Qué podemos decir de....,

Seguramente mas de alguna vez escuchaste que se podria encender una pequefa ampolleta con un limén y un
par de alambres, como lo muestra la figura.

Pero, écdmo es posible que este fendmeno ocurra? éCémo te imaginas que esta ocurriendo?




éExistira alguna relacion entre la energia quimica y eléctrica?

La respuesta es si...esta area de la ciencia la estudia la electroquimica.

Los procesos electroquimicos son reacciones de éxido reduccion (redox) en donde la energia liberada por una
reaccion quimica se convierte en electricidad o la energia eléctrica se utiliza para inducir una reaccion quimica.

En las reacciones redox se transfieren los electrones de una sustancia a otra.

0 +1 +2 0

Mg(s) + 2 HCl(ac) ------- > MgCIz(ac) + H2(g)

Los numeros que aparecen sobre
algunos atomos, corresponde al
estado de oxidacion.

La pérdida de electrones durante Ia
oxidacion de un elemento se distingue por
el aumento en su estado de oxidacion.

La reduccion de un elemento implica una
disminucidn en su estado de oxidacion,
debido a la ganancia de electrones.

Por lo tanto....é qué elementos se estan oxidando y reduciendo en la ecuacidn anterior?




Electroguimica

La respuesta es si...esta area de la ciencia la estudia la electroquimica.

Los procesos electroquimicos son reacciones de éxido reduccion (redox) en donde la energia liberada por una
reaccion quimica se convierte en electricidad o la energia eléctrica se utiliza para inducir una reaccion quimica.

En las reacciones redox se transfieren los electrones de una sustancia a otra.

0 +1 +2 0

Mg(s) + 2 HCl(ac) ------- > MgCIz(ac) + H2(g)

Por otra parte, existen otras
especies en la reaccidon, por
ejemplo, el ion cloruro, que
corresponde a un ion espectador,
ya que su estado de oxidacion no
cambia durante la reaccion.

Ademas se puede determinar un nombre
para cada uno de los reactivos:

Agente Oxidante: Sustancia que puede
aceptar electrones de otra sustancia o
aumentar el estado de oxidacion de otra
sustancia

Agente Reductor: Sustancia qie
puede donar electrones a otra
sustancia o disminuir los estados de
oxidacion de la otra sustancia.




Electroquimica

Zn (s) » Zn* + 2&
Pérdida de electrones

Oxidacién
Agente reductor

| / (se esta oxidando)

Zn (s) + Cu?*(aq)

Zn?* (aq) + Cu(s)

\ Agente oxidante
(se esta reduciendo)

reduccién
Cut+2e—Cu

Ganancia de electrones



iComo balancear las ecuaciones redox?

Supongamos que se pide balancear la ecuacidon que representa la oxidacion de los iones Fe*? a Fe*3 por iones
dicromato (Cr,0,2) en medio acido, si se sabe que los iones dicromato se reducen a iones Cr*3. Para balancear la
ecuacion se siguen los siguientes pasos:

Paso 1: Escriba la ecuacion no balanceada de la reaccidn en su forma idnica

Fe*2 + Cr,072  --—-—-—-—--- > Fe*3 + Cr*3

Paso 2: La ecuacion se divide en dos semirreacciones, de oxidacion y reduccion:

Semireaccion de oxidacion: Fe*? ------------ > Fet3
Semireaccion de reduccion: Cr,0;2  ——----m-m-- > Cr+3

Paso 3: En cada semirreaccion se balancean los atomos distintos de hidrégeno y oxigeno:

Semireaccion de oxidacion: Fe*2 ------------ > Fe*3 (ya tiene balance de dtomos de hierro)
Semireaccion de reduccién: Cr,0;2  -----—------ > Cr*3 (se agrega un 2 al producto de la reaccion)




iComo balancear las ecuaciones redox?

