3. Degradacion de Metales

O 3.1 Procesos de corrosién general
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Figura 3.1. Enlace metdlico. Niicleos metdlicos
positivos inmersos en un mar de electrones.

Figura 3.2. Mineral de hierro, dxido ferroso-difé-
rrico 0 Magnetita Fe O,

Se denomina cominmente metales a los elementos quimicos que se caracterizan por ser bue-
nos conductores del calor y la electricidad que, generalmente, tienen la capacidad de reflejar
la luz (lo que les da su brillo peculiar), que poseen una densidad elevada, que son sélidos a
temperatura ambiente (excepto el mercurio y el galio) y cuyas sales forman iones electropo-
sitivos (cationes) del metal al disolverse en algin liquido. Muchas de estas caracteristicas se

deben a que una pieza metdlica macroscépica estd compuesta por
dtomos metdlicos distribuidos, espacialmente, en forma caracte-
ristica y, todos estos dtomos, comparten sus electrones de valencia
(electrones mas exteriores del 4tomo) formando el enlace metali-
co en el cual se dice que los nicleos metdlicos con sus electrones
mds cercanos estdn inmersos en un mar de electrones que tienen
libertad de moverse en toda la pieza (Figura 3.1).

El concepto de metal se refiere tanto a elementos puros, asi
como a aleaciones con caracteristicas metélicas, como el acero,
el latén y el bronce. Los metales comprenden la mayor parte de
la tabla periddica de los elementos. Sin embargo, si pensamos
en los metales mds comtinmente utilizados con fines ingenie-
riles o estructurales no son muchos los nombres que vienen a
nuestra mente. Hierro, aceros, aceros inoxidables, aluminio,
titanio, cobre, latdn, bronces, latones y no muchos mds.

Y si pensamos en ellos en funcién del lugar en donde se encuen-
tran en la naturaleza, nos damos cuenta de que no existen como
tales. No hay minas de hierro metélico o aluminio metilico, y
menos ain de aceros y bronces, como si las hay de oro o platino.
Es que los metales de uso ingenieril se encuentran en la naturale-
za en forma de minerales, o sea como 6xidos o sales (Figura 3.2).
El hombre, a través de un proceso industrial, tiene que invertir
energfa (generalmente, en forma de calor) para transformar ese
mineral en metal. Los 4tomos metélicos que forman los mine-
rales se encuentran en estado oxidado. Esto significa que han
entregado algunos de sus electrones mds alejados de su niicleo

(formado por protones y neutrones), llamados electrones de valencia, a los 4tomos no meta-
licos con los que forman el 6xido o la sal. Para recuperar su estado metilico o elemental es
necesario que recupere esos electrones y eso significa que hay que entregarle energia:

MeO —lor_, Me+%02
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Pero el problema es que, una vez que el hombre, haciendo uso de alguna fuente de energfa,
le devolvié sus electrones a los d&tomos metélicos oxidados y los transformé en metal, estos se
encuentran, a partir de ese momento, en un estado que no es termodindmicamente estable.
O sea, si en la naturaleza se los encuentra siempre oxidados, es porque es asi como les gusta
estar, es decir ese es su estado termodindmicamente estable. Por lo tanto, intentardn volver
por todos los medios a su estado termodindmicamente estable, es decir, se oxidardn.

Me + %02 — MeO a temperatura ambiente

Sélo unos pocos metales se encuentran en la naturaleza como tales, los llamados metales
nobles porque no se oxidan: oro, plata, platino.

Esta oxidacién de los metales de uso ingenieril, también llamada corrosiéon o degradacion,
puede retrasarse, y tanto que pueden llegar a comportarse como metales nobles para algunos
usos particulares. Para poder retrasar esta oxidacién o degradacién es necesario conocer las
causas que la producen y los mecanismos actuantes.

Como primera medida hay que tener en cuenta que toda oxidacién necesita de la presencia
de una sustancia que haga posible la oxidacién. A esa sustancia se la denomina oxidante.

Pero, ;qué es un oxidante?

