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A basis of fundamental knowledge in the field of metal corrosion for students of Chemistry and
Chemical Engineering is presented. Theoretical and practical features of the process are given, ac-
companied by experimental results employing simple techniques. Likewise, a brief and basic explana-
tion of cathodic protection method using the impressed current system is also described. Tests using
iron dissolution in acidic solutions are performed in order to verify this method.
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FUNDAMENTOS TEORICOS

Las pérdidas ocasionadas por el proceso corrosivo de los
metales son, en general, tan elevadas que han motivado un
amplio desarrollo de la investigacién en este campo. Estas
pérdidas no sélo se producen por la necesidad de sustituir las
estructuras corroidas sino también por otros efectos deriva-
dos, tales como interrupcién en el funcionamiento de plantas
industriales, contaminacién de productos, dafio de equipos
adyacentes a aquél en el cual ocurre la falla, problemas de
seguridad (incendio, explosién, liberacién de productos téxi-
cos, colapso de la construccién), etc..

La corrosiéon se puede definir como el ataque no
intencional que sufre un material a través de una reaccién
con el medio que lo rodea. De esta forma, son susceptibles
de “corroerse” materiales tan discimiles como metales, made-
ras, concreto, cerdmicas, plésticos, etc.. Sin embargo, las cau-
sas que motivan ese deterioro son diferentes dependiendo del
material en cuestién.

La corrosién de los metales en medio acuoso constituye un
proceso de naturaleza electroquimica. Esto significa que en
un metal (que por ejemplo se disuelve libremente en una so-
lucién acuosa dcida), existen zonas anddicas y catddicas. Ta-
les zonas estin separadas ocupando siempre la misma posi-
cién, o pueden estar en un continuo cambio de emplazamien-
to. En las zonas anddicas ocurre la disolucién del metal, mien-
tras que en las catddicas se produce la reaccién de reduccién
del agente agresivo. Ejemplo de estas reacciones son:

Zonas Anédicas {Me Mert + ne” 1]
Zonas Catddicas 2H* + 2e” H; [2]
O, + 4H* + 4de” 2 H,0 [3]

Las reacciones [2] y [3] se toman como ejemplo de proce-
sos catédicos porque son los mas comunes en la corrosién de
metales. Esto es debido a que en solucién acuosa estin pre-
sentes invariablemente protones y moléculas de agua, y mu-
chas de estas soluciones estdn en contacto con la atmdsfera,
por lo que tambiém estidn presentes moléculas de oxigeno di-
suelto.

Si el proceso es continuo, una corriente eléctrica fluye, a
través de la solucién, entre las zonas mencionadas (corriente
16nica). De este modo los electrones requeridos por las reac-
ciones catddicas, son tomados desde las zonas anddicas, a tra-
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vés del metal (corriente electrénica) (figura 1), produciéndose
su disolucién. Es asi que este proceso podria representarse
por un modelo de celdas galvédnicas en cortocircuito, ademés
de ser aplicables todos los conceptos de electroquimica.

Figura 1. Representacion esquemdtica del proceso de corrosidon de
un metal en una solucién acuosa de dcido clorhidrico aireada.

Cualquier graduado en Quimica o Ingenierfa Quimica en-
contrard sencilla la obtencién del potencial tedrico que ad-
quiere el electrodo de ese metal Me sumergido en la solucién
que contiene iones Me™, a través de la aplicacién de la
ecuacién de Nernst. Sin embargo ese mismo graduado tal vez
encuentre complejo definir el potencial que adquiere el metal
Me en una solucién de HCI que contiene una cierta concentra-
cién de oxigeno disuelto. Este potencial no es igual al poten-
cial reversible termodindmico, sino que, debido a reacciones
que interfieren, tiene un valor diferente. Tal potencial, deno-
minado potencial de corrosién, es un potencial mixto.