Supongamos que se pide balancear la ecuacidon que representa la oxidacion de los iones Fe*? a Fe*3 por iones
dicromato (Cr,0,2) en medio acido, si se sabe que los iones dicromato se reducen a iones Cr*3. Para balancear la
ecuacion se siguen los siguientes pasos:

Paso 4: En las reacciones que se llevan a cabo en medio acido, para balancear los atomos de oxigeno se agrega
H,O y para balancear los atomos de H se agrega H*.

Como la reaccidn ocurre en medio acido, se agregan 7 moléculas de agua al lado derecho de la semirreaccion de
reduccion para balancear los atomos de oxigeno:

Semireaccion de reduccion: Cr,072  -------——--- >2Crt3 + 7H,0

Para balancear los atomos de hidrégeno, se agregan 14 iones H* al lado izquierdo de la ecuacion:

Semireaccion de reduccion: 14 H* + Cr,0;2 - >2Crt3 + 7H,0




iComo balancear las ecuaciones redox?

Supongamos que se pide balancear la ecuacidon que representa la oxidacion de los iones Fe*? a Fe*3 por iones
dicromato (Cr,0,2) en medio acido, si se sabe que los iones dicromato se reducen a iones Cr*3. Para balancear la
ecuacion se siguen los siguientes pasos:

Paso 5: para balancear las cargas se afnaden electrones a un lado de cada semirreaccion. Si es necesario, se iguala
primero el numero de electrones en las dos semirreacciones multiplicando una de ellas o ambas por los
coeficientes apropiados

Semireaccion de oxidacion: Fet2 —————-————— > Fe*t3 + e

En la semirreaccion de reduccion hay 12 cargas netas positivas al lado izquierdo y solo 6 cargas positivas al lado
derecho, por lo tanto, se agregan 6 electrones a la izquierda.

Semireaccion de reduccion: 14 H* + Cr,0,2+ 6 -------—-—--—- >2Cr3 + 7H,0

Para igualar el nimero de electrones en ambas semirreacciones, la semirreaccion de oxidacion se multiplica por 6:

Semireaccion de oxidacion: 6 Fe*2 -—————————-—- > 6Fe*3 +6e°




iComo balancear las ecuaciones redox?

Supongamos que se pide balancear la ecuacidon que representa la oxidacion de los iones Fe*? a Fe*3 por iones
dicromato (Cr,0,2) en medio acido, si se sabe que los iones dicromato se reducen a iones Cr*3. Para balancear la
ecuacion se siguen los siguientes pasos:

Paso 6: Se suman las dos semirreacciones y se balancea la ecuacion final por inspeccion. Los electrones a ambos
lados de la ecuacion se debe cancelar. Al sumar las dos semirreacciones se tiene:

14 H* + Cr,0,2+6Fe*?+ 6 -—-—-m-mm-- >2Crt3 + 7H,0 +6Fe*™3 +6e

Los electrones se cancelan y queda Unicamente la ecuacién idnica neta balanceada:

14 H* + Cr207_2 +6 Fet2 - >2Crt3 + 7 H,O +6 Fet3

Paso 7: se verifica que la ecuacidon contenga los mismos tipos y numeros de atomos, asi como las mismas cargas
en ambos lados de la ecuacion.




éComo balancear las ecuaciones redox?

Balancee la siguiente ecuacidon en medio acido por el método del ion electron:

TN e — > Fe*3 + Mn*2

IMPORTANTE: El
atomo de oxigeno
siempre posee un
estado de
oxidacion de -2.




Celdas Electroguimicas

Una celda electroquimica es un dispositivo experimental para generar electricidad mediante una reaccidon redox espontanea. Esta celda
se conoce como celda galvanica o voltaica.

Los componentes fundamentales de las celdas Voltimetro
electroquimicas se ilustran en la siguiente
figura:

Ardodo - v Ciawodo
- Cl | AR

Puente salino
oxidacion.

