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1.- INTROOUCCION. 

Uno de los problemas que se presenta en los product~s enlata
dos es el resultado de la acción corrosiva producida por los 
alimentos sobre la hojalata. 

La corrosión que sufre la hojalata por los alimentos es de na 
turaleza electroquímica, en la que el proceso se lleva a cabo 
como consecuencia de la misma estructura del material, es de
cir, que las diferentes capas que constituyen la hojalata no 
presentan siempre una estructura continua debido a su propia 
porosidad y a los defectos mecánicos derivados del manejo a 
que es sometido. La falta de continuidad en estas capas metá
licas de la hojalata permite que el producto envasado (alime~ 
to) entre en contacto con los diferentes metales que la fer-
man, lo que contribuye a la formación de pilas galvánicas en 
la que el alimento siempre actúa como electrólito dando lugar 
al proceso de corrosión. 

Así, la corrosión interna de envases de hojalata, el grado y 
la velocidad de corrosión, se ven afectados por diferentes -
factores tales como: el espacio libre de la cabeza, calidad 
del acero base, el peso del recubrimiento de estaño, la temp~ 
ratura de almacenamiento, la presencia de cualquier barniz 
aplicado y la aleación soldante en la costura lateral. 

Las consecuencias prácticas de los fenómenos de corrosión son 
múltiples y variados, que afectan tanto al producto envasado 
como al propio envase, como lo son: 

- cambios en los atributos sensoriales:olor, color y sabor. 
- desestañado de la hojalata con la -pérdida de su aspecto 

brillante y/o desestañado intenso localizado en los env! 
ses barnizados. 

- incorporación de iones metálicos al producto envasado, -
como: estaño, hierro y plomo¡ siendo esta la consecuencia 
mas general del proceso de corrosión .. 



Tales consecuencias pueden manifestarse en su forma mas avan
zada por un abombamiento que es debido a la acumulación de -
gas hidrógeno y/o perforación del envase por ataque a profun
didad del acero; evidentemente estas manifestaciones represen 
tan el final de la vida útil de la conserva y ocurre por lo 
general tras un periódo de almacenamiento prolongado y muchas 
veces en condiciones adversas. 

Al exponer el papel de la corrosión en los alimentos enlata-
dos y dada su naturaleza electroquímica, es necesario utill-
zar ensayos acelerados para determinar la velocidad de corro
sión de la hojalata, es decir, sin recurrir a los tradiciona
les métodos de almacenamiento (gravimétrico y qu!mico) los -
cuales son lentos y costosos para las necesidades Industria-
les. 

En este sentido las técnicas de polarización electroquímica -
(ensayos acelerados) ofrecen mayores perspectivas, especial-
mente para determinar la velocidad de corrosión instantánea. 
Estas técnicas están basadas en las leyes de Faraday y sus -
ventajas se hallan en el tiempo de medida relativamente corto, 
alta fiabilidad y posibilidad de control de la corrosión de -
manera continua. 

Los métodos electroquímicos empleados en el presente estudio 
son el de Extrapolación de Tafel y el de Resistencia de Pola
rización, ambos métodos se detallan en el capítulo 11. 

Dado que en nuestro país se expende una gran cantidad de pro
ductos enlatados al público, nos obliga a hacer un estudio -
previo de su acción corrosiva a todos los productos alimenti
cios que requieren ser envasados y que por su problema de co~ 

taminación metálica (al alimento) conviene dedicarles mayor 
atención. Además el presente estudio puede darnos un paráme-
tro mas para el control de calidad de la hojalata destinada a 
envases metálicos para la conserva de alimentos. 



En el presente trabajo se determinó la velocidad instantánea 

de corrosión por el método de extrapolación de Tafel y de -
resistencia de polarización, estudiándose la reproducibili·
dad experimental en la determinación de la icorr para cada -
método en particular. 

Asimismo se propone un mecanismo electroquímico para expli-
car la disolución anódica de la hojalata en base a las pen-
dientes de Tafel obtenidas. 
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2.1 TERMOOINAMICA DE LAS REACCIONES DE CORROSION. 

Sabemos que los metales poseen tendencias diferentes a co -
rroerse en algOn medio dado, creando sobre su superficie mu
chas celdas galvanicas localizadas, es decir, que algunos m~ 
tales tienden a ionizarse mas fácilmente que otros. 

La corrosión es el proceso opuesto a la extracción del metal 
de su estado.natural en la que existen como compuestos (est! 
do termodinámico estable), por lo que el metal regresará a -
ese estado cuanto mas difícil sea su extracción, debida a la 
corrosión, pero la velocidad con que ocurra dependerá de la 
naturaleza del metal, del medio, asi como de la magnitud del 
potencial eléctrico. 

El estudio de los cambios energéticos asociados con reaccio· 
nes químicas es función de la termodinámica, y en base a es
tos cambios nos predice si la reacción va a ocurrir o no. 

Por lo que, cuando en el mismo electrólito tenemos sumergi-· 
dos dos metales (uno de alta y otro de baja energía) y los 
unimos por medio de un conductor metálico, existirá un flujo 
de electrones del nivel de energía mas alto al mas bajo; es· 
te flujo de e constituye una corriente eléctrica, medible si 
colocamos en serie un amperímetro con la unión eléctrica, -
asimismo podemos medir la diferencia ·de potencial entre los 
dos metales. 

Al realizar una serie de mediciones de potenciales eléctri-
cos de metales en un medio dado se crea una serie galvánica, 
en la que los metales mas nobles (potenciales mas positivos) 
sufren un mínimo de corrosión mientras que los metales mas 
activos se corroen mas rápidamente. En la práctica la medi-
ción de la diferencia de potencial para cada metal se hace 
en una solución en equilibrio con sus propios iones a condi
ciones estándar. Estas mediciones de 6E son hechas sin el P! 
so de corriente (a circuito abierto) ver figura 2.1.1' 
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Estas diferencias de potencial son las que realmente medimos 
y no sus valores absolutos de potencial., y es debido a que 
el sistema de medición es de celda o electroqu!mlco. 

Sabemos que una reacción electroquímica toma lugar en la in
terfase metal - solución creando un campo eléctrico medible 
tomando como referencia a uno de los dos electrodos. 

Este electrodo de referencia debe poseer un potencial esta-
ble y conocido. Por convención, el potencial de electrodo p~ 
ra la reacción electroquímica (REOOX): 

se asume que tiene un valor de E= 0.000 Volts, en la que el 
gas esta a fugacidad unitaria y el ión a una actividad unitA 
ria, es llamado EEH. Existen otros electrodos de referencia 
los cuales son reportados con respecto al EEH, los mas comu
nes son el de Calomel, el de Cobre - Sulfato de Cobre, Plata 
- Cloruro de Plata (8,9). 

As!, a la lista de equilibrios y de sus potenciales estándar 
de electrodos medidos respecto al EEH se le denomina serie 
electroquímica o electromotriz (8,9). 



2.1.1 EQUILIBRIO TERMOOINAMICO PARA UNA REACCION. 

La función energ!a libre de Gibbs (G): AG= AH - TAS, esta 
función termodinámica nos dice que una reacción a temperatura 
y presión constantes es espontánea solo si la energía libre 
del sistema se abate: AG<O , con lo que nos dice si la reac
cion puede o no llevarse a cabo, así mismo nos predice las 
condiciones de equilibrio y la dirección de las reacciones 
qulmicas. Cuando el AG=O esti en estado de equilibrio termo
dinámico. 

El equilibrio termodinámico para una reacción electroqu!mica 
es una reacción en la que toman parte especies químicas y car 
gas eléctricas libres. en forma de electrones: 

·~Gq+ ~~. = O , en términos de .energ!a 

AGq t (~nFE)'.• o': , en términos de potencia] 

· r = .'. r • t:~:a;jr ~~i%J~~fr!:::~)i~(·a;f.:.i;.~~i~·~·~·;;:~:e\tt····.;•. 
>, '• :!._-}.' 'T. ;.'.."~- --~ ';.;:.< ~ 

·~: r::~·~ ~~!l·}::dpkoq~~ ~~j=·~~{~·r~~~;f ·~~.r·~:·~~~~~·~~~f ~~~·~á'. a 

La aproximación termodin&mica de la> serle eíed~~~¿tri~ como 
base única para cualquier teoría .de corrosión, tiene grandes 
limitaciones, y_a que~.so.lo _toma en cuenta equi]ib~ios electrQ. 
químicos qu~ involucran a los metales y a sus .cationes, es -
decir, que es una reaccion que depende del potencial (térmi
nos en e). Hay otras reacciones que la serie no toma en cue~ 
ta y son reacciones de un metal y un medio acuoso; los cua
les contienen términos de "e" y de "H+ u OH-" , por lo que 
sus equilibrios dependen del potencial y del pH, y hay otras 
que también pueden ocurrir y que dependen del pH. Un ejemplo 
de tales reacciones son: 

M - Mz+ + ze \potencial) 
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M + 2 z(OH-) _..Mo~- + z H20 + ze (potencial, pH) 

Mz+ + zH+ ~M (OH)z (pH) 

2.1.2 DIAGRAMAS DE POURBAIX 

Pourbaix desarrolló una forma útil de r.epresentar equilibrios. 
que fueran tanto dependientes del potencial como del pH en la 
forma de diagramas "pH-potencial" o diagramas de Pourbaix, e~ 
tos toman en cuenta los equilibrios químicos y electroquimi-
cos de metales en agua. 

En t~rminos de corrosi6n las dos siguientes reacciones cat6d!. 
cas: la evolución de hidrógeno y la reducción del oxígeno, -
son de imrortancia considerable en cualquier proceso de corr.Q. 
sión, por lo que sus equilibrios estin contenidos en.el dia-
grama de Pourbaix y son: 

, E • - 0.0591 pH 

1/2 o2 + 2H+ + 2e - H20 , E • 1.23 - 0.0591 pH 

Estos equilibrios se hallan en el diagrama de Pourbaix tanto 
para el Hierro como para el estaño que son las rartes que -
constituyen básicamente la hojalata "ºr lo cual analizaremos 
las condiciones a las que pueden sufrir corrosión (la línea 
!!. es es la del hidrógeno y la linea Q. la del agua) 

En los diagramas de Pourbaix (30), los equilibrios existentes 
entre un metal y agua a 25 'C son representados íOr 1 íneas -
que de¡.enden del rotencial, del pH o de ambos, delimitando 
asi zonas termodinámicamente estables en donde el metaf ei1i~ 
te en cualquiera de sus formas (6xido. hidróxido, metal; ~te) 
un diagrama sim, lificado ,:ara el hierro, nos da la divisi6n 
natural del cam:o en tres dominios, los que de atuerdo a su 
conducta de corrosión se se clasifican como: lnmünidad, Co-
rrosión y Pasividad, esto ¡uede verse en la figura 2.lo'l 



La zona de PASIVIDAD aplicable cuando el metal posee pelfcu~ 
·las oxidadas o de hidróxidos sobre su superficie que inhiben 
la corrosión, en la zona de CORROSION , el metal se disuelve 
activamente siendo los ¡.roductos de corrosión solubles, en -
la zona de INMUNIDAD el metal se halla como tal bajo cier
tas condiciones de pH y potencial. 

En ambos casos (diagramas del hierro y estaño) el potencial 
e equilibrio del electrodo metal/ión met5lico cae abajo _de -
la zona de estabilidad del agua , estos metales forman sisti 
mas de potencial mixto con el solvente. Lo anterior se obser 
va en las figuras 2.1.2 y 2.1.3 

-1 

o 14 

Figura 2.1.1 

Oia~rama tid Pourbaix para el hierro (simpl! 
ficado) en la que se representan los tres 
dominios. 
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Diagrama de Pourbaix para el sistema estaño-agua, 
a 25 ºC (considerando como sustancias sólidas al 
Sn, Sn(OH) 2 y Sn(OH! 4 ) 
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Diagrama de Pourbaix para el sistema hierro-agua, 
a 25 ºC (considerando como sustancias sólidas al 
Fe, Fe(OH) 2 y Fe(OH) 3 ) 
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2.l.3TRANSFERENCIA DE CARGA A TRAVES DE LA INTERFASE. 

La transferencia de carga en la 1nterfase {polarización por 
activación) consiste en el 1ntercambio de electrones entre -
el metal y las partículas en la solución (medio), pudiendo 
ser las partículas una molécula neutra, un ión simple o com
plejo. La reacción reversible de electrodo que ocurre en la 
1nterfase es del tipo REDDX ( RED~ OX +ne ). 

Esta transferencia de carga del sistema REDOX, implica tran~ 
formaciones tanto químicas como eléctricas (cuando es dirlgi 
da). Por lo que controlando la dirección, el grado y la velo 
cidad de la transferencia electrónica (e) podremos ejercer 
un buen control sobre las reacciones químicas. 

2¡,4 VELOCIDAD DE REACCION EN LA INTERFASE EN AUSENCIA DE 
CAMPO ELECTRICO. 

Cuando un electrodo metálico es sumergido en una solución 
electrolítica ( t=O ), en la interfase metal - solución se -

hallan descargados, por lo que: \qM\=\qsl= o 

ello implica que no hay un campo eléctrico operando asi como 
no existe una diferencia de potencial. 