Power y Ritchie! han atribuido la “ignorancia” mostrada
por los graduados sobre estos temas a que, en general, en los
cursos universitarios, se brindan bases completas sobre termo-
dindmica electroquimica pero la cinética de electrodo, esen-
cial para el entendimiento de los potenciales de electrodo, es
tratada en una forma mds general. Se hace énfasis en el trata-
miento y derivacién matemética de la ecuacién de Butler-
Volmer, dejando un tanto de lado las curvas potencial cor-
riente observadas experimentalmente.
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Ademis la importancia de los potenciales mixtos en diver-
sos procesos de aplicacién préctica, es omitida en los textos
de electroquimica bdsica y nunca mencionada en los textos
convencionales de quimica.

La corrosién constituye un proceso espontdneo y como tal
la termodindmica indica que es necesario que vaya acompaiia-
do por una disminucién en la energia libre del sistema. Por lo
tanto, la tendencia de un metal a corroerse puede evaluarse
termodindmicamente considerando el cambio en la energia li-
bre de Gibbs (AG), que puede representarse como:

AG = Gproduclos - Grentivos [4]

De esta forma, para que la corrosién del hierro en 4cido
clorhidrico tenga lugar de acuerdo con las siguientes reaccio-
nes:

Fe —— Fe?* + 2¢” 51
2 H* + 2¢e- — H; [2]
Fe + 2 H* —— Fe?* + H, [6]

el cambio en la energia libre de la reaccién [6] deberd ser
AGpe) < 0, para una determinada concentracién (o actividad)
de reactivos y productos.

Teniendo en cuenta que para reacciones electroquimicas,

AG = -n F Ecelaa 7
bastard calcular el potencial de la celda galvénica.
Fe/Fe*/[H*/H,,Pt [8]

Aplicando la ecuacién de Nernst para el cdlculo del poten-
cial del dnodo

0
Ea 2% =EF 2+/

Fe © /Fe e Fe T -(mzsi.l‘)g ap M (1

y para el potencial del citodo

Begt u, = - 2052 log PHs _ 0059 pH [10]
2 2
2 (aH+)

resulta, por lo tanto, el potencial de la celda

Ecelda=EcH+/H2'EaFe2+/Fe [11]

Para que AG resulte negativo, se ve claramente que el po-
tencial de la celda debe ser positivo; de modo que todos los
metales cuyos potenciales de equilibrio son maés negativos que
el potencial del electrodo de hidr6geno, en solucién acuosa se
corroerdn con desprendimiento de este gas, en tanto que los
que presentan un potencial mds positivo serdn estables.

Consideraciones similares pueden hacerse para evaluar la
tendencia de un metal a corroerse, por ejemplo el hierro, por
reduccién del oxigeno disuelto en agua, segin las reacciones:

2 (Fe —— Fe?+ + 2¢7) (5]
0O; + 4H* + 4e- —— 2H,0 [3]
2Fe + Oy + 4H* —— 2Fe?* + 2H,0 [12]

y considerando la celda galvénica
Fe/Fe?*//[H,0/0,,Pt {13]

Vale aclarar que cuando deseamos calcular la tendencia de
un metal a corroerse, no tendria sentido utilizar la tabla de
potenciales normales para calcular AG, dado que se estaria
asumiendo que el medio corrosivo contiene cationes metélicos
con actividad unitaria. Por el contrario, si consideramos que
el medio no contiene inicialmente dichos iones, el resultado
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nos indicarfa que la tendencia a corroerse es infinitamente
grande. Esto demuestra que ningiin metal es intrinsecamente
estable en contacto con un electrolito que contiene sustancias
agresivas como protones u oxigeno disuelto. Sin embargo, en
general, se habla de metales nobles (Pt, Au, Ag) como aque-
llos que no se corroen en medios comunes (soluciones 4cidas
por ejemplo). Esta contradicién se resuelve considerando que
el ataque sélo progresa hasta formar un pequefifsimo nimero
de iones metdlicos que quedan retenidos en la superficie del
metal, y que son suficientes para elevar el potencial del siste-
ma Me™*/Me al valor del potencial del agente agresivo, dando
como resultado la no observacién de ataque desde el punto de
vista préctico. En este sentido se asume? como criterio de es-
tabilidad de un metal una concentracién suficientemente baja,
normalmente 106 mol/L.

