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Abstract 

 

Copper is widely used in alloys such as brass and has many applications due to its physical, 

chemical, electric properties and others. This paper reports the evaluation of corrosion 

behavior of copper into citrate solution at different pH values. Immersion assays with mass 

loss of copper samples, scanning electron microscopy and energy dispersive of rays-X 

analysis spectroscopy techniques were conducted. Also open circuit potential measurements 

were maintained. It was verified the mass loss (in terms of total concentration of Cu ions) 

during the immersion time. The highest corrosion rate of copper in citrate solution is 

observed at pH 5. The mass loss is practically constant after 72 hours-immersion time, at pH 

7 and 9. The micrographs of the copper surface reveal uniform corrosion at pH 5; although, at 

neutral and alkaline citrate solutions, localized corrosion and insoluble precipitates onto 

surface occur. It is suggested that the crystallites are oxides and/or hydroxides originated by 

the reaction of the Cu ions and the oxygen gas dissolved with the ions OH
-
 in solution. Citrate 

ions increase the copper corrosion. Probably the citrates ions have some complexing power of 

Cu ions; though it is noted that the citrate ions act as corrosion inhibitor for high 

concentrations.  

 

 

Resumo 

 

O cobre é usado em muitas ligas, como o latão, e de larga aplicação devido as suas 

propriedades físicas, elétricas, entre outras. É utilizado na fabricação de circuitos impressos, 

componentes eletro-eletrônicos, em tubulações de sistemas de distribuição de água potável, 

entre outros. Assim, é imprescindível que, antes do emprego do cobre para uma determinada 

aplicação, seja avaliada a tendência a corrosão deste metal em diversas soluções. Este 

trabalho tem como objetivo avaliar a corrosão do cobre em meio citrato em diferentes valores 

de pH. Para tal feito, foram conduzidos testes de imersão de amostras de cobre na meio de 

citrato, bem como, realizadas análises das amostras por microscopia eletrônica de varredura e 

espectroscopia de análise da energia dispersiva por raios-X. Também, foram efetuadas 

medidas de potencial a circuito aberto. Foi verificada a perda de massa (em termos de 

concentração total de íons Cu) da amostra para o tempo de imersão. Verifica-se que o cobre 

possui maior taxa de corrosão em pH 5 (pH ácido). A partir de 72 horas de imersão, a perda 

de massa nas amostras de cobre tende a ser constante para valores de pH 7 e 9.  As 

micrografias da superfície do cobre evidenciam corrosão uniforme em pH ácido, enquanto 

que, em pH neutro e básico, tem-se não somente regiões de corrosão uniforme, mas também, 

há áreas de corrosão localizada e a existência de cristalitos insolúveis sobre a superfície. 
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Sugere-se que estes cristalitos sejam óxidos e/ou hidróxidos formados devido à reação de íons 

Cu com o oxigênio dissolvido e com íons hidroxila em meio. Por outro lado, é provável que o 

íon citrato incremente o processo corrosivo pela formação de espécies complexadas com íons 

cobre, embora tenha efeito inibidor de corrosão em altas concentrações. 

 

 

Palavras-chave: cobre, citrato, corrosão  

 

 

Introdução 

 

O cobre é usado em muitas ligas, como o latão, e é completamente miscível com 

ouro. É utilizado na fabricação de circuitos impressos, componentes eletro-eletrônicos, em 

tubulações de sistemas de distribuição de água potável, entre outros [1-20, 31-56]. Por outro 

lado, a deposição e a dissolução de cobre são processos-chave para a fabricação de circuitos 

impressos [21].  

Portanto, fica evidenciado que os componentes do meio e o pH influem 

significativamente no processo de corrosão do cobre. Sendo assim, este trabalho tem como 

objetivo primordial avaliar a corrosão do cobre em meio de citrato em diferentes valores de 

pH, uma vez que se tem poucos trabalhos relacionados com a corrosão do cobre em meio de 

ácidos orgânicos [28-30,59]. 

Para tal feito, foram conduzidos testes de imersão de amostras de cobre na meio de 

citrato, bem como, realizadas análises das amostras por microscopia eletrônica de varredura e 

espectroscopia de análise da energia dispersiva por raios-X. Também, foram efetuadas 

medidas de potencial de circuito aberto do eletrodo de cobre imerso na meio citrato. 

