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Electroquimica

La electroquimica estudia las reacciones quimicas que producen efectos eléctricos y los fenbmenos
quimicos causados por la circulacidén de corrientes eléctricas.

Carga eléctrica

La carga eléctrica es una propiedad fisica de algunas particulas subatémicas que se manifiesta
mediante fuerzas de atraccidn y repulsion entre ellas a través de campos electromagnéticos.

Existen dos tipos de carga eléctrica: positivay negativa. Cuando interactuan entre si, las cargas de
igual signo se repeleny las de signo opuesto se atraen.

En el Sl de Unidades la unidad de carga eléctrica se denomina coulomb (C).

Electron

El electrdn es una particula presente en los atomos de todos los elementos y tiene una masa menor
en comparacion a los protones y neutrones. Ademas el electrén es la particula con menor carga
conocida, por lo que cualquier carga medible es un multiplo positivo o0 negativo de su valor.

La carga de un electrén esta cuantizada y se ha observado que corresponde a la de un proton, que
solo difiere en su signo, por razones histoéricas, a los electrones se les asigno el signo negativo, por
lo que los protones tienen carga positiva. Segun IUPAC la carga de un electron, vale:

e =-1,602176634.10""°C

aunque a efectos practicos se suele abreviar a:

e ~-1,60.10"°C

Faraday

Muchas veces se trabaja en céalculos que involucran un mol de cargas elementales (0 multiplos de
este valor), por lo que resulta conveniente definir una nueva unidad. El Faraday (tambien conocido
como constante de Faraday) que se representa con la letra mayudscula F, equivale a un numero de
Avogadro de electrones, por lo que su carga se puede calcular mediante:

1F = 6,02214076.10%3 - 1,602176634.107'°C = 96485,3399C

para simplificar céalculos, se suele abreviar:

| 1F = 96500C |

Trabajo eléctrico y diferencia de potencial eléctrico

El trabajo eléctrico, es el trabajo realizado por un campo eléctrico sobre una carga que se mueve
reversiblemente por su interior.


https://es.wikipedia.org/wiki/Carga_el%C3%A9ctrica
https://w.wiki/5x$e
https://w.wiki/3UQ8

Para calcular el trabajo que experimenta la carga hay que resolver una integral, ya que la fuerza no
es constante a lo largo del desplazamiento.

b -
Wa_)b=-‘/; q-E-di

siendo g el valor de la carga, E el valor del campo eléctrico y [ el desplazamiento de la carga.

El potencial eléctrico o simplemente potencial, es la energia potencial por unidad de carga. Se utiliza
la V para identificarlo y segun el Sl la unidad para el potencial es el Volt que equivale a un Joule (J)
por Coulomb (C):

v =1J/C
Se define el potencial entonces como:
v-Y
do

donde V es el potencial y U la energia potencial asociada con una pequena carga puntual q,,.

La diferencia de potencial, también llamado voltaje o tension, es el trabajo que efectua una fuerza
externa para desplazar una carga g, lentamente entre dos puntos del campo, en contra de la fuerza
eléctrica que efectua el campo sobre la particula. Se puede calcular entonces como:

w b
a-b T
=_f E'dl=vb—va=vab

4y a

donde g, es una pequena carga puntual, V_ y V, el potencial por unidad de carga de los puntos a 'y
b respectivamente, E el valor del campo eléctrico y lel desplazamiento de la carga.

Conductores eléctricos

Se denominan conductores, a aquellas sustancias que tienen poca resistencia a la circulacién de
particulas cargadas eléctricamente. A las sustancias que tienen el comportamiento opuesto se las
denomina aislantes.

Conductores electronicos

Cuando los portadores de carga que se mueven por una sustancia son exclusivamente electrones,
se dice que la sustancia es un conductor electronico. En los conductores electronicos, no hay trans-
ferencia de masa, solo de cargas eléctricas.

