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“Memento Homo quia pulvis eris quia pulvis reverteris”
Dura sentencia bíblica  que nos da una ley inexorable: Acuérdate hombre  que polvo eres y  polvo volverás a ser. 

Bases teóricas

Origen electroquímico de la corrosión.

Definimos la Corrosión como la interacción de un metal u otro material con el medio ambiente, lo cual genera  deterioro en sus propiedades, costos altos y muchas veces accidentes graves. 

Originalmente el  hierro no lo encontramos como hierro sino como FO, Fe2O3, Fe3O4, etc. y mezclado con otros óxidos metálicos. etc. Es materia terrosa por tanto para poderlo llevar a Fe puro ha de suministrársele energía y obligarlo a recibir los electrones que perdió al oxidarse, o en términos químicos a reducirse, por tanto cuando está puro  tratará por todos los medioes de regresar su estado oxidado o de menor energía, y para eso cuenta con la ayuda de su mejor amigo el O que se encuentra por doquier y de otros aliados muy poderosos como el agua, etc..
Es por lo tanto de esperar que la mayoría de lo metales tiendan a deteriorarse     u oxidarse (debido a su principal característica de dar electrones). Ellos tratan de regresar a su estado original de óxidos. Excepto los llamados “Metales nobles”: Oro, Plata, Platino, que son más estables. 
Los barcos, las máquinas, los automóviles, los puentes, las estructuras, los edificios, etc. expuestos al  medio ambiente se deterioran. Esto origina graves problemas.

Es de entender por tanto que el hombre trate por todos los medios de evitarla. 

Clases de Corrosión:

1. Corrosión Química.

2. Corrosión Electroquímica.

1. Corrrosión Química

Se produce por la acción de agentes no electrólitos como gases, vapores, solventes de origen orgánico, etc. 
Llamamos electrólitos   aquellos agentes con naturaleza electroquímica que tienen un poder corrosivo.  

2. Corrosión Electroquímica
Las característica fundamental de este fenómeno, es que  ocurre en presencia de un electrólito, ocasionando regiones plenamente identificadas, llamadas anódicas y catódicas o pilas galvánicas: una reacción de oxidación es una reacción anódica, en la cual los electrones emigran, se pierden o se  liberan del material base, dirigiéndose a  regiones catódicas. Por tanto los iones + resultado de esta oxidación pasan a la solución y se da el consiguiente daño del metal.
Ánodo    Me 
Muchas veces la reacción en el Cátodo es:  

2H+ + 2e-  [image: image1.png]


  H2 (producción de Hidrógeno gaseoso)
Las muchas burbujas que aparecen sobre la superficie metálica revela la existencia de muchos cátodos, mientras que en los ánodos se va disolviendo el metal.
Una región catódica es  una reacción de reducción o de llegada de electrones y está por tanto protegida.
Formas de protección contra la corrosión: El hombre ha tratado de superar estos problemas  de varias formas.

1 Por recubrimientos  ya sean pinturas o recubrimientos de otros tipos. Así el material queda aislado del medio corrosivo. 
2. Utilizando  a la misma corrosión como aliada:


a) Adicionando un metal de sacrificio que actué como ánodo.

b) Protección Catódica propiamente.

Método del metal de sacrificio o Protección Anódica:
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Corrosión galvánica. Ya sabemos que una de las principales características de los metales es su tendencia a dar sus electrones.
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Protección mediante metal de sacrificio o protección anódica.

Es obvio que si comparamos unos metales con otros o juntamos dos metales, habrá unos que serán más activos que otros o se  corren más fácilmente  que los otros. Es más si juntamos dos metales lo más unidos que podamos y los situamos en un electrolito, se notará que uno se corroe y el otro no. Esta apreciación es muy importante para la protección de algunos metales.

Este fenómeno es el resultado de la diferencia de potencial existente entre dos metales o dos regiones diferentes, cuando están unidos e inmersos en un electrolito (agua de mar u otro) generando por tanto movimiento de electrones y corriente eléctrica, formando lo que químicamente llamamos una pila eléctrica o celda galvánica.

La corriente circula desde el metal de menor potencial (ánodo) al metal de mayor potencial (cátodo). Parte de este material se fuga desde el ánodo al electrolito -  degradándose y perdiéndose del metal original como iones positivos –y emigrando muchas veces (según el proceso) hasta el  al cátodo que lo capta y se protege.
El metal con mayor tendencia a oxidarse protegerá al de menor tendencia.

Los más usados son los ánodos de Zinc, metal con menor potencial de ionización o  más activo anódicamente,  respecto de otros metales como el acero principalmente, usados en la construcción de barcos, estructuras, etc.
Los Ánodos de aluminio, también se usan en protección del acero, principalmente por su bajo peso  bajo costo.
En cambio para barcos que navegan en agua dulce y salada alternativamente, son más recomendables los ánodos de Magnesio, metal mucha más activo que los anteriores.
Esta es la explicación del porqué el acero es frecuentemente recubierto con Zinc, lo que se denomina acero galvanizado. El Zinc cumple un doble papel: de aislante y de metal de sacrificio. 