Teniendo en cuenta las consideraciones termodindmicas
anteriores, y siguiendo el modelo propuesto (celdas galvénicas
en cortocircuito), cuando las zonas anddicas y catédicas se
cortocircuitan a través del metal (fig. 1), los potenciales se
modifican en la direccién que corresponde al sentido de circu-
lacién de la corriente. Como se menciond, para que exista
corrosion el metal debe disolverse y los agentes agresivos
consumir los electrones provenientes de la oxidacién, de modo
que en las zonas catédicas circula una corriente catédica (ne-
gativa segin IUPAC), que desplaza el potencial hacia valores
més negativos. Lo inverso ocurre con la reaccién de oxida-
cién del metal en las zonas anddicas.

Considerando que, segiin lo expuesto,

Eeqag, agresivo > Echcm/M( (14]

el potencial de corrosién Ecor que alcanzan zonas anddicas y
catédicas se ubica entre ambos potenciales reversibles

Eequ *oMe < Ecor < Ee%g.agressivo [15]

El potencial Ec,, define la velocidad de corrosién icor con
que el metal se corroe. Si ambas reacciones (ej. [1] y [2])
tienen relaciones sobrepotencial corriente de tipo exponencial
el proceso de corrosién se puede representar segin la figura
2. Siguiendo el principio de electroneutralidad a E = Ecorr

iy + iy = i) + iy [16]

siendo [1'] y [2'] las reacciones de reduccién del metal, y de
oxidacién del agente agresivo, respectivamente. En la figura 2
si se consideran iz e iy despreciables al potencial de
corrosién entonces

im = ip) = dcorr [17]

Densidad de Corriente

(-)- Potencial —(+)

Figura 2. Curva E vs i de un metal que se corroe uniformemente en
una solucién acuosa dcida, desaireada.
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i = 10Me™ /Me €XP [%F"(E ~Eeqpgent /Me‘)] (18]

BncF
RT

i = - 10H+/H2 exp [' (E 'Eeq H+/H2)] [19]

siendo ig la densidad de corriente de intercambio en el equi-
librio; a., P los coeficientes de transferencia de las reacciones
respectivas; y ng, n el nimero de electrones involucrados en
la etapa determinante de la velocidad de la reaccién en cues-
tién. F, R y T tienen su significado usual.

Para alterar el potencial adquirido por el metal bajo condi-
ciones de corrosi6n libre se deberd recurrir a una polarizacién
del sistema aplicando una corriente externa (isp). De esta forma

. . . . onaF
lap = 11) + 12] = 10 ™ /M €XP [ l:aT (E'Eequ“"/Me')] -

BncF
RT

-log*/u, Xp [ (E -Eequ* /Hz)] {201

Entonces, segiin [17] si el potencial es E = Ecorr
. o + o naF ( ' ) _
Icorr = 10pMe ™ /Me exp -F Ecorr -EeqMcn+/Me =

BncF
RT

- i0H+/H2 €exp l:- (Ecorr'EeqH-&/Hz):l [21]

dividiendo [20] por {21]

iap = i<:on' <6xp [(1 na K (E 'Ecorr):| - eXp [—BH—CF (E 'Econ')]} [22]
RT RT

La expresi6n [22] no es mis que la representacién mate-
médtica de la curva de polarizacién experimental que presenta-
ria un electrodo de estas caracteristicas. Quando E = Ecop,
iap=0 lo que no implica que no exista disolucién: los electro-
nes provenientes de las zonas anddicas son todos consumidos
en las catédicas (corrosién libre) (fig. 1).

La reacién de reducién de oxigeno [3] presenta control por
transferencia de carga a bajos sobrepotenciales y control por
transferencia de masa a altos sobrepotenciales. En el primer
caso la relacién sobrepotencial-corriente es de tipo exponen-
cial; en el segundo se obtiene una corriente limite que depen-
de de la concentracién de oxigeno en solucién y de las condi-
ciones fluidodindmicas del sistema. El potencial E o resul-
tante en estos casos puede obtenerse a partir de gréificos simi-
lares a los anteriores, como se indica en la figura 3. Estos
procesos pueden representar-se en coordenadas semilogarit-
micas, constituyendo los diagramas de Evans de gran utiliza-
cién en los estudios de corrosién. La discusién de estos
diagramas estd fuera de los objetivos del presente trabajo,
pudiéndose recurrir a la bibliografia especifica®4, para un
conocimiento més detallado.

