 34 (EXPERIMENTO "A") y 35 (EXPERIMENTO "B"). El Eco* es el que se registró al

momento de sumergir el electrodo en el instante de iniciar la rotación. Aquí se observó que

los Ecorr de los dos experimentos tienden a valores positivos a medida que se incrementa la

velocidad de rotación del electrodo.

En esta misma Figura 36, se hace notar una diferencia de valores Econ- entre los dos

experimentos "A y B" dado que son las mismas condiciones en velocidad periférica. Esta

diferencia de valores E ^ pudiera ser debido a que no se dejó alcanzar un potencial

estacionario en el sistema electroquímico, de acuerdo a lo que muestra la Figura 33,

recordando que los experimentos electroquímicos se comenzaron a realizar al momento de

sumergir el ECR en la solución, con el fin de tener superficies libres de película pasivantes.
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CURVA DE POLARIZACIÓN, CONCENTRACIÓN 10% H2S - 90%

T f A/m z t

Figura 34. Experimento A. Curvas de Polarización Catódica en función de ¡a velocidad de rotación del
electrodo cilindrico rotatorio (ECR). Acero ai carbón 1010, en una solución al 3% de NaCl +
10% mol de H2S + 90 % de Na utilizando el electrodo de cilindro rotatorio, pH de saturación,
25°C, presión atmosférica, velocidades de rotación entre 0 y 9000 rpm.

CURVA DE POLARIZACIÓN, CONCENTRACIÓN i 0% H2S - 90% N2

-1.2

Figura 35. Experimento B. Curvas de Polarización Catódica en función de la velocidad de rotación del
electrodo cilindrico rotatorio (ECR). Acero ai carbón 1010, en una solución ai 3% de NaCl +
10% mol de H2S + 90 % mol de N2 utilizando el eiectrodo de cilindro rotatorio, pH de
saturación, 25 °C, presión atmosférica, velocidades de rotación entre 0 y 9000 rpm.
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POTENCIAL A CIRCUITO ABIERTO AL MOMENTO DE INMERSIÓN DEL
ECR, MUESTRA DE ACERO EN UNA SOLUCIÓN DE N3CI + H2S 10%

.0.63 , MOL,

-071

- •—EXPMENTOA

-C—EXPMENTO B

0 1000 2000 3000 4000 6000 6000 7000 8000 9000

VELOCIDAD DE ROTACIÓN DEL ELECTRODO { RPM )

Figura 36. Curvas de Ecorr para dos experimentos independientes A y B en fiinción de la velocidad de
rotación del electrodo cilindrico rotatorio (ECR). Acero al carbón 1010, en una solución ai 3% de
NaCl + H2S 10 % mol, velocidades de rotación entre 0 y 9000 rpm'

Siendo los resultados mostrados en las Figuras 34 y 35 los correspondientes a dos

experimentos independientes, la influencia de la velocidad de rotación puede apreciarse de

mejor manera si se toman los valores ¡ÜH, a un mismo potencial, mostrando cual es el

efecto de las condiciones hidrodinámicas sobre ía cinética catódica de las dos reacciones de

reducción de oxígeno y de desprendimiento de hidrógeno.

Así, de la Figura 34 se genera la Figura 37 y la Figura 35 genera la Figura 43, para

diferentes potenciales a -0.75, -0.85, -0.95 y -1.05 V, en función de las diferentes

velocidades de rotación.

La Figura 37 muestra la variación de la I^a, a medida que se incrementa la velocidad

de rotación del electrodo. La influencia de la velocidad de rotación puede apreciarse de

mejor manera si se toman los valores de densidad de corriente catódica a cada velocidad de

rotación, a un valor de potencial constante. Los diferentes valores de potencial fueron a

-0.75, -0.85, -0.95 y -1.05 V, en función de la velocidad del electrodo, UECR- El cálculo de

UECÜ se realizó de acuerdo con la ecuación 60.
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En esta misma Figura se muestra claramente como la i[¡m catódica medida aumenta a

medida que se incrementa !a velocidad de rotación del electrodo y como podría ser afectada

la difusión del H*. Este resultado proporciona un claro indicio de que el proceso general de

corrosión puede ser afectado por la velocidad de flujo del electrólito.

Para corroborar el hecho que la i¡im es afectada por la difusión de! protón H*, Figura 37, se

calcula la Ij¡m TEÓRICA (H¡¡lt1i H
+ TEÓRÍCA), línea negra incrustada con asteriscos rojos, donde

se ve claramente que no se ajusta a ningún valor experimental de potencial, debido a que el

proceso de difusión de! protón es de muy pequeña magnitud, como se muestra en la Figura

38.

Para e! cálculo de ia hm, n TEÓRICA para ia difusión del protón se parte de la ecuación 57,

En e! apéndice I se describen los parámetros que se emplearon para su cálcuio.