De tal manera que si la Interfase metal/solución no esta en 
el equilibrio, la Termodinámica es la que nos dice si una -
reacción de transferencia de electrones ocurrirá. En el equi 
librio ambos potenciales electroquímicos son iguales, cual-
quier diferencia en estos potenciales lleva a cabo la reac-
ción de transferencia de carga, donde el AE actúa como fuer
za motriz en un proceso de difusión (t=o). 

El proceso del paso de un ión de la solución hasta el metal 
(reducción) es similar al de difusión, en ambos casos existe 
una barrera de potencial, se ilustra en la figura 2.2.5 
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La frecuencia con la que un ión salta exitosamente la barrera 
de energ!a de activación para lograr la reacción de transfe-
rencia de carga (e), es expresada por la ecuación: 

Kq = KT/h exp l-AGº/RTJ (seg" 1) 

Donde el AGº•es la energía libre estándar de activación cuan
do el campo eléctrico es cero, K es la constante de Boltzman, 
h la constante de Planck, R es la constante universal de los 
gases y T•es la temperatura absoluta. Si a ésta frecuencia de 
salto la multiplicamos por la concentración del aceptor CM+ 
nos da la velocidad de reacción: 

Vq • (CM+) (KT/h) exp (-AGº/RT) 

vq • CM+ Kq (moles/seg cm2) 

la cual es una reacción de reducción (química). 

2.1.5 VELOCIDAD DE REACCIDN EN LA INTERFASE BAJO UN CAMPO 
ELECTRICO. 

Cuando el intercambio electrónico ocurre, tanto el metal como 
la solución se cargan, lo que produce una diferencia de poteu 
cial y crea un campo eléctrico. 

Esta contribución del campo eléctrico a la energ!a libre de -
activación en la que el ión va de la solución al metal, será 
solo parcial (a) de la diferencia del potencial total (AET)' 
es decir, lo que el campo contribuya a ·la reacción de reduc
ción no lo hará para la parte contraria (reacción de oxida-
ción) ver figura 2.1.2 Donde a es un factor de simetría y 
toma valores entre O y 1, para estudios de corrosión se le 
toma como 0.5 Entonces para una reacción de reducción la 
energía libre de activación será la suma de ambas energías: 
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6Gº = 6Gº + aF6E q 

donde aF6E es la cantidad por la cual la barrera energética 
es abatida, su correspondiente velocidad electroquímica es: 

Ve = (CM+) (KT/h) exp (-6Gq/RT) exp (-aFH/RT) 

si la ecuación anterior la multiplicamos por la carga de un 
mol de iones (Faraday), tendremos la densidad de corriente 
de reducción en A/cm2 

1 = F Ve = F Kq CH+ exp (-aF6E/RT) 

esta ecuación nos dice que para cambios pequeños en el campo 
habrán grandes cambios en la densidad de corriente. 

Dado el fntercambfo electrónico se genera un campo eléctrico 
dirigido, sf este campo se opone a la transferencia de iones 
en la reacción de reducción el mismo apoyará la transferen-
cia en sentido opuesto (oxidación): {+ F(l-a) 6E} , por lo 
que su velocidad de reacción será: 

ve = Kq CH exp ((l-a)F6E/RT) 

y su densidad de corriente es: 

t = F Kq CH exp ((l-a)F6E/RT) 

De tal manera que hay un equilfbrfo dinámico de la forma -
M - ll+ + e , en el que la diferencia de potencial en la 
interfase es el 6Eeq , ahí las corrientes de oxidación y re.:, 
ducción son identicas, es decir: 

111 = 1TI 
asf en el 6Eeq·•mbas corrientes se pueden representar por un 
mismo término al cual se Je llama densidad de corriente de 
fntercambfo al equilfbrfo (f

0
), donde: 
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Meta 1 doble capa electr 1 ito 
i_ :ti+ t 

(1-a nFM 

SnFll4! llG 

llG~ 
llG 

nFll~ 

1--
f :-· 

distancia 

Figura 2.1.2 

i
0 

= F Kq CM+ exp (-aFllEeq/RT) = F Kq CM exp ((1-a)FllEeq/RT) 

estas densidades reflejan las propiedades cinéticas para cada 
sistema interfacial, mas no hay modo alguno para cuantificar
la i

0 
en un instrumento ya que no hay un flujo neto de elec-

trones. 

En una celda electro11tica, para cada electrodo se establecen 
equilibrios dinámicos donde se efectúan· reacciones anódicas y. 
catódicas, en el equilibrio: l i+I = 1 i_j 

si a la celda le conectamos un ~enerador de voltaje externo, 
habrá una· alteración del equilibrio y circulará una corriente 
eléctrica neta (en cada interfase), por lo que las densidades 
parciales de corriente son diferentes y la corriente neta en 
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cada electrodo es: i •li+l•li_I >O para el ánodo 
<O para el cátodo 

el desplazamiento del potencial de equilibrio de su valor 
inicial a otro valor por el flujo de electrones es lo que 
se denomina POLARIZACION y a la diferencia de potencial ei 
tablecido se le llama sobrepotencial ln): 

~E = 6Eeq + (~E -6Eeql • ~Eeq + n 

sustituyendo ecuaciones tenemos el flujo de corriente al~ NO 
equilibrio y sabiendo que i

0 
= li+I = li_I 

i = i
0 

{exp l(l-P)Fn/RT) - e~p l-BFn/RTJl 

La ecuación anterior se debe a Buttler - Volmer y de ahi que 
toma su nombre y es muy fundamental en cualquier reacción -
electroquímica controlada por transferencia de carya. 

La ecuación de Buttler - Volmer nos da la relación que hay 
entre la densidad de corriente y la polarización o sobre te~ 
sión de transferencia (nt). La variación de i con "t depende 
de dos parámetros, del factor de transferencia By de i

0 
• 

El parámetro i
0 

nos dice que tan polarizable es una reacción 
de electrodo, es decir, para un valor bajo de n le acompaña 
una velocidad de reacción alta (muy polarizable) y poco pol~ 
rizable si a altos n su velocidad de reacción es lenta como 
se muestra en la siguiente figura. 

n 
i 

0 
pequeña 

\polarizablc) 

i 
0 

grande 

no-polarizable) 
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Vemos que es útil representar la ecuación de Buttler - Vol-
meren la forma de una gráfica den vs i, llamadas curvas de 
polarización donde se puede observar el efecto de los cam-
bios en los diferentes parámetros de la ecuación. 

La curva obtenida al graficar la ecuación de Buttler - Vol-
mer se parece a la gráfica de la función Senh , donde a mag
nitudes iguales de n en ambos lados del cero producen corri~n 
tes iguales. Esta función de Senh tiene dos casos: 

lo. Cuando el n es pequeño (aproximación de bajo campo) 
2o. Cuando el n es grande (aproximación de alto campo) 

2.1.6 APROXIMACION DE BAJO CAMPO. 

Para pequeñas desviaciones del equilibrio (n pequeños) la -
ecuación de Buttler - Volmer puede simplificarse si: 

n < RT/BnF 

en la práctica es válido para lnl < 0.01 V, es decir, apli-
cando un sobrepotencial de ±10 mV respecto al Ecorr , por lo 
que tenemos: i • i

0 
(nF/RT)n 

para estos n. la curva n-i puede considerarse lineal y la peu 
diente en el origen (3E/3i)Ecorr tiene las dimensiones de una 
resistencia eléctrica y se le llama resistencia de polariza-
ción (RP) , donde RP es la resistencia a la transferencia de 
carga. Entonces un valor de 1

0 
pequeño significa una RP gran

grande, análogamente una i
0 

grande da un valor pequeño de Rp 

2.1.7 APROXIMACION DE ALTO CAMPO. 

Para valores de sobrepotencial grandes se puede hacer una si~ 
plificación a la ecuación de Buttler - Volmer , así para "t 
muy positivos i_ se hace muy pequeña y para n grandes i+ 
tiende a cero, es decir: 

"t > (RT/anF) • n > 0.12 V 
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en tal caso uno de los sumandos se puede despreciar, depen-
diendo del signo de la corriente, obteniéndose las siguien
tes expresiones: 

Reacción catódica: 

2.303 RT 
aF 

Reacción anódica: 

nt = 2.303 RT 
(1-a)F 

log 10 -~ log 1c 
aF 

i • 1
0 

exp (~n(l~a)Fnt/RT) 

log 10 + ~ log ia 
(1-a)F 

la relación logaritmica entr~-¡ y ~t -fué hallada emptrtcamen 
te por Tafel, ambas ecuaciones se pueden poner en la forma -
general: 

n =a+ b log !ti que es la ecuación de Tafel 

Por lo que al graficar n vs log 1 (ver método de extrapola-
clón de Tafel), pueden determinarse los parámetros cinéticos 
i

0 
y a de la reacción de transferencia de carga, lo cual -

también se puede representar bajo un diagrama de Evans. 
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2.2 POLARIZAClON. 

Es muy importante entender el significado de la polarización 
y la definiremos como el cambio en el potencial de un elec-
trodo al circular un flujo de corriente a través de él. 

Los diagramas de polarización (diagramas de Evans) del tipo 
mostrado en la figura 2.2.l son los usados con mas frecuen-
cia. Para una corriente dada, ese cambio puede ser grande o 
pequeño como se muestra en la figura 2.2.2 a 

Así, conforme aumenta el grado de polarización la velocidad 
de corrosión decrece, la polarización del ánodo sería menos 
o mas grande como es vista sobre el cátodo, esto se muestra 
en la figura 2.2.2 by c 

Antes de describir los diferentes tipos de polarización, co~ 
sideremos un ejemplo específico: 

Cuando se corroe el hierro en ácido clorhídrico, los iones de 
hidrógeno (H+) son reducidos en el cátodo para formar hidróg~ 
no gas (H 2), si esta molécula de H2 permanece en el área ca
tódica previene que otros iones de H+ lleguen a la superficie 
del metal y reaccionen; ésta molécula de H2 puede retardar o 
polarizar el cátodo como se muestra en la figura 2.2.3. En tal 
condición la corrosión continuará mas lentamente que si las 
moléculas de H2 fueran movidas mas rápidamente. Ahora consid~ 
remos lo que sucede si burbujeamos aire en el ácido (HCl), el 
oxígeno se combina con el H2 en la superficie del metal y es 
removido de él, por lo que la velocidad de reducción en el -
cátodo se hace mas rápida. 

Consideremos ahora algunas de las razones_ por la que la eol!_ 
rización ocurre; básicamente son tres: 

- Polarización por activación. 

- Polarización por concentración. 

- Polarización óhmica (por caída de potencial). 
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Curvas de polarización 

Antes de la corrosión 
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1corr log 1 
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2,2,l POLARIZACION POR ACTIVACION (TRANSFERENCIA OE CARGA). 

De·acuerdo a la cinética de las reacciones químicas o elec
troquímicas, hallamos que las velocidades de reacción estáñ 
limitadas por una barrera de potencial (energía de activa.·-
ción). Para su mejor entendimiento consideremos una reacción 
de óxido-reducción: 

RED .. • OX + ne 

en el equilibrio ambas reacciones anódica y catódica tienen 
igual magnitud en transferencia de carga en la interfase me_ 
tal-electrolito o viceversa, por lo cual no hay un cambio -
químico neto y se obtiene una corriente neta igual a cero. 

En la fig.2.2.4se ilustra un electrodo en el que tiene lugar 
una reacción redox, donde la longuitud de las flechas es una 
medida de la carga que cruza la superficie del electrodo por 
unidad de área y tiempo (medidas de densidades de corriente 
catódica y anódica; i+ , i_ respectivamente). 

El sobrepotencial de transferencia (ntl es el incremento en 
el potencial eléctrico, que favorecerá el paso de cargas en 
una sola dirección correspondiente a una reacción electródi
ca parcial y previene la transferencia de carga en la direc
ción opuesta. Las barreras de potencial se pueden modificar 
mediante variaciones del potencial de electrodo. 

La polarización_ por activación proporciona energía en una so 
la dirección y ·pue~e ~encer ia e~ergia de ~ctivación de sol~ 
mente una de las dos reacciones (figura 2.2.5) 

Por ejemplo, cuando el hidrógeno (H2) se desprende del cát~
do, la reacción puede ser considerada comof 
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n > o 

n = o 

n < o 

Figura 2.2.4 

Metal 

i+ 

Electrolito 
anódica 

n > o 

catódica 

n < O 

Transferencia de carga de un electrodo REDOX 

6G 

metal electrolito 

Figura 2.2.5 

Barrera de energía de activación de las reacciones 

23 



2 H+. + · .. 2 ii 
iones 

etapa 1 ._ 2 H etapa 2 ~ H
2 

(gas l 
absorbido sobre el metal 

donde la etapa 1 o~~rr~ muy r5pidamente, mientras que la et~ 
pa 2 es mas lenta siendo el paso que controla la velocidad -
de reacción. 