PROTECCION CONTRA LA CORROSION

Los métodos més simples de evitar los dafios producidos
por la corrosién consisten en cambiar las caracteristicas del
medio (alterando condiciones del proceso, calidad del agua,
etc.), o empleando metales més resistentes. Ninguno de los
dos casos es simple, tanto debido a causas econémicas como
del proceso mismo.
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Figura 3. Curva E vs i de un metal que se corroe uniformemente en
una solucién salina acuosa aireada (despreciando la contribucién de
la reaccisén H*IH,).

Otros métodos constituyen medidas que se aplican sobre la
interfase de reaccién. Ellos son el empleo de inhibidores, de-
nominadas asi las sustancias que retardan los procesos
anddicos, catédicos o ambos; y el uso de recubrimientos, que
tratan de aislar al metal del medio agresivo intercalando una
barrera protectora. Sin embargo, no puede decirse que exista
un recubrimiento perfecto, esto es, que sea completamente
estable como para resistir los ataques del medio agresivo en
forma permanente, ni es posible obtenerlo totalmente libre de
imperfecciones. Es por ello que normalmente se usan dos o
mds sistemas de proteccién en forma simulténea.

Um método sumamente empleado para la proteccién de
estructuras metdlicas sumergidas o enterradas, en conjuncién
con los recubrimientos, es el denominado “proteccién catédi-
ca”. El mismo consiste en suministrar externamente los elec-
trones necesarios para la reduccién de las especies agresivas
(O; 6 H*), de modo que no sean tomados desde las zonas
anédicas, e impidiendo asi el pasaje de los fones metélicos al
medio ambiente. El principio de la proteccién catédica se
muestra en la figura 4, tomando como ejemplo el caso ya

fe = it ® i
© ap = 'w* o
c
B4 E P
- e 24 9
s nme o (31 HO~ 0y 2H%+ 2¢-
O i ’// -
e e S —
- —_——
e -7
§ /” " /’/ E~
2 M 2em < Me (1) / qome
c i /
@ < ’ /
a //{-0202H"2e'-H20 (al
- ’/
llimn'

(-}—~Potencial—(+)
Figura 4. Efecto ejercido por el sistema de proteccién catédica sobre

los potenciales y corrientes, para el caso de un metal que se corroe
en condiciones similares a las indicadas para la figura 3.
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indicado en la figura 3. Al polarizar el metal en sentido nega-
tivo desde su potencial de corrosién, hasta provocar un cam-
bio M. (sobrepotencial catédico), se produce una desacelera-
cién de la reaccién anddica que disminuye desde icorr @ 1a, ¥
simultdneamente una aceleracion de la reaccién catédica hasta
ic. La diferencia entre ambas es la corriente aplicada iap, (ver
ec. [18] a [22]) que circula por el circuito eléctrico constituido
a los efectos de permitir la polarizacién catédica de la estruc-
tura a proteger.

En la prictica, la proteccién catédica se consigue de dos
maneras:

a) a través del uso de dnodos de sacrificio (figura 5.a), consis-
tiendo en la unién directa de la estructura a proteger, con un
metal menos noble (4nodo de sacrificio). En este caso la pro-
teccién se gana a expensas de la disolucién de un metal de
bajo costo (aleaciones de Al, Zn, Mg), al formarse una celda
galvanica entre ambos.

b) a través de corriente impresa (figura 5.b), que consiste en
emplear una fuente de poder de corriente continua, y un dnodo
inerte auxiliar (Pt, Fe-Si, carbén).