Densidad de Corriente (l|jni) determinadas en el ECR, en función de la velocidad
periférica del cilindro rotatorio (UECR), pra una muestra ds acero 1010 en una solución
- -• - - deH iS-al10.%+-NaClrTemp-21-0C- -

EXPERIMENTO "A".

—8— E°a{-G,75V)

- * - - £ • > a (-0.85V)

-ar~E°a(-0 .95V)

- X -E°a{-0.105V)

•"*»«>i¡im,H+ TEÓRICA

3,5

Figura 37. Valores de densidad de corriente limite catódica a un valor de -0.75, -0.85, -0,95 y -1.05 Voits en

función de la velocidad de rotación periférica de! electrodo, donde se compara la Ii¡nip u'' '¡"BÓRICA
con los valores experi mentales a diferentes potenciales.
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Densidad de Corriente límite Teórica, H+(flím teórica)
determinada en el ECR, en función de la velocidad periférica del

cilindro rotatorio (UECR)

1.2

I
0.8

0.6

i 0A

0.2

O

I
0.5 1.5

U"Q.7 (ms-1)

2-5 3,5

Figura 38. Densidad de corriente limite teórica para fa difusión de! H* en función de la velocidad periférica
del ECR (0Ecs), en una solución de H2S al 10% + NaCl al 3% en peso, Temp. 21 °C.

Además, se consideró como afecta el oxígeno presente en la solución a la Ii¡m experimental.

Teóricamente se calculó la ii™ del oxígeno (íum, O2 TEÓRICA), para ver cual es el efecto de la

difusión del oxígeno desde la solución a la superficie metálica, para cada velocidad de

rotación del ECR. Este cálculo se realizó de acuerdo a los parámetros que se presentan en el

apéndice II.

La Figura 39 muestra la í¡im, O2 TEÓRICA, la cual se compara con los valores experimentales

obtenidos para los diferentes potenciales -0.75, -0.85, -0.95 y -1.05 V, en función de la

velocidad de rotación del electrodo. Como se puede observar, la l\m O2 TEÓRICA, línea negra

incrustada con triángulos azules, no se ajusta a ningún valor experimental de iJim estudiado.

Se puede comentar de la Figura 39 que las diferentes iiim experimentales no parecen

corresponder con la 1^, O2 TEÓRICA, tal como se muestra en la Figura 40.
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Para calcular la l]¡m, O2 TEÓRICA se paite de la ecuación 57. E\ cálculo de USCIÍ se realizó de

acuerdo con la ecuación 60.

En el gráfico de la Figura 41 se comparan las i\¡m experimentales en conjunto con ii¡m, O2 +

iji,n) H+ teóricas, línea negra incrustada con asteriscos rojos; se puede observar que los

valores teóricos son menores a los experimentales. Esto pudiera ser debido a la

contribución de una reacción no dependiente de la difusión, pudiendo lo anterior explicar la

no clara definición de una ii¡m. Cabe señalar que un comportamiento lineal como el

obtenido es característico de una reacción de transferencia de carga.

En ia Figura 42 se muestra únicamente la comparación de la hm, Oz + la,,,, H+ teóricas en

función de la velocidad del ECR. Las condiciones del cálculo fueron para una solución de

NaCl a! 3% + H2S al 10% y una temperatura de 2 Í°C.

Densidad de Corriente (llimj determinadas en el ECR, en función de ta velocidad
periférica del cilindro rotatorio (UECR), pra una muestra de acero 1010 en una

solución de H3S al 10 %* NaCI. Temp 21 °C
EXPERIMENTO "A".

-&-Eoa(-0.85V)

. E° a (-G.95V)

-X--E°a¡-0.105V)

, 02 TEÓRICA

0.5 1 1.5 2
U"0.7(ms-1}

Figura 39. Valores de densidad de corriente límite catódica a un valor de-0.75, -0.85,-0.95 y -1.05 Volts en

función de UECK. donde se compara ia l\\m, O2 TEÓRICA con los valores experimentóles a
diferentes potenciales.
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Densidad de Corriente limite Teórica, 02+(lüm teórica) determinada
en ei ECR, en función de ía velocidad periférica del cilindro rotatorio

(UECR)

6.0e-03

tCT 5.0E-03

<. 4.0E-03 •

3 3.0E-03 •

~ 2.0E-03

t.OE-03 •

O.OE+00 i
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VHdbnUUlMIfcM
— —

. U"0. (ms-1)
UÜ—HIIU

~ —

Figura 4O.Densidad de corriente límite teórica para !a diñisión del oxígeno en función de la velocidad
periférica de! SCR (Uncu), en una solución de H2S al 10% + NaClal 3% en peso, Temp. 21 °C.

Densidad de Corriente (flim 02 + H2) determinadas en el ECR, en función de ia
velocidad periférica de! cülndro rotatorio {UECR), pra una muestra de acero 1010 en

una solución de H2S al 10 %+ NaCI. Temp 21 °C
EXPERIMENTO "A".