2.2 •• POLAR!ZACION POR CONCENTRACION (OIFUSION) 

En las reacciones de electrodo las sustancias que reaccionan 
deben transportarse desde el electrodo al seno de la solu -
ción o viceversa. Este transporte de material es el que da -
lugar a una· polarización por difusión (ndl' 

Este· sobre potencial es causado por la velocidad limitada a 
la cual la sustancia electroquímicamente activa, es reempla
zada en el electrodo por difusión desde el seno de la solu-
ción (la reacción consume a la sustancia y su concentración 
tiende a disminuir cerca del electrodo, por lo que se abast~ 
ce desde el seno de la solución). 'Este tipo de polarización 
es muy importante en las reacciones catódicas, la cual origi" 
na la corriente limite de difusión (figura 2.2.6): 

donde: 
O= es el coeficiente de difusión.· 
&= es el espesor deJa pel;'cul,a;cÍe difusión. 
cae concentración en eYserio de' las~luci6n: 

_, - _.,.---- --

Por 1 ó qu.e di remos que ·1 a pal arTzaci 6n 'por conce~traci ón es 
lenta debida a:'uría.iilsuficf~nciá/é!e.'espe~ies!d_eseadas o. a -
un exc'eso'de''espé'.cies'tio deseadas en lá sÚp,erficie del eles. 
trado y .de ahí que la véiacidadde ~eacción sea función de 
ella. 
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(a) 

·:~! - -"' - '_ - ' 

a). - Fuerza niotri i ( E{~·';r~¡~·es .P,Í:~uéila~ 
(iL gtande). Control por cflÍéti~a ·• 

de' _Ta.fe 1/. __ ___ ~---~-,-~/: __ ·-~--:·:.:.;:~-:~:·-~~· 
b).- Fue~Za motriz. 9rande(iL peque~a) 

Control"~or dÍfusión. 

( b) 

Figura 2.2.6 

anódica 

catódica 

control de la ve.locidad dé ·corrosión. 
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El cambio de un control de transferencia de carga a un con-
trol por dlfusl6n se muestra en la figura 2.2.7 

2.2.3 POLARIZACION OHMICA. 

Este sobrepotencial es necesario para vencer la resistencia 
6hmlca del electrolito y de las otras partes conductoras -
de la celda de electrólisis, es decir, que además de efec-
tuar un cambio quimico en el electrodo (vence los obstácu-
los que le acompañan) mueve las cargas eléctricas dentro de 
las fases conductoras, venciendo asi su resistencia eléctri· 
ca. 

El sobrepotencial óhmico Cnnl es IR, y esta puede localizar 
se en películas de 6xido que cubren el electrodo ó en el -
electrolito. 

2.2.4 SOBREPOTENCIAL TOTAL. 

El sobrepotencial total n1 , a través de la capa interfactal, 
es la suma de las polarizaciones, es decir, la suma de los 
sobrepotenciales de activaci6n, difusi6n y óhmico, despre-
ciando los otros tipos de polarizaci6n no importantes en una 
reacci6n de corrosi6n, como lo son el sobrepotencial de cri~ 
talizaci6n y el de reacci6n. Por lo que el sobrepotencial t.!1. 
tal será: 
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trariferencia) 
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Figura 2.2. 7 Control por difusión y transferencia. 
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2.3 E~UACION OE TAFEL. 

11= a+blogl;j 

Esta ecuación es un razonamiento emp1rico, desarrollado a·--. 
principios de siglo por J. Tafel, con la cual se explica la -
relación existente entre la variación de potencial y su efec
to sobre la intensidad o densidad de corriente. 

Con este desarrollo de Tafel, se establece el uso de las le-
yes electroquímicas aplicadas a la cinética de estas reaccio
nes. 

La relación de Tafel nos dice que la diferencia de potencial 
a través de la interfase en que una reacción electroqu1mica -
esta ocurriendo, cambia linealmente con respecto al-logaritmo 
~e la inten$idad o densidad de corriente. 

Las rectas de Tafel para las reacciones electrÓdicas parciales 
estan descritas por la ecuación de Tafel, por lo que tenemos: 

donde: 

11 • b log _i __ 

icorr 
o r¡ = b ( log i - log icorr) 

r¡ = sobri!pot~~cihtvolts:milivÓHs) . 
b = pendi·ente d~ Tafel (V/década,. mV/década) 
i.corr = c.orhnte de corrosión (µA) 

i • corriente d~ polarización 

La ecuación anterior tiene la forma general de una: recta, .es 
decir, y = bx + a. Luego entonces una representación gráfica 
de sobrepotencial (r¡) v.s. log i debe ser una ~inea recta con 
pendiente by ordenada al origen a. 

Las pendientes de Tafel anódica y catódica, ba y be r~spect~
vamente, se calculan de las ramas anódica y catódica de la r~ 
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presentación gráfica n v.s. log i , estas pendientes por lo -
general se expresan en unidades de mV/década o (V/década). 

El cálculo de las pendientes de Tafel anódica y/o catódica, -
la densidad de corriente de intercambio al equilibrio (i 0 ) v 
la densidad de corrosión (icorrl• se ilustran esquemáticamen
te en la figura 2.3.1 

Estas pendientes,ba y be, son usadas para calcular la veloci
dad de corrosión para datos de polarización lineal (método de 
resistencia de polarización), a partir de la ecuación de --
_Ster-n~Geary .(25). -

2.4 METODO DE EXTRAPOLACION DE TAFEL. 
' --, •',. 

oe.La~c~e.rli~ci~n H fr rel ació.n .de. Tafel ( E~Jog .i) obtenemos 
experimentálníente 1.as .curvas de polarización ·anódica .Y/O ca
tódicai· d~~do~os asf la información cinética sobre las con-
duC:tas' de~las curvas anódica y/o catódica de un sistema elef. 
troqut~ic~;(ver figura 2.3.I y 2.3.2). 

Esi; t'~ni~a utiliza los datos obtenidos de las mediciones -
de··'polari~ación, por acentuamiento del proceso anódico y/o -

. catódico soKre el metal en estudio, con la ayuda de un elec-
tro.do auxiliar Inerte y un circuito eléctrico externo. Los 
trazos-de las curvas de polarización, representan el comport~ 
miento de las reacciones anódica y catódica totales de un pr~ 

- -- --ceso de corrosión electroquímica (ver figura 2.3.2). 

Como se observa en la fig 2.3.2, existe una región de linea
·lid~d para cada una de las curvas (como mínimo una década),· a 
esa región se le llama región de Tafel y esta regida por la 
ecuacióri d~ Tafel. 

E.1 método de extrapolación de Tafel consiste en la polariza
ción d~ un electrodo del metal en estudio (electrodo de tr~
bajo) cerca de 300 mV anódico (+) y catódico (-) a partir --
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del potencial de corrosión (Ecorrl ver fig. 2.2.1! la corrien 
te resultante es graficada como log i (E·log i) como.se ilus• 
tra en la figura 2.3.l 

Obtenemos la densidad de corriente de corrosi6n (icorr) de la 
gráfica de Tafel, por extrapolación de las rectas de Tafel -
anódica y/o catódica correspondientes a una reacción de corr~ 

sión controlada por transferencia de carga al potencial de c~ 
rrosión (Ecorrl· A partir de la icorr podemos calcular la ve
locidad de corrosión por medio de la siguiente ecuación: 

ve 0.13 icorr (p.e.) 

Se llega a la ecuación anterior mediante la ayuda de las le-
yes de Faraday; esta ecuación es detallada en la página 47. 

Los datos de polarización catódica son usualmente preferidos 
ya que hay mas facilidad para desarrollar las mediciones, ad~ 
más de no alterar las propiedades físicas del metal. Aunque 
ta~bién pueden hacerse de manera independiente ambas curvas 
de polarización y extrapolar la oarte lineal al potencial de 
corrosión y obtener asi la icorr· 

El equipo necesario para la realización de las curvas se muei 
tra esquemáticamente en la flg. 2.3.3; este es un potenciost! 
to conectado a una celda de tres electrodos. 

La corriente neta del sistema electroquímico es medido por el 
amperímetro, el potencial del electrodo de trabajo con respe~ 
to al electrodo de referencia se registra en el voltímetro y, 
este potencial será co.ntr.olado por la fuente (potencíostato). 

Al llevar a cabo-1a-polarizaclón catódica sobre un metal M -
sumergido en una solución ácida (electrólito) se obtendrá uiia 
curva como la mostrada en la figura 2.3.4 
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r¡ 

Figura 2.3.4 

·.\ M - M+n + ne 
.1 reacción de oxidación 

1corr 

-2H+ + 2e - H2 

reacción de. reducción 

tog 

Polarización catódica de un electrodo. 

Como· es de observarse el trazo no es lineal a r¡ bajos o cerc_!!. 
nos al potencial de corrosión, por lo que fuera de la región· 
del Ecorr se obtienen trazos lineales, ya que en esa región 
la reacción sigue el comportamiento de Tafel. 

La corriente catódica aplicada es igual a la diferencia entre 
las corrientes de reducclón y de oxidación o disolución. 

As1, al aumentar la i aplicada {catódicamente) se observa que 
la curva de polarización se superpone a la línea que repre -
senta la región de Tafel (reducción de hidrógeno). De manera 
aniloga sf aumenta la corriente en dirección anódica observa
remos que la curva de polarización se sobrepone a la linea -
que representa la región de Tafel (reacción de oxidación del 
metal), esto se observa en la figura 2.3.1 y 2.3.2 

En la práctica, una curva de polarización, tiene un comporta
miento lineal en una gráfica semilogaritmica a valores de so
brepotenciales mayores de ! 120 mV a partir del potencial de 
corrosión. 

Cabe hacer notar que .si existe interferench en la región ca
tódica se puede utilizar. la extrapolación de la reacción anó~ 
dica en su lugar. 
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En la mayoría de los casos experimentales para una mayor s~ 
guridad y confianza en las mediciones, se obtienen ambas -
curvas anódica y catódica y, con su respectiva extrapola--
ción obtener la densidad de corriente (lcorrl total y de -
ahí relacionarla con las leyes de Faraday para obtener la 
velocidad de corrosión . 

...... .... 
-·-· -·-· -·-· -·-· 

'·~e · ........ 
..... -·-........... ,,..-.• 

Erl .............. __ ......... -·--· 11a _____ ll:..:~~ _.-·-·- .................... 
.......... ~le .... 

.... 
-¡ -¡¡¡¡-~ loL~' l~ Icor;- 100 log 1 

.<·-~~ ... ~. · .. /,. ' .: 

Figura 2;3:2 >>-' ' 
CurvaY J~ pÓla~lZación)~ra un ,metal corrofdo 
mostrando l iíÚ nt'e'.r~cci a~\ de · l a~(re-acci ones 'de 
cix1<l~ci6íi Y 

0

re<ltic~iiin' fü' ~rcié'esl>i 
,"·i.·· "\·::.·:. ·. 
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Electrodo auxiliar 
o contraelectrodo 
{inerte) (EA) 

Celda de tres 
el ectr.odos.:. 

Circuito.· esqu.ematizado del potenciostato con. las conexiones 
j un~ celda d~ tres electrodos; 
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2.5 ECUACION DE STERN - GEARY (DEDUCCION): 

:;: .. -_ .::.:_' 

E¡.: es el potencial reversible caracter.fstico•.par·~· ca~ 
da una de las reacciones. 

,I~: es la corriente de intercambio. 

b': son constantes y dependen del mecanismo de reacción 

son las corrientes parciales deivance y re-
troceso de cada una de las reacciones. 

- - ------------

Para el caso de corrosión de un metaf (Me) en mé(fio-ácfdo; fa 
reacción de corrosión neta es el resÚltado de dos o más reaJ:. 
clones electroqufmicas parcia_l~s, la cual. puede ser escrita -
como: 

Me .¡. zH+ ·:#:· Mez+ + ze · ••• (5) . 

la cual es _el ~esul·t~d~ <le uria reáéci6n de oxidáción (anódi -
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ca) del metal y de una reacción de reducción del hidrógeno,
aunque puede ser acompañada por reducción de alguna especie 
tal como agua u oxígeno. 