Dentro de los conductores electronicos estan todos los metales, algunos 6xidos, sulfuros, carburos
y algunos no metales (0 semi-conductores) como el grafito, silicio, germanio, etc.



Conductores ionicos

En los conductores ionicos, los portadores de cargas son los iones, por lo que pueden ser positivos
(cationes) o negativos (aniones).

Ademas en los conductores ionicos, habra una reaccién quimica de oxido-reducciéon (redox) acom-
pafando a la circulacién de cargas eléctricas. En estos conductores a diferencia de los conductores
electrénicos, se considera que hay una transferencia de masa.

Ejemplos de este tipo de conductores incluyen los solidos ionicos fundidos y las soluciones con
especies ionicas disueltas.

Un electroélito es cualquier sustancia que contiene en su composicion iones libres, que hacen que
se comporte como un conductor idnico.

Corriente eléctrica

Se denomina corriente eléctrica a todo movimiento de cargas eléctricas de una region a otra.

La corriente i (o intensidad) que circula a través de una seccion de conductor, se define como la
cantidad de carga Q que atraviesa dicha seccion por unidad de tiempo t, y se define como

- da
Cdt

Si la cantidad de carga Q se mide en Coulomb y el tiempo t en segundos, la intensidad i queda
expresada en Coulomb por segundo, esta unidad recibe el nombre de Ampere (A) y forma parte de
las unidades basicas del S| de unidades.

Corriente eléctrica en electrolitos

Cuando circula corriente eléctrica por un conductor ibnico se produce una reacciéon de oxido-
reduccion en la superficie que esta en contacto con el conductor electrénico.

Si una especie se consume en la superficie del conductor electronico, su concentracion baja respecto
a la concentracion en el seno del electrélito y se produce una difusién de la especie al seno del
conductor electronico. A la inversa, si la especie se forma en la superficie del conductor electronico,
la concentracion de la superficie crece en ese lugar y se produce una difusion de la especie hacia
el seno del electrilito.

Reacciones oxido-reduccion

En una reaccién de oxido-reduccion, se produce una transferencia de uno o mas electrones de una
especie a otra. La especie que cede electrones, se oxida y la que los toma se reduce.

Un ejemplo de reaccién redox:

2NaCl - 2Na + CL,

Las reacciones redox, para su estudio, se las puede separar en dos semi-ecuaciones

¢ Reduccion: Na* + 1e” = Na, el Na* se reduce, es el oxidante.
« Oxidacion: 2CI" — CL, + 2e7, el Cl” se oxida, es el reductor.
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Estado de oxidacion

El estado de oxidacion de un elemento en una sustancia, es la carga que tendria el &tomo promedio
de ese elemento si se le asignaran los electrones de cada enlace con otros elementos en caso de
ser el elemento mas electronegativo, o se le quitaran si fuera el menos electronegativo.

Los elementos en las sustancias simples tienen estado de oxidacion 0, por ejemplo el cloruro de
sodio NaCl. Y en los iones monoatémicos tienen un estado de oxidacion igual a la carga del ion,
como el calcio en el ion Ca?* que tiene estado de oxidacion +2.

Ajuste de reacciones redox (método ion-electron)

Para balancear ecuaciones de oxido-reduccion por el método ion-electron se deben seguir los sigu-
ientes pasos:

1. Localizar las especies que cambian de estado de oxidacion y escribir las dos semi-reacciones.
2. Ajustar cada semi-reaccion por separado procediendo por el orden siguiente:
i. Ajustar el numero de atomos cuyo estado de oxidacion cambia.
ii. Ajustar el oxigeno afiadiendo moléculas de H,O a uno de los lados de la ecuacion.
iii. Ajustar el hidrégeno afnadiendo iones H*
iv. Ajustar la carga afiadiendo electrones (el numero de electrones se relaciona con el cambio
en el estado de oxidacion)
3. Multiplicar las dos ecuaciones de forma que el numero de electrones ganados por uno sea
igual a los perdidos por el otro. Sumar las dos ecuaciones.
4. Si la reaccion se realiza en medio basico, anadir iones (HO™) a ambos lados para neutralizar
los iones (H*) convirtiéndolos en agua.
5. Afadir las especies que no variaron su numero de oxidacion o los contraiones y ajustarlas
6. Comprobar el ajuste de la reaccion final (nmero de atomos de cada especie y carga neta).
Comprobar que los coeficientes son los mas pequefios posibles.