°a(-0.75V)

a(-0.e5V)

*- Eaa(-0,95V}

—i-í--E''a(-0.1D5V)

Teórica, 02, H2+

Figura 41. Valores de densidad de corriente límite catódica a un valor de -0.75,-0.85, -0.95 y -1,05 V

en fimción de la velocidad de rotación periférica del electrodo, donde se compara la lUnO
fT Teórica con ¡os valores experimentales.
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COMPARACIÓN DE LA CORRIENTE LIMITE TEÓRICA DEL
OXIGENO e HIDROGENO

DISUELTO EN EN UNA SOLUCIÓN DE NaCI al 3% PESO + H2S 10 %.

Figura 42. Comparación de la densidad de corriente límite catódica del Oxígeno y Hidrógeno TEÓRICA, en
función de UECR , para una solución de NaC! al 3% + HzS 10%, Temp. 21 *C.

Para corroborar los resultados experimentales obtenidos (experimento "A"), se realizó una

segunda prueba (experimento "B"). Cabe mencionar que cotejando ambos resultados no

existe una gran diferencia con lo que se muestra a continuación. Por tanto, sería redundante

justificar io ya mencionado, por lo que sólo se presentaran los resultados gráficos.

En la Figura 43 se muestra el resultado de la ii™ catódica experimental a la cual se ha

superpuesto la corriente límite teórica calculada para el proceso de difusión del H*, línea

negra incrustada con asteriscos rojos " ium, H+ TEÓRICA", para cada velocidad de rotación

del ECR.

La Figura 44 presenta los valores de ¡ib, catódica experimental en comparación con

la " íiim, TEÓRICA, O2 " para diferentes potenciales -0.75, -0.85,-0.95 y -1,05 V.

En la Figura 45 se compara los valores de !&„ catódica experimental con la ii¡m, O2 + iüm,

H4 teóricas para diferentes potenciales -0.75, -0.85,-0.95 y -1.05 V, en función de la

velocidad del ECR,
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CAPÍTULO IV RESULTADOS Y COMENTARIOS

Densidad de Corriente (l|im) determinadas en el ECR, en fundón de ia velocidad
periférica del cilindro rotatorio (UECR). pra una muestra de acero 1010 en una solución

de H2S al 10 %+ NaCI. Temp 21 °C
EXPERIMENTO "B".

•—&— g * a 1-0.75 V¡

•"••*-="• E" a (-0.85 V)

—&~E°a(-G.95V)

-K-.e°a(-1.05V)

¡]¡m,H+ TEÓRICA

Figura 43. Experimento " B " Valores de densidad de comente limite catódica a un valor de -0.75, -0.85, -0.95

y -0.105 V, en función UKCR-, donde se compara la ñj¡w experimental con la la Í t¡m £f TEÓRICA.

Densidad de Corriente (jlim) determinadas en el ECR, en función de la velocidad
periférica del cilindro rotatorio (ÜÉCR), pra uña muestra de acero 1010 erTuriá

solución de H2S al 10 %+ NaCi. Temp 21 °C
EXPERIMENTO "8".

- * — E° a (-0.75V)

-ü-E°a(-0.85V)

--•E°a(-0.95V)

0.5 1 1,5 2
UAQ.7(ms-1)

Figura 44. Valores de densidad de corriente límite catódica a un valor de -0.75, -0,85, -0.95 y -1.05 V e n

función de UECR, donde se compara ia lVm¡ TEÓRICA 0 2 con ios valores experimentales a
diferentes potenciales.
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Densidad de Corriente (Itím 02 + H2) determinadas en el ECR, en función de la velocidad
periférica del cilindro rotatorio (UECR), pra una muestra de acero 1010 en una solución de

H2S al 10 %+ NaCI. Temp 21 "C
EXPERIMENTO "B".

—€-— Pa(-0.75V)

—a— Pa(-0.85V>

-•••. -~P>a{-0.95V)

—H-~E"a(-1.05V)

i Teórica. 02 + H2

Figura 45. Experimento "B", Valores de densidad de corriente limite catódica a un vaior de -0,75, -0.85, -
— - - 0-95 y--l;05V en-función de la -velocidad -de--rotación--periférica -del eleetrodo;-tiende se-

compara la í|¡ra O2, Hj+ Teórica con los vaiores experimentales.

En términos generales se puede observar que la corriente limite está influenciada

posiblemente por un controi mixto, de difusión - activación. Ai respecto cabe señalar el

trabajo de Anderko45 e! cual propone que cuando en una solución exista una determinada

concentración de H2S, ia reacción catódica de reducción de esta especie puede estar

controlada totalmente por activación y por tanto no estar limitada por la difusión del H2S

hacia la superficie.
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IV.4 Obtención de las curvas de Polarización Catódica utilizando el electrodo
de cilindro rotatorio (ECR) en una solución al 3% NaCl, a pH de
saturación, con un gas de concentración 99.5% mol de H2S.

Tomando como base los parámetros establecidos en la sección IV.3, que se refieren a la

Obtención de las Curvas de Polarización Catódica, ahora se empleará el gas H2S al 99.5%

mol, el cual se burbujeó a la solución de NaCl para alcanzar un pH de saturación de 4.

