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INTRODUCCION

Al participar en un seminario sobre problematica y diagnos-
tico de sistemas constructivos con metales en el que parti-
cipan profesionales de diversas disciplinas como ingenieria
civil, arquitectura, restauracién y arqueologia, entre otras,
es normal que se pregunten: ;qué tiene que ver la elec-
troquimica con la problematica y diagnédstico de sistemas
constructivos con metales?

La razon es que los metales empleados en sistemas
constructivos como el acero al carbono, el hierro forjado, el
acero galvanizado, el acero inoxidable, el cobre y el laton
se degradan por corrosidn, y la corrosion es un proceso de

naturaleza electroquimica.

SURGIMIENTO DE LA ELECTROQUIMICA

La electroquimica es una disciplina cientifica y tecnolégica,
una rama de la fisicoquimica que estudia las reacciones
que se llevan a cabo en la intercara o interfase formada

entre un material conductor (por ejemplo, un metal) y un



electrolito (especies quimicas con cargay que permiten la
conduccion de corriente eléctrica). Lo anterior podria escu-
charse aiin mas alejado de la problematica y diagndstico de
sistemas constructivos con metales, pero no es asi, como
veremos cuando aprendamos las bases cientificas del pro-
ceso de degradacion por corrosion de los metales.

La electroquimica como disciplina surge en 1791 en
Bologna, Italia, a partir de la unién de la bioguimicay la
electricidad. A mitad de la década de 1780, Luigi Galvani,
anatomista, estudiaba el efecto de las descargas eléctricas
atmosféricas. Un dia fijo la médula espinal de ranas abier-
tas en canal a una estructura de hierro mediante ganchos
de laton. Para su asombro, las ancas de la rana empeza-
ron a sacudirse, y no s6lo cuando en el cielo se formaban
relampagos (descargas eléctricas), sino por la reaccion que
se daba entre el hierro y el laton.

Tras estas observaciones Galvani desarrollé los concep-
tos de “electricidad animal” (aunque mas tarde se demos-
tr6 que tal concepto era incorrecto) y el de “galvanismo”,
que se refiere a la produccion de corriente eléctrica a partir

del contacto de dos metales diferentes inmersos en un
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ambiente hiimedo o solucién acuosa. Un ejemplo simple se
muestra en la figura 1, en la que aparecen una placa de co-

bre y una de zinc (electrodos) clavadas en un limén (electro-
lito), y conectadas electronicamente a través de un disposi-
tivo de medicién electrénico, un voltmetro, que registra una
diferencia de potencial de 0.906 volts.

A partir de la publicacion del trabajo de Galvani, muchos
cientificos en Europa comenzaron a trabajar en el estudio de
este tipo de fendmenos. Alessandro Volta es uno de ellos, y
deja de lado el concepto de “electricidad animal” de Galva-
ni, al que de hecho busca refutar, y se centra en la experi-
mentacion Gnicamente con metales. De este modo desarro-
llaria en 1796 (en Como, Italia) una pila o bateria constituida
por discos de cobre y zinc dispuestos entre fieltros impreg-
nados de salmuera. Esta pila, “la pila voltaica”, fue una
invencion monumental pero fue rapidamente mejorada por
una serie de desarrollos cientificos y tecnoldgicos durante
el siglo xix, como los trabajos de Becquerel, Daniell, Grove y
otros. Las pilas son dispositivos que a través de reacciones
electroquimicas producen energia eléctrica y trabajan bajo

el mismo principio que acabamos de revisar. Actualmente



Figura 1. Experimento real que demuestra que la formacidn de interfases elec-
trificadas induce la generacién de diferencias de potencial (voltaje). Imagen
tomada de hilaroad.com, junio de 2014.
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la investigacién en el funcionamiento y mejoramiento de las
baterias esta pasando por un resurgimiento con productos
tales como teléfonos celulares, computadoras portatiles,

juegos electrénicos de mano y equipo médico portatil.