El potencial de corrosión debe estar entre los dos potencia
cia les reversibles, es decir: 

Erl < Ecorr < Er2 
Para un metal que se corroe en un medio ácido su potencial -
reversible Erl deberá ser mas negativo que el Erz para el -
electrodo de hidrógeno. De acuerdo a la teoría del poten -
cial mixto la corriente 1 a cualquier potencial E esta dado 
por la suma de todas las corrientes parciales para las reac
ciones 1 y 2, por lo que tenemos: 

11 = 11 + 12." 11a + 1tc + 12a + 12c ••• (6) 

1 = 
101 [exp e :Í:rl )- exptr~Í: E)] 

+ 102 fxpe :
2
:r2) ~exprr~LE~ ... (7) 

Ya que el potencial de corrosión de .un electrodo que se co-
rroe esta entre los potenciales reversibles Erl Y Er2 , pod~ 
mas desrreciar en la mayoría de· los casos la reacción de re
ducción del metal (1 1cl así como la reacción de oxidación -
del hidrógeno (12 ~) ;·por lo que la ecuación (7) se reduce a: 

1 = I ol exp(\~a Erl) .-: 1~ 2 exp(Er2 - E) --- ... (6) 
b2c 

En el potencial de. corrosión; la corriente externa I es cero 
y tenemos: 

... (9) 
' ...... . : 

donde. Icorr es la c~rriente de corrosión y de acuerdo a las 
ecuaciones (BJ y (9).la podemos expresar como: 
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lcorr = 101 expccor~l: Erl}: 102 exp(Er2 :
2
:corr) ... \10) 

combinando las ecuaciones \8) y (10) tenemos: 

1 • 1corr [ expe :
1
:corr) - expCcº~~c - E)] 

De acuerdo a la teoría electroquímica donde sólo 
zaci6n por transferencia de carga y diferenciando 
ción (10) con respecto al Ecorr tenemos: 

... (11) 

hay po lÚi -.-
1 a ecua---

. I :! 
1 

E = 101 txp(Ecor~i: Er1). _b1""' a.__(_l_-0_>_~_,_~-~:~;-.r~r--_.E_.r---~-_(_(_:_l 
c 

+ expf.Ecorr - Erl~ (o)] 
\ bJ.a } 

·, 

• b2c (0-1) -(E~2 ~ •Ecor) (O) 

• <~-f~l,~c·, 2~···· · 
+ tpf r2 : 2:cor~) \0) 1 

reduciendo ié~mT~~; de la ecuación \ 12)tenemos: 
... (12) 

... (13) 
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Identificando los términos de la ecuación llO) y sustituyén
dola en .la (13) obtenemos: 

... ( 14) 

La ecuación ll4) muestra que la lcorr puede calcularse por -
medio de la pendiente de una gráfica de corriente-potencial 
al potencial de corrosión, con el conocimiento previo de las 
pendientes de Tafel anódica y catódica, tales pendientes son: 

ba = 2.303 bía . a E 
.. .(15) 

a 103 11a 

b = 2.303 b.ic • a E ... (16) c - ·- ---a log 12c 

De tal modo que la ecuación (14) 1 a podemos escribir como: 

l!LI · lcorr (2.303 (ba + be)) ... (17) 
aE Ec ba.bc 

Definiendo resistencia de polarización como Rp = 

y llamando a la combinación de las constantes B 

B = ... (18) 

2.303lba+bc) 

Por lo tanto podemos calcular la lcorr como: 

1corr • b~ be • , • ( 19) 

2 ':Í03 .lb~ +:. b'cl 
·.·.;·\;:,:,.:'.'",

Encontrando ,as( la ;~c~~~i·¿l'l .de 's~~rn;} Geary. 
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2. 6 METOOÓ DE RESÍSTENCIA DE POLARIZACION. 

La resistenc;ia .de po'\a~iz;~Ún ~e defiÍle como la tangente a 

la curva, de pola[;~·zación;:e.~Le1 ~ot~ncial de corrosión, es -
deciri - . "'"•e-_,.;·~,·-·;;:·.·· 

-· lffl~~Lf t.··:1z~:¡;;,; ___ .. __ , ... 
,..,. -_";'>_':- -·~e:.'--;: __ --· 

tal como se muestra ~h'Ú figura 2;s.1 
·--=--'-' -"" -·-

..... -·-

Figura 2.5.1 

.. .., 
e .. 
L 
L 
o 
u 

---

/ 
/ 

11a/ 11a + 12c 

/ 
I 

- - -

Gráfica (E~i) nos muestra la superposición de las 
torrientes parciales 11ª e lzc a la turva de pol! 
rizac1ón medida asi como la determinación de la 
tangente a la_ curva(Rp)' 
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Las unidades de Rp son reportadas como Ohm/cm 2 (mV/mA/cm2). 

Para el caso dé ulla rEi~ccéiÓn senci,1 la coritroiada por transfe-. 
rencia de carga, ,la có'riri~~te de'corr~sión (1 ) está rela-- , -,., _ - , _ ,, __ . "_ corr 
clonada con_ Rp:p_or:la·ecuaci6n de __ ,Stern -- Geary (26) 

~ 
Rp 

siendo ba y bi: Íás;pertdfé~'tes de~ráfel para las reacciones 
anódica y catódica•respectivamente, si el proceso-se _halla -
controlad() por dlfÚ¡i-órí"(e~~ d~cfr'; bc=m-) tendremos que: 

I ba corr ª 

2 ,303 Rp 

Para la medición de la Rp es necesario en principio medir la 
curva de polarización en la proximidad del potencial de corr~ 

slón tanto catódica como anódicamente, acordandonos que este 
método nació de la aproximación de bajo campo para la ecua -
clón de Buttler - Volmer. 

Por lo que el potencial aplicado no deberá de exceder de los 
+/- 10 mV, es decir: 

lnl • IE - Ecorrl < RT, 
nF 

Para una determinación cuantitativa de la Iccirr y de,actierdo 
a las ecuaciones anteriores, tanto Rp como:s_ :debírn::de,sér_ de 
terminadas simultáneamente de la misma medicfci~ ~il'la-'vecln:
dad del potencial de corrosión tal como ha sido 'di~cutido por 
Mansfeld(26) , · - ;,---

La desventaja del método es que 1 as pendiéntesde Tafel ba y 
be , no se conocen normalm_ente con exa.ctHud; ,lo' cual nos -
llevá a buscarlas en la literatura, esti.marla o medirla exp~ 
rimentalmente por el método de. extrapÓlación de Tafel (altás 
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polarizaciones). En el caso las pendientes ba y be encontra
das por el método de extrapolación de Tafel nos serán útiles 
para el método de resistencia de polarización. 

El principio práctico es muy sencillo; aplicamos un sobrepo
tencial pequeño ( E;~lO mV , respecto al potencial de corro
sión) a un metal que se corroe, e"Ste sobrepotencial produce 
un desequilibrio eléctrico lo que nos origina una corriente 
neta medible, a partir de esta intensidad de corrosión lcorr 
calculamos la velocidad de corrosión con la ayuda de las le
yes de Fa raday. 

De manera análoga al método de extrapolación de Tafel, se -
pueden obtener curvas de polarización catódicas y anódicas 
por separado, por lo que nos resultan Rp tant~ anódica como 
catódica , ambas al potencial de corrosión. Esto se muestra 
en la siguiente figura 

1 ( µ A/cm2) 

-10 

-20 

Figura 2.5.2 
Curva de polarización catódica (E-i) y cálculo de 
la Rp al potencial de corrosión. 
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2. 7 METODO ALTERNATIVO PARA DETERMINAR LA VELOCIDAD 

DE CORROS!ON (PARAMETROS DE C~RROSION). 

Un método alternativo para determinar los parámetros de co
rrosión a partir de datos de polarización en la vecindad 
del potencial de corrosión, que puede ser aplicado en cual
quier laboratorio con la ayuda de una microcomputadora es 
el desarrollado por v. Feliu y S. Feliu (13 ). 

El progama esta basado en la ecuación de Wagner y Traud y -

cálcula a partir de una serie de datos de polarización los 
siguientes parámetros de corrosión: Icorr , pendiente anódi 
ca (ba) y pendiente catódica (be) , de cualquier región sea 
anód1ca, catódica o combinada. 

Para un buen funcionamiento del programa, este requiere que 
los datos empleados de polarización deben corresponder a -
una secuencia de puntos igualmente espaciados, por lo que -
debe de ingresarse el Intervalo de sobrepotencial entre -
ellos. 

La ventaja de éste método es que acepta, aunque no los re-
quiere, de datos de polarización altos (correspondientes a 
la zona de Tafel), ya que trabaja con los datos de polariz~ 

ción cercanos al potencial de corrosión, es decir, funciona 
con datos de la zona pre-Tafeliana. 

Asimismo la secuencia de puntos debe estar formada de al -
menos de 4 datos de polarización, a no ser que el primer o 
cuarto punto corresponda al punto de ~=O (requiriéndose as( 
de solo 3 puntos). Por lo que si el cero forma parte de la 
secuencia de datos, éste debe ser incluido. 

El programa también requiere del valor de polarización cat~ 
dica máxima, y si la secuencia de datos consiste de solamerr 
te datos anódicos, el cero es tomado como tal. Cuando se irr 
gresen los datos de corriente, el signo asignado debe ser -
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positivo para los anódicos y negativos para los catódicos. 

El programa también calcula un error a partir de una función 
'w' que es elegida en función de la fuente de este, es decir: 

•w 1• constante , cuando los errrores son independientes de 
la intensidad de corrosión medida, y 

•w2• inversamente proporcional a la intensidad de corro-
sión (cuando los errores se relacionen con ella). 

Cabe explicar que los errores estimados no son comparables 
entre si, o sea •w1 • y •w2 • no se comparan. 

Además hay una comparación de los datos teóricos calculados 
por el programa con los datos experimentales, y esto es fuft 
ción de la 'w' elegida. 

A continuación se da el listado del programa desarrollado 
por v. Feliu y s. Feliu, llamado Método "V!COR". 
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2.8 LISTADO DEL. PROGRAMA·" VICOR " 

1t: RE~! :;ii::t.·FT\CC'f:A;!,:1 11!::.;:-; ;.¡·;.¡, 
1·) H~t1:· t lJTA!:• ::: ~l:?L'T "t·!U::::f . .: !E: f~l'fiCE. ••• ~ 1 ¡;~: F·í:lN-(' 

:· :--,:::. Ti rr1 Y(~~.::), F°J.~ll, :?>, ,"\\!:'., 2), f: ~:;., ¡:,¡\ ~;,), ü.l ctl>, C OJ; 
~.') RE11 ., :;' ~ ... rr~1r,r.Ei~1:c1~:·i ::;: ~J;7:J3 .f .u . .;. 
:-:·: PfUflT '1POL .. ~RIZA:!CN CZL f;~:M::::. r·!.,!¡~¡-o \El):· .. 
ílC• f'f\HJT 11 ~i!:... r·crEt~Cl.1L ~,r,a .:.=tTC!.-lCCJ 11 : ffilNY 
.,ó !'!'i~!.!:.· 11 ~!.:;ºt5:1~ r·r;!NT 
t(1•:i l:! ::;. f.l 

ll •) 

lílC 

r~~::~ ~· =• ! T:O 11 
r·r~1:0T "PUiJ70 "¡.J; 11 '~CL:r;F.!Ei~TiU.:oi 11 ¡ 
DJ~JT Y(J, !) 
wz~:r :;~ rr~:.irr 
lNÍ"Ui 1'I~:c~~c~1E:no= ";::E~ p:z;.1:~T 
F,El1 !flt*~ C1'~LC!....i....J !E LA f'"lJ.¡:¡:;¡~ to! ~t.t..i 
~-:~MLZ ~ 1/T:":..: O: f-RlNT "Q:J!: ;::..¡:1:.!~H :1: .,, f·R.I;1T 
rrn:n : F·:-:trJT "1 = :Gr.;~·r.·;,;;-;-~· i FF;l:!T ,- F·f:¡1n .. .:: = ItJ1 

.. 'Lf\c.:;1·:~ 

t·n'Z f'f..::Jf':'·~nc1 Cl·::-~L ¡".¡ L.:, CCF~;:;:EfHIZ 11 

;=·r.a:r ' 111::·~T ":rt!J.J ..• ·•,\!::: ff.!!·f: 
il~:1:~ 1 VT~.S ::: f·F:!MT '':!: .. :::~;::: !::S ?U~f'iúS = 11 ;N: f"HltJT • f't\J;H 
"F'CLMnlZ~'\ClOM I:IZ 21 ·~ 11 ;EJ.1 Fr.!;n 1 FF.ltlT 11 !il~r,CNCl~TY: 

~ "¡,r.tz~ r·:~ItlT 1 F·nI:-·!i ";:L:t~!·:.~J . ttJ '::. 11 HJF& ·.'ft\tJ;: 
Ot u:r·u:- "ES ·::>r.~.ECTri t.::r,-, H.FGF.:·1.·¡;:!Wí-!7' (5/NI 11 ¡C:$ 
!F C't ; "2" TH~:~·: 2:·) 

:-.:~·.:· Hi::.o-:;:. ; •11;,~ !::: :~¡;ur 11 t·l:..'i!:R:1 .r; F~1tr:5 i:: ·";tJ: r-ruNr :· !:•n .. r: 
"fCLAr~IZt'\ClC ::-::: El;:. 11 Jé:!: rF:!iff : :::::PUT "ltt:F~E:·:r;~!TO 

11 ;tEi PRINT 1 ItlPUT ºFUt!C!:.:~ H-= ''¡L•IF: IJTAB 2ü: U:.JTO 
21)0 

:-:·) HO~l2 ; FOR ~· ;oi l TO ti: r=·f:!JJT "<";J;"'.:':. º;Y<J,J.i:XX i: ;Oi t 1 
• l li- XX i: ~O iHEN GOEU!j J'11..:.• 

:>4t:• t:r::xr J 
:!.'') H:!Ml! : VTAr.~ !2: F'R!UT ";"r\!H i.:~: !t'4:.:ER.SE : F'Lí-t~t1 Fíilt·H " 

AG1JAROE L'N ~O~L::~!TC 11
: Nllf-:f ír)L. 