Los experimentos se realizaron de acuerdo a lo planteado en la sección ÍII.4.1

Procedimiento para la obtención de las curvas de polarización catódica.

El principa! objetivo de este trabajo experimental es mostrar el efecto hidrodinámico bajo

condiciones turbulentas controladas sobre ia cinética catódica, determinado la densidad de

corriente límite catódica (1^) con el electrodo de cilindro rotatorio, ECR, para conocer el

comportamiento de las dos reacciones de reducción que pueden formar parte del proceso de

corrosión; reducción del oxígeno y el desprendimiento de hidrógeno.

IV.4.1 Discusión,

En la Figura 46, E ^ (V) vs tiempo (seg.) se muestran los resultados obtenidos al sumergir

el ECR en una la solución NaCl + 99.5 % mol de H2S para diferentes velocidades de

rotación 1000, 3000, 5000, 7000, 9000 rpm, y en un tiempo de 1200 segundos en el que

transcurren los experimentos. Es importante comentar que a medida que aumenta el tiempo,

el potencial de corrosión a circuito abierto, Ecn, se vuelve más positivo en todos los casos.

Además, el E ^ DO se alcanzó a estabilizar para las diferentes velocidades de rotación

estudiadas.

La tabla 6 muestra un resumen de los E , ^ al momento de sumergir el ECR para las

distintas velocidades de rotación, donde se observa que a medida que la velocidad de

rotación aumenta, el Ecorr alcanza valores menos negativos.
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Velocidades de rotación del E.C.R.
R.P.M
ÍÓOG"

3000

5000

7000

9000

Ec^r al momento de sumergir el E.C.R.
Volls (ECS)

-0.717

-0. 709

-0. 707

-0. 705

-0. 696

Tabla 6, Velocidades de rotación .correspondientes a cada E n̂- al momento de sumergir-el ECR e iniciado el
experimento,

POTENCIAL A CIRCUITO ABIERTO EN UNA SOLUCIÓN DE NaCl AL 3 % + H2S
99.5 % mol. UTUZANDO El. ECR, PARA 1001), 2060, 3000,4690, 500U, 6000,7000,

SfinO, 9D00.

•~TSr-3000Rl>M

~-M£— 5000 RPM

—»— 7000 RPM

9000 RPM

400 600 800

TIEMPO (SEG)

!000

J
Figura 46 Curvas de potencial de un acero ai carbón 1010 en una solución a! 3% de NaC! + HSS 99.5 % mol,

en función de la velocidad de rotación del electrodo cilindrico rotatorio (ECR); pH de saturación,
25°C, presión atmosférica, velocidades de rotación entre 0 y 9000 rpm
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Las Figuras 47 identificada cómo Exp "A" y 48 identificada cómo Exp "B" son dos

experimentos independientes, donde se muestran los resultados de las curvas de

polarización en sentido catódico, que se obtuvieron cuando el ECR fue sumergido en una

solución de NaCI burbujeando durante el tiempo que transcurre el experimento H2S -99.5

% mol.

En la Figura 47, experimento "A", puede apreciarse que el experimento se realizó a

las siguientes velocidades de rotación 000, 1000, 3000, 5000, 7000 y 9000 rpm, donde las

corrientes límites catódica (li¡m) son afectadas claramente por la velocidad de rotación. En

este experimento se puede apreciar que a medida que la velocidad de rotación aumenta, la

lüm catódica crece progresivamente, afectando la cinética catódica del proceso de corrosión.

La Figura 48, experimento "B", las velocidades de rotación fueron 000,1000, 4000,6000 y

9000. La gráfica muestra como la 1]^ catódica también es afectada por la velocidad de

rotación del ECR.

En los experimentos anteriores se muestra el efecto hidrodinámico sobre la cinética

catódica de las dos posibles reacciones; reducción del oxígeno y desprendimiento de

hidrógeno, obteniéndose información de que el proceso de corrosión está influenciado por

la velocidad del flujo en estos medios que contienen H2S.
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CURVA DE POLARIZACIÓN, H2S CONCENTRADO "A"

o

OOOmlS.COr
lOQOmls.coí
30G0m!s.cor
50D0mts.cor
7QD0mis.eor
90a0mla.coi

í f A/mts^

Figura 47. Experimento "A". Curvas de polarización catódica en función.de la velocidad de rotación del
elecfrodo cilindrico rotatorio (ECR). Acero a! carbón ¡010, 3% NaCI + H Ŝ (99.5%), pH de
saturación, 25 °C, presión atmosférica, velocidades de rotación entre 0 y 9000 rpm.