Teniendo en cuenta los fundamentos termodindmicos ex-
puestos anteriormente se deduce que la corriente necesaria para
detener totalmente la disolucién del metal deberfa ser muy
elevada y el processo altamente costoso. Por lo tanto, la
corrosién de un metal nunca es totalmente detenida por la
proteccién catédica, empledndose en la préctica distintos cri-
terios>6 para determinar el valor de potencial que deberia
adquirir el metal, de modo que la vida itil del mismo sea
econdmicamente aceptable.

Para que los alumnos encuentren aplicacién de los concep-
tos vertidos anteriormente, se indicarin experiencias de labo-
ratorio que tienen por finalidad demostrar que la corrosién de
un metal, en este caso el hierro, puede ser controlada con la
aplicacién de una determinada corriente eléctrica continua.

EXPERIMENTAL

El electrodo empleado en los estudios a potencial controla-
do o a corriente controlada, fue construido a partir de un alam-
bre de hierro ARMCO montado sobre una vaina de PVC blan-
co, el 4rea expuesta fue de 4,4 cm2($=0,33 cm, 1=4,245 cm).
El extremo del alambre y el borde de unién con la vaina fue

recubierto con resina epoxi. La preparacién de la superficie
fue realizada por pulidos sucesivos con papel esmeril de
granulometria 1 a 4/0.

La soluciones empleadas fueron HC1 1M, desaireada pre-
viamente por burbujeo de N; durante 1 hora, y HCI 1M + 1%
de H,O; (100V). Los reactivos empleados fueron de calidad
pro-anélisis. Antes de cada experiencia se sumergi6 electrodo
en solucién de HCI 1M durante 15 min. para eliminar las capas
de 6xidos que pudieran estar presentes, lavdndolo posterior-
mente con agua destilada.

La celda fue del tipo convencional de vidrio Pyrex, con
contraelectrodo de platino (A = 2 cm?).

Los potenciales que se indican en el trabajo estin referidos
al electrodo de calomel saturado (Egcs = 241 mV vs ENH).

Los estudios a potencial controlado o a corriente controla-
da se efectuaron mediante el circuito mostrado en la figura 6.
Se utilizé una fuente de corriente continua estabilizada
Lambda, modelo LP412FM, regulable de 0-40V, 1A. El divi-
sor de tensiones fue uno Helipot, Modelo T-10-A, aunque se
puede lograr el mismo efecto con una resistencia variable
convencional y la conexién eléctrica indicada. En la medicién
de los potenciales se utilizé un milivoltimetro de alta
impedancia de entrada, Knick modelo PH34/1 en tanto que las
corrientes fueron registradas con un multimetro Soar4020.
Cabe aclarar que obviamente en caso de contarse con un
potenciostato-galvanostato y generador de ondas, la experien-
cia puede efectuarse mds rapidamente obteniendo la curva E
vs i en forma potenciodindmica, con baja velocidad de barri-
do. Para este caso, ambas metodologias experimentales arro-
jaron resultados similares. Se muestran los resultados obteni-
dos empleando el circuito de la figura 6, para indicar la sen-
cillez de la aparatologia necesaria.

RESULTADOS Y DISCUSION
1. Respuesta potencial-corriente

La respuesta potencial-corriente del hierro en solucién
desaireada de HCl 1M. fue obtenida aplicando escalones de
potencial (AE = 20 mV, t = 5 min.) entre -700 y -300 mV y
leyendo la corriente resultante (figura 7). Polarizando a partir
de -700 mV la corriente registrada es siempre catédica pasan-
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Figura 5. Representacidn esquemdtica de tuberias protegidas catédicamente, -a- empleando dnodos de sacrificio y -b- empleando corriente

impresa.
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Figura 6. Esquema del circuito eléctrico empleado en las distintas
experiencias.
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Figura 7. Respuesta potencial-corriente del hierro en solucién de
HC! IM desaireada -+-+-, y en HCl IM + 1% H,0, (100v) -0-o-.

do a ser anddica a partir de -500 mV. Al potencial de -500
mV la corriente neta registrada es nula, ello no significa que
no exista corrosién del metal. Por el contrario, es el valor del
potencial de corrosién Ecor en esa solucién. En este potencial,
como se indic6, la suma de las corrientes anédicas (prove-
nientes de la disolucién del metal) iguala al valor de las cor-
rientes catédicas (correspondientes al desprendimiento de Hj)
seglin las ecuaciones [17] a [19].