::":(1 F~H ,1 =. 1 TC tJ 
:'.13(1 IF Y<J.1) < > (1 7HEN F·C:, !} " 1 / Y<J, ll 
::~•) lF ~;"c" ~ l or:,Y:.:,!; ='O,:-;"H;¡;·¡ f'(.! 01),'c-t' 

:1'!·:• F«~, D =-· r=·ti:, 1~ f ::\J,..t) 
-:: !1) NE.~:7 .J 
~;·:· ~·::~·: t.t;~t E~:UCMC!A DE !111.·Er\Slütl ~·E .. :!:fiTOS. ~.;.~.$ 
~::"(1 F'~F: 1 ! TO M 

. ~ !(;- y ( J' ~} = - y(!': .. ! - J. ! ' 
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'.'!~O P<J,~) ~-f'(N·-+ .!.<- il 1 !.) 
: • .;r:1 t~::XT ~ 

37(1 • M~il :.l I i;: CALCL':..D ~t; L'A E:CU:i:¡::_J t·E ñEC-.:F.r\i:~t~::H *:i.::.-1. 
~~·'.'f rr.:·, t. = 1 TO ;: 
:;-.·,(: :•t ':t 
11::,.··1 t!:'; 1:· 
.1 ~ (1 r-~: ;::. •:) 
.:2.J '..'l ir o 

: :l~·.•) \.'2 = (' 
•~:> FDil J ·• 3 TO N 
;~(I ru :& MJ + YCJ - 1,L.> t._ Y(J --~!,L~ .. t>_f"\.J¡1L} 
460 M: u f"'!2 + Y(J - 2,L) t Y\J -- :?,!..:) ;;. f'(J,L> 
47(J .... '= M3 + Y<J - l 1 L) .t: 'f(ü --¡,L) .:t. F"\.~,L: 

4CO '11 Vl - YCJ,L> l YCJ - 1,L)· • F!.:,Ll 
4q!) IJ:!::: v:~ - Y(i:',L: t Y~J - ~,!:.':). i:tJ,L) 
5?C, !\1Z~T J 
!i!") !11 = <:12 • '/! - 11:! LV!?> /_=(l'i!=-$-l'J:? - ti= N=>-
~~(' }f2 :: CH! /. V2-- tt:J f \'1) I .(f'11 t !'!:. - N3 f·.:.l 
~:;.:· r.:r-:11 Hu CAL:u:...o DE EIC:J;l·l··'il".t:GRE:S Hl.I. 
:!4C• F' ·• 111 * Hl - 4 f HZ 
!:~·:1 : F !=' > (1 G:JTO 62,:• 
:;¿r~ F - r-
~70 ¡; " :.~~R tF~ 
1rr.-. t· = ~ / 4 

t'\j = .. Hl / 
A";. = - Hl I 

~ il> ~OiC !.'úO 
1>::) o~ r.::m en 

:<! , B 
z - B 

!'.'!·:: :u "; : - t-11 + D°) / ~ 
!:.'\") ~'::. = < - IU. - D> : ~ 
!~'(: !'J:M 1:1·tt. ::,9¡!.C!.:L:::!i, CE CCRF;OS!OiJ t.t.t.t 
! . .L,:) ~·!· ":': o 
!17<:: r-·:: :.: \.~ 
(-:.Q<) F·: = 1:! 

.!(''' · IF L ~ :? THt:n El - El ..; · CN -' ll ~ S:E 
:'ó'! R = El 1' EE 

• 7 ! o Fer< l1 ~ (J TO l'I -

;E¿ :.1 ~=A;,!:·+(~~~; ~XJ~ :·;Lp1;(~.·-*--+,>:1·~}._~_.'_;)¿(~:.'_··+ ... :_i.·,_-~-·~.·.;.~_ -- -
740 f·~ ~--~2 + X t • ~ 
7!;fJ J:·:' ~ ~~ -t· 'f(J ~ 1,!.:.l :t-·y{J· .. ·:f"- f~LJ.·) .. F!J'+ 1,Li 
no NEXT J 
770 l~CL> :: P! I P2 
71'?0 !:'- '-CG U11 > ~E 
-:-~1c· E~: :. .. ,_e$ (~·i:n / f:r: 
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f;::1J B'- ::: z. :;:.i:;:- .' Et. .. 
·.~:1.1:.i r..~ _:: ;: • ~, .. ·.:. / :.• .. ! 
C:?O ~¡;1}LI n ~L 

:."f-(: ·'.\ ( :: , ; .. ~ = -· :::·:1 
514.:1 r .. r:'tj -?'r

0

-F~ :~.!...CU!...:! .]EL EF..F::Jr; .. ~.f.tJ. 
~ ~r.' rF\ ·'.L ~ P: - 1: ':!.) , ?1 
n~o ERi.L' == ABS (SF;(L);. 
f".;t(I N':~:~- L 
O~O í-<7~:-1 ! ··'* Hí?i'.S~lü~I ~E hE5ULTMZJú3 .:i,.Z,.U. 
evo lF ER <2> :: Ei=U 1) liiE:J O::·lV -
'"'(:,:1 A<: 1 1. > .-.. ,'\ C:2, 2~ 
9!.Ó A(2• :.> :: A<l,2> 
.-.: :- ·:i ,.~ { .t.,! :::. } , (.:) 

-:·,,¡~· Ht';•: • VT;t=;9 u: FRl~lT· "O:o"t-= ~'~ftí1,,.u: FF.r¡~"j 

~~') r;-,~:~T •·9c,u ";A\:!,l>: FP.lHT . 
...,br.1 ~-·n::rr ''!C.':·~R~ ·-~~1 :c!!: ::r.:nr 
971) r·r.:!NT ''(if'¡f.;OR:.: 11 ¡ ~~F: •.EF: (!.) -, ~!J 
c;~.;1 E'ND 
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2.9 CALCULO DE LA VELOCIDAD DE CDRROSIO~ A PARTIR DE LA 
OENSIDAO DE CORRIENTE DE CORROSION. 

De acuerdo a la ley de Faraday, tenemos: 

Q n F w 
( l J 

M 

donde: 
Q • canttd~d de corriente de corrosión (coulombs) 
n • número de electrones Intercambiados en la reacción 

electroquímica. 
F • constante de Faraday (96487 coulombs) 
w • masa de la especie química (gramos) 
M • peso molecular de la especie química (gr/gr mol) 

despejando w de la ecuación (1): 

w =--Q_M __ 
(2) 

n F 
sabemos que el peso equivalente (p.e.) es: 

p.e.=H/n {3) 

sustituyendo la ecuación (3) en la (2)· tenemos: 
w (p.e. J Q ·. 

F 

como Q 1 t ( 5), tenemos: 

rearregl ando l_,á--eéuacJónº,.1fríterio~i' 
. :··:,).)':-·· .. ''>' 

..:,!'L~' {.( p.e;). > ·....... t F 

(4) 

(6) 

( 7) 

donde (w/\:¡ ;·és la cantidad del material pérdldo o ganado -
por Únidacf•'(I.;• tiempo, por lo que asumimos que: 
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( w/t ) • ve • velocidad de corrosión 

por lo tanto ve {p. e.) , 
(B) 

F 

es conveniente expresar la ve en milésimas de pulgadas por -
año (mpy), lo que indica penetración en el material. Si la -
ecuación (8) la dividimos entre el área del electrodo (A) y 
la densidad del material (6) tenemos: 

ve (cm/seg) • _ _;_(;.,.p._e_._;_l __ 

6 F A 

(9) 

Al convertir .. cm·ii' milésimas de pulgadas, segundos a años y -
amperes a mi croá~peres. tenemos: 

Ve.(~p;·,j.~ i (p.e.) 31.6 • 109 
FA2.5•106 

0.13 + i (o.e.) (lO) 

6 A 

Utilizando la· densidad de corriente tenemos que: 

icorr = i / A (11) 

por lo tanto: 
ve (mpy ¡ 0.13 icorr (p.e.) 

(12) 

La ecuación (12) es usada para e' cálculo de la ve directamen 
te de la densidad de corriente de corrosión, donde: 

1 orr = densidad de corriente de corrosión (µA/cm 2) 
1:.e.) =peso equivalente (gr) 
6 • densidad de la especie qulmica (gr/cm3) 

ve • vel~cidad de corrosión en milipulgadas por año (mpy) 
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III.- PARTE EXPERIMENTAL. 

3.1 INTROOUCCIOH. 

La parte experimental del presente estudio consistió en obte
ner las curvas de polarización anódica y/o catódica, con el 
propósito de evaluar la velocidad de corrosión por medio de 
las mismas. 

Los métodos electroquímicos empleados para ello fueron: el de 
extrapolación de Tafel y el de resistencia de polarización, 
ambas técnicas tienen como objetivo determinar la velocidad 
de corrosión instantánea de la hojalata en estudio. 

3.2 MATERIAL Y EQUIPO. 

En lo referente a material y equipo utilizados en el trabajo 
son descritos e ilustrados a continuación: 

3.2.1 Potenciostato - Galvanostato VIMAR Modelo PG-2EV el -
cual se ilustra en la figura 2.3.3 conectado a la celda de 
tres electrodos. 

3.2.2 Celda de tres electrodos: 

Esta celda consta de un matraz de 1 litro de capacidad con -
ci~~o bocas las cuales se emplean del modo siguiente: una pa
ra el electrodo de trabajo (ET) que es la hojalata en estudio, 
una para el electrodo auxiliar inerte o contraelectrodo (EA) 
en el caso fue de grafito el cual se ocupa de cerrar el cir~
cuito electroquímico, una para el electrodo de referencia (ER) 
en el caso es un electrodo de calomel saturado al cual se le 
adapta un capilar de Luggin, otra para burbujear nitrógeno a -
la solución y la restante para desplazar el oxígeno existente 
en ella. Lo anterior expuesto se muestra esquemáticamente en -
la figura 2.2.1 y conectada al potenciostato en la figura 2.3.3 
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EA ET 

Figura 2.2.1 
Celda de tres electrodos (matraz cinco bocas). 

3. 3 CONDICIONES OF. TRABAJO. 

1).- Muestras (electrodos de trabajo)~_ 

2).- Medio de corrosión y su concentración. 
3).- Temperatura del sistema y volGmen,. 
4).- Tiempo de medición. 
5).- Burbujeo de nitrógeno. 

Para evitar variaciones en los resultados"Y poder hacer una 
buena evaluación de los métodos en _estÚdio, las condiciones 
citadas se mantuvieron constantes e_n los exper'imentos. 
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3.3.1 MUESTRAS (ELECTRODOS DE TRABAJO). 

El material de trabajo fué hojalata electrolltica de 107 lb. 

En la figura 3.3.1 se presenta un esquema de las diversas C! 
pas que constituyen·la hojalata en espesores aproximados. 

Datos de la hojalata de 107 lb 

Peso equivalente: 0.4893 lb/ft2 , 2.3890 kg/m2 

Espesor: 0.0117 "in , 0.2972 mm 
Densidad: 8.08057 gr/cm3 , 501.846 lb/ft3 

La preparación de los electrodos de trabajo se realizó de la 
siguiente manera: 

a).- Se cortaron las muestras de la hojalata de 107 lb y se 
le midieron las áreas. 

b).- Al pedazo de hojalata se le soldó un alambre de cobre 
(con soldadura de estano puro) por uno· de los lados y se le 
adicionó un tubo de vidrio a lo largo del conductor (Cu) con 
el fin de evitar pares galvánicos al contacto con el electJ::Q. 
1 i to. 

c).- Antes de colar y hacer la probeta, la cara que se va a 
estudiar se le recubre con una cinta adhesiva de polietileno 
impermeable, entonces se procedió a montar y colar la probeta 
con una resina epóxica. 

d).- Una vez sólida la resina, se procedió a desmontarla y 

se le quitó la cinta adhesiva que la recubría y se le lijó 
suavemente con lija de agua del número 600. 

e).- Se volvieron a medir las dimensiones de la. muestra. 

f).- Se desengrasaron con acetona y se secaron con:algodón. 

Una secuencia esquemática de la ·elaboración· de. las· probetas 
se muestr~ en la figura 3.3~2 
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m) 

Figura 3.3. l 

bote de 
hojalata 

Esquema de las diversas capas constituyentes de la hojalata 

(espesores aproximados). 
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placa de hoja
lata seleccio-
n~da. 

(c) 

resina 
epóxica 

tubo de 
vidrio 

molde para 
la probeta 

Figura 3.3.2 

soldadura de ,. 
·estaño 

(d) Y (e) 

desmo 1 dado 
vista frontal 

estado final 
de la probeta 

(f) 

Secuencia esquemática de la elaboración de las muestras 

(probetas). 
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3.3.2 MEDIO DE CORROSION Y SU CONCENTRACION. 

Se seleccionó para el medio corrosivo (electrolito) al jugo 
de naranja comercial (envasado) de pH•3.3 .El cual tenia una 
concentración de cloruros de g3o ppm de acuerdo al análisis 
volumétrico hecho por el método de Mohr. 