Dijimos que si los dtomos metdlicos estdn en su estado oxidado es porque han entregado
alguno de sus electrones externos. Un oxidante entonces es otro 4tomo o molécula que puede
tomar esos electrones. Se dice entonces que el oxidante se reduce al tomar electrones. Como
los electrones no pueden quedar por ahi sin duefio, entonces es necesario que haya un oxi-
dante que tome esos electrones para que los metales (o cualquier otra sustancia) se oxiden.
Eso signiﬁca que siun metal estuviese en el vacio, o sea, en ausencia de toda otra sustancia, no
se oxidarfa. Lo cual es, absolutamente, correcto. En nuestro ejemplo de la ecuacién anterior
el oxidante es el oxigeno del aire (O,).

Como primera medida podemos dividir a los procesos de corrosién en dos grandes ramas:
corrosién quimica y corrosién electroquimica.

3.1.1 Corrosién quimica

Normalmente la palabra quimica se utiliza para reacciones en las cuales no hay intercambio
de electrones y la palabra electroquimica para aquellas reacciones que involucran el cambio
de estado de oxidacién de sus reactivos. Este no es el significado que, normalmente, se le da al
término corrosion quimica. En la corrosién quimica los dtomos metdlicos se oxidan (pierden
electrones) y en general se trata de la degradacion de los metales en ausencia de electrolitos (li-
quidos en los cuales los metales estén sumergidos). Por lo general, esto ocurre con los metales
en forma significativa para temperaturas mucho mds elevadas que la temperatura ambiente.
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Como se describié anteriormente, el 4tomo metédlico necesitard de un oxidante para poder
oxidarse. El oxidante mds abundante y comiinmente encontrado en la naturaleza es el oxige-
no del aire. Si exponemos una superficie metdlica limpia al aire (oxigeno), el metal comenzard
a reaccionar con el oxigeno formando 6xidos como vimos en las ecuaciones anteriores.

Segtin la temperatura y la concentracién de oxigeno, se obtendrdn diferentes espesores de
o6xido. A bajas temperaturas, la primera etapa serd la formacién de una capa de oxigeno
sobre la superficie metdlica. Si la temperatura es suficientemente baja o la concentracion
del oxidante es escasa, la reaccién puede detenerse luego de formar dicha capa adsorbida.
A mayor temperatura y concentracién de oxidante se forma una pelicula de 6xido cuyo
espesor varfa segtin las condiciones. Es usual hacer una distincién entre peliculas delgadas
y gruesas. Se suelen llamar 6xidos delgados aquellos cuyo espesor es inferior a los 100 nm
(107 m 6 0,0001 mm), y éxidos gruesos los que tienen un espesor mayor.

Los 6xidos delgados con espesores inferiores a 100 nm son invisibles al ojo y el aspecto
exterior de la pieza sigue siendo metdlico con su brillo y color caracteristico. Estos éxidos
delgados son muy adherentes y no causan, por lo general, ningtin problema para el uso
de la pieza metdlica. Esto ocurre a temperatura ambiente con la mayoria de los metales
de uso ingenieril en ambientes secos. No se habla de degradacién u oxidacién en estos
casos, simplemente porque no causa problemas tecnolégicos.

Para temperaturas mds elevadas el espesor comienza a aumen-

tar. Los dxidos gruesos con espesores de entre 100 y 1.000 nm
(0,0001 y 0,001 mm) se detectan, visualmente, pues las piezas

M 71 . . .
metdlicas presentan colores de interferencia pero su adherencia

O Atomo de oxigeno

sigue siendo buena en general. Es solo para espesores superiores a
0,001 mm (I pm) que los 6xidos pueden comenzar a ser poco ad-
herentes y se caracterizan por sus colores grises y negros (o colores
caracteristicos de cada metal cuando los espesores son superiores
a 10 pm). A temperaturas elevadas es, entonces, cuando comien-
zan los problemas de corrosién quimica de metales y, por lo tan-
to, estos problemas afectan, fundamentalmente, a las industrias
CON Procesos secos que ocurren a temperaturas altas.

El mecanismo general mds aceptado en la oxidacién o corrosiéon
quimica de los metales en presencia de oxigeno u otros gases
como el azufre consta de tres etapas (Figura 3.3).

Primero la superficie del metal aparece limpia y brillante por un
tiempo (sélo hay dtomos de oxigeno sobre la superficie metélica).
Luego aparecen, stibitamente, ntcleos de 6xido que comienzan a
extenderse sobre la superficie del metal. Esta segunda etapa con-

cluye cuando los nicleos se encuentran entre si y cubren toda

Figura 3.3. Etapas en la corrosion quimica de

la superficie. La tercera etapa es la de engrosamiento del dxido
resultante de este conglomerado de nucleos. Se trata de un pro-
ceso de nucleacién que depende de la temperatura y de la presion
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(concentracién) de oxidante. En todos los casos se ha observado que el ntimero de nicleos es
independiente del tiempo, pero que aumenta con la presién del gas oxidante.