CURVA DE POLARIZACíON, H2S CONCENTRADO «g»

o

I

Ui

10

I ÍA/mts^

Figura 48. Experimento "B". Curvas de polarización catódica en función de ¡a velocidad de rotación del
eiectrodo cilindrico rotatorio (ECR). Acero al carbón 1010, 3% NaCI + H2S (99.5%), pH de
saturación, 25 °C, presión atmosférica, velocidades de rotación entre 0 y 9000 rpm.
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La Figura 49 muestra el E ^ a circuito abierto para los dos experimentos independientes,

Figuras 46 y 47, el cual se registró al momento de iniciar ios experimentos. Estos resultados

muestran una tendencia a potenciales menos negativos cuando se incrementa la velocidad

de rotación en el ECR. Además, en ambos experimentos, para las velocidades en promedio

de 5000 a 9000 rpm, el Eon se hace independiente de la velocidad de rotación.

El desplazamiento de los valores de potencial que se observa entre cada experimento "A y

B" puede ser debido a que en el sistema electroquímico no se dejó que se estabilizara el

Ecorr, ,véase Figura 46, ya que se quiso trabajar con una superficie limpia libre de películas

pasivantes.

POTENCIAL A CIRCUITO ABIERTO AI- MOMENTO DE 1NMEHC1ON DEL ECR, MUESTRA DE ACERO
101D EN UNA SOLUCIÓN DE NíC! + H2S SB.5% mol.

1000 2000 3000 4000 5000 6000 7000 8000 9000

r p m

Figura 49. Curvas de Ecorr para dos experimentos independientes A y B en función de la velocidad de rotación dei

electrodo cilindrico rotatorio (ECR). Acero a! carbón 1010, en una solución al 3% de NaC! + H;S 99.5 %

mol, velocidades de rotación entre 0 y 9000 rpm.
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Los resultados anteriores dan un claro indicio de que el proceso general de corrosión puede

ser afectado por la velocidad de flujo del electrolito.

La influencia de la velocidad de rotación sobre la corriente iijm¡te catódica puede apreciarse

de mejor manera si se eligen valores de licite catódica correspondiente a diferentes valores

de E(V). Así pues, la Figura 47 generará la Figura 50 y la Figura 48 generará la Figura 51,

que corresponden a dos experimentos independientes, realizados en las mismas condiciones

de temperatura y presión de la ciudad de México.

La Figura 50 muestra como varía la íiúmic catódica experimental, cuando se incrementa ¡a

velocidad de rotación a diferentes valores de potencial -0.75, -0.85, -0.95 y -0.105 V. Para

corroborar el hecho que la i^ite es afectada por la difusión del protón H* se calculó la

corriente limite teórica (iiimite, E+ TEÓRICA), Hnea negra incrustada con asteriscos rojos, y se

comparó con las diferentes corrientes límites obtenidas, mostrando que limite, H*TEÓRICA es

pequeña y no se ajusta a ningún valor experimental de potencial para cada velocidad de

rotación.

Para corroborar el experimento mencionado anteriormente se realizó un segundo

experimento, cuyos resultados se muestran en la Figura 51, no habiendo un cambio notorio

en los resultados en comparación al experimento "A" estudiado con anterioridad.

La Figura 52 muestra la ¡¡¡müc teórica catódica utilizando el ECR para diferentes

velocidades de rotación, para una solución de NaCl al 3% + H2S 99.5 % mol.

Para el calculo de la corriente limite teórica para la difusión del protón se parte de la

ecuación 57 y la velocidad periférica del ECR,UECR, se calculó de acuerdo con la ecuación

60. En el apéndice III se describen los parámetros que se emplearon.

De manera general, se puede comentar de las Figuras 50 y 51, como la densidad de

corriente catódica medida (í catódica) aumenta a medida que se incrementa la velocidad de
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rotación del electrodo. Se sugiere que la corriente límite podría estar influenciada por el

proceso de difusión del H* y e! de activación correspondiente a la reacción de reducción

del HzSaq. Este resultado da un claro indicio de que el proceso general de corrosión puede

ser afectado por ía velocidad de flujo del electrolito.

. Densidad de Corriente (!J!n,,) determinados en el.ECR, en función de la .. . ..
velocidad periférica del cilindro rotatorio (USCR), pra una muestra de acero 1010

en una solución de H2S a! 99.5 % mol + NaCi. Temp 21 °C
EXPERIMENTO "A".

Figura 50. Valores de densidad de corriente catódica a un valor de -0.75, -0.85, y -0.105 V como función de
la velocidad de rotación del electrodo.
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Densidad de Corriente {lM) determinados en e! ECR, en función de la velocidad
periférica del cilindro rotatorio (UECR), pra una muestra de acero 1010 en una

solución de H¡S a! 99.5% mol* NaCI. Temp21 °C
EXPERIMENTO " B ".

Figura 51. Valores de densidad de corriente catódica a un valor de-0.75, -0.85 y -0,105 V como íunción de
la velocidad de rotación del electrodo.