3.3.3 TEMPERATURA Y VOLUMEN. 

Se mantuvieron constantes para evitar variaciones en las me
diciones, es decir la temperatura entre 18-22 ºC y un volúmen 
aproximado de 400 mililitros. 

3.3.4 TIEMPO DE MEDICION. 

El tiempo de medición se fijó en 1 minuto, con el fin de leer 
la intensidad de corriente una vez alcanzadas las condiciones 
de estado estacionario (se fija un sobrepotencial y al minuto 
se lee la corriente y as! sucesivamehte) ya que los métodos 
utilizados se usaron de manera potenclostática. 

3.3.5 BURBUJEO DE NITROGENO. 

Se burbujeo nitrógeno al electrolito por espacio de 50 a 60 
minutos antes de hacer las pruebas, garantizándose asi una ~ 

atmósfera libre de oxigeno en la solución utilizada como -
electrolito. 

3.4 DESARROLLO DEL TRABAJO EXPERIMENTAL. 

En la parte experimental para la obtención de las curvas de 
polarización anódicas y/o catódicas se hizo lo siguiente: 

a).- Se midió el potencial de corrosión o potencial a circu! 
to abierto (Ecorr) del electrodo de trabajo (ET) con respec-
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to al electrodo de referencia de calomel saturado (ESC), cómo. 
se muestra en la figura 2.2.1' 

b) .- Una· vez medido el Ecorr y dependiendo el método ª· eleg.tr 
ya sea extrapolación de Tafel o reshtencta de polarüacfón,: 
se fija el intervalo de sobrepotencial anódico y/o catódi.co:· 
(+/-),por lo que tenemos: 

3,4.1 HETODO DE EXTRAPOLACION DE TAFEL. 

Consiste en la extrapolación de las rectas de Tafel anódica 
y/ó catódica correspondientes a una reacción de corrosión co~ 
trolada por transferencia de carga, permitiendo determinar la 
densidad de corriente de corrosión (icorr) al potencial de c~ 

rrosión y de ahi la velocidad de corrosión. 

Para este método se da un Intervalo de sobrepotencial tanto 
anódico como catódico de 300 milivolts, comenzando desde los 
-300 mV (catódico) con pequeños incrementos equiespaciados de 
sobrepotencial, pasando por el potencial de corrosión hasta 
el potencial más anódico (300 mV). 

Como el método es potenciostático se fija el sobrepotencial 
leyéndose la corriente en condiciones seudo-estacionarias al 
cabo de 1 minuto, se da un incremento de sobrepotenclal y al 
minuto se vuelve a leer la corriente y asf sucesivamente ha~ 
ta el sobrepotencial deseado. 

Las curvas de polarización también pueden obtenerse de mane
ra separada para cada una de las ramas, es decir para la cu~ 
va anódica o catódica empezando a partir del potencial de c~ 
rrosión y dando el intervalo de sobrepotencial deseado, el 
procedimiento es el mismo. 

Los datos obtenidos se tabulan y se grafican en un papel semi 
logaritmico como se muestra en la figura 3.3.3a . Una vez tr~ 
zada la gráfica se procede a extrapolar la parte lineal de -
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curvas anódica y/o catódica al Ecorr , tal como se muestra -
en la figura 3i3.3a obteniéndose asi la icorr que mediante 
las leyes de faraday transformamos a velocidad de corrosión. 

3.4.2 METODO DE RESISTENCIA DE POLARIZACION. (Rp) 

El método consiste en dar un impulso de potencial an6dico -
y/o catódico de 10 mV. En la prueba se hizo empezando por 
el sobrepotencial de -10 mV hasta el sobrepotenclal mas an~ 

dico (+10 mV). El método a seguir también es potenciostáti
co, es decir, fijamos el sobrepotencial y al minuto se lee 
la corriente en condiciones seudo-estacionarias. 

Podemos hacer las curvas por separado, es decir, anódica o 
cat6d1ca y medir la resistencia de polarización. 

La medición de la resistencia de polarización se hace tra-
zando la tangente a la curva en el potencial de corrosión. 
La icorr esta relacionada con RP por la ecuación de Stern
Geary: (figura 3.3.3b) 

llE ba be 
Rp 

111 2.3 (ba + b r 
.· c icorr 

donde: 
ba es la pendiente de.la'c~rva anódica y bc_es la pen. 
diente de la curva c¡¡tódlca;·: -"-~,. · -- --

De minerá análoga la icorr ,obtenida la transformamos a vel.Q. 
cidad de corrosión con la ayuda de las leyes de farad-ay 
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PLAN DE TRABAJO. 

A continuación se presentan los resultados experimentales ob
tenidos para el sistema hojalata - jugo de naranja a T= 20 ºC 

Para la determinación de la velocidad de corrosi6n por el mé
todo de extrapolación de Tafel, se determinaron las caracte-
rfsticas de polarización (potencial v.s. logaritmo de la den
sidad de corriente) en condiciones potenciostáticas estacion! 
rias. Los datos de polarización se presentan en las tablas --
4. l. l a la 4.1.11 correspondiéndoles a cada una su respectiva 
gráfica (curva de polarización). 

Se aplicaron incrementos de potencial de 10 mV leyéndose la -
corriente correspondiente en condiciones estacionarias (al C! 
bode 2 minutos). 

La velocidad de corrosión instantánea se determinó asimismo -
por el método de polarización line~l o de resistencia de pal! 
rización en condiciones potenciostáticas estacionarias, para 
lo cual se aplicaron incrementos de potencial de 2 mV en di-
rección catódica, leyéndose la corriente al cabo de 2 minutos 
aproximadamente, que corresponde al valor estacionario de la 
misma. Los datos de polarización se presentan en las tablas 
4.2.l a la 4.2.B correspondiéndole a cada una su respectiva -
gráfica. 

Hay que senalar que como el principal objetivo del trabajo r! 
dica en la determinación de la velocidad instantánea de corr~ 

sión por métodos de corriente continua, es importante no solo 
comparar los valores obtenidos por los diferentes métodos, -
sino además demostrar la reproducibilidad de la velocidad de~ 

corrosión para cada método en particular. Por lo anterior, se 
presentan los datos de polarización de todas las experiencias 
realizadas con el fin de avalar esta reproducibilidad. 
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TABLA 4.1.1 

Datos de. p,olar1z.aci6n 

Medio: j1fgó 'dé' naranja (pH•3.4) , Ecorr= ·550 mV 
Electrodo de trabajo: hojalata , área del ET=l.1 cm 2 

Temperatura: 18 - 22 ºC 
Burbujeo de nitrógeno: 50 mio. 

n l mv ) i ( µA/cm 2 ) n l mV ) i ( µA/cm 2 

-500 -1785 20 20 
-480 -1450 40 51 
-460 ·1245 6u 265 
-440 ·1061 80 541 
-420 - 891 100 826 
-400 - 775 120 1102 
-380 - 663 140 1367 
-360 - 551 160 1632 
-340 - 460 180 1910 
-320 - 377 zoo 2173 
·300 - 306 <20 2450 
·280 - 245 240 277b 
-260 - 194 260 3061 
-240 - 173 280 3336 
-220 - 143 JOO 3612 
-200 - 102 J20 3877 
·180 - 92 340 41 so 
-160 - 71 J60 4410 
-140 - 41 380 4673 
-120 -- 32 --- - 400 4950 
-100 - 28 420 b200 
- 80 - 23 440 5460 
- 60 - 17 460 5724 
- 40 - 10 480 5980 
- 20 - 8 500 6235 

o o 
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Figura 4.1.1 
Curva de polarización (E-log 1) 
Medio: jugo de naranja (pH•3.4) 
Temperatura: 18 - 22 •e 
Area del electrodo (ET)=l.l ~m2 

Burbujeo de nftr6geno: 50 mtn., 

ET: hojalata , Ecorrª "-sso;mv 
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TABLA 4.1.2 

Datos de polarización 
Medio: jugo de naranja (pH=3.4), Ecorr~ .•. ,.552 mV 
Electrodo de trabajo: hojalata , área del ET=2.l cm2 

Temperatura: 18 - 22 ºC 
Burbujeo de nitrógeno: 55 min. 

n l mV ¡ i ( µA¡cm 2 ) n ( mV l i { µA/cm 2 

-420 -553 lO 15 
·400 -452 40 44 
-380 -377 60 ~6 

-360 -313 HO 171 
-340 -263 100 262 
-320 -220 120 3~1 

-300 ·181 140 440 
-280 -150 160 530 
-260 -121 lBO 616 
-240 - 98 200 703 
-220 - 80 220 800 
-200 - 64 240 873 
-180 - 51 260 960 
-160 - 40 280 1043 
-140 - 32 300 1130 
·120 - 24 320 1214 
-100 - 20 340 1300 
- 80 - 14 360 1400 
- 60 - -10 380 1466 
- 40 - 7 400 1550 
- 20 - 4 420 1630 

o o 
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Figura 4.1.2 
Curva de polarizac16n (E-log 1) 
Medio: jugo de naranja-(pH•3.4)_ 
Temreratura: 18 - 22 ºC 
ET: hojalata , Ecorrs -562 1:1V 
Burbujeo de nitrógeno: 50 mln. 
Area del ET: 2.1 cm2 
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TABLA 4.1.3 

Datos de polarización 
Medio: jugo de naranja (pH=3.3) , Ecorr= -563 mV 
Electrodo de trabajo: hojalata , área del ET:2.47 cm2 

Temperatura: 18 - 22 ºC 
Burbujeo de nitrógeno: 50 min. 

n ( mV ) i ( µA/cm 2 ) n ( mV ) i ( 11A/cm2 ) 

-300 -900 25 9 
-275 -b80 50 18 
-250 -490 75 30 
-225 -360 100 40 
-200 -270 125 49 
-175 -118 150 60 
-150 -104 175 70 
-125 - 71 200 80 
-100 - 48 225 90 
- 75 - 31 250 100 
- 50 - 21 275 110 
- 25 - 11 300 126 

o o 350 140 
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Curva de polarización (E·log 1) 

Hedio: jugo de naranja (pH•3.3) 
Temperatura: 18 • 22 •e 
ET: hojalata , Ecorr•·563 mV 
Burbujeo de nitrógeno: 50 min. 
Area del ET: 2.47 cm2 
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TABLA 4.1.4 

Datos de polar1zaci6n 
Medio: jugo de naranja (pH=3,3) , Ecorr = -565 mV. 
Electrodo de trabajo: hojalata , §rea .del ET: 2,59 cm 2 

Temreratura: lB - 22 •e 
Burbujeo de n1trógeno: 50 min. 

n ( mV ) i ( 11A/cm2 ) n ( rnV ) i ( llA/cm 2 ) 

-200 -112 25 12 

-175 -102 50 22 

-150 - 80 75 31 

-125 - 56 100 40 
' -100 - 36 125 51 

- 75 - 27 150 61 

- 50 - 17 175 69 

- 25 - 7 200 79 

o o 225 89 

250 99 

275 lOB 

300 118 
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TABLA 4.1.5 

Datos de polarización 
Medio: jugo de naranja (pH=3.4) . Ecorr= -560 mV 

2 Electrodo de trabajo: hojalata . área de 1 · ET: !. 70 cm 
Tempera tura: 18 - 22 ºC . burbujeo de nitrógeno: 50 ~1i n. 

n ( mv ; ( llA/ cm 2 ( ( ' n mV i µA/cr.i" 
-300 -142 lU 6 
-290 -129 20 29 
-280 -11a 30 123 
-270 -toa 40 257 
-260 - 93 50 395 
-250 - 89 60 495 
-240 - 79 70 626 
-230 - 70 80 785 
-220 - 62 90 941 
-210 - 55 100' 1115 
-200 - 49 110 1306 
-190 - 43 120 1476 
-180 - 38 130 1635 
-170 - 34 140 1B06 
-160 - 30 150 1965 
-150 - 27 160 2129 
-140 - 24 170 2282 
-130 - 21 180 2441 
-120 - 19 190 2594 
-110 --- 17 200 2758 

2923 
3076 
3241 
3394 
3560 
3718 
5306 
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Figura4.1.5 
Curva de polarización 
Medio: ju~o de naranja (pH•3,4) 
Tempera tura: 113 - 22 •e 
ET: hojalata , Ecorr=-560 mV 
Burbujeo de nitrógeno: ~O ~in 

Area del ET: 1. 70 cm2 



lABLA 4.1.6 

Datos de polarización 
Medio: jugo de naranja (pH=3.4) , Ecorrª ·560 mV 
Electrodo de trabajo: hojalata , área del ET: 2.47 cm2 

Temperatura: 18 - 22 ºC 
Burbujeo de nitrógeno: 55 min. 

n ( mV ) ; ( µA/cm 2 l n ( imV ) i ( µA ,/cm2 l 
-500 -610 20 9 
-480 -550 40 30 
-460 -500 60 120 
-440 -420 80 200 
-420 -350 100 300 
-400 -300 120 ; '350 
-380 -255 140 450 
-360 -220 160 585 
-340 -180 180 650 
-320 -150 200 755 
-300 -130 220 840 
-280 -110 240 950 
-260 - 90 260 1000 
-240 - 78 280 1100 
-Z20 - 60 300 1190 
-200 - 52 320 1300 
-180 - 42 340 1400 
-160 - 35 360 1500 
-140 - 29 380 1650 
-120 - 22 400 1650 
-100 - 18 420 1700 
- 80 - 15 440 raoo 
- 60 - 10 460 1900 
- 40 - 7 480 2000 
- 20 - 4 500 2100 

o o 
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-500 Medio: jugo de naranjl (pH•3.4) 

Temperatura: 18 ~ 22 ~e· 

ET: hojalata ; Ecor·~~-560imV 
Burbujeo de nitrógeno: 55.min. 