Si la formacién de la pelicula de 6xido sobre la superficie metdli-
ca y su posterior crecimiento resulta en una pelicula compacta y
adherente, entonces el 6xido serd protector y disminuird la velo-
cidad a la cual se degrada la superficie metdlica. Si se mide el es-
pesor de tal pelicula en funcién del tiempo se obtendrd una curva
tipo parabélica como la que se muestra en la Figura 3.4.

Esta curva parabdlica corresponde a una ecuacion de crecimiento

Espesor = k . tiempol/2

En donde k es una constante que depende del metal, del oxidante y
de la temperatura. Lo que indican la figura 4 y la ley parabélica es
que la velocidad de crecimiento del éxido va disminuyendo a medi-
da que el tiempo pasa. O sea, crece mds el oxido en la primera hora
de exposicién que en una hora en el segundo dia de exposicion, por
ejemplo. Esto es porque el 6xido que se forma es protector e impide
o retrasa el acceso del oxidante a la superficie metdlica imponiendo
una barrera fisica al pasaje de iones para que siga su crecimiento.
Mientras mds grueso sea el dxido (mientras mds tiempo haya estado
expuesto al medio oxidante a alta temperatura) més lento serd su
crecimiento posterior. Los metales que forman, un éxido protector
de este tipo son: hierro, cobre, niquel, aluminio, etc.

Por el contrario, si la pelicula de 6xido formada es porosa, o
sea que presenta huecos a los cuales el oxigeno o el oxidante
gaseoso tienen libre acceso y, por lo tanto, hay permanente ex-
posicién de una porcién de la superficie metélica al oxidante,
esta pelicula no serd protectora y la velocidad de corrosién de
la superficie metdlica serd la misma en todo tiempo como si
no tuviese un 6xido sobre su superficie. Si se midiese el espe-
sor de la pelicula de 6xido en funcién del tiempo se obtendria
una linea recta como se muestra en la figura 3.5.

Esto quiere decir que, independientemente de cudl sea el espesor de la pelicula porosa, el
dxido crecerd en la misma magnitud en una hora de exposicién al comienzo de la exposicién
que, al dia siguiente, por ejemplo. La ecuacién de crecimiento para los 6xidos porosos es:

Espesor = k . tiempo

en donde nuevamente k es una constante que depende, fundamentalmente, del metal, del
oxidante y de la temperatura. Los metales que tienen este tipo de comportamiento son los
alcalinos (litio, sodio, potasio, etc.) y los alcalino térreos (magnesio, calcio, estroncio, etc.)
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Figura 3.4. Crecimiento parabilico de un dxi-

do protector sobre un metal.

ESPESOR DEL OXIDO

TIEMPO

Figura 3.5. Crecimiento lineal de un dxido
poroso (no protector) sobre un metal.




Figura 3.6. Oxido poroso, poco protector. Ley
de crecimiento lineal.

O 0= difundiendo hacia la superficie metdlica

O Me*t difundiendo desde la superficie metalica

Figura 3.7. Oxido compacto, protector. Ley de

crecimiento parabdlico.

Se puede generalizar diciendo que, si el volumen de los dtomos metdlicos que se oxidan
(Vmet) es menor que el volumen de la molécula de éxido formada (Vox), entonces el 6xido
serd protector; de lo contrario el 6xido serd poroso. O sea:

Vox/Vmet > 1: 6xido protector compacto
Vox/Vmet < 1: 6xido poroso poco protector

Como el volumen de una sustancia estd relacionado con su densidad (3) y su masa (m),
V =m/§, Pilling y Bedworth propusieron en 1923 un criterio para predecir la caracteristica de
los 6xidos formados a alta temperatura. Definieron un coeficiente que lleva su nombre y que
es funcién del peso atémico del metal y del peso férmula del 6xido (PAmet y PMox) y de las
densidades del metal y del éxido (dmet y dox)

Coeficiente P&B = (PMox . dmet)/(PAmet/d0x)

Este coeficiente es equivalente a la relacién de volimenes men-
cionada anteriormente y, por lo tanto, el criterio es el mismo

Coeficiente P&B > 1 (6xido protector compacto)
Coeficiente P&B < 1 (6xido poroso poco protector)

El crecimiento de los éxidos porosos poco protectores se reali-
za por reaccion del oxidante (el oxigeno del aire en el caso de
6xidos) con la superficie metdlica expuesta por el éxido poco

protector (Figura 3.6).