Al polarizar en sentido anédico con respecto al Ecor, €l
segundo término de la ecuacién [22] tiende a hacerse despre-
ciable frente al primero. De esta forma

iap = icorr exp {Mna:l [23]
RT

donde N = E - Ecorr, ¥ €l subindice indica el sentido de
polarizacién. De igual manera, si la polarizacién es catédica,

resulta:
F
Bnc nc]
RT

De este modo en la figura 7, para valores suficientemente
negativos con respecto a Ecoy = -500 mV, la reacci6n princi-
pal es la reduccién de H*. En la medida que nos acercamos al
Ecorr, la reaccién de disolucién cobra mayor importancia, has-
ta que al tomar valores mds electropositivos que este, el pro-
ceso de disolucién supera a las velocidades de desprendimien-
to de Hj y, por lo tanto, la corriente neta es anddica.

Mayor informacién puede extraerse mediante la represen-

iap = - dcorr €xXp [' [24]
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tacién de los valores E vs i, en un gréfico semilogaritmico
(figura 8). Como se observa, se obtienen rectas tanto para
valores altos de ma como de ne, confirmando la validez de las
ecuaciones [23] y [24]. Segun estas ecunaciones la
extrapolacién de esas rectas al E= E.ou, o sea para
na = 0 = nc, permite obtener una estimacién de la corriente
de corrosién. De acuerdo con esto, a partir del grafico icorr =
0,1 mA/cm?, para la disolucién del hierro en la solucién de
HC1 1M desaireada.
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Figura 8. Estimacion de las corrientes de corrosion del hierro a
partir de los valores E vs i. Solucién de HC! IM desaireada -«-+-+;
HCl IM + 1% H,0, (100v}) -0-0-.

En la figura 7 se indica también el resultado de una
polarizacién sobre el mismo electrodo en iguales condiciones,
en solucién de HC] 1M, a la cual se ha agregado 1% de H,0,
(100v). La disociacién del agua oxigenada en agua y oxigeno
provoca una concentracién importante de este ultimo en la
solucidn, acentuando el efecto agresivo sobre el metal. Se
pueden notar dos diferencias fundamentales:

1 - El corrimiento del potencial de corrosién hacia valores
mds electropositivos alcanzando un valor de -335 mV.

2 - La existencia bien marcada de un “plateau” de corriente
catédica entre 450 y -520 mV. En este caso, las posibles
reacciones catédicas son dos, el desprendimiento de H; a tra-
vés de la reaccién [2], y la reduccién de O, segiin [3], estando
esta tltima bajo régimen difusional como se ha indicado en la
fundamentacién teérica previa. Esto iltimo provoca el
“plateau” de corriente indicado. De esta forma, como al E= Eqop:
0 =ip=iape/Fe? +icH*/H, +1c02/H20 [25]
el requerimiento de electrones para abastecer a ambas reac-
ciones catédicas es mayor que en el caso de la solucién
desaireada. Por consiguiente aumenta la velocidad de disolu-
cién del metal estableciéndose un E o més positivo. Los va-
lores de E vs 1 registados en este caso, también se han repre-
sentado en la figura 8.

Deducciones interesantes puden obtenerse considerando los
procesos que ocurren a potenciales cercanos al Eco= -335
mV en la solucién oxigenada. En este caso el potencial es tan
anédico que la reaccién de reduccién del ion H* puede verse
muy disminuida. Si esto fuera asi, a partir de [25] se obtendr{a:

[26]
[27]

0 =1iap =i,Fe/Fe? +1c02/H20
1aFe/Fe ™ +1c02/H20

De esta forma el esquema gréfico seria muy similar al
mostrado en la figura 3. Segiin esto la estimacién de la cor-
riente de corrosion en la solucién oxigenada a partir de la
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figura 8 se puede obtener por extrapolacién de la recta tan-
gente a la corriente limite de O, y su interseccién a E=Ecorr,
con la recta correspondiente a la disolucién del hierro.
Entonces a partir del gréfico:

icOIr = iaFe/Fe? = 5,5 mAfcm? [28]