Equivalente redox

El equivalente redox de cualquier sustancia que participa en una reaccién redox especificada, es la
cantidad de sustancia que reacciona cuando, debido a la reaccién, se transfiere un mol de electrones.

La relacion entre el equivalente y el mol de cada sustancia se calcula dividiendo el numero de elec-
trones que se intercambiaron durante esa reaccidén por el nUmero de moles de esa sustancia que
aparecen en la ecuacion balanceada.

La masa del equivalente de cada sustancia (unidad de cantidad de materia similar al mol), se calcula
entonces, dividiendo la masa del mol por ese numero.

Reacciones redox en titulaciones

Una titulacién es un andlisis volumétrico en el cual se mide el volumen de reactivo necesario para
qgue reaccione completamente con el analito. Por lo general se utilizan este método de analisis
quimico para determinar la concentracién desconocida de un reactivo a partir de otro reactivo con
concentracién conocida. Cuando el reactivo reacciona completamente con el analito, se dice que la
sustancia esta en el punto de equivalente y se cumple que:

Vvalorante ) [Cvalorante] Vvalorado ) [Cvalorado]




] la concentracion de reactivo, V. el volu-

Siendo V. o,ante € VOlumen de el reactivo, [C valorado

men de analito y [C

valorante

Va,omdo] la concentracion de analito.

Celdas electroquimicas

Una celda electroquimica es un dispositivo capaz de generar energia eléctrica mediante una reac-
cion redox espontanea. Las celdas electroquimicas también son conocidas con el nombre de celdas
galvanicas, celdas voltaicas o mas coloquialmente como pilas.

Cuando hablamos de celdas electroquimicas, decimos que el electrodo en donde ocurre la reduccion
es el catodo y el electrodo en donde ocurre la oxidacion el anodo
Electrodos

Los electrodos son los componentes principales de las celdas electroquimicas. Estan constituidos
por dos 0 mas conductores eléctricos conectados en serie, de modo que los extremos son un con-
ductor electronico y un conductor ionico. Los electrodos son superficies conductoras sobre las que
se llevan a cabo las hemirreacciones .

En la siguiente celda voltaica, podemos ver dos electrodos, uno formado por zinc (Zn) y el otro por
cobre (Cu)

— electrons ———»

%

salt bridge

zinc ions i sulfate ions

p—

VAV

AN

zinc
electrode

copper

L — 7
T electrode

N\

sulfate =) (+) copper ()

anode cathode sufate
oxidation reduction

Como podemos observar el zinc se reduce, por lo que el electrodo que lo contiene recibe el nombre
de anodo, por consecuencia el cobre se oxida, por lo tanto el electrodo que lo contiene es el catodo.

Tipos de electrodos

Electrodo de primera clase
Metal sumergido en una disolucién de sus cationes

Electrodo de segunda clase

Metal recubierto de una sal poco soluble del mismo metal y sumergidos en una disolucion de los
aniones de la sal



Electrodo redox

Metal inerte en una disolucion de dos especies quimicas de un mismo elemento de diferentes esta-
dos de oxidacion

Electrodo de gas

Metal inerte recubierto de ;un gas y sumergidos en una disolucion de iones del gas

Electrodos inertes

Los electrodos inertes son aquellos electrodos formados por ciertas sustancias que no participan en
la reaccion quimica.

Fuerza electromotriz (FEM)

La fuerza electromotriz es la diferencia de potencial entre el &nodo y el catodo de una celda electro-
guimica. También se la conoce como potencial de la celda o potencial de la pila, se la designa con
la letra E y depende de los electrodos que la constituyen y de las soluciones en donde se sumergen
esos electrodos.