Pero, en el caso de los dxidos compactos y protectores que con-
trolan la velocidad de formacién de la pelicula protectora es la
velocidad de difusién de la especie reactiva a través del espesor de
la pelicula. En el caso de los éxidos la especie que difunde puede
ser tanto el catién metdlico como el anién oxigeno. En cualquiera
de estas situaciones se obtendria una ley parabdlica (Figura 3.7).

Para determinar cudl es la especie que difunde, se usaron mar-
cadores radioactivos y se encontré que en los metales de mayor
interés tecnoldgico (cobre, hierro, cobalto y niquel) la especie que
difunde es el catién metdlico, sin evidencia alguna de movimien-
to de los isétopos radioactivos del oxigeno dentro del éxido. Pero
puede haber situaciones en las que difunde mds velozmente den-
tro del 6xido el anién oxigeno, o ambos a velocidades similares.
Esto dependerd de la composicién de la aleacion metdlica, de la
temperatura, de la concentracion de oxidante, etc.

La formacidén de 6xidos compactos y protectores no es perfecta, sino que en esta formacién
hay defectos como la falta de algtin 4tomo en su lugar en la red (vacancias) o un dtomo de
mds al correspondiente en la férmula molecular del éxido (intersticiales). Mientras mayor
sea la concentracion de estos defectos, mds facil resultard la difusion a través del éxido y
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menos protector serd el mismo. La cantidad o concentraciéon de defectos que tenga un
éxido dependerd de la temperatura, de la concentracion del oxidante, etc. (Figura 3.8).

El 6xido de hierro FeO tiene, generalmente, una concentracién de defectos muy elevada
y su capacidad protectora a alta temperatura es muy pobre. Por el contrario, para los
6xidos de niquel NiO, de cromo Cr,0O,y de aluminio Alzoa, la concentracién de defec-
tos es baja y resultan 6xidos mds protectores que el FeO.

Otra manera de modificar la concentracién de defectos en un 6xi-
do es agregando pequenas cantidades de aleantes al metal, con e © o [ e e

lo cual deja de ser un metal puro y pasa a ser una aleacién. Asi , @ o o e o o
el niquel se oxida mucho mds rdpidamente cuando es puro que e o o e o o
cuando estd aleado con pequefias cantidades de metales monova-

lentes como la plata, pues disminuye la concentracién de defectos @ o

del éxido. Por el contrario, si el aleante del niquel es el cromo, la @ O~

concentracién de defectos se incrementa y también la velocidad [0 Defecto en la red = Vacancia de Cu*

de crecimiento del 6xido y por ende la velocidad de corrosidn.
Figura 3.8. Esquema de la disposicion de los

También se puede modificar el comportamiento a la corro- dtomos en el dxido cuproso (Cu,0) con un de-
sién preparando aleaciones con alto contenido de aleantes. Por fecto correspondiente a la ausencia de un cation
ejemplo, si al hierro se le agrega mds de un 12% de cromo, se Cu* en su sitio de la red. Este defecto se llama

vacancia cationica. Los defectos facilitan la
difusion a través del éxido y por lo tanto incre-
mentan la velocidad de oxidacién.

transforma en un acero inoxidable y la pelicula de 6xido que se
forma sobre la superficie del acero es mucho mds rica en éxido
de cromo que en 6éxido de hierro y, dado que el 6xido de cromo
es mucho mds protector que el de hierro, disminuye enorme-
mente la velocidad de crecimiento de la pelicula de 6xido.