CELDAS GALVANICA Y ELECTROLITICAS

La pila de Volta es esencialmente una celda galvanica. Es
importante destacar la diferencia de una celda galvanicay
una celda electrolitica; ambas constituyen sistemas elec-
troquimicos y en ellas se llevan a cabo reacciones electro-
quimicas, pero en la galvanica se produce trabajo eléctrico
a partir de reacciones que se desarrollan de forma espon-
tanea por la diferencia de potencial entre los electrodos
involucrados (el Cuy el Zn del ejemplo de la figura 1), y en
la celda electrolitica se inducen las reacciones electroqui-
micas mediante el uso de energia eléctrica externa, como

se ve esquematicamente en la figura 2.

POTENCIAL Y VOLTAJE
Las reacciones electroquimicas se llevan a cabo soporta-

das por una forma de energia que es la fuerza impulsora
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para la transferencia de carga, o movimiento de los electro-
nes en las interfases electrodo-electrolito, y se denomina
como potencial. Aplica tanto para procesos espontaneos
como para los no espontaneas.

Es posible medir la diferencia de potencial que permite
que las reacciones electroquimicas se lleven a cabo, y su
unidad es el Volt —en honor a Alessandro Volta) que expre-

sa trabajo por unidad de carga, esto es:

1V=1J/C
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galvanica (izquierda) y una celda
electrolitica (derecha).

Un Volt es igual a un Joule por Coulomb. O sea, que se
necesita realizar un Joule de trabajo para mover una carga

eléctrica de un Coulomb.

ELECTROQUIMICA Y CORROSION

Seguramente hemos visto mas de un caso de estructuras o
componentes metalicos que se corroen al estar en contacto
con soluciones acuosas. Al respecto, se dice que el proceso
es espontaneo porque no requiere de energia externa para

llevarse a cabo, porque los metales poseen energia para



degradarse y pasar del estado metalico a estado oxidado
como iones o formando compuestos (Shreir et al. 2000).
Una manera de explicar el fendmeno de la corrosién de
los metales es entendiendo que la mayoria de los metales
y aleaciones que utilizamos de forma cotidiana se extraen
a partir de minerales, como se muestra esquematicamente

en la figura 3.
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Figura 3. Ciclo de transformacién mineral - metal- mineral siendo la segunda
etapa la que llamamos corrosion. Imagen tomada de Avila y Genescé, 1987.
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Los metales de forma natural se encuentran combinados
con elementos no metalicos formando compuestos muy
diversos a los que llamamos minerales, es decir, que en la
atmosfera terrestre los metales son mas estables (alcanzan
un nivel minimo de energia) cuando se encuentran combi-
nados formando minerales. Por lo anterior, parte de toda la
energia utilizada para la extraccion y produccion del metal
(lamina, placa, perfiles, varilla, etcétera) esta disponible
para que éste regrese a su estado de minima energia for-
mando compuestos, en una transformacién espontanea
que constituye el proceso de corrosion.

Establecemos que la corrosion es un proceso de naturaleza
electroquimica que se presenta siy sélo si la superficie de un
metal esta en contacto con un medio agresivo (electrolito), lo
que propicia que complete un sistema electroquimico y haya
transformacion quimicay flujo de carga eléctrica a través de
la intercara que forman el metal y el electrolito. Dado que la
carga eléctrica no se crea ni se destruye, el flujo de ésta es
consecuencia de liberacion de electrones por parte de las
especies quimicas involucradas y susceptibles a perderlos, y

los metales son muy susceptibles a perder sus electrones.



Seguramente hemos escuchado alguna vez sobre reac-
ciones de 6xido-reduccion, y recordando las lecciones de
quimica basica podemos establecer que una reaccién de
oxidacion involucra pérdida de electrones por parte de una
especie quimica o compuesto, mientras que una reaccion
de reduccion implica lo opuesto, esto es, ganancia de elec-
trones (carga eléctrica).

Cuando las reacciones quimicas se llevan a cabo en au-
sencia de un electrolito hay pérdida y ganancia de electro-
nes por parte de las especies quimicas pero no hay flujo de
carga. En cambio en las reacciones electroquimicas, como
la corrosion, se presenta transformacion quimica de las
sustancias involucradas ademas de transferencia de carga
a través de la interfase.