 

 

Revisão bibliográfica / Resultados / Discussão 

 

1-Revisão bibliográfica 

Vários estudos apontam que a corrosão do cobre é balanceada pela redução de 

oxigênio [22-28]. Embora o mecanismo dessas reações e a função do oxigênio no processo 

anódico de dissolução do cobre são ainda assuntos de investigação, não existem dúvidas 

quanto à velocidade de dissolução do cobre seja afetada pelos processos de transporte de 

massa no eletrólito e pela composição do meio [29-35]. 

Os resultados obtidos por Zelinsky e colaboradores [49] indicam que a velocidade 

global do processo de corrosão é limitada exclusivamente por transporte de moléculas de O2 

dentro da zona de reação (para soluções naturalmente aeradas não-agitadas). A influência da 

composição de um meio sobre a velocidade de corrosão do cobre tem sido bastante 

investigada em soluções contendo grandes quantidades de íons cobre, e em soluções de ácido 

sulfúrico. Sob condições comparáveis, os resultados de medidas da velocidade de corrosão do 

cobre em soluções de H2SO4 naturalmente aeradas não-agitadas, que foram encontrados por 

diferentes autores, são muito próximos entre si [52]. El-Mahdy [57] verificou a resistência de 

polarização de cobre sujeito a meio de NaCl e sulfato de amônio sobre condições de ciclagem 

(seco/molhado) pela técnica de impedância eletroquímica. Foi encontrado que o cobre tem a 

sua velocidade de dissolução aumentada rapidamente durante os estágios iniciais de 

exposição e diminui vagarosamente e atinge um estado estacionário no final da exposição. O 
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mecanismo de corrosão do cobre estudado sobre aquelas condições segue o mecanismo de 

dissolução-precipitação. 

Broo, Berghult e Hedbergt [51] estudaram a corrosão do cobre em água potável por 

varredura potenciodinâmica, testes de amostra e medidas de campo em diferentes cidades da 

Suécia. Os resultados foram comparados com os cálculos de equilíbrio. Foi mostrado que nas 

primeiras horas de estagnação da água, o sistema não está em equilíbrio e a quantidade de 

cobre é determinada pelo processo de corrosão. Na ausência de cálcio, a velocidade de 

corrosão aumenta linearmente com o logaritmo da quantidade de CO2 livre (a soma do ácido 

carbônico protonado e o dióxido de carbono dissolvido). Por outro lado, os autores 

postularam que, em presença de íons cloreto, encontrado normalmente em água potável, 

diminui a velocidade de corrosão do cobre. Portanto, nota-se que os componentes da meio 

influem significativamente no processo de corrosão do cobre. Em trabalho recente [39], as 

características de corrosão de micropartículas e nanopartículas de cobre em água destilada 

foram estudadas por técnicas de medidas de absorbância, difração de raios-X e microscopia 

eletrônica de transmissão. Neste trabalho foi encontrado que o modo de corrosão de 

nanopartículas de cobre difere daquele que ocorre em micropartículas, verificando-se que no 

primeiro tem-se a velocidade de dissolução altamente crescente nos primeiros períodos de 

imersão, atingindo um máximo e o subseqüente declínio até se manter praticamente constante 

e abaixo daquela para o segundo, isto é, para a micropartícula de cobre. Foi relatado também 

que os produtos de corrosão de micropartículas de cobre e nanopartículas de cobre após 315 h 

em água destilada são muito diferentes. Os produtos finais de corrosão de micropartículas de 

cobre são Cu e CuO, mas os produtos finais de corrosão de nanopartículas de cobre são Cu, 

CuO, Cu(OHCl)2.2H2O e Cu2(CO2)(OH)2. 

Portanto, fica evidenciado que os componentes do meio e o pH influem 

significativamente no processo de corrosão do cobre. Sendo assim, este trabalho tem como 

objetivo primordial avaliar a corrosão do cobre em meio de citrato em diferentes valores de 

pH, uma vez que se tem poucos trabalhos relacionados com a corrosão do cobre em meio de 

ácidos orgânicos [28-30,59]. 