Entre los métodos de proteccion contra la corrosién quimica u oxidacién a alta tempera-
tura encontramos:

* agregado de aleantes en bajas proporciones
Como mencionamos anteriormente, un método muy utilizado para prolongar la vida
de un metal es el agregado de pequenas proporciones del aleante adecuado. Se dismi-
nuye de esa manera la velocidad de degradacién del metal;

* aleaciones resistentes
Se forma una aleacién con porcentajes elevados de un componente que forme éxidos
mds protectores y asi se prolonga la vida de la pieza a utilizar;

* proteccién por metalizado
Se puede depositar una capa superficial, rica en un metal resistente a la corrosién qui-
mica y la resistencia a la oxidacién estard dada por la composicién de la aleacién su-
perficial. El recubrimiento puede obtenerse por proyeccién (Al, Zn, acero inoxidable,
etc.), por inmersion en el metal fundido (Al, Pb, Sn, Zn, etc.), por electrodeposicion
(Cd, Cu, Cr, Nj, etc.), por difusién superficial a partir de fases sélidas o gaseosas a alta
temperatura (Cr, Mo, Ni, etc.).
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3.1.2 Corrosion electroquimica

Na™ H H
c o
QO/H Na+
+ N\ 7/
o) o0 H ;°
-9 ~
@Q@O\A@OOOOCX)OOOO
00000000000 086000
00000000000 00000)

Figura 3.9. Esquema de corrosion electroqui-
mica de un metal en una solucion acuosa. La
reaccion de oxidacion del metal puede tener
lugar en una zona de la superficie alejado de
donde ocurre la reaccion catédica.

NaClse + HZOqu = Na""q +Cljig + H20||'q

O3 a5 + H O = Oy i+ Hy0y

02 lig +4e+4 H+||'q =2 H20||'q

Se habla de corrosién electroquimica cuando la superficie metdlica estd en contacto
con un liquido o electrolito. Al igual que en la oxidacién quimica los dtomos metdlicos
tratardn de ceder electrones a los oxidantes presentes en la solucién. En el caso de la oxi-

dacién quimica, los dtomos metdlicos oxidados junto con los
oxidantes reducidos forman una pelicula sélida. Si el oxidan-
te es el oxigeno del aire, la pelicula s6lida es un éxido del me-
tal en cuestién. Dependiendo de cudn compacta o protectora
sea la pelicula sélida, se retrasard mds o menos la corrosién
subsiguiente y hasta puede llegar a detenerse el crecimiento de
esta pelicula después de un tiempo (en realidad la velocidad
de crecimiento se hace tan pequena que en la practica se dice
que la corrosién se detiene). En la llamada “corrosion electro-
quimica’ esto también puede pasar aunque de una manera
un poco diferente. En la corrosién quimica, el oxigeno que se
reduce es el que forma la molécula de 6xido. En la corrosién
electroquimica en solucién, el dtomo de oxigeno de la molé-
cula de 6xido que se forma, no, necesariamente, corresponde
a la molécula de oxigeno disuelta en la solucién que se redujo
para permitir la oxidacién metélica. El d&tomo de oxigeno que
forma la molécula de éxido puede provenir, por ejemplo, de
una molécula de agua adyacente como puede verse esquemd-
ticamente en la figura 3.9.

En esta figura un metal, que llamaremos genéricamente “Me” estd en contacto con una
solucién acuosa de sal (NaCl). El NaCl es un sélido iénico que al disolverse en el agua se
disocia completamente en aniones cloruros Cl— (un dtomo de cloro con un electrén de
mds) y en cationes sodio Na* (un dtomo de sodio con un electrén de menos):

reaccion quimica de disolucion

En este electrolito también se encuentra disuelto el gas oxigeno del aire

reaccion quimica de disolucion

Los electrones que pierden el dtomo de metal en la figura pueden desplazarse, libremente, en
el cuerpo del metal, por el mar de electrones libres que caracteriza a la unién metélica, y el
oxigeno disuelto que se reduce toma ese electron en otra parte de la superficie metdlica, sim-
plemente, porque le resulta més ficil (porque hay mds oxigeno en esa zona, por ejemplo).

reaccion electroquimica de reduccion

La molécula de agua mds cercana al catién metilico que acaba de oxidarse:
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Mege = Me™ jig + 28~ reaccion electroquimica de oxidacion

ofrece su oxigeno (O°) o su oxhidrilo (OH') y forma un éxido MeO o un hidréxido [Me(OH),]
que formard la pelicula sélida equivalente a la formada en la oxidacién quimica.