Densidad de Corriente limite Teórica, Ht(l!im teórica) determinado en el
ECR, en función de la velocidad periférica del cilindro rotatorio (UECR)

5 •

1 3 •
E ->

1 •

o.

w

0 0.5 15
u*0J

2-5 3.5

Figura 52. Densidad de corriente limite teórica para la diíusión de! hidrogeno en función de la velocidad
periférica de! ECR (UECR). en una solución de H2S aí 99.5 %mol + NaCI ai 3% en peso,
Temp. 21 °C.
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Cabe mencionar que el oxígeno disuelto no se pudo cuantifícar dentro de la solución

cuando se burbujeó el HaSgas - 99.5, debido a que el equipo registró lecturas erróneas, por

lo que no se pudo calcular la ijimitc teórica para el oxígeno y ver ia influencia que puede

tener sobre la liúníte experimental.
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IV.5 Determinación de las Velocidades de Corrosión por Polarización Lineal,
utilizando el electrodo de cilindro rotatorio (ECR) en una solución al 3%
NaC!, a pH de saturación, con una mezcla de gases con la siguiente
composición 10% mol de H2S + 90 % mol de N2.

En esta sección se muestran los resultados correspondientes a la velocidad de corrosión

obtenidos por la técnica de polarización lineal. Los experimentos se realizaron de acuerdo a

Jo planteado en el capítulo III sección HI.4 Procedimiento Experimental y III.4.2.

Procedimiento para la obtención de mediciones por Resistencia a la Polarización Lineal.

Después de medir las variables físico-químicas de la solución, se dejó burbujear el Hz$m

aproximadamente una hora para asegurar la saturación total. Inmediatamente se sumerge el

Electro de Cilindro Rotatorio, ECR, esto con el fin de trabajar con una superficie limpia de

la muestra cilindrica de acero, y no permitir que se forme una película pasivante (FeS).

Además de que el H2S no se dejó de burbujear durante el proceso experimental.

El propósito de estas pruebas es mostrar la influencia del efecto hidrodinámico bajo

condiciones turbulentas controladas en el proceso de difusión del protón (H"1) y por tanto en

la velocidad de corrosión.
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IV.5.2 Discusión.

La Figura 53 muestra dos experimentos independientes señalados como EXPERIMENTO "A" y

EXPERIMENTO "B" realizados en condiciones similares, donde se observa la variación del

potencial de corrosión, Ecorr, e! cual presenta una tendencia hacia valores menos negativos

para diferentes velocidades de rotación que van desde 0 a 9000 rpm, con incrementos de

1000 en 1000.

Los diferentes valores en los experimentos "A y B" en cuanto a la diferencia de E^n-

obtenidos se deben a que no se dejó alcanzar el estado estacionario, ya que el experimento

se inició al momento de sumergir el ECR con la finalidad de tener una superficie limpia de

la muestra cilindrica.

Para estos mismos experimentos "A y B", véase figura 54, se compara la variación de la

"velocidad de corrosiónwl, Vcorr" para las diferí

condiciones turbulentas controladas utilizando el ECR.

"velocidad de corrosiónwl, V^rr" para las diferentes velocidades de rotación en

De forma genera! se puede notar que la velocidad de rotación, antes de 2000 rpm, afecta la

corrosión del acero, pudiéndose presentar un proceso electroquímico de activación.

Después, entre 3000 a 9000 rpm el sistema se vuelve independiente de la Vcon, donde puede

empezar el proceso de difusión de! H+.

1 La Velocidad de corrosión se midió en unidades de Miligramos por Año, M.P.Y.
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CAPÍTULO iV RESULTADOS Y COMENTARIOS

Potencial a circuito abierto (Ecorr), medido en una solución de NaCl al 3% +
l f e n función de ta velocidad de rotación del

electrodo cilindrico rotatorio (ECR).

-0.685

-0.72

—•—EXPERIMENTO "A'

—•—EXPERIMENTO "B1

0 1000 3000 4000 5000 6000 7000 8000 9000

RPM

Figura 53. Curvas de Ecorr para tres experimentos independíenles A y B en función de la velocidad de rotación del
electrodo cilindrico rotatorio (ECR). Acero al carbón 10! 0,25°C,, en una solución ai 3% de NaCl + H3S 10
% mol a presión atmosférica, velocidades de rotación entre 0 y 9000 ipm., pH de saturación.
Parámetros de cálculo: densidad Fe = 7.87 g cm'3, peso equivalente Fe = 27.9 g, área de
espécimen ~ 2.98 cm2, constante de Stem - Geary (B) = 26.00 mV.