 

2- Materiais e Métodos 

Foram utilizadas amostras de cobre (Aldrich, 99,9%) na forma de placas de, 

aproximadamente, 1 cm
2
 de área geométrica exposta. A preparação das amostras consistiu do 

polimento mecânico de uma das faces em lixas d´água de granulometria 200, 600 e 1200, 

consecutivamente, sob jato de água corrente. Este procedimento foi executado a fim de retirar 

possíveis óxidos aderidos à superfície e outros resíduos e, até o momento onde se atingiu o 

brilho especular da superfície. A outra face foi isolada com material adesivo inerte. Após o 

polimento, as amostras foram lavadas com água destilada, desengorduradas em álcool etílico 

anidro e lavadas novamente em exaustão com água bidestilada, secadas e submetidas à 

medida de suas massas em balança analítica de precisão (Fanem, modelo Fan2101N). 

O meio de citrato de sódio foi preparado mediante a dissolução direta do 

C6H5Na3O7.2H2O em água deionizada e praticamente isenta de gases dissolvidos, ajustando-

se o pH com adição de NaOH diluído ou HCl diluído. O pH foi medido em pHmetro 

(Marconi, modelo PA-200), previamente calibrado, a temperatura ambiente do laboratório 

(em torno de 25
o
C). 

Os experimentos de ensaio de imersão com perda de massa da amostra de cobre 

foram conduzidos mantendo-se um perfil hidrodinâmico uniforme e estável, ou seja, sem 

agitação do meio. Estes experimentos foram realizados mantendo-se atmosfera inerte de gás 

nitrogênio seco sobre a superfície da solução. Também, foi verificada a concentração total de 

íons cobre na meio citrato através da técnica de espectrofotometria de absorção atômica 



  

INTERCORR2010_240 
 

 

- 4 - 

 

(EAA), onde se utilizou o espectrofotômetro de absorção atômica (Varian, modelo 

Spectraa55). 

Após o ensaio de imersão, as amostras tiveram suas massas medidas e foram 

submetidas à caracterização superficial, recorrendo-se as técnicas de microscopia eletrônica 

de varredura (MEV) e de análise por espectroscopia de energia dispersiva por raios-X (EDX), 

utilizando o microscópio eletrônico de varredura (Phillips, modelo XL-30), onde se tem 

acoplado a câmara de análise espectroscópica. As amostras não necessitaram de recobrimento 

metálico a fim de facilitar a sua análise microscópica. 

 As medidas de potencial a circuito aberto (ECA) foram tomadas em tempos de 

imersão previamente estabelecidos à temperatura ambiente sob atmosfera inerte sobre a 

solução de citrato. Para este efeito, foi utilizado um multímetro portátil digital de alta 

impedância (Smart, modelo DT-830B). O eletrodo de trabalho era uma placa de cobre de, 

aproximadamente, 1cm
2
 de área geométrica exposta, soldada a uma haste de latão, embutida 

em resina epóxi. O eletrodo de referência foi Ag/AgCl (KCl 3M).   

 

3- Resultados e Discussão 

A Figura 1 abaixo ilustra o gráfico obtido para a perda de massa de cobre em função 

do tempo de imersão. Observa-se que em pH 5, tem-se o aumento crescente da perda de 

massa; todavia, verifica-se que este perfil se modifica a partir de 72 horas de imersão da 

amostra de cobre em meio. É provável que, inicialmente, tenha-se a formação de 

óxidos/hidróxidos sobre a superfície do cobre, os quais tendem a se dissolverem em meio 

ácida, assim, notando-se após o tempo de imersão de 72 horas, o aumento da taxa de 

corrosão. Por outro lado, se observa que em pH 7, tem-se que o perfil do processo corrosivo 

do cobre muito se assemelha àquele observado para o pH igual a 5. No entanto, a partir de 72 

horas, este perfil também tende a se alterar, verificando-se que a taxa de corrosão 

praticamente não varia e é menor que a taxa de corrosão em pH 5. Este fato deve estar 

relacionado à presença de óxidos fortemente aderidos à superfície do cobre, os quais são 

insolúveis em meio de pH neutro. 