En el proceso de corrosion la reaccién anddica o de oxi-
dacidn, implica que el metal se disuelve para pasar a su for-
ma idnica, liberando sus electrones de valencia. Esto puede
representarse en forma escrita para el caso del hierro de la

siguiente manera:

Fe —> Fe2+ + 2e-
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donde:
Fe representa al hierro en forma metalica

Fe?* representa un ion del Fe, el metal pierde 2 electrones
de valencia y obtiene un carga positiva de 2 (considerando
la carga eléctrica del electron como unidad)

2% representa a los 2 electrones (particulas elementales

con carga negativa) que perdié el Fe al oxidarse.

Como puede observarse en esta representacion escrita

de la reaccion electroquimica de oxidacion del Fe, hay un
balance de masay de carga. Del lado izquierdo de la fle-
cha (que puede considerarse como un signo de igualdad),
aparece el Fe como atomo (eléctricamente neutro) porque
en estado metalico contiene el total de sus electrones de
valencia. Mientras que del lado derecho aparece el in Fe?*
y los 2 electrones de valencia liberados. De esta forma, am-
bos lados de la flecha contienen masa de hierro en relacion
uno a uno, ademas en el lado derecho la carga eléctrica
esta balanceada porque hay 2 cargas positivas relaciona-
das con el i6n Fe?* y dos cargas negativas asociadas al los

electrones de valencia liberados.



La figura 4 es una representacidon esquematica del fené-
meno de disolucion electroquimica del Fe que se presenta
cuando este metal esta en contacto con un electrolito.

Por su parte, la reaccion de reduccidén o reaccion catddica

involucra la participacién de una especie quimica capaz
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Figura 4. Representacion esquematica de la disolucién / oxidacion de hierro en
el proceso de corrosion.
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de tomar los electrones liberados por el metal. En muchos
casos de corrosion, la reduccién del oxigeno disuelto en los
electrolitos es la reaccion de reducciéon que acompana la
disolucién del metal.

De igual manera que para la oxidacion del Fe, en el caso
de la reduccion del O_, se puede representar en forma escri-

ta de la siguiente manera:

120, +2*+2H*—>HO

De esta reaccidon podemos concluir que el oxigeno disuelto
en el electrolito toma los 2 electrones liberados por la diso-
luciéon del metal y dos iones de hidrégeno para formar agua.

Ambas reacciones se llevan a cabo en la superficie del
metal que se corroe, y esto es necesario porque el propio
metal es el conductor de los electrones liberados hacia
sitios donde se lleva a cabo la reaccién de reduccién, como
se representa esquematicamente en la figura 5.

Lo que se ha explicado hasta aqui aplica para los metales
en sistemas constructivos, en los que hay degradacién por

corrosion.



Siempre que una estructura construida total o parcial-
mente con metales esté en contacto con algun electrolito
(agua de lluvia mas contaminantes atmosféricos, por ejem-

plo) se presentara la degradacién del metal por corrosion.
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Figura 5. Representacién esquematica de la reduccién del oxigeno durante el
proceso de corrosién del hierro.
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Los Gnicos metales que son resistentes a la degradacion
por corrosion en los ambientes usuales son el Au (oro) y
el Pt (platino). A esto se debe que estos metales practica-
mente no se degradan en la atmdsfera y podemos llevar-
los al agua al baharnos o al nadary practicamente son
inmunes. Sin embargo ni el oro ni el platino se utilizan en
sistemas constructivos debido a su alto costo y a que sus
propiedades mecanicas no pueden competir con las del
acero, por ejemplo.

La figura 6 muestra uno de los caballetes del puente
La Unidad, en Campeche, que une la Isla del Carmen con
Campeche. El puente fue construido con concreto reforza-
do con acero al carbono, con las columnas parcialmente
sumergidas en el mar, lo que implica que estas estructu-
ras estan bajo el efecto de la marea entrante y saliente de
la laguna al Golfo y viceversa. Ademas del efecto erosivo,
la estructuras sufren el efecto de la agresividad del agua
de mar que penetra en el concreto. Los iones cloro (Cl)
presentes en el agua de mar desestabilizan la condicion
de la varilla de acero embebida en el concreto iniciando

la corrosion.