VELOCIDADES DE CORROSIÓN PARA DIFERENTES VELOCIDADES DE
ROTACIÓN SOLUCIÓN DE NaCl AL 3% Y HZS 10 % mol + 90 % N2

- » • — EXPERIMENTO "A"

! - * - EXPERIMENTO "8"

0 1000 2000 3000 4000 5000 6000 7000 8000 9000

RPM

Figura 54, Curvas de Velocidad de Corrosión para tres experimentos independientes A y B en función de ia velocidad de

rotación del electrodo cilindrico rotatorio (ECR). Acero al carbón 1010, 25 C , en una solución al 3% de

NaCl + H3S 10 % mol a pres ión a tmosfé r i ca , velocidades de rotación entre 0 j< 9000 rpm., p H d e

saturación. Parámetros de cálculo: densidad Fe = 7.87 g cm'3, peso equivalente
Fe = 27.9 g, área de espécimen = 2.98 cm2, constante de Stern - Geary (B) = 26.00
mV.
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CAPÍTULO IV RESULTADOS Y COMENTARIOS

IV.6 Determinación de las Velocidades de Corrosión por Polarización Lineal,
utilizando el electrodo de cilindro rotatorio (ECR) en una solución a! 3%
en peso de NaC!, a pH de saturación, con un gas de concentración 99.5%
H2S.

Los resultados que se muestran en esta sección para determinar la velocidad de corrosión

utilizando la técnica electroquímica de Polarización Lineal se efectuaron de acuerdo a lo

planteado en el capítulo III sección III.4 Procedimiento Experimental y in.4.2.

Procedimiento para la obtención de mediciones por Resistencia a la Polarización Lineal.

Después de medir las variables físico-químicas de la solución, se burbujeó el H2Sgas a una

concentración de 99.5% mol durante una hora para asegurar la saturación tota! y mantener

un pH de 4.0. Seguidamente se sumerge el Electro de Cilindro Rotatorio, ECR, esto con e!

fin de trabajar con una superficie limpia de la muestra cilindrica de acero, y no permitir que

se forme una película pasivante (FeS). Además de que el H2S no se dejó de burbujear

durante el proceso experimental.
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CAPITULO IV RESULTADOS Y COMENTARIOS

IV.6.1 Discusión.

La Figura 55 muestra los resultados correspondientes a la variación del Potencial de

Corrosión, Ecorr , respecto de la Velocidad de Rotación para tres experimentos llevados a

cabo de forma independiente, marcados como; EXPER "A", EXPER "B" y EXPER "C" . El

rango promedio de velocidades empleadas fue de 0 a 9000 rpm, con incrementos de 1000

en 1000. De manera general, para los tres experimentos, cuando se incrementa la velocidad

de rotación, el E^n- se desplaza hacia valores más positivos.

Para estos tres experimentos que se mencionaron anteriormente, se determinó ¡a variación

de la velocidad de corrosión (V^n) con respecto a la velocidad de rotación, véase Figura

56, con un rango de velocidades que van desde 0 a 9000 rpm. Los resultados muestran

como las condiciones hidrodinámicas turbulentas controladas afectan la corrosión del

acero.

De manera general se puede comentar que la velocidad de corrosión muestra una mayor

dependencia con la velocidad de rotación hasta valores de 3000 rpm, intervalo en el que

posiblemente predominaría el proceso de difusión del H*, hasta que comienza a tomar

importancia la reacción de reducción del H2S., proceso controlado por activación de acuerdo

con Anderko45. Después de 4000 rpm comienza a observarse una menor dependencia de la

Vcon con la velocidad de rotación y esto pudiera ser debido a un mayor control de los

procesos activactonales sobre los puramente difüsíonales.
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CAPITULO IV RESULTADOS Y COMENTARIOS

Potencial a circuito abierto (Ecorr), medido en una solución de NaCi al 3% + H2S
99.5 % mol, en función de la velocidad de rotación del

electrodo cilindrico rotatorio EECR).

-0.685

1000 2000 3000 4000 5000 6000 7000 8000 9000

RPM

Figura 55. Curvas de Ecorr para tres experimentos independientes A, B y C en función de ia velocidad de rotación del
electrodo cilindrico rotatorio (ECR). Acero ai carbón 1010, 25°C,, en una solución a! 3%de>JaCl + H;S
99.5% rao! a presión atmosférica, velocidades de rotación entre 0 y 9000 rpm., pH de saturación.
Parámetros de cálculo: densidad Fe - 7.87 g cm"3, peso equivalente Fe = 27.9 g, área de
espécimen = 2.98 cm1, constante de Stent - Geary (B) = 26.00 mV.

VELOCIDADES DE CORROSIÓN PARA DIFERENTES VELOCIDADES DE ROTACIÓN
SOLUCIÓN DE NaClaL3% enPeüoYH2S 99.5% mol

-•-EXPER "A"
-HB-EXPER "B"
—Í.---EXPER "C"

1000 2000 3000 -1000 5000 6000 7000 8000 9000

RPM

Figura 56. Curvas de Velocidad de Corrosión para tres experimentos independientes A, B y C en función de la velocidad
de rotación del electrodo cilindrico rotatorio (ECR). Acero al carbón 1010,25°C,, en una solución al 3% de
NaCl + H2S 99.5 % mol a presión atmosférica, velocidades de rotación entre 0 y 9000 tpm., pH de
saturación. Parámetros de cálculo: densidad Fe - 7,87 g cm"', peso equivalente Fe ~ 27.9 g, área
de espécimen = 2.98 cm2, constante de Stern - Géary (B) - 26.00 mV.
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CAPÍTULO V CONCLUSIONES
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V.- CONCLUSIONES.