Conociendo el potencial de reduccion estandar del anodo y del catodo, se puede calcular el potencial
de reduccion estandar de la pila restando el potencial estandar del anodo al potencial del catodo:

E. =E E

pila catodo ~ ~anodo

La unidad del potencial es el Volt.

Como determinar el potencial de reduccion estandar en el anodo y/o catodo

El potencial de reduccién estandar o potencial de electrodo (E°), es la tendencia de una especie a
atraer electrones (reducirse). Depende de la temperatura, la concentracion de las especies ionicas,
y en el caso que intervengan gases en la reaccion, de la presion parcial de ellos. Cuando hablamos
de condiciones estandar, nos referimos a concentraciones ionicas 1 M y presiones parciales de 1
atm, con la temperatura de operacion del electrodo, que depende de la sustancia.

Se han medido y tabulado los potenciales de reduccion estandar para varios electrodos formados
por distintos elementos, todos los valores tabulados se referencian con un electrodo de hidrégeno
estandar (EHE) el cual por convencidn tiene un potencial de reduccién de 0.00V. Por lo general los
valores tabulados se miden a una temperatura de 25°C.

Los valores tabulados se obtienen mediante la composicion de una pila que contiene un EHE conec-
tado en serie con un electrodo formado por el elemento en cuestion. Luego se mide con un voltimetro
la diferencia de potencial entre ambos electrodos.

Observaciones:

« Cuanto mayor sea el potencial de una especie mayor sera la tendencia de esa especie a atraer
electrones.

« Una de las especies con mayor potencial de reduccion estandar es el Litio (Li), el cual es muy
utilizado hoy en dia para las baterias de dispositivos moviles.



Como determinar el potencial de reduccion en condiciones no estandar

Cuando los electrodos no trabajan en condiciones estandar de concentracidén o presion del gas, el
potencial de reduccién del electrodo se puede obtener utilizando la ecuacién de Nernst, la cual
relaciona el potencial de reduccion del electrodo en condiciones estandar con el que tiene en otras
condiciones.

Ecuacion de Nernst

La expresion relacion el potencial del electrodo en condiciones estandar con el que tiene en otras
condiciones.

R-T,

n,:

AE = AE° - (n(Q)

Siendo n, el numero de moles de electrones que se desplazan, F la constante de Faraday y Q una
expresion idéntica a la constante de equilibrio para la reaccidn de oxidacioén y reduccion que ocurren
en los electrodos:

_[cr- o)

Q= Ar B

De manera analoga se puede determinar la ecuacion de Nernst en funcién de una constante:

AE = AE° -

0,05916
0 log(Q)

e
Diagrama de pila

El diagrama de pila (o celda), es la notacidbn convencional para representar las celdas electroquimi-
cas en una pila.

Para la celda que se muestra en la imagen de la seccidn “Electrodos”, el diagrama de pila seria:

Zng | Zn(21+,\,,) || CuZy | Cu)

La linea vertical simple representa el limite de las fases, mientras que la doble, el puente salino. Por
convencion, el anodo se escribe siempre primero a la izquierda y los demas componentes aparecen
en el mismo orden en que se encontrarian al moverse del anodo al catodo.

El diagrama de pila anterior entonces, indica que el Zinc es el anodo, que pasa de ser solidb con
estado de oxidacion 0 a disolucion acuosa 1M con estado de oxidacion 2+. El Cobre seria el catodo,
gue segun el diagrama, pasa de disolucion acuosa con concentracion 1M y estado de oxidacién 2+
a solidd con estado de oxidacion 0.