Catodo: electrodo donde se efectua Ia

Anodo: electrodo en el que se lleva a cabo la ’ g
!
|

reduccion.

L rem——

lapones

.A\‘\ S0; de algoddon Cu?' ' :
: | Q \ Zn’ SO; \
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corresponde al voltaje de la celda, que se , —— T
. . Zn(s) = Zn""(ac) + 2e ’ 2¢ +('u"mr)~~—>(,‘u(n}
denomina fuerza electromotriz o fem (E) y : ok L :

Reaccion neta

potencial de celda. FER : e - J
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Celdas Electroquimicas

Potenciales Estindar de Reduccion a 25 °C

La diferencia entre los potenciales de los electrodos de una celda
electroquimica viene dada segun los siguientes potenciales de
reduccidn, como se muestra a continuacion:

SEMIRREACCION E%(V)
Li*(ac) + & — Li(s) -3.05 A
K*(ac) + e — K(s) -2.93
Ba*(ac) + 2¢-— Ba(s) -2.90
Sr* (ac) + 2e" — Sr(s) -2.89
Ca*'(ac) + 2¢ — Ca(s) -2.87
Na“(ac) + ¢ — Na(s) =271
Mg*(ac) =~ 2& — Mg(s) -2.37
Be**(ac) + 2e— Be(s) -1.85
Al(ac) + 3 — Al(s) -1.66
Mn**(ac) + 2&-— Mn(s) - =118
2H,;0+2¢"— H,(g) + 20H(ac) -0.83
Zn*(ac) + 2 — Zn(s) -0.76
Cr*(ac) + 3 — Crls) -0.74
Fe**(ac) + 2&- — Fe(s) -0.44
Cd**(ac) + 2= — Cd(s) -0.40
PbSO(s) + 2¢- — Pb(s) + SOi (ac) -0.31
Co**(ac) + 2&- — Co(s) -0.28
Ni*(ac) + 2 — Ni(s) -0.25
Sn**(ac) + 2¢- — Sn(s) -0.14
Pb**(ac) + 2¢- — Pb(s) -0.13 o
£ 2H(ac)+ 22— Hylg) 000 3
T Sm*(ac) + 2& —> Sn*'(ac) w013
E Cu?**'(ac) + e— Cu'(ac) +0.15 ;
E SO3(ac) + 4H'(ac) + 2 — SO,(g) + 2H,0 +0.20 .§
= AgCl(s) + & — Ag(s) + Cl(ac) +0.22 i
3 Cu'(ac) +2e —> Culs) 034 o
§ 0,(g) + 2H,0 + 4e-— 40H(ac) +0.40 §
£ Is) +2e— 2I(ac) .53 =
MnO(ac) + 2H,0 + 3e— MnOy(s) + 4OH (ac) +0.59
04(g) + 2H"(ac) + 2 — H,04(ac) +0.68
Fe*(ac) + & — Fe*'(ac) +0.77
Ag'(ac) + e — Agls) +0.80
Hg¥'(ac) + 2¢-— 2Hg(D) +0.85
2Hg*(ac) + 2¢ — Hgi"(ac) +0.92
NOj(ac) + 4H'(ac) + 3e— NO(g) + 2H,0 +0.96
Bry(/) + 2¢—> 2Br{ac) +1.07
0,(g) + 4H'(ac) + 4¢ — 2H,0 +1.23
MnOy(s) + 4H"(ac) + 2¢-— Mn**(ac) + 2H,0 +1.23
Cr,0%(ac) + 14H*(ac) + 6e- — 2Cr**(ac) + TH,0 +1.33
Cly(g) + 2e — 2CI(ac) +1.36
Au*(ac) + 3 — Au(s) +1.50
MnOyac) + 8H*(ac) + Se-— Mn*"(ac) + 4H,0 +1.51
Ce*(ac) + & — Ce**(ac) +1.61
PbO,(s) + 4H"(ac) + SO} (ac) + 2¢— PbSO(s) + 2H,0 +1.70
H,0,(ac) + 2H*(ac) + 2¢-— 2H,0 +1.77
Co**(ac) + e — Co*(ac) +1.82
0,(g) + 2H*(ac) + 2 — O,(g) + H,O() +2.07
v Fig) + 2 — 2F(ac) +2.87