En este caso, el propio concreto humedecido funciona
como electrolito ya que sus poros son parcialmente ocu-
pados por agua que contiene oxigeno disuelto, el cual lle-
ga hasta la superficie de la varilla de acero. Asi se tienen
las condiciones para que se presente el proceso de corro-
sion en la varilla de acero de refuerzo, esto es, el metal en
contacto con un electrolito con especies quimicas disuel-
tas capaces de participar en la reaccién de reduccién del

proceso de corrosion.

b)

Figura 6. Ejemplos de un sistema constructivo con metales en donde se obser-
va la degradacion por corrosion.
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Cuando el hierro se oxida normalmente forma compuestos
con oxigeno a los cuales en general se les llama productos de
corrosion. Durante la corrosion del hierro que es el elemento
principal de la varilla de acero de refuerzo del concreto, se for-
man en su superficie productos de corrosion que ocupan un
volumen mucho mayor que el metal, lo que induce la genera-
cion de esfuerzos internos desde la varilla al concreto, y even-
tualmente termina en la fractura y desprendimiento de partes
del concreto que dejan la varilla expuesta al clima marino-ha-
medo del mar, como se observa también en la figura 6. Esto
acelera el proceso de degradacion de la varillay el riesgo de

que se presente una falla mas seria en toda la estructura.

CELDA DE DANIELL

Dado que hemos establecido que el fenémeno de corrosién
es de naturaleza electroquimica, abordaremos el tema des-
de una perspectiva fenomenolégica que permita entender
el origen de las reacciones electroquimicas involucradas
en todo proceso de corrosion en electrolitos acuosos. Para
esto se describira el experimento de Daniell, que dio origen

a la famosa pila de Daniell (Castellan 1987).



La figura 7 presenta un esquema del experimento de Da-
niell, el cual consiste en la inmersion parcial de una placa
de Zn en una solucién acuosa de ZnSO, (sulfato de cinc),

y del mismo modo la inmersion parcial de una placa de Cu
en una solucion de Cuso, (sulfato de cobre). Los dos reci-
pientes se mantienen en contacto electrolitico a través de
un puente salino (el puente salino es un conductor iénico

de gel saturado con KCl en un tubo de vidrio o de polimero).

Resistencia, bombilla

Puente salino (

umetalico

Figura 7. Dispositivo experimental de la celda de Daniell.
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Finalmente las placas de Cuy Zn se unen electrénicamen-
te con un alambre conductor al que se le coloca en serie
una resistencia eléctrica de valor conocido que cierra la
conexion, como una bombilla o foco de filamento incandes-
cente, y se observa que la bombilla emite luz. El flujo de
corriente eléctrica que se manifiesta a través de la bombilla
se generd de forma espontanea, sin utilizar energia exter-
na, sélo por una diferencia de potencial eléctrico: un vol-
taje. Este voltaje es la fuerza que impulsa el flujo de carga
eléctrica que enciende al foco (Castellan 1987).

Cuando se coloca un medidor de voltaje en el dispositivo
experimental en lugar de la resistencia, como se muestra
en la figura 8, éste reporta una diferencia de potencial (vol-
taje) de 1.1 Volts. Esta diferencia de potencial es el resul-
tado de fendmenos de reacomodo de carga eléctrica en la
superficie del metal y en una capa de electrolito adyacente
al metal, (la interfase electrificada). El reacomodo de carga
se presenta espontaneamente por el simple hecho de estar
en contacto un metal con algln electrolito, en este caso, el
Cu con una solucién con iones Cu?*y del Zn en una solucién

de iones Zn?*, lo que da origen a la formacion de dos inter-



fases metal-electrolito. Siempre que se forme una interfase Cuando Daniell desmont6 el dispositivo experimental ob-
metal-electrolito, se generara una diferencia de potencial, servo lo siguiente con base en los parametros experimenta-
la cual es completamente mensurable como se mostrara les determinados antes de iniciar el experimento:
mas adelante.