Me"™jiq + H20)iq = MeOsg) + 2 H'iq reaccion quimica

Me™jig + 2 H201iq = Me(OH)2 61 + 2 Hiiq reaccion quimica

Se produce, entonces, una separacidn fisica de las reacciones de oxidacién (reacciones ané-
dicas) y de reduccién (reacciones catddicas). Se dice que en la corrosién electroquimica
puede haber separacién de dreas anddicas y catddicas. Eso quiere decir, simplemente, que
en algtin lugar de la superficie se produce la oxidacién del metal y en otro lugar diferente la
reduccion del oxidante correspondiente (el oxigeno disuelto en nuestro caso).

Esto es posible porque ademds del O, liquido hay otras molécu-

2

las que contienen O en la solucién (H,0), pero ademds porque H H Na* H H

en el agua hay disueltas especies cargadas (Cl' y Na*) que pue- e ag

den moverse de un lugar a otro de manera de mantener la elec- Na+ . HH +
troneutralidad local, impidiendo, de esa manera, que se formen cl \O/ Na
campos eléctricos por separacién de cargas que impidan que las ,/ a- j o
reacciones de oxidacién y reduccién sigan ocurriendo en lugares ot H+H+ RN 7
separados. Asi, los Cl" migrardn en la solucién hacia la zona en Me 0=0 H 0
donde un dtomo metdlico soltd sus electrones (para compensar 1 N /‘

la carga negativa perdida por el metal) y los Na* se acercardn a 1O e 00000000000
la zona de la superficie en donde el 4tomo de oxigeno tomé los ©000000000000000
electrones del metal (para compensar esa carga negativa ganada). 0000000000000 000

De esa manera la electroneutralidad se mantiene y la separacién

de las zonas anddicas de las catddicas es posible. Figura 3.10. Disolucién metdlica en una so-
lucion agresiva que impide la formacion de un
Pero también puede suceder que el catién metélico en lugar de dxido protector.

formar un éxido sélido se disuelva en la solucién (Figura 3.10).

Esto no ocurre en la corrosién quimica debido a la ausencia de solucién, en ese caso al catién
metdlico no le queda otra opcién que formar una pelicula sélida.

Pero si esto ocurre en solucidn, entonces no hay formacién de pelicula sélida y la corrosién
metdlica continuard indefinidamente hasta que el metal se haya disuelto totalmente en la
solucién y hayamos perdido por corrosién nuestra pieza metdlica.

Esta situacién, en general, se da, por ejemplo, cuando uno sumerge un trozo de cinc en una
solucién 4cida. Las soluciones dcidas tienen una concentracién de protones muy elevada (H).
Esta alta concentracién de H* anda libremente por la solucién produciendo desastres entre
muchos metales como el cinc y el hierro. En la corrosién en medio 4cido, lo que sucede es
que se suma otra reaccién de reduccién muy intensa en la solucién, ademds de la reaccién de
reduccién del O, disuelto: la reduccién del H* para producir hidrégeno gaseoso:
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2HY +2e =H; & reaccion catddica

Efectivamente, en la pieza de cinc sumergida en 4cido sulfurico se ven burbujas de gas
que se desprenden. Eso indica que para mantener la electroneutralidad el cinc se estd
oxidando y entregdndole esos electrones al H*:

Zng =2Zn"y +2¢e” reaccion anddica

En soluciones neutras o bdsicas en donde la concentracién de H* es muy baja y des-
preciable el cinc no puede oxidarse tan rdpidamente porque no hay suficiente concen-
tracién de oxidantes.

Pero no todos los metales reaccionan de la misma manera y con la misma intensidad.
Cada metal tiene su personalidad a la cual llamaremos Potencial de Electrodo.

La figura 3.11 muestra la experiencia electroquimica mds sencilla. Consiste en sumergir
una barra de metal “Me” en una solucién de sus iones Me™* (se consigue disolviendo en
agua una sal del metal, por ejemplo hierro sumergido en una solucién de sulfato de hie-
rro FeSO4. Inmediatamente después de la inmersion y, dependiendo del metal, pueden
ocurrir dos situaciones diferentes:

1) los metales como el zinc o el magnesio (llamados metales activos) tenderdn a oxidarse
y pasar a la solucién como iones, quedando el metal con un potencial negativo res-
pecto de la solucién:

Messi — Me™; +2e~  reaccion anddica (de oxidacion)
2) en el caso de metales nobles (oro, platino, etc.) los iones metdlicos disueltos en la

solucién tenderdn reducirse y a depositarse sobre la superficie metélica y quedando el
metal con un potencial positivo respecto de la solucién (Figura 3.11):