Em pH 9, nota-se que a taxa de corrosão do cobre em meio citrato é praticamente 

constante e muito pequena. Porém, observa-se que o perfil do processo corrosivo segue o 

mesmo que aqueles encontrados para pH 5 e 7. Não obstante, nota-se que ocorre o aumento 

da taxa de corrosão a partir de 72 horas, ainda seguindo o mesmo perfil encontrado para as 

soluções em pH menores. No entanto, observa-se que a o perfil tende a se tornar invariante, 

notando-se um patamar a partir de 96 horas de imersão. Possivelmente, este último fato esteja 

associado à formação de grande quantidade de hidróxidos de cobre insolúveis sobre a 

superfície do cobre. Isto se deve a grande quantidade de íons hidroxila presente no meio, 

inibindo a ação complexante dos íons citrato. 

Os gráficos da Figura acima exibem duas regiões distintas. Uma em que se verifica a 

lenta dissolução do cobre (até 72 horas de imersão) e outra, onde nota-se a dissolução ativa 

com o aumenta da taxa de corrosão (após 72 horas). É provável que o efeito complexante dos 

íons citrato seja atuante naquele período. 

As análises por MEV e EDX denunciam o aumento da massa de cobre após o ensaio 

de imersão, para pH 9. As imagens micrográficas da superfície do cobre mostram pequenos 

cristais de óxido de cobre na superfície do metal e os espectros confirmam a presença dos 

elementos oxigênio e carbono, como ilustrado nas Figuras 2 e 3. Estes elementos estão 

associados não somente a formação de óxidos, mas também, a presença de íons citrato 

adsorvidos na superfície. Para pH 5 e 7, é notado comportamento semelhante; no entanto, é 

evidenciado que, praticamente, não ocorre a formação de óxidos de cobre (Figuras 4 a 7). 
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As imagens micrográficas revelam que o metal cobre é susceptível a corrosão 

localizada. Este aspecto foi encontrado por Almeida e colaboradores [59,60], nos estudos da 

corrosão do estanho em meio ácido cítrico. Portanto, é possível que íons citrato induzam a 

corrosão por pite da superfície metálica. 

A Figura 8 exibe o perfil da concentração total de íons cobre em meio citrato em 

função do tempo de imersão em diferentes valores de pH. 

A Figura 9 ilustra as micrografias da superfície do cobre após 120 horas de imersão 

no meio citrato em função do pH. É visto claramente que a superfície do cobre apresenta 

corrosão uniforme (Figuras 9a e 9b), notando-se a formação de cristais sólidos insolúveis 

sobre a superfície, estando associado a óxido e/ou hidróxido de cobre. Por outro lado, é 

evidenciada a formação de pites, como mostrado na Figura 9c. Bertrand e colaboradores [25] 

encontraram que a dissolução do cobre procede por um mecanismo de dissolução preferencial 

que induz à corrosão por pites sobre a superfície. Este aspecto morfológico leva a considerar 

duas regiões distintas: área de corrosão localizada e área de precipitação. Sendo assim, existe 

a proposição de um mecanismo simples, segundo as evidências mostradas pelos 

pesquisadores, onde se tem a redução de íons Cu (II) a óxido de cobre (I), o qual precipita 

sobre a superfície, de acordo com seguinte reação: 

                              Cu(s) + Cu
2+

(aq) + OH
-
(aq)

       
→

    
 Cu2O(s) + H

+
                         (1) 

É encontrado na literatura [58] que o cobre metálico não é atacado por ácidos não-

oxidantes, como HCl, por exemplo. Entretanto, se este ácido for contaminado com oxigênio, 

tem-se a oxidação do cobre e, conseqüentemente, a corrosão, segunda a reação abaixo. 

                              2Cu(s) + O2(g) + 4H
+

(aq)
       

→
    

 2Cu
2+ 

(aq) + 2H2O                         (2) 

 No entanto, tem-se a ocorrência de reações intermediárias com formação de 

CuO ou Cu2O, que são então, atacados pelo HCl [29,58], como demonstrado pelas reações a 

seguir. 