La placa de Zn perdié masa

La solucion de ZnSO4 increment6 la concentracion de

Se logra medir una diferencia de iones Zn*
potencial de 1.1V

La placa de cobre gané masa

La concentracion de iones Cu®* en la solucion de CuSO4

disminuyé

Puente salino Cumetélico

/n metalico

Lo anterior se puede describir de la siguiente manera:

El Zn perdié masa debido a que particip6 en una reac-
cién electroquimica de oxidacién o anddica, lo cual se

expresa como:

Zn —> In* + 2%

) o _ _ Al mismo tiempo, el Cu gan6 masa debido que particip6
Figura 8. Dispositivo experimental de la celda de Daniell con un voltmetro en

lugar de la resistencia, para medir la diferencia potencial. en una reaccion electroquimica de reduccion o catddica
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(ganancia de los electrones de valencia que liber6 en Como los iones de cobre Cu?* se reducen y depositan como
Zn al oxidarse), de acuerdo con la siguiente ecuacion metal en la placa de cobre, la concentracion de estos iones
electroquimica: en la solucion disminuyé.
En el experimento de Daniell, se llevan a cabo 2 reacciones
Cuz*+2e- —Cu electroquimicas simultaneamente en superficies separadas:
una reaccion de oxidacion o anddica (disolucién del Zn) y una
reaccion de reduccion o catddica (deposito de Cu). Fenomeno-
l6gicamente lo sucedido se puede representar en la figura 9.
Una reaccion electroquimica es por lo tanto una transforma-
ciébn quimica en la que hay transferencia de carga eléctrica.
En este caso, al estar separadas las dos reacciones, la
energia generada durante la disolucion del Zn se utiliza
para hacer fluir la carga eléctrica de la placa de Zn a la pla-
ca de Cu por el conductor eléctrico y la bombilla. El puente
salino cierra el circuito de forma electrolitica pues permite
continuidad electrolitica entre el recipiente con solucién
de Zn**y el que contiene la solucion de Cu?*. Este hecho es

fundamental para que sea posible utilizar las pilas comer-

ciales que conocemos.

. o . En los procesos de corrosidn, sin embargo, las dos reac-
Figura 9. Pérdida de masa en la placa de Zny ganancia de masa en la placa de

Cu como consecuencia de las reacciones electroquimicas de la pila. ciones se llevan a cabo en la misma superﬁcie, es poreso
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que el flujo de carga que se presenta no se puede utilizar

como energia eléctrica para accionar un motor o encender
una lampara. En el caso de acero al carbono, metal muy
utilizado en los sistemas constructivos, al corroerse forma
compuestos quimicos con el oxigeno (la caracteristica he-
rrumbre), como se aprecia en las fotos de la figura 10.
Volviendo a la parte central de este capitulo, se debe
hacer énfasis en que la electroquimica permite responder a
la pregunta de por qué se encendié la bombilla en la celda
de Daniell y permite entender el proceso de degradacion de
los metales por corrosion cuando interactian con un medio

acuoso (electrolito).
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Figura 10. Ejemplos de estructuras
de acero o con refuerzo de acero que
sufrieron corrosién con formacion de
herrumbre.

MASA, ENERGIA Y LEYES DE FARADAY
Otro gran descubrimiento relacionado con la electroquimica
lo hizo en 1834 el britanico Michael Faraday, quien descu-
brié que existe una relacién entre la cantidad de electricidad
consumida en una reaccion electroquimica y la cantidad de
materia que se transformaba. Trabaj6 experimentalmente
disoluciones de metales y sus depésitos, encontrando que
algunos metales se producian en forma sélida a partir de
particulas invisibles que se encontraban en soluciones elec-
troliticas (es decir, a partir de sus iones en solucién).
Faraday estableci6 una ley que establece que: “La can-

tidad de sustancia consumida o producida en uno de los



electrodos de una celda electroquimica es directamente
proporcional a la cantidad de electricidad que pasa a través
de la propia celda.”

Para utilizar las leyes de Faraday es necesario primero
determinar la relacidn que existe entre la corriente eléc-
trica, el tiempo y la cantidad de carga eléctrica que fluye
a través del circuito: un Coulomb es la unidad de carga o
energia eléctrica que es transportada cuando un Ampere
(unidad de intensidad de la corriente eléctrica) fluye duran-

te un segundo:

1C=1As

Otra forma de explicar este concepto es la corriente eléc-
trica, la cual se refiere a la cantidad de carga eléctrica que
fluye por unidad de tiempo a través de un conductor eléctri-

co, su unidad es el Ampere:

1A=1C/s

*  Unidad de magnitud fisica fundamenta que mide la cantidad de sustancia.
2 Esta cantidad corresponde al nimero de Avogadro.
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El producto de la corriente eléctrica en el tiempo tiene
unidades de carga eléctrica, por lo tanto si se conoce el
valor de la corriente eléctrica asociada a una reaccion elec-
troquimicay el tiempo durante el cual se llevé a cabo, se
puede conocer la cantidad de carga y la cantidad de mate-
ria transformada.