Me™j; +26” — Mes  reaccion catddica (de reduccion)

Este intercambio de cargas hacia uno u otro lado entre el metal y la solu-
cidn, desarrolla una diferencia de potencial, la cual se incrementa a medida
que la reaccién continta y esta misma diferencia de potencial ird oponién-
dose al intercambio de nuevas cargas. Se logrard, en un momento dado,
una diferencia de potencial tal que impedird el pasaje neto de cargas hacia
uno u otro lado de la interfaz, llegindose a una situacién de equilibrio.

bty _ ., - R
(Me™) =1M Me™ i +2e” — Meg reaccion electroquimica en equilibrio

Figura 3.11. Metal sumergido
en una solucion de sus cationes

Este equilibrio se logra cuando se 1gualan las energlas de los reactivos (Me™, + 2¢)

y los productos (Me_,). Esta equiparacién significa, en términos senci-
llos, que en “esas cond1c1ones el metal es igualmente estable como 4to-
mo neutro en el sélido, que como catién metdlico en solucién. Y “esas

Nada es para siempre




condiciones” significa que la reaccién llegd a un equilibrio y que tiene asociado un Potencial
de Electrodo de Equilibrio que es igual a la diferencia de potencial existente entre el metal y
la solucién de sus iones en el equilibrio. Ese potencial de electrodo es caracteristico de cada
metal porque cada metal tiene diferente energfa, o sea que tiene diferente tendencia a oxidarse.
Cuando se quiere medir este potencial con un medidor de potenciales (voltimetro) es necesario
cerrar el circuito (Figura 3.12a). Para ello se debe disponer de otro electrodo B cuyo potencial
permanezca invariable durante la medicién (Figura 3.12b). Este electrodo “especial” se deno-
mina Electrodo de Referencia. Hay muchos electrodos que pueden ser empleados como electro-
dos de referencia para efectuar estas mediciones, pero el Electrodo Estandar de Hidrégeno es el
elegido por convencién para que el valor de su potencial en el equilibrio sea de 0 volt.

Luego, es factible medir el potencial de cualquier metal en contacto
con una solucién que contenga sus iones por comparacién con el
potencial estable del electrodo de referencia elegido. Los potenciales [
de equilibrio han sido medidos en condiciones normales de con-
centracién y temperatura para todos los metales (concentracién de
ion metdlico de 1 mol/L, presién de 1 atm, temperatura de 25°C) y
puestos en tablas como potenciales normales de reduccion.

Voltimetro

Mientras mds positivo sea el potencial normal de reduccién
de un electrodo, més noble es el metal y presenta menos ten-
dencia a oxidarse. A continuacion se muestran los potenciales
normales de algunos metales medidos en voltios con el Elec-
trodo Estdndar de Hidrégeno.

(a)

Eoro = +1,498 V

Voltimetro

(b)

Eplaa = +0,799 V
Ecobre = 10,342 V
Ehidrogeno = +0,000 V

electrodo.

Figura 3.12. Medicion del potencial de un

Enhierro = - 0,447 V
Ecinc = - 0,763 V
Emagnesio = - 2,372V

Estos valores indican que el oro por tener un potencial normal de electrodo muy elevado es un
metal noble y no se oxidard ficilmente, por el contrario el magnesio, el cinc y el hierro tienen
potenciales mucho mds bajos indicando que se oxidardn répidamente en soluciones acuosas.

Imaginemos otro experimento sencillo. Se tiene un recipiente dividido en dos compartimien-
tos por una placa porosa. En uno de ellos se coloca una solucién de CuSO, 1M a 25°C y
una barra de cobre. Segtin lo mostrado anteriormente, el potencial de este electrodo serd un
potencial normal y serd de 0,342 V. En el otro recipiente se coloca una solucién de ZnSO, 1M
a 25°C y una barra de cinc. El potencial de este electrodo serd de -0.763 V. La placa porosa
permitird la continuidad eléctrica (pasaje de iones con cargas negativas o aniones y positivas
o cationes ante una acumulacién de cargas de cualquiera de los dos recipientes) pero no la
mezcla rdpida de ambas soluciones. Entre los dos electrodos se conecta un voltimetro (aparato
que mide las diferencias de potencial). ;Qué diferencia de potencial se medir4 entre los dos
electrodos? Efectivamente, la diferencia entre los dos potenciales normales:
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