A partir del diagrama de pila podemos plantear también las reacciones que ocurren en cada electrodo.
Para el Zinc tendriamos:

Zng - Zn(zf,\,,) +2e”

Y para el cobre:



Cu(21+,\,,) +2e” > Cu,

Siendo la ecuacion idnica completa de la pila la suma de ambas reacciones

2+ 2+
Zn(s) + CU(1,\/|) g Zn(—lm) + Cu(s)

La energia libre

El cambio en la energia libre de Gibbs AG, es una medida de la espontaneidad de un proceso que
ocurre a presion y temperatura constantes. La FEM de una reaccidén redox también indica si la
reaccion es espontanea. La relacion entre el cambio en la energia libre de Gibbs y la FEM de una
reaccion se puede escribir como:

AG=-n-F-E

Siendo n el numero de moles de electrones trasferidos y F la constante de Faraday.

Electrdlitos

Los acidos, las bases y las sales olidas son en general malos conductores de la electricidad, al igual
que el agua pura, aun liquida. Cuando se disuelven en agua ose funde, si se disocian producen
particulas cargadas positiva 0 negativamente. Estas particulas se llaman iones y si son positivas se
las llama cationes mientras que si son negativas se designan como aniones.

Cualquier sustancia que contenga iones que pueden desplazarse conduce la corriente eléctricay es
un electrolito o conductor idnico.

Hay sustancias que se encuentran totalmente ionizadas en el solvente, a ellas se las clasifica como
“electrdlitos fuertes” (la mayoria de las sales), mientras que otras solo sufren una ionizacién parcial
y se las designa como “electroélitos débiles”

Grado de ionizacion

Es la fraccion de moles ionizados respecto del total de moles del electrdlito disuelto en la solucién o
bien las fraccion de iones producidos de total de iones potenciales presentes.

Celdas electroliticas

En las celdas electroliticas se utiliza la energia eléctrica para inducir una reaccién quimica que no
es espontanea. Este proceso es conocido como electrodlisis y se basa en los mismos principios en
gue se fundamentan los procesos que se realizan en las celdas electroquimicas.

Cuando los conductores ionicos estan conduciendo electricidad, se produce una reaccion quimica
de oxido-reduccién en la interfaz electrélito-conductor electrénico



Electrolisis

La electrélisis consiste en llevar a cabo una reaccién redox no espontanea (AG > 0) en la que la
fuerza impulsora es externa

Ecelda <0

Las reacciones de una electrolisis se llevan a cabo en una celda electrolitica y no se requiere la
separacion de las hemirreacciones, ni de un puente salino y la polaridad se invierte respecto a
una pila, entonces el anodo es positivo, mientras que el catodo es negativo.

Bateria

il —

Cuando se conectan los electrodos a la fuente de corriente continua, comienza un flujo de electrones
desde ésta hacia el catodo y desde el anodo hacia la fuente de corriente. Los aniones en la celda
migran hacia el anodo y los cationes hacia el catodo. Se puede ver que el flujo de electrones se
invierte respecto al de una pila.

A diferencia de las celdas galvanicas (o pilas), en cada electrodo existe la posibilidad de que ocurra
mas de una semireaccion electroquimica. Asi, en el anodo el proceso de oxidacién mas probable
es el que posea menor potencial de electrodo, mientras que el proceso de reduccién que ocurrira
con mayor probabilidad en el catodo es el que posea mayor potencial de electrodo.

La minima tension que habria que aplicarle a la celda para que ocurra la electrolisis seria el valor
absoluto de la diferencia entre los potenciales de procesos del electrodo mas probables de la celda.

En la practica, la diferencia de potencial a aplicar sera significativamente mayor, puesto que habra
que superar la caida 6hmica en el interior de la celda y lo potenciales de los procesos que cambia a
medida que circula mayor intensidad de corriente.