Basados en lo anterior se elaboró la  tabla de potenciales de oxidación.
También es común que en vez de potenciales de oxidación aparezcan potenciales de reducción, es este casa serán con signo contrario.

Los metales que están arriba de un material dado por pe. el  acero se corroerán más fácilmente que él, o sea que si están juntos lo protegerán de que sea corroído. El Magnesio y sus aleaciones, el  Zinc, el Al y sus aleaciones y las fundiciones protegerán al acero si se encuentran en contacto con este. Por esto se llaman metales de “Sacrificio” porque son ellos los que se corroen.
CUADRO 3. Serie electroquímica de los metales.

Potenciales de Reducción

	


	Sistema
	Semirreacción
	Potencial E°, V A 25°C

	


	 
	 
	 
	 
	 

	Li + / Li
	Li + 1e- 
	[image: image2.png]



	Li
	-3.045

	K +/ K
	K ++ 1e
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	K
	-2.925

	Cs +/Cs
	Cs ++ 1e-
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	Cs
	-2.923

	Ba2+ / Ba
	Ba2+ + 2e-
	[image: image5.png]



	Ba
	-2.90

	Sr2 + Sr
	Sr 2++ 2e-
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	Sr
	-2.89

	Ca2 + /Ca
	Ca 2++ 2e
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	Ca
	-2.87

	Na + / Na
	Na ++ 1e-
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	Na
	-2.714

	Mg 2+ / Mg
	Mg 2++ 2e-
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	Mg
	-2.37

	Al 3+ / Al
	Al 3+ + 3e-
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	Al
	-1.66

	Mn2+ / Mn
	Mn 2+ + 2e-
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	Mn
	-1.18

	Cr 2+ / Cr
	Cr 2+ + 2e-
	[image: image12.png]



	Cr
	-0.913

	V 3+ / V
	V3++ 3e-
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	V
	-0.876

	Zn 2+ / Zn
	Zn 2++ 2e-
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	Zn
	-0.762

	Cr 3+ / Cr
	Cr 3++ 3e-
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	Cr
	-0.74

	Fe 2+ / Fe
	Fe 2+ 2e-
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	Fe
	-0.99

	Cd 2+ / Cd
	Cd 2+ 2e-
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	Cd
	-0.402

	In 3+ / In
	In 3+ + 3e-
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	In
	-0.342

	Co 2+ / Co
	Co 2+ 2e-
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	Co
	-0.277

	Ni 2+ / Ni
	Ni 2+ + 2e-
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	Ni
	-0.250

	Sn 2+ / Sn
	Sn 2++ 2e-
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	Sn
	-0.136

	Pb 2+ / Pb
	Pb 2+ + 2e-
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	Pb
	-0.126

	Fe 3+ / Fe
	Fe 3+ + 3e-
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	Fe
	-0.036

	H + / H 2
	2H + + 2e-
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	H2
	0.000

	Cu 2+ / Cu
	Cu 2++ 2e-
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	Cu
	0.337

	Hg 2+ / Hg
	Hg 2+ + 2e-
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	2 Hg
	0.789

	Ag 2+ / Ag
	Ag 2+ + 1e-
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	Ag
	0.799

	Hg 2+ / Hg
	Hg 2+ + 2e-
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	Hg
	0.857

	Pd 2+ Pd
	Pd 2+ + 2e-
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	Pd
	0.987

	Pt 2+ / Pt
	Pt 2+ + 2e-
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	Pt
	1.19

	Au 3+ / Au
	Au 2+ + 3e-
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	Au
	1.500

	



Tomado de: http://omega.ilce.edu.mx:3000/sites/ciencia/volumen2/ciencia3/079/htm/sec_5.htm
VI-25-2007
Tabla 1: Serie galvánica para metales más comunes
Magnesio

Aleaciones de Magnesio

Zinc

Al y Aleaciones de Aluminio

Acero galvanizado (acero recubierto de Zinc)

Hierros  fundidos o fundiciones.

Acero

Plomo

Estaño

Cobre

Latón (Cobre + Zinc)

Bronce(Cobre + Estaño)

Plata

Platino
Oro

Cualquier metal con el potencial  más negativo que el hierro puede usarse como metal de sacrificio y le protegerá de la corrosión.
El hierro será anódico con relación al Cobre y catódico respecto al Zinc
b) Protección Catódica
Otra manera de proteger un metal es conectar al polo negativo una corriente externa continua, pura o rectificada, y el polo positivo a un electrodo auxiliar que puede estar constituido por  hierro, ferro-silicio, plomo-plata, grafito, etc. Este sistema se conoce con el nombre de protección catódica con corriente impresa. Un esquema simplificado del mismo se presenta en la figura 12.
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Se instalan para prevenir las variaciones que se observen entre las distintas partes de estructuras metálicas y los ánodos de sacrificio.
Transforman las estructuras que se han de proteger de ser ánodos a  cátodos induciéndole una corriente inversa desde un ánodo inerte.
Estos sistemas son principalmente instalados en yates grandes y lujosos en los que es más probable que existan corrientes parásitas (fugas).
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