Por otro lado puede resultar interesante hacer un balance
de corriente a E= -335 mV para el caso de la solucién
desaireada. Teniendo en cuenta la curva de polarizacién res-
pectiva (figuras 7 y 8) y segin [25]:

5,5 mA/em? = iap = iaFe/Fe > + icHY/H, [29]
icoy/H20 =0 [30]

Si la polarizacién en sentido positivo es suficiente i ¢ + [Ha=
0 de modo que, por ejemplo a E= -335 mV:

iap = 5,5 mA/cm? = i ype/pe 2 [31)

Similares valores de la corriente de disolucién del hierro,
para E= -335 mV, en ambas soluciones (ecs. [28] y [31]) in-
dicaria que la cinética de disolucién es la misma. Por lo tanto
en este caso el lnico efecto ejercido por el O, seria polarizar
la interfase hacia valores de potencial mds anddicos, aumen-
tando la velocidad del proceso corrosivo, cumpliendo con la
ecuacién [25]. La presencia del oxigeno en solucién permite
lograr de modo natural (condiciones de corrosién libre), el
mismo efecto que cuando se polariza al metal en la solucién
desaireada, con ayuda de la fuente externa.

2. Experiencias a corriente controlada

Considerando los resultados anteriores y teniendo en cuen-
ta los lineamientos teéricos expuestos, se efectuaron medicio-
nes para demostrar que para una dada solucién, el metal sufre
menos corrosién si se lo polariza a valores méis negativos que
el Ecr. Cabe aclarar que esto solo es védlido en el caso de
metales que no se pasivan en el medio analizado, entendién-
dose por pasividad el estado en el cual el metal se corroe a
muy baja velocidad. En este caso el metal se puede recubrir
de una capa de éxido o sal que le da al processo anddico de
disolucién una fuerte sobretensién, de forma tal que el 6xido
se comporta como una barrera que frena la corrosién. Tal situa-
ci6n se presenta en el caso del hierro en solucién de H;SO,’.

Para lograr el fin aludido se aplicaron, sobre el mismo elec-
trodo, diferentes valores de corriente catédica en distintas
experiencias, de modo de simular el efecto de proteccién ejer-
cido por el método de corriente impresa. El medio agresivo
fue HC1 1 M + 1%H,0, (100V). En cada experiencia se em-
plearon iguales volimenes de solucién manteniendo sumergi-
do el electrodo durante iguales espacios de tiempo (15 minu-
tos). Finalmente se efectuaron andlisis por espectrofotometria
determinando el tenor de hierro en solucién 39, y calculando
la masa de hierro perdida. Los valores resultantes se indican
en la tabla 1. En la misma también se indican los porcentajes
de proteccién relativos alcanzados en cada caso, tomando
como referencia la disolucién registrada por la muestra no
protegida segiin:

%proteccion = Mo-Mi 109 132]
Mo

Siendo M= pérdida de masa. cm? (muestra sin protecci6n).
Mi= pérdida de masa. cm2 (muestra “i” com proteccién).

De los valores de la tabla, se corrobora claramente, que la
disolucién al potencial de corrosién (Ecor= -335 mV) fue muy
elevada, si bien en la curva de polarizacién de la figura 7 la
corriente neta registrada a esse potencial fue nula.
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Tabla 1. Corrosién del hierro en solucién de HCl IM + 1%
H,0; (100v). Tiempo de inmersién: 15 min. Relacién entre la
corriente aplicada (método de proteccién catédica por corrien-
te impresa) y los potenciales y porcentajes de proteccién rela-
tivos.

iap E AM/A Proteccién
[mA.cm?} [mV] {mg.cm-?] [%]

0 -335[Ecor] 1,60 0

1 -358 1,207 24,6

2 -362 0,849 46,9

3 -381 0,644 59,7

4 -385/-400 0,362 77,4

5 -422/-434 0,204 87,2

5,5 -530/-500 0,032 98,0

También se verifica que en la medida que el electrodo
adquiri6 potenciales més electronegativos, se lograron valores
de proteccién mayores, demostréndose la efectividad del mé-
todo de corriente impresa. Por otro lado, el grado de protec-
cién alcanzado, calculado a partir de [32],, estd referido a la
pérdida de masa M,, registrada por la muestra sin proteccién.
Este valor de M, estd directamente relacionado com la icor
del sistema en estudio. De ello se deduce que ese grado de
proteccién logrado depende intrinsecamente del sistema que
se analice.