Faraday estableci6 la cantidad de carga eléctrica en Cou-
lomb que se transporta a través de una interfase electrifi-
cada (metal-electrolito) para la transformacion de un mol*
de sustancia participante en una reaccion electroquimica.
Como la cantidad de electrones que participa es un mol (es
decir: 6.022x1023 electrones?), por lo tanto la constante de

Faraday se determina de la siguiente manera:

6022045 x 10% ¢~
1 mol

. 1.6021892 x 10°¥ ¢

le’

= 96,484.56 Cimol

Donde el valor de 1.602189x10% es la carga eléctrica del

electron.



Aplicando los resultados obtenidos por Faraday por
ejemplo a la oxidacion de plata metalica para formar iones
Ag+ cuando un mol de plata metalica se disuelve (o sea
107.86 g de plata) es porque durante la reaccion hubo una
transferencia de 96,485 Coulomb de carga a través de
la interfase Ag/electrolito. Ademas, seria posible saber
la velocidad de la reaccion de oxidacidn si se conoce la
magnitud del tiempo requerido para que se disolviera ese
mol de plata.

Esto se cumple en todas las reacciones electroquimi-
cas y es (til para conocer los procesos de corrosion (celda
galvanica), pero también sirve para los electro-depésitos
y/o electro-refinaciéon de metales como el Cuy el Zn (celda
electrolitica).

Veamos el caso de la celda de Daniell de la figura 8:

Cuando se conectd el voltmetro, se registré una diferen-
cia de potencial de 1.1V.

Se trata de la contribucidn de dos interfases electri-
ficadas que al unirse forman una celda galvanica. La

diferencia de potencial de 1.1V es el resultado de la con-
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tribucion de las diferencias de potencial que se desarro-
llan en cada interfase:
Diferencia de potencial (E) de la interfase Cu-solu-
cion de CuSO,.
Diferencia de potencial (E) de la interfase Zn-solu-
cion de Zn SO,.

¢Como se mide la diferencia de potencial desarrollada
en cada interfase?
Para medir la AE (diferencia de potencial) de la interfase Cu/
solucion de CuS0, se pondra en contacto una punta del mul-
timetro con el Cuy la otra punta se sumerge en la solucién
de CuS0,, y seguro se registra una diferencia de potencial AE
en Volts, pero de nuevo esta diferencia de potencial sera en
realidad la suma de dos AE, la del Cu/solucién de CuSO4 yla
de la punta metalica del multimetro/solucion de CuSO4. No
se esta midiendo en realidad la AE individual Cu/Solucion.

Si en lugar de solucion de CuSO4 usamos agua de mar, o
suero o agua mineral o cualquier otro medio electrolitico,
sucedera lo mismo, esto es, la AE que se mida sera pro-

ducto de la contribucion de al menos 2 interfases electrifi-



cadas, la del Cu con el electrolito y la de la punta del mul-
timetro con el electrolito. El valor numérico de la AE sera
diferente porque se cambia el electrolito, pero no es el valor
qgue estamos tratando de determinar.

Si en lugar del Cu ponemos en inmersién una placa de Zn

H,aP=1atm

Barra de Pt
platinado

=

solucidn 1.0 M de HCI

Membrana
porosa

Figura 11. Electrodo normal de hidré-
geno: AE=o0.00 V.
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la AE es otra, lo mismo si usamos acero o Ni o Cr, se regis-
trara una AE diferente porque cada AE es caracteristico del

binomio metal-electrolito.

SERIE ELECTROMOTRIZ

Debido a la naturaleza propia de la medicion de la diferen-
cia de potencial de una interfase electrificada, se inventd
una interfase con caracteristicas que garantizan su estabi-
lidad electroquimica, esto es, que la diferencia de potencial
metal-electrolito no cambie.