Area del ET: 2.Ú c~2 



TABLA 4 .1. 7 

Datos de polarización 
Medio: jugo de naranja (pH=3.4) , Ecorr· -555 mV 
Electrodo de trabajo: hojalata , área del ET: 2.47 cm2 

Temperatura: 18 - 22 •e 
Burbujeo de nitrógeno: 50 min. 

n ( mV ) i ( PA/cm2 ) n ( mV ) i ( µ A/cm2 ) 

-500 -355 20 15 
-480 -305 40 so 
-460 -270 60 130 
-440 -230 80 200 
-420 -200 100 300 
-400 -170 120 400 
-380 -142 140 ~ºº 
-360 -122 160 620 
-340 -110 180 740 
-320 - 91 200 840 
-300 - 75 220 930 
-280 - 63 240 1100 
-260 - 54 260 1180 
-240 - 48 280 '1210 
-220 - 40 300 1300 
-200 - 34 320 1400 
-180 - 28 340 1500 
-160 - 24 360 1600 
-140 - 20 380 1700 
-120 - 17 400 1800 
-100 - 14 420 1900 
- 80 - 10 440 2000 
- 60 - 8 460 2100 
- 40 - 6 480 2200 
- 20 - 3 500 2300 

u a 
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Figura 4.1. 7 
Curva de polarización (E;;io-g I)~ 

~edio: jugo de naranja (pH•J.4) 
Temperatura: 10 - 22 ºC 

ET: hojalata , Ecorr=-555 ~V 

llurbujeo de nitrógeno: 50 min. 
Area del ET: 2.47 cm2 
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TABLA 4.1.8 

Datos de polarización 

Medio: jugo de naranja (pH•3.4), Ecorr" -560 mV 
Electrodo de trabajo: hojaliita , área del ET: 2.45 cm 2 

Temperatura: 18 - 22 •e 
Burbujeo de nitrógeno: 55 min. 

11 ( mV ) i ( uA/cm 2 ) ., ( mV ) 1 ( u A/cm2 ) 

-200 - 61 20 14 

-180 - 43 40 31 

-160 - 32 60 62 

-140 - 24 BO 105 

-120 - 19 100 153 

-100 - 13 120 198 

- 80 - 10 140 246 

- 60 - 7 160 300 

- 40 - 5 180 368 

- 20 - 2 200 451 

o o 
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Curva de polarización (E-log i) 

Medio~ jugo de naranja (pH•3.4) 
Electrodo de trabajo: hojalata 
Eco~r· -560 mV , Area del ET: 2.45 cm2 

Temperatura: 18 - 22 ºC 
Burbujeo de nitrógeno: 55 min. 



TABLA 4.1.9 

Datos de polarización 

Medio: jugo de naranja (pH=3.4) , Ecorr= -558 mV 
Electrodo de trabajo: hojalata , área del ET: 1 cm 2 

Temperatura: 18 - 22 ºC 
Burbujeo de nitrógeno: 55 min. 

n ( mv ) i ( µA/ cm2 ) n ( mV ) i ( µA/cm 2 

-500 -2U5 lO 5 
-480 -195 4U 15 
-46U -185 60 2~ 

-440 -175 60 38 
-420 -165 lUO 54 
-40U -155 izo b6 
-380 -145 140 Bu 
-J60 -135 lb O 95 
-34U -125 lHO 112 
-320 -115 2UO 129 
-JUO -105 2l0 145 
-260 - 96 240 160 
-260 - BB 260' 175 
-l40 - 80 Ju O 195 
-22U - 72 JlO llJ 
-200 - 64 34U lJO 
-180 - 58 J6U l48 
-lbU - 50 38U l65 
-140 - 44 40U lBJ 
-llO - 38 42U :105 

75 
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TABLA 4.1.10 

Datos de polarización 
Medio: jugo de naranja (pH=3.4) , Ecorr= -561 mV 
Electrodo de trabajo: hojalata , área del ET: 1.2 cm 2 

Temperatura: 18 - 22 •e 
Burbujeo de nitró eno: 50 min. 

n ( mV i ( µA/cm 2 n ( mV 

-500 
-480 
-460 
-440 
-420 
-400 
-380 
-360 
-34~ 

-320 
-300 
-280 
-260 
-240 
-220 
-200 
-180 
-160 
~140 

-120·: 

o 

-178 
-170 
-160 
-150 
-140 
-133 
-122 
-113 

-105 
- 95 
- 84 
- 80 
-:72 
- 63 
- 55 
- 48 

o 

20 
40 
60 
80 

100 
120 
140 
160 
ISO 
200 
220 
240 
260 
280 
300 
320 
340 
360 
380 
400 
420 
440 
460 
480 
500 

( µA/cm 2 

18 
35 
50 
70 
90 

115 

137 
160 
184 
207 
230 
255 
275 
300 
322 
345 
370 
395 
417 
440 
465 
487 
510 
535 
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TABLA 4.1.11 

Datos de polarización. 

ESTA TESIS 
SAUI DE U 

NO DEBE 
BIBU8TECA 

Medio: jugo de naranja (pH=3.4) , Ecorr= -560 mV 
Electrodo de trabajo: hojalata , área del ET: 1.2 cm2 

Temperatura: 18 - 22 ºC 
Burbujeo de nitrógeno· 50 min 

11 ( mV ) i ( µA/cm 2 ) 11 ( mV ) i ( µA/cm 2 ) 

-500 -195 20 5 
-430 -185 40 15 
-460 -173 60 25 
-440 -162 80 40 
-420 -150 100 58 
-400 -139 120 75 
-380 -129 140 95 
-360 -118 - c!6Q 114 
-340 -108 130 135 
-320 - 98 200 155 
-300 - 84 220 175 
-280 - 80 240 195 
-260 - 72 260 217 
-240 - 65 280 238 
-220 - ,se 300 260 
-200 - so 320 282 
-130 - 45 340 305 
-160 - 39 360 327 
-140 - n ---- - - 380 350 
-120 - 28 

·. 
400 370 

-100 - 24 420 394 
- 80 - 20 440 415 
- 60 - 17 460 433 
- 40 - 12. 430 460 
- 2!) - 6 500 480 

o o 
' 
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Figura 4.1.11 
Curva de polarización (E-log 1) 

Medio: jugo de naranja {pH•J.4) 
Electrodo de trabajo: hojalata 

Ecorr·-560 mV , área del ET: l. 2 

Temperatura: 18 - 22 •e 
Burbujeo de nitrógeno: 50 min. 
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TABLA 4.2.1 

Datos de polarización 
Medio: Jugo de naranja (pH=3.4) , Ecorr= -560 mV 
ET: hojalata , área del ET: 2.47 cm2 
Temperatura: lB - 22 ºC 
Burbujeo de nitrógeno: 50 min. 

n ( mV ) i l µA/cm 2 ) 

-10 -5. 71 

- 8 -4.53 

- 6 -J.33 

- 4 -2.38 

- 2 -U.81 

o o.oo 

2 l. 78 

4 3.36 

6 5.14 

8 6.84 

10 8.go 

81 



Figura 4.2.1 
Curva de polarización (E-i) 

Medio: jugo de naranja (pH•J.4) 
Temperatura: 18 - 22 ºC 

10 

1 ( ¡ÍA/cm? ) 

-10 

ET: hojalata , Ecorr= -560 mV , área del ET: 2.47.cm2 

Burbujeo de n1tró:ieno: 50 min. 

10 
~ ( mV ) 
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TABLA 4.2.2 

Datos de polarización 

·Medio: jugo de naranja (pH=3.4) , Ecorr -565 mV 

ET: hojalata , área del ET: 2.45 cm 2 

Temperatura: lB - 22 •e 
Burbujeo de nitrógeno: 50 min. 

n ( mV ) i ( µ A/cm 2 ) 

-10 -5.51 

- 8 -4.33 

- 6 -3.33 

- 4 -2.20 

- 2 -0.62 

o º·ºº 
2 1.60 

4 3.18 

6 4.96 

8 6.64 

10 8.72 



Figura 4.2.2 
Curva de polarización (E-l) 
Medio: _jygo __ de_ n_aranja (pH•J.4) 

·Temperatura: 18 - 22 •e 
ET: hojalata , Ecorr = -565 mV 
Area del ET~ 2.45 cm2 

Burbujeo de nitrógeno: 50 min. 
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TABLA 4.2.3 

Datos de polarización 

Medio: jugo de naranja (pH=3.4) , Ecorr = -560 mV 

ET: hojalata , área del ET: l. 70 cm2 

Temperatura: 18 - 22 •e 
Burbujeo de nitrógeno: 50 min. 

n ( mV ( JJ A/cm 2 

-10 -5.23 

- 8 -4.26 

- 6 -3.70 

- 4 -2.65 

- 2 -1. 26 

""'"o" o.oo 
2 l. 53 

4 3.53 

'6 6.00 

'8 9.06 

10 12.47 



Fi9ura 4.2.J 
Curva de polarlzaclón (E-i) 
Medio: ju90 de naranja (pH•3.4) 

Temperatura: 18 - 22 ºC 
ET: hojalata , Ecorr • -560 mV 

A rea de 1 ET: 1. 70 cm2 

Burbujeo de nitrógeno: 50 min. 
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TAHLA 4.2.4 
Datos de polarización 
Medio: jugo de naranja (pH•3.4) , Ecorr • -558 mV 

ET: hojalata , área del ET: 1.70 cm2 

Temperatura: 18 - 22 ºC 
Burbujeo de nitrógeno: 55 min. 

n ( mv ) i ( µ A/cm2 ) 

-10 -5.70 

- 8 -4.53 

- 6 -3.31 

- 4 -l.40 

- 2 -1.00 

o o.oo 

2 l. 81 

4 3.40 

6 5. 16 

8 6.85 

10 g,oo 



Fi~ura 4.2.4 

Curva de polarización (E-i) 
Medio: jugo de naranja (pH=J.4) 
Temperatura: 18 - 22 ºC 

ET: hojalata , Ecorr = -558 mV 

Area del ET: l. 70 cm 2 

Burbujeo de nitróqeno: 55 min. 

n ( mV ) 

-1n 

"' "' 
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TABLA 4.2.5 

Datos de polarización 

Medio: jugo de naranja (pH=3.4) , Ecorr -562 mV 

ET: hojalata , área del ET: 1.7 cm 2 

Temperatura: 18 - 22 •e 
Burbujeo de nitrógeno: 50 min 

n ( mV ) i l µA/cm< ) 

-10 -5. 80 

- 8 -4.62 

- 6 -3.41 

- 4 -2. 47 

- 2 -1.09 

o o.oo 
2 l. 84 

4 3.46 

6 5.21 

8 6.93 

10 8.80 



Figura 4;2.5 
Curva de polarización (E-i) 
Medio: jugo de naranja (pH•3.4) 
Temperatura; 18 - 22 ºC 
ET: hojalata , Ecorr = -562 mV 

A rea de 1 ET: l. 70 cm2 

Burbujeo de nitrógeno: 50 mtn. 

10 

n ( mv ) 

·10 



TABLA 4.2.6 

Datos de polarización 
.Medio: jugo de naranja (pH;3.4) , Ecorr • - 557 mV 

ET: hojalata , área del ET: 2.45 cm2 

Temperatura: 18 - 22 •e 
Burbujeo de nitrooeno: 50 min. 

n ~ mv ) 1 ( µl\/cm< ) 

-10 -5.29 

- 8 -4. 32 

- 6 -3.76 

- 4 -2.21 

- 2 -1. 32 

o u.oo 
2 1.60 

4 3.59 

6 6.10 

B 9.13 

10 12.54 
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Fi~Ul'a 4,2.6 

Curva de polarización (E-1) 
Medio: jugo de naranja (pH•J.4) 
Temperatura: 18 - 22 •e 
ET: hojalata , Ecorr = - 557 mV 

Area del ET: 2.45 cm 2 

Burbujeo de nitrógeno: 50 min. 

1 ( 11A/cm? ) 

n ( mv ) 



TABLA 4.2.7 

Datos de polarización 

Medio: jugo de naranja (pH=3.4) , Ecorr 

ET: hojalata , área del ET: 1.85 cm 2 

Temperatura: 18 - 22 •e 
Burbujeo de nitrógeno: 55 min. 

n ( mV ) i ( µA/cm 2 

-10 -5. 78 

- 8 -4.61 

- 6 -3 .40 

- 4 -l. 45 

- 2 -1.00 

o u.oo 
2 1.83 

4 3.46 

6 5.20 

8 6. 92 

10 8.98 

) 

93 

-558 mV 



fl•JU1·n ~.2.7 

Curva de polarización ([-1) 

Medio: Jugo de naranja (pH=3.4) 

Tc111pcratura: 18 - 22 ºC 

CT: hojalaln , Ecorr = -55U 111V 

Arca de 1 ET: l. 135 cm 2 

Burbujeo de nltró¡¡eno: 55 mln. 