FEM estandar de la celda (E°..i4s)

Por convencion, la fem estandar de la celda (E®.4,), resulta de las contribuciones del anodo y del catodo y su expresion esta dada por:

B ™ s s

Donde E° 4040 Y E snodo SON l0S potenciales estandares de reduccion de los electrodos. Si calculamos la FEM del caso anterior:

Voltimetro
—
G e L decomn Anodo (oxidacion): Zn(s) — Zn** (1 M) + 2e€°
ll Puente salino Ca‘odo (reducc.on)' CU).(I M ‘ Ze " » CU(S)
1 | Reaccion global: Zn(s) + Cu’*(1 M) — Zn?'(1 M) + Culs)
NS ey ¥ = 4
Zn’ S0; A ‘ ; " o _ o 0

Dnulugun Disolucion // \ \\‘ bce‘da - cartodo _ Eénodo
de ZnSO, de CuSO, 0y \

Cu?* ) - o _ o

| Cu?*/Cu Zn?*/Zn
e ~0.34 V—(-0.76 V)
Adnoin) O =1.10V
e ™ N 26 + O —u | Si la fem de la pila es positiva, se dice que la reaccion es

1 Zn(s) + Cu™"(ac) — f’Zn:';mV) + (‘u(s)} eSpOnté nea .




FEM estandar de |a celda (E®.qigs)

Aspectos generales a considerar:

Cuanto mas positivo sea el E2, mayor sera la tendencia de la sustancia a reducirse. Por ejemplo, el E2 de la reaccién de semicelda:

F,(1 atm) + 2¢ » 2F (1 M) E° =287V

Es el valor de E2 positivo mas alto de todas las reacciones de semicelda. Asi que el F, es el agente oxidante mas fuerte, porque es el que
tiene mas tendencia a reducirse. En el otro extremo, se encuentra la siguiente semirreaccion:

Li"(IM) + e » Li(s) E°=-305V

La que posee el valor de E2 mas negativo. Por ello que el Li* es el agente oxidante mas débil, porque es la especie mas dificil de reducir.
Puesto de otro modo, se dice que el F~ es el agente reductor mas débil y el Li metalico es el agente reductor mas fuerte.




FEM estandar de la celda (E°.qi4s)

Una celda galvanica se compone de un electrodo de Mg en una disolucién 1,0 M de Mg(NO;), y un electrodo de Ag en una disolucion 1,0
M de AgNO;. Calcule la fem estandar de la celda electroquimica.

Ag*(1 M) + e —> Ag(s) E° = 0.80 V
Mg?*(1 M) + 2~ —> Mg(s) ° = -237V
Anodo (oxidacién): Mg(s) — Mg?* (1 M) + 2e”

Catodo (reduccion). 2Ag*(1 M) + 2e- —— 2Aqg(s)
Reaccion global: Mg(s) + 2Ag*(1 M) —— Mg?**(1 M) + 2Aq(s)

o

o o
Ecelda e Ecttodo % Eénodo

o o
Observe que la reaccién de reduccién de la Ag* se multiplicé por dos para balancear la =E * -E 2+
. . . . . Ag /Ag Mg“"/Mg
ecuacion global. Esto es valido porque al ser £° una propiedad intensiva, su valor no se
modifica con este procedimiento. La fem de la celda se calcula por medio de la ecuaciéon =080V ~ (_.237 V)

(19.1) y la tabla 19.1:

=317V




FEM estandar de |a celda (E®.qigs)

Se construye una pila galvanica con una barra de hierro sumergida en
una disolucién 1 M de cationes Fe?" y una barra de plata sumergida en
una disolucién 1 M de cationes Ag ™. Teniendo en cuenta que, a 25 °C:

0 o, 5l 0 — r
€pe2t/pe — —0 44V, £agt/Ag +0'80V
a. ;Qué electrodo actiia como anodo? ;Cual es la especie oxidante?

b. Escriba las semirreacciones que tienen lugar en cada electrodoy la
reaccion ionica global.

c. En estascondiciones, calcule la fuerza electromotriz de la pila.