                                   2Cu(s) + ½O2(g)          →        Cu2O(s)                                            (3) 

                                  Cu(s) + ½O2(g)      →    CuO(s)                                                    (4)    

                        Cu2O(s) + 2HCl(aq)    →    Cu2Cl2(aq) + H2O                                        (5) 

                           CuO(s) + 2HCl(aq)   →    CuCl2(s) + H2O                                          (6) 

Por outro lado, em meio de pH neutro, a seguinte a reação deve ocorrer [58].  

                                    Cu(s) + H2O  +  ½ O2(g)       →     Cu(OH)2(s)                              (7) 

Em pH 9, a precipitação de hidróxido de cobre, Cu(OH)2, era prevista; porém este 

não se forma; uma vez que se verifica que, mesmo a meio tornando-se esverdeada, indicando 

a presença de íons cobre (II). Na literatura [58] se afirma que o hidróxido de cobre (II) não é 

precipitado na presença do íon citrato.  Este fato está relacionado ao forte poder complexante 

deste íon frente a íons cobre (II) em meio. Em meio básica, ocorrem as seguintes reações:  

                                        O2(g) + H2O + 4e     →     4OH
-
(aq)                                       (8)    

                        O2(g) + H2O + 2e      →      HO2
-
 + OH

-
(aq)

                                                               
(9)  

 

                                      HO2
-
 + H2O       →       3OH

-
(aq)

                                                               
(10)  

 

 Como verificado pelas reações (8), (9) e (10), tem-se o aumento da 

concentração de íons hidroxila no meio, o que incrementaria a formação de hidróxido de 

cobre. Fato este não observado neste trabalho, como já citado acima. 

A Figura 10 exibe o gráfico da perda de massa de cobre em meio ácida para 

diferentes concentrações de íon citrato em pH 5 em função do tempo de imersão. Observa-se 

que para concentrações de 0,1 e 2,0M o comportamento é similar, porém tende a se modificar 

a partir de 48 horas. Por outro lado, o perfil torna-se constante a partir de 72 horas e observa-

se uma significativa perda de massa para a concentração de 0,1M; enquanto que para 2,0M 

ocorre um acréscimo de massa até 72 horas e, a partir de então, ocorre uma significativa 

perda de massa. A curva referente a concentração de 0,5M tem um comportamento crescente 
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até 96 horas e, a partir de então, tornando-se constante. A perda de massa é crescente, a partir 

de 24 horas de imersão na concentração de 1,0M. É observado que, para o intervalo de 120 

horas, ocorre maior perda de massa para concentração de 1,0M, ao se comparar com os 

valores de perda de massa verificados para as concentrações de 0,5, 0,1 e 2,0M. É verificado 

que a taxa de corrosão do cobre nesta meio é, aproximadamente, igual a 14 mg.cm
-2

h
-1

. Desta 

forma, tem-se que, nas concentrações de 0,1 e 2,0M de íons citrato em meio, ocorre a inibição 

da corrosão do cobre.   

A Tabela 1 exibe os valores de taxa de corrosão do cobre em função da concentração 

de íons citrato. Observa-se que para a concentração de íons citrato igual a 0,1M, a taxa de 

corrosão é igual a 5,9 mg.cm
-2

h
-1

 e tende a aumentar com o incremento da concentração 

destes íons. No entanto, é verificado que na concentração de 2,0M de citrato, a taxa de 

corrosão é a menor entre todas. É provável que este efeito esteja relacionado ao fato de que os 

íons citrato estejam atuando nesta concentração como inibidores de corrosão, agindo através 

de mecanismo de adsorção sobre a superfície metálica ou, ainda, por outro mecanismo 

influente na reação catódica e/ou anódica de dissolução do cobre em meio citrato. 

A Figura 11 exibe o comportamento do potencial a circuito aberto obtido para o 

cobre em meio de citrato em função do tempo. Verifica-se que nos primeiros períodos, está 

ocorrendo na superfície do cobre vários fenômenos transientes que denotam não somente as 

características superficiais em modificação, como também a influência dos componentes do 

meio. É interessante observar que o potencial praticamente não se modifica com o tempo, a 

partir de 48 horas. Isto sugere que os íons citrato devam estar fortemente adsorvidos sobre a 

superfície, implicando na inibição da dissolução do metal. 