En la tabla 1 también puede notarse que cuando se aplica-
ron densidades de corriente superiores a 4 mA/cm? durante
los 15 minutos de exposicién a la solucién agresiva, el poten-
cial del electrodo present6 oscilaciones de £15 mV. Esto se
puede explicar teniendo en cuenta la curva de polarizacién de
la figura 7. Como se indicé anteriormente, debido a la des-
composicién del agua oxigenada agregada a la solucién, se
produjo una concentracién de oxigeno disuelto relativamente
elevada, que motivé una corriente limite para la reaccién de
reduccién [3], de aproximadamente 5,5 mA/cm?2. En ausencia
de agitacién mecdnica, esa corriente limite estd dada por
tranferencia de masa bajo régimen de conveccién libre siendo
en consecuencia un tanto inestable. De esta forma al aplicar
corrientes cada vez més cercanas al valor de la corriente 1imi-
te, el potencial que adquiere el electrodo puede ubicarse en un
rango de valores relativamente amplio.

Por otro lado cuando la corriente impresa fue de 5,5 mA/
cm? el potencial del electrodo fue cercano al Eco, registrado
en la solucién de HCI 1 M desaireada. La pérdida de masa de
electrodo fue 0,032 mg/cm?. Con fines comparativos se deter-
miné la pérdida de masa en solucién desaireada en iguales
condiciones, siendo de 0,03 mg/cm?. Esto concuerda con lo
indicado respecto a que en ambos medios la cinética de diso-
Iucién del metal fue similar.

Aplicando la ecuacién de Faraday, se pueden deducir la
corrientes involucradas en la disolucién del hierro a partir de
la pérdida de masa registrada durante los 15 min de duracién
de la experiencia. Asf, resulta icor = 0,123 mA/cm? para la
solucién desaireada € icorr = 6,1 mA/cm? para la solucién oxi-
genada. Los valores obtenidos son cercanos a los estimados a
partir de las curvas de polarizacién (figura 8).

Con estas experiencias sencillas se ha podido constatar la
utilidad de las curvas de polarizacién para la prediccién, en
determinados casos, de las velocidades de corrosién.
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CONCLUSIONES

« En el presente trabajo se han dado los lineamientos para la
introduccién de los estudiantes de quimica en un campo
netamente aplicado como es la corrosién de los metales, em-
pleando conceptos tedricos de Fisicoquimica y Electroquimica.
De esta forma se acrecentarian sus conocimientos, al observar
la utilidad préctica de los mismos.

« Se ha empleado una metodologfa sencilla, con aparatologia
simple, pudiendo ser ejecutada en cualquier laboratério no
especializado, de modo que el alumno mismo pueda armar y
manejar los dispositivos experimentales.

« Se han dado los conceptos teéricos para la comprensién de
la curva de polarizacién obtenida a partir de un metal que se
corroe uniformemente.

« Ha sido indicado el significado del potencial de corrosion,
medido cuando un metal se sumerge en una solucién agresiva
dada, asi como del mecanismo global (celdas galvénicas en
cortocircuito), que se establece durante su corrosién; ambos
conocimientos pudieron ser aplicados para el entendimiento
de los resultados experimentales.

*Se ha indicado uno de los métodos de estimacién de las
corrientes de corrosién, a partir de la obtencién de las curvas
de polarizacién.

» Se han definido las caracteristicas bdsicas del método de
proteccién catédica, indicando experiencias que permiten su
verificacién.

QUIMICA NOVA, 16(5) (1993)
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