FEM estandar de la celda (E°..i4s)

La reduccion tendra lugar en aquel electrodo con un potencial estandar de
reduccién mayor, es decir, corresponde al par Ag™ /Ag.

Oxidacién (dnodo): Fe? — Fe?*+2e”
Reduccién (catodo): Ag™+1e~ — Ag’

El Ag* se reduce por lo que es el que actila como oxidante del Fe, que es el
reductor. La reacciéon global sera:

Fe? — Fel* +2e

2-(Agt+1e” — Ag?)

Fe® + 2 Ag™ — Fe?* + Ag”

La fuerza electromotriz de la pila es igual a la diferencia de potencial entre los
dos electrodos:

Sgila = Ecitodo — Fanodo = gzg"'/Ag = 8332+/Fe =0'80—(—0'44) =(1'24V




FEM estandar de la celda (E°..i4s)

Il.- A partir de los siguientes datos de la serie de tension dada:

Al*3(ac) + 3e > Al°(s) E°=-0,706 (v)
Pb*2(ac) + 2e > Pbl(s) E°=-0,126 (v)
Ag*'(ac) + 1e > Ag°(s) E°=+ 0,800 (v)

a) Confeccione una pila en el esquema dado, con todo lo necesario, que
permita encender una ampolleta que requiere como minimo 1,4 v.

b) Indique y escriba en la pila confeccionada todos los componentes
principales, que conforman la pila, ademas del flujo de electrones.

c) Escriba la ecuacion final de la pila que usted confecciond, indicando la
reaccion anddica y catddica.

d) Calcule el voltaje de la Pila




Pilas primarias

La pila voltaica o pila primaria es un tipo de pila electroquimica en la que se aprovecha el flujo de electrones desde el anodo formado
por una sustancia reductora (que se oxida), hacia el catodo formado por una sustancia oxidante (que se reduce), para producir
electricidad.

Borne (+)

Aislante

Electrodo de carbono
Catodo de MnO2

Electrolito de NHaCl + ZnCl2

Anodo de zinc

El funcionamiento de una pila seca es muy
parecido al de una celda voltaica, con la
diferencia de que los electrolitos no son

liquidos sino que tienen una consistencia Borne (-)
pastosa

v
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Tapa do plastico faxble que
DEns AQURIoS D la salcs de

Pilas secundarias (baterias de plomo) X
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(PbO,) y los electrolitos son acido sulfurico disuelto en agua. Una
caracteristica importante es que esta bateria es recargable, lo que
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significa que se invierte la reaccién electroquimica normal al
aplicar un voltaje externo (electrolisis).
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Para un grupo oe
places

Anodo
Catodo:

Pb(s) + SO; (ac) — PbSO,(s) + 2e
PbO,(s) + 4H"(ac) + SO; (ac) + 2e” — PbSO,(s) + 2H,0(/)
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Otro aspecto relevante es que como la reaccion electroquimica
consume acido sulfurico, se puede saber qué tanto se ha
descargado la bateria midiendo la densidad del electrolitro con un

hidrdmetro. LOS residuos oe 1a ronccion Qumca se

depositan en of fondo Sel recipente,
enfre los apoyos de las placos, que
forman los. camaras de decantacion



Electrolisis

A diferencia de las reacciones redox espontaneas, que convierten la energia quimica en energia eléctrica, en la electrdlisis se utiliza la

energia eléctrica para inducir una reacciéon quimica que no es espontanea. Este proceso se lleva a cabo en un dispositivo que se conoce
como celda electrolitica.