Las conclusiones para el proceso de corrosión en condiciones hidrodinámicas de flujo

turbulento controlado en el laboratorio, a presión y temperatura ambiente de la Ciudad, de

México, D.F., utilizando una muestra de acero 1010, donde la superficie está libre de

películas pasivantes, son ias siguientes:

De manera general, en una solución de NaCi cuando se disolvió e! H2Sgas (10% y 99.5%

mol) para ambas concentraciones y de acuerdo con los equilibrios Eq. 45 y 46, el carácter

ácido del medio se atribuye al protón.

Éz? Para las Curvas de Polarización.

1.- Los experimentos para obtener las curvas de polarización fueron en sentido anódico -

catódico. Además, experimentalmente se trató de obtener las curvas de polarización en

sentido catódico - anódico, pero los resultados no eran fáciles de interpretar, con

respecto a definir una clara corriente límite.

2.- Las curvas de polarización en sentido catódico, para ambas concentraciones de H2S al

10 y 99.5% mol, exhiben una región de densidad de corriente límite ( íj¡m) en

condiciones de flujo turbulento y a pH de saturación, donde se observa que la I¡¡m es

función de ia velocidad de rotación del ECR.

3.- Se ha podido comprobar que la cinética del proceso catódico está regida por la

existencia de procesos de transferencia de masa.

4.- Para las posibles reacciones catódicas, el valor de la " /«„, teórica " calculada es mucho

menor que la " i¡;m experimental ". Esto pudiera ser debido a ia contribución de una

reacción no dependiente de la difusión, y permitiría explicar la no definición clara de

una íim, , pero también la ausencia de un comportamiento lineal característico de una
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reacción de transferencia de carga. Este caso se presenta tanto en los experimentos

realizados para la concentración de H2S al 10 y 99.5% mol. Al respecto cabe señalar el

trabajo de A. ANDERKO 4S, el cual propone que cuando en una solución existe una

concentración determinada de H2S, la "reacción catódica" está controlada por la

reacción 2H2S(BC!s
+ 2e" <=> H2 + 2HS', la cuaí es de naturaleza activacíonai y no está

limitada por la difusión del H2S. Por lo tanto, eí control podría ser de naturaleza mixta

(activacional y difusional).

& Con la técnica de Resistencia a la Polarización Lineal (RPL).

1.- Empleando la técnica de Resistencia a la Polarización Lineal (RPL) en condiciones de

flujo turbulento controlado, se puede observar que a medida que se incrementa la

velocidad de rotación del ECR, la velocidad de corrosión, Vcorr, aumenta

progresivamente, en el intervalo comprendido entre 0 y 2000 rpm. como se muestra en

las Figuras 53 y 54.

2.- En este conjunto de experimentos llevados a cabo en salmuera en la que se disolvió el

H2S. con la técnica de RPL se demostró que efectivamente la velocidad de corrosión,

está influenciada por el transporte de masa, lo cual se comprueba por la dependencia de

la velocidad de corrosión con la velocidad de rotación del electrodo.

3.- La Vcorr en las dos fases experimentales (al 10 % y 99.5% mol H2S) estudiadas muestra

un comportamiento independiente de la velocidad de rotación del ECR después de

2000 rpm, Figuras 53 y 54, donde puede empezar el proceso electroquímico de

activación.

4.- Para las dos concentraciones estudiadas, al 10% y 99.5 % mol H^S, la Vcorr depende

marcadamente de la concentración de H2S disuelto en el medio de estudio a cada

velocidad de rotación originada con el ECR.
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RECOMENDACIONES PARA FUTUROS TRABAJOS.

Al trabajar experimentalmente con este lipo de atmósferas de HjS, la seguridad es

fundamenta!. Es necesario comentar que arriba de 30 ppm el H^S es tóxico a la salud y se

sugiere utilizar una muy buena ventilación y máscaras de oxígeno con indicador para

mayor seguridad del usuario, ya que los daños a la salud pueden ser irreversibles.

Se tiene que estar monitoreando el potencial de corrosión ames de iniciar un conjunio de

experimentos ya que estos sistemas con H2S disuelío en una salmuera, son muy inestables.

Además debe observarse la superficie de la muestra de acero para comprobar que esié

limpia y no se formen películas pasivantes, FeS.

Para asegurar que efectivamente se mantenga una superficie Ubre de óxidos se sugiere que

la muestra de acero se mantenga dentro de la solución con H?S dísuelto en valores de

potencia! lo suficientemente negativos, del orden de -1.0 V vs. ECS.

No se cuenta hasta la fecha con información disponible publicada que haga referencia a la

cinética catódica prevaleciente bajo las condiciones de flujo turbulento controlado en una

solución de salmuera con H2S disuelto, por lo que este trabajo puede considerarse como

una primera aportación al proponer una cinética catódica en condiciones hidrodinámicas de

flujo turbulento controlado.
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