A existência de conexão entre a taxa de corrosão e o pH da meio, bem como, a 

investigação do efeito de íons citrato, permite citar que sob as condições experimentais 

verificadas neste trabalho, a corrosão do cobre é parcialmente controlada por ativação (reação 

de dissolução do cobre metálico) e por difusão. Os mecanismos propostos para a corrosão do 

cobre em diferentes valores de pH são aqueles apresentados nas reações (1) a (8). Todavia, 

estas reações são freqüentemente usadas para explicar os resultados experimentais sobre a 

corrosão do cobre sob condições que diferem daquelas apresentadas aqui. Os resultados 

obtidos na presente investigação indicam, em particular, que a corrosão do cobre é limitada 

pelo transporte de moléculas de O2 na solução (sob as condições de aeração natural e não-

agitada) e, também, devido à presença de íons citrato com forte tendência a complexar íons 

cobre. 

 

 

Conclusões 

 

Conclui-se que a taxa de corrosão do cobre ocorre à medida que aumenta a 

concentração de íons citrato em meio, até 1,0 M para pH 5. Esta constatação baseia-se na 

observação dos resultados de perda de massa e de medidas de potencial a circuito aberto. A 

corrosão do cobre é fortemente influenciada pelo pH da meio. Por outro lado, tem-se que os 

íons citrato podem atuar como inibidor de corrosão do cobre. As micrografias da superfície 

do cobre evidenciam corrosão uniforme em pH ácido, enquanto que, em pH neutro e básico, 

tem-se não somente a corrosão uniforme, mas também, a existência de cristalitos insolúveis 

sobre a superfície e régios de corrosão localizada (formação de pites). Sugere-se que estes 

cristalitos sejam óxidos e/ou hidróxidos formados devido à reação de íons Cu com o 

oxigênio dissolvido e com íons hidroxila em meio. Por outro lado, é provável que o íon 

citrato incremente o processo corrosivo pela formação de espécies complexadas com íons 

cobre, embora tenha efeito inibidor de corrosão em altas concentrações.  
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Figura 1. Perda de massa de cobre em função do tempo de imersão em diferente valores de 

pH, a 25
o
C, sob condições de aeração natural. 

  

 

 
 

Figura 2. Superfície do cobre em meio citrato (pH 9) após 24 horas de imersão.  
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Figura 3. Espectro da superfície do cobre em meio citrato (pH 9) após 24 horas de imersão. 

 

 

 

 
 

Figura 4. Superfície do cobre em meio citrato (pH 7) após 24 horas de imersão.  
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Figura 5. Espectro da superfície do cobre em meio citrato (pH 7) após 24 horas de imersão. 

 

 

 
 

Figura 6. Superfície do cobre em meio citrato (pH 5) após 24 horas de imersão.  
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Figura 7. Espectro da superfície do cobre em meio citrato (pH 5) após 24 horas de imersão. 
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Figura 8. Concentração total de íons cobre em meio citrato em função do tempo de imersão. 
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Figura 9. Morfologia da superfície do cobre após 120 horas de imersão em meio de citrato 

em pH: (a) 5, (b) 7 e (c) 9; em condições de aeração natural e não-agitada, a temperatura 

ambiente (25
o
 C). 
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Figura 10. Perda de massa de cobre em função do tempo de imersão e da concentração de 

citrato em pH 5, a 25
o
C, sob condições de aeração natural. 

  

 

Tabela 1. Valores de taxa de corrosão do cobre em meio de citrato (pH 5) para diferentes 

concentrações de citrato. Temperatura: 25 
o
C. Sob condição de aeração natural do meio. 

 

Taxa de corrosão (mg.cm
-2

h
-1

) 

0,1M 0,5M 1,0M 2,0M 

5,88 10,58 13,92 3,08 
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Figura 11. Potencial a circuito aberto em função do tempo de imersão e da concentração de 

citrato (pH 5). Temperatura: 25 
o
C. Sob aeração natural do meio. 

 