Se implement6 una barra de platino (Pt) en contacto con
una solucion acida en un recipiente de poco volumen al
cual se le insufla hidrégeno gaseoso, el sistema se mantie-
ne cerrado al ambiente para provocar que en la superficie
de la barra o alambre de Pt se alcance el equilibrio de la

siguiente reaccion electroquimica:

2H+ + 2e- &5 H,

La flecha doble se utiliza aqui para indicar que la reaccion

de reduccién del i6n H+ (de izquierda a derecha) se lleva



Electrodo de referencia

Membrana porosa ——__

a cavo simultaneamente con la reaccion de oxidacion del
hidrogeno molecular (de derecha a izquierda). A la diferen-
cia de potencial que se establece entre el Pty la soluci6n
acida se le dio por convencion el valor de AE = 0.00 V. Este

dispositivo es un Electrodo de Referencia y se denomina

Voltimetro

Ty

L

Metal bajo estudio o
_-electrodo de trabajo

P

i

electrolito

Figura 12. Medicién de AE con un
electrodo de referencia.
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como electrodo normal de hidrégeno (ENH), que se repre-
senta esquematicamente en la figura 11. En la parte inferior
del dispositivo se coloca una membrana que permite el
contacto ionico sin mezcla mecanica de electrolitos, lo que
permite hacer una medicion entre interfases electrificadas
(Figura 11).

La medicion del AE de cualquier interfase electrificada se
realiza utilizando un electrodo de referencia y un voltmetro.
Para esto se conecta una terminal del voltmetro al metal
que esta en contacto con un electrolito y la otra terminal
al electrodo de referencia, el cual esta en contacto con el
electrolito de interés a través de la membrana porosa como
se muestra en la figura 12.

Cuando se mide la AE de un metal en contacto con una
solucion acuosa de sus iones a temperatura y presion es-
tandar utilizando el ENH como electrodo de referencia se
registran una serie de valores de AE que permite determi-
nar caracteristicas de cada interfase electrificada. La serie
de valores de AE se le llama serie electromotriz o serie de
potenciales estandar, un ejemplo de lo anterior se mues-

tra en la siguiente Tabla (Figura 13).



Au*3/Au
0,/H,0
Pt*2/Pt
Pd*2/Pd
Ag’/Ag
Hg2*2/Hg
Fes3/Fe*
0,/OH-
Cu*?/Cu
Sn*4/Sn*2
H+/H,
Pb*?/pb
Sn*2/Sn
Ni*2/Ni
Co*?/Co
Cd*/cd
Fe*2/Fe
Cr3/Cr
Zn*?/Zn
Al3/Al
Mg*2/Mg

Figura 13. Serie electromotriz o de potenciales estandar (Pourbaix, 1974).

Au*3+3e-=Au

0,+4H*+4e-=2H.0

Pt2+2e-=Pt
Pd*2+2e-=Pd
Agr+e-=Ag

Hg, =+2e-=2Hg

Fe+e-=Fe

02+2H 0+4E-=40h-

Cu*?+2e-=Cu
Sn*+”e=Sn*?
2H*+2e-=H2
Pb*2+2e+=Pb
Sn*2+2e-=Sn
Ni2+2e-=Ni
Co*?+2e-=Co
Cd~=+2e-=Cd
Fe*2+2e-=Fe
Cr3+3e-=Cr
Zn*2+2e-=/n
Al*3+3e-=Al
Mg*+2e-=Mg

+1.498
+1.229
+1.2

+0.987
+0.799
+0.788
+0.771
+0.401
+0.337

+0.15

-0.126
-0.136
-0.250
-0.277
-0.403
-0.440
-0.744
-0.763
-1.662
-2.663
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Con la informacién contenida en la serie electromotriz,

se puede determinar el potencial estandar de la celda, de
diferentes reacciones electroquimicas, el cual esta dado
por la diferencia absoluta entre los potenciales estandar de

electrodo o sea:

AE celda = AE° catodo - AE° anodo

Para el caso de la celda tipo Daniell que se estudio anterior-

mente se tiene que:

AE° . =AE° -AE°, =0337-(-0.763) = 1.1 Volts
Este resultado contesta la pregunta de como medir la
diferencia de potencial en una interfase electrificada o
interfase electrodo-electrolito y da validez al uso del ENH.
También permite hacer predicciones de lo que sucede si se
hace una celda galvanica con dos metales diferentes.