El agua contenida en un vaso en condiciones atmosféricas no se descompone de manera espontanea en hidréogeno y oxigeno:

2H.O(/) » 2H.(g) + O.(g)

Anodo | 2H.O(l) — O,(g) + 4H (ac) + de

H(ac)+ e — l:“j“." Catodo
Anodo (oxidacion) 2H,0(/) » 0,(g) + 4H7(ac) + 4e
Catodo (reduccidon): 4lH (a¢) + e » 3H,(Q)]

Reaccion global 2H,0() — 2H,(g) + 0,(9)




Purificacion electrolitica del cobre

Después de la obtencidén de metales por diversos procesos metalurgicos es conveniente someterlos a un proceso de purificacion o refinado
posterior. En el caso del cobre se lleva a cabo electroliticamente. El electrolito es una sal de cobre como sulfato de cobre (CUSO,), el anodo
es una barra de cobre impuro y el catodo una lamina de cobre de alta pureza sobre la que se depositara el cobre.

Bateria
W\
Anodo Catodo
Elgg;trg’glisig de cobre de cobre
impuro puro

Cu (s) (impuro) — Cu?* (ac) + 2e l }

Cu?* (ac) + 2e-—Cu (s) (puro)




Corrosion....c Qué es?

Es el deterioro de los metales debido a una reaccidon (ataque) quimico que ocurre entre el metal y el medio ambiente. Es un proceso natural
e inevitable, solo podemos controlar la velocidad con que el proceso ocurre.

épor qué ocurre la corrosion?




¢Par qué ocurre la corrosion?

La moyoria de los metales, excepto los llamados nobles (oro, platino, plata) se encuentran en la naturaleza como minerales (formando
oxidos o sales) y se requiere del esfuerzo del hombre para transformarlo al estado metalico.

Existe una tendencia natural de los metales a corroerse. Tendencia evaluada con su potencial de reduccion.




Clasificacién de |los procesos de corrasion

1. Segun la forma de ataque:

a) Corrosion uniforme: el ataque se extiende en toda la superficie, es la forma mas bnigna de corrosiéon. Permite calcular facilmente la vida
util de los metales.




Clasificacion de los procesaos de corrosion

1. Segun la forma de ataque:

c) Corrosion localizada: Corrosidon por picado, es una de las formas mas peligrosas en que se puede presentar la corrosidon. Afecta a
superficies metalicas preciamente protegidas. Se propaga al interior formando verdaderos tuneles.




Clasificacién de |los procesos de corrasion

1. Segun la forma de ataque:

e) Corrosion intergranular: se extiende alrededor de los granulos metalicos.

f) Corrosion figurante o bajo tension: se presenta en metales que estan sometidos simultdneamente a la acciéon de un medio corrosivo y a
tensiones metalicas.

B} alamy stock photo




Clasificacion de los procesos de corrosion

2. Segun el medio en que ocurre:

a) Quimica: el metal se combina directamente con el reactivo a altas temperaturas

b) Electroquimica: Se produce en medios acuosos (agua de mar, atmodsfera, canerias, etc.); sobre la superficie del metal se produce una
corriente eléctrica.




Clasificacion de los procesos de corrosion

3. ¢COmo se genera la corriente eléctrica en la corrosion electroquimica?

En las superficies que se corroen se producen 2 zonas. Una zona anddica, donde se produce el proceso de oxidacion, es decir, el metal

pierde electrones, y una zona catddica, donde se produce el proceso de reduccién, es decir, se consumen los electrones y es el oxigeno el
gue los capta.