-tn 

1 ( 11A/cn? l 

n ( mV ) 

-In 



TABLA 4.2.B 

Datos de polarización 

Medio: Jugo de naranja (pH=3.4) , Ecorr 

ET: hojalata , ~rea del ET: 2.34 cm2 

Temperatura: 18 - 22 •e 
Burbujeo de nitrógeno: 50 min. 

n ( mV ) 1 ( W\/cm~ ) 

-10 -5.38 

- 8 -4.41 

- b -3.86 

- 4 -2.75 

- 2 -1.39 

o o.ou 
2 l. 87 

4 3.68 

6 6.16 
8 9.20 

JO 12.62 

95 

-561 mV 



Fi~ura 4.2.8 

Cur~a ije polarización (E-1) 

Medio: jugo de naranja (pll•J.4) 

ícmperatura: 18 - 22 "C 

ET: hojalata , Eco.rr" -561 mV 

J\rea del ET: 2. 34 cm2 

Burbujeo de nttróuenti: 50 mln. 

n ( mV ) 

-JO 



TABLA 4.3.1 
Parámetros cinéticos de la hojalata en jugo de naranja (pH•3.3) , 20 ºC., 
obtenidos por el método de extrapolación de Tafel. 

ba be E icorr ve 
Tabla corr 

(mV/Oécada) (mV/Oécada) (mV) (µA/cm 2) (mpy) 

4.1.1 38 193 -550 5.2 4.964 

.4. l. 2 33· 251 -562 10. 26 9.795 

4. l. 3 25 '220 -563 9.1 8.687 

4~,1.4 29 195 -565 12.0 11.456 

4;1,5'.·- -560 5.6 5.346 
' ...... 

" 

4; 1.6' •. ~560 ' 5 .16 4.926 
. ~ '.·· -~ - '-,.·--~ --- . ~ -" 

4.1. F 
,,o-, 

.:.555 13.175 

4.1·:i'.·> " -.f-,-;~- ~560 9.42 8.993 

4.1. 9" -558 12.0 11. 456 

4; 1.10 -561 8.11 7.742 

4;·L11--~ -560 11.0 10.502 

1 30 207.1 -559.45 9.241 8.822 

LC 30;!"3.30 207.1!"14.59 -559.45!2.73 9.241:!:1.988 8. 822:!:1.899 

"' .... 



TABLA 4.3.2 

Par&metrós cinéticos de') a. hojalata en jugo de naranja ( pH•3,3) •. 20 •e , obt~ 
nidos ror. la aplicaci6n 

1
del mhodo VICOR a los datos de polarfzaci6n que han -

permitido calcu_lª_r Ja Rp 

- ba be i corr Ecorr ve 
Tabla 

(mV/Década) (mV/Oécada) (µA/cm 2 ) (mV) (mpy) 

4.2.1 35. 7 190 10.12 -560 9,66 

4.2.2 29 192 7.05 -565 6.73 

4.2,3 19.2 189 6.06 -560 5.78 

4.2.4 -- 28 202 6.36 -558 6.07 _-_ 

4.2.5 28 223 5 :14 -562 5.48 

4.2.6 29 198 B.53 -557 8. 14 

4.2.7 --- 38 214 9.99 -558 9. 53 

4.2.8 25 232 7.82 -561 7.46 

x 28.98 205 7.42 -560.125 7.36 

LC 28.98±4.895 205±13. 56 7 .42±1.433 -560.125±2 .16 7.36±1.36 

"' "' 



TABLA 4.3.3 

Densidad de corriente y velocidad de corrosión de la hojalata en jugo de 

naranja (pH•3.3) , 20 ºC , obtenidos por el método de Resistencia de Po

larización (aplicando ecuación de Stern-Geary). 

icorr Ecorr ve 
Tabla m e 1/Rp ( µl\/cm 2) (mV) (mpy) 

4.2.1 O. 71 BO B.168 -560 7.80 

4.2.2 0.7053 8.024 -565 7.66 

4.2.3 0.8456 9.62 -560 9.18 

4.2.4 o. 7211 8.024 -558 7. 66 

4.2.5 0.7304 8.31 -562 7.93 

4.2.6 0.8547 9.724 -557 9.30 

4.2.7 0.7300 8.305 -558 7.93 

4.2.8 0.8655 9.845 -561 5.36 

ir D.7713 8. 7525 -512.125 7.8525 

LC 0,7711!0.06 8.7525!0.68 -512.125:!:2.164 7.0525:!:1.0l 



TABLA 4.3,4 

Comparac16n de los rarámetros c1nét1cos de la hojalata en jugo de naranja 

(pH 0 3,3) , 20 ºC , obtenidos por ambos métodos. 

Tabla ba be Ecorr 1corr ve 

(mV /Década J (mV/Oécada) (mV) ( µA/cm 2) _(\llPY) 

4.3.1 

X 30 207.1 -559.45 9.241 0.822 

LC 30:!;3.30 207.1:!:14.59 -559.45:!;2. 73 9.241:!:1.988 8. 822:!;1. 899 

4. 3. 2 

X 28.98 205 -560.125 7. 72 7. 36 

LC 28.98:!;4.895 205:!;13. 56 -560.125:!;2.16 7.72:!;1.433 7.36:!;1.36 

4. 3. 3 

x .... ..... -...... -560.125 8.7525 7.8525 

LC --- - ---- -560.125:!:2.164 8.7525:!:0.68 7. 8525:!:1.0l 

... 
o 
o 



O 1 S C U S 1 O N 

4.4 DETERMINACIDN DE LA VELOCIDAD DE CDRRDSION POR.EL 

METOOO DE EXTRAPOLACION DE TAFEL. 

En la tabla 4.3.1 se presentan los resultados experimenta
les de Ecorr , icorr , pendiente anódica y catódica de Ta
fel y velocidad de corrosión (VC) para un electrodo de ho
jalata en jugo de naranja a 20 ºC. 

Como se puede comprobar, se ha obtenido una muy buena re-
producibil idad a lo largo de los 11 datos experimentales 
realizados, especialmente en lo corceniente a la determin~ 
ción de la velocidad de corrosión instantánea. El valor ob 
tenido de 9.24ltl.988 µA/cm 2 que corresponde a a.a22:1.s9 
mpy con una confianza del 95%, lo que avala el método ens~ 
yado para determinar la velocidad de corrosión por métodos 
electroqulmicos, en sustitución de los tradicionales gravi 
métricos. Aunado a su mayor rapidez, lo hacen un método -
confiable y fácilmente se podrá implementar en la indus-
tria conservera, como control de calidad. 

4.5 DETERMINACION DE LA VELOCIDAD DE CORROSION POR EL 

METODO DE RESISTENCIA DE POLAR!ZACION (Rp). 

En la tabla 4.3.2 se presentan los resultados experimenta
les de los parámetros cinéticos obtenidos por aplicación 
del método VICOR para datos de polarización pre-fafeifanos. 

Como se puede comprobar en la tabla 3.4.4 la comparación 
con los resultados obtenidos con los del método de extrap~ 
lación de Tafel es muy buena, lo cual confirma la bondad -
de ambos métodos para este sistema en particular. 
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En la tabla 4.3.3 se resúmen los resultados de la velocidad 
de corrosión obtenida por el método de medida de la resis-
tencia de polarización en condiciones potenciostáticas. La 
comparación de los resultados obtenidos por los otros méto
dos es asimismo, muy buena y nos confirma que para éste 
sistema, la determinación de la velocidad de corrosión se -
puede lograr indistintamente. 

Si bien por razones de rapidez, y ante la precisión lograda 
por los tres medios ensayados es semejante, serfa recomend~ 
ble proponer el método de la resistencia de polarización, -
hay que tener en cuenta que este método, a través de la 
ecuación de Stern - Geary ( iS l necesita de los parámetros 
de las pendientes de Tafel, que se pueden obtener por los 
dtros dos métodos propuestos. 

Si se trata de seguir la evolución de la corrosión de la -
hojalata a efectos de control y por tanto, sin necesidad de 
determinar la velocidad de corrosión en valor absoluto, el 
método de la resistencia de polarización (RP) parece el re
comendable. 

Además dada la excelente reproducibilidad encontrada en la 
determinación de las pendientes de Tafel, se puede proponer 
en principio la utilización de éste método para determinar 
los valores de la velocidad de corrosión, sabiendo que: 

donde: B 

icorr =-6-
RP 

B 11.37 

( 207) ( 30 l 

2,303 (207+30) 
; - - . . 

por lo tanto tenemos·: 
'/:_-:·~~ '. •• _-•• ~--.. :~;_::, • >e 

.. ·:i;orrj-1.klL 

RP 
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Con esta ecuaci6n se dispone de un método rápido, seguro y -
confiable, para determinar la velocidad de corrosión en este 
sistema, incluso en aquellos casos en que se disponga de un 
equipo que permita únicamente determinar la resistencia de -
polarización {RP) ya que se conocen los valores de las pen-
dientes de Tafel y por ende el valor de B. 

4.6 MECANISMO Y CINETICA DE CORROSION. 

En base al análisis efectuado en el jugo de naranja utiliza
do como electrolito, que presenta una concentración de iones 
cloruros de 930 ppm, se propone el siguiente mecanismo: 

Sn + Cl .... SnCl + ¡¡ • •• ( 1) 
V 

SnCl ~ SnCl+ + ¡¡ .•• {2) 

SnCl+ + 2Cl .... SnClj ••• (3) 

y como reacción global: 

Sn + 3Cl- --- snc13 + z¡¡ ••• (4) 

En base al mecanismo propuesto, tomando como etapa determi
nante de la velocidad de corrosión la segunda, bajo condici~ 
nes de adsorción de Temkin (0.1< e <0.9) para la especie in
termedia adsorbida, SnCl (esncll se tiene: 

t 2 F k2 e exp (age) exp (aFE/RT) 

Suponiendo que la primera etapa esta en condiciones~ de cuasi
equi l ibrio, o sea que v1 = v_ 1 

k1 ¡c1-¡ (1-e) exp (-age) exp (aFE/RT) 

k_ 1 e exp (+(l~a)ge) exp (~(l~a)FE/RT) 

10 3 



_e__ exp l ge ) 
1-e 

= ~ 1 Cl-1 exp (FE/RT) 
k_l 

El término lineal es despreciable frente al exponencial para 
recubrimientos intermedios, luego: 

exp ( ge ) kl/k_l 1 c1-1 exp ( FE/RT 
, 

y sustituyendo tenemos: 

F k2 m 1 Cl_, ll exp ( 21!FE/RT ) 

de donde la pendiente de Taf~l teórica: 

b 
__ E __ = 2.303-RT 30 mV 

log 211 

el cual coincide con el valor de la pendiente anódica de 
Tafel experime~tal y por lo tanto, confirma el mecanismo 
propuesto. 
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V.- e o N e L u s 1 o N E s 

De acuerdo a los resultados experimentales obtenidos se -
puede concluir lo siguiente: 

1.- Los métodos electroquímicos de medida de la velocidad 
de corrosión: Extrapolación de Tafel y Resistencia de 
Polarización, presentan una buena concordancia y re-
producibll idad en el sistema hoj~lata - jugo de nara~ 

ja. 

2.- En cuanto al método alternativo para medir la veloci
dad de corrosión, basado en el programa VICOR, que -
tiene en cuenta los datos de polarización pre - Tafe-
1 ianos, sus resultados coinciden con los obtenidos -
por los otros métodos. 

3.- Se ha determinado el mecanismo de disolución de la hQ 
jalata en jugo de naranja, en base a los parámetros 
cinéticos obtenidos: 

Sn + c1- ...... SnCl + ¡¡ 

SnCl .__.... SnCl+ + ¡¡ 

SnCl+ + 2Cl- ~ snclj 

y como reacción global: 

Sn + 

en el cual,·se toma en cuenta como producto final la 
for~ación de la.especie Snc1¡ , en base a la alta -
concentración de cloruros encontrados en-el ·análisis 
del jugo. 

4.- Al poder determinar confiablemente la velocidad de CQ 

rrosión instantánea por técnicas electroquímicas, se 
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dispone de un método que permite hacer predicciones 
sobre la durabilidad de los envases de hojalata .. 

5.- Dada la reproducibilidad de los métodos electroquími 
cos para determinar la velocidad de corrosión insta~ 
tánea, se pueden utilizar a efecto de selección de 
diferentes calidades de hojalata. 

6.- Por la excelente reproducibilidad encontrada en la -
determinación de las pendientes de Tafel, se propone 
la utilización del método de Resistencia de Polariz~ 
ción para determinar los valores de la velocidad de 
corrosión mediante: 11.37 

éste método puede implementarse industrialmente, ya 
sea para la selección de la hojalata en función del 
producto a envasar (jugo de naranja) o bién para el 
control de calidad del envase. 
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