El metal con el valor de AE 0 mas positivo o menos nega-
tivo se comporta como catodo y el de mayor valor negativo

o menor valor positivo sera el anodo. Esto permite selec-



eiponja
humedecida ——— _

Electrodo de referenﬁa
de CufCus0d

cionar por ejemplo al Zn o al Al como anodos de sacrificio
para proteccion catddica de estructuras de acero al carbo-
no. Cuando se conecta una pieza de Zn a una estructura de
acero y ambos estan en contacto con un electrolito, el Zn
se disolvera y la carga eléctrica liberada fluira al acero al
carbono haciendo que se comporte como catodo, evitando
asi la corrosién del acero.

Sin embargo el uso del ENH es muy complicado alin en
el laboratorio, por eso se utilizan otras interfases electri-
ficadas estables capaces de operar en ambientes no tan

controlados. A éstos se les llama electrodos de referenciay

Varilla de refuerzo
m de acero al carbono

Figura 14. Ejemplos esquematico
- y real de medicion de potencial de
corrosién.

operan con el mismo principio que el ENH.

La Figura 14 muestra esquematicamente y en fotografia
la medicion de AE de la varilla de refuerzo en una estructu-
ra de concreto inmersa parcialmente en agua de mar. Cuan-
do se mide el AE de un metal en contacto con un electrolito
que no contiene sus iones se dice que se mide el AE de
corrosion. En muchos libros se describe como E__ .

La medicion del E___por si misma no dice mucho respecto
a la condicion en la que se encuentra el refuerzo de acero.
Se requiere entonces establecer parametros para determi-

nar la condicion que guarda el componente o estructura



bajo estudio. Para eso, se hace uso de mapas termodina-
micos que tienen como variables el pH del electrolito y el
AE del metal de interés (diagramas termodinamicos E vs
pH o diagramas de Pourbaix). Por ejemplo, para el caso de
estructuras de acero al carbono se utiliza el diagrama de

Pourbaix del Fe en contacto con agua. Si bien no es exac-

Cu/Cull EMH
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Figura 15. Diagrama de Pourbaix del
hierro donde se ilustra el cambio
de la zona de pasividad a la de
inmunidad.
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tamente el metal bajo estudio, si proporciona una buena
aproximacion del sistema.

Se hace la medicion del E_ _para una estructura de
concreto reforzada con varilla de acero al carbono como lo
muestra la figura 13, y se compara el valor obtenido con el
diagrama simplificado de la figura 14. En este mapa termo-
dinamico para el Fe aparecen tres regiones o zonas bien
diferenciadas: inmunidad, corrosion y pasivacién. Para las
varillas de acero embebidas en concreto el pH de la pasta
de concreto con la que estan en contacto es de alrededor
de 12.5y la condicién de pasivo es la que asegura que la
varilla practicamente no se corroa, lo que corresponderia a
ubicarnos en el punto azul del diagrama de Pourbaix del Fe
en la Figura 15. Si el pH cambia por contaminacion del agua
de mar o carbonatacién del concreto, el potencial de la va-
rilla cambiara. Para una estructura de acero al carbono en
agua de mary que se encuentra protegida catédicamente,
se espera que el potencial que se mida se ubique por de-
bajo de los -800 mV vs ENH y al pH del agua de mar que es
de alrededor de 8.2, la medicién deberia estar en el punto

verde del diagrama.



COMENTARIOS FINALES

Lo expuesto anteriormente es una introduccion al interesan-
te mundo del estudio de la electroquimica y de la corrosion.
Seria necesario completar esta introduccién con aspectos
termodinamicos de los fendémenos electroquimicos para
poder entender los aspectos cinéticos de la electroquimica
aplicados al estudio de la corrosion, por ejemplo, saber
cdmo se determina la rapidez de corrosidn. En otros espa-
cios podriamos abordar el temay ampliar el conocimiento
basico de los problemas de degradacién por corrosion de
metales utilizados en los sistemas constructivos.

Se recomienda leer el libro Mds alla de la Herrumbre 1 y 1I
(Avilay Genesca, 1987y 1989), y el capitulo 17 del texto
Fisicoquimica de Castellan (1987), como una buena base
para el estudio de la electroquimica aplicada al proceso de

corrosion de los metales de uso en sistemas constructivos.
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