Are (),
|

Aprua y
Fest ————u Herrumbre

/ 48

Hiern

. \\
Anodo Catodo

Fedy) » Fe*(ac) + ¢ Osie)+ dHYac) + 4¢ —= 2H. O




Factores que influyen en |a corrosion

4. Factores que influyen en la corrosién

1. Naturaleza del metal: La tendencia natural que presenta el metal para oxidarse. Vamos a tener metales nobles, que no son susceptibles a
corroerse y otros con una alta tendencia a corroerse, se corroen hasta consumirse completamente. Esta caracteristica esta tabulada en la
serie de tension.

PROTEGIDO, CATODICO, MAS NOBLE

Grafito
Oro
Plata
Titanio
Acero inoxidable
Cobre, LATON y bronce
Hierro fundido
Acero
Plomo
Hierro
Aluminio
Acero o Hierro galvanizado
Magnesio
Zinc

Berilio

CORROSIVO, ANODICO, MENOS NOBLE




Factores que influyen en la corrosion

2. Composicién quimica del medio:

La corrosion se acelera en presencia de sales, medios acidos y medios contaminados.

a) Temperatura: esta acelera todos los procesos quimicos, por ejemplo, en los tubos de escape de los autos.

b) La naturaleza de los productos de corrosidn: Existen metales que cuando se oxidan forman una pelicula de éxido autoprotector que
impide el avance de la corrosion, por ejemplo, aluminio y zinc.

c) Diferentes metales en contacto o par galvanico: Se crea una diferencia de potencial entre ellos y se produce rapidamente la corrosién del
metal mas corrosivo o mas anddico.

d) Diferente aireacion de la pieza metdlica: aquella zona con menos cantidad de oxigeno se corroe rapidamente (Funciona como anodo).

e) Presencia de microorganismos: Estos influyen, ya que pueden afectar cualquiera de los factores antes mencionados. Tienen la tendencia
a adherirse a las supericies para crecer y multiplicarse, forman biopeliculas, pueden comerse los inhibidores de corrosion, etc.




Métodos de proteccion de los metales frente a |a corrosion

1. Seleccion del material adecuado, de acuerdo al medio y a la funcién requerida.

2. Autoproteccion: algunos metales son protegidos por sus propios éxidos, como el aluminio y el zinc.

3. Tratamiento y modificacion del medio: uso de inhibidores anticorrosivos, como ocurre en calderas, estanques de combustible, etc.

4. Usando recubrimientos que aisle la pieza metdlica del medio corrosivo, por ejemplo, pinturas, ceramicos, metalizados (cromados,
niquelados, galvanizados, dorados, etc.)
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Métodos de proteccidon de los metales frente a |a corrosion

5. Proteccion catddica: consiste en transformar la superficie metdlica en un catodo que no se destruye. Esta proteccién incluye, anodos de
sacrificio el uso de corrientes impresa.

a) Anodo de sacrificio: consiste en usar un metal con mayor tendencia a la corrosién (mds anddico) que el metal a proteger. Por ejemplo, en
los buques usan laminas de zinc para proteger el casco del buque. El tener zinc un potencial de reduccién menor que el hierro, perdera con
mayor facilidad los eletrones evitando que los pierda el hierro.
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Métodos de proteccion de los metales frente a |a corrosion

b) Proteccidn con corriente impresa: consiste en aplicar una corriente eléctrica al casco del buque para eviar que el metal que lo constituye
pierda electrones. Es un método que protege toda la estructura del buque, casco y maquinarias. Puede interferir con algunos instrumentos,
como por ejemplo, sonares.
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Métodos de proteccion de los metales frente a |a corrosion

c) Antifouling: El antifouling o pintura antiincrustante es un recubrimiento especializado que normalmente contiene una
formulaciéon de ingredientes bioactivos y compuestos organoestannicos solubles en agua, que luego se aplica al casco del
barco, lo que ralentiza el crecimiento de percebes, algas y organismos marinos que se adhieren al casco durante la
experiencia nautica.