AE .. =|AE, - AE,

minimo
Electrdlisis de agua acidulada

Oxidacion:

Reduccion:

Electrdlisis de una solucion acuosa de Yoduro de potasio

Determinacion de las reacciones que ocurren en los electrodos

Puesto que a diferencia de las celdas galvanicas (o pilas) en los electrodos de las celdas electroliticas
pueden ocurrir mas de una semireaccion electroquimica, a efectos de decidir los productos que se
obtendran al efectuar la electrolisis de soluciones acuosas, se podran aplicar en ciertos casos
sencillos que se trabajan en las condiciones usuales de laboratorio, las siguientes reglas:

Reaccion anddica

« Anodo atacable: Si el anodo es atacable, por ejemplo esta constituido de cobre (Cu), zinc (Zn),
hierro (Fe), etc., entonces se oxida el anodo. Por ejemplo:

Zng, — ZNn{yey + 267

« Anodo inatacable: Si el anodo es inatacable o inerte, por ejemplo el platino (Pt) o el Carbono
grafito (C), entonces hay que tener en cuenta los iones presentes en la solucién:

o Si en la solucion hay aniones, como por ejemplo Cl™, Br~ o I” entonces se oxidan esos
aniones. Por ejemplo:

2CL" > Clyy + 2"

o Si en la solucién hay oxoaniones (elemento de la forma Axoj‘ donde A es por lo general
un no metal y O un atomo de oxigeno) y ademas el no metal esta en su maximo estado
de oxidacion (sof;, NO3, Poz‘, etc) entonces en ese caso se oxida el agua.

2H20 - 0,, \+4H" + ke

2(g)

Reaccion catodica

« Si los cationes en solucién son del grupo 1 o 2 de la tabla peridédica o son aluminio trivalente
(AP*) entonces se reduce el agua:

2HO)+2e'—>H

2“0 +20H(qq)

2(g)
10



« Silos cationes en solucion no son del grupo 1 o 2 de la tabla periédica y tampoco son aluminio
trivalente (Al3*), entonces se reduce el catién, por ejemplo, en el caso que haya cobre en la
solucién:

Clfaey + 267 > Cuyg,

Leyes de Faraday de la electrolisis

Primera ley de Faraday

La masa de sustancia que se desprende o deposita en un electrodo es proporcional a la cantidad
de carga eléctrica que circula.

Segunda ley de Faraday

Las masas de las distintas sustancias depositadas o desprendidas en los electrodos por el pasaje de
una determinada cantidad de electrizad, son proporcionales a los respectivos equivalentes quimicos.

Ejemplo

Una solucién de sulfato de cobre (ll) se electroliza con electrodos inertes durante 5h 21min 40s
con una intensidad de 5 A. Calcular cuantos gramos de cobre y qué volumen de oxigeno en
condiciones normales de presion y temperatura se obtienen.

Planteemos las reacciones que ocurren en el anodo y catado:

« Anodo: como los electrodos son inertes y la solucién contiene oxoaniones (so;{-) entonces se
oxida el agua:

2H,0 — 0, + 4H* + he”

» Catodo: los cationes en solucion son cationes cobre (), el cobre no pertenece a ninguno de los
grupos 1 o0 2 de la tabla periddica, pertenece al grupo 11, por lo tanto se reduce el cobre:

Cu?* +2e > Cu

Sumando ambas hemirreacciones y multiplicando por dos la hemirreaccion del catodo, para asi
balancear la cantidad de electrones, obtenemos la ecuacion global de la electrolisis que ocurre:

2Cu* + he” +2H,0 — 2Cu + 0, + 4H" + ke’

Simplificando los electrones:

2Cu?* +2H,0 — 2Cu + 0, + 4H"

Para determinar la cantidad de cobre que se deposita y el volumen de gas obtenido debemos de-
terminar que cantidad de corriente circul6 en términos de unidades elementales. Un mol de cargas
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elementales (e”) equivale a 1 faradio (F) 0 96500 culombios (C), la relacion entre amperes y coulombs
es:

TA=1

w0

Por lo que sabiendo que cantidad de carga en amperes que se aplicd y durante cuanto tiempo,
podemos determinar la cantidad de culombios o faradios.

Expresando el tiempo en segundos:
5 h 21 m405=(5h . 3600 %)+(21 m - 60 %)+405=193005
Ahora queremos obtener la cantidad de culombios:

C 1C
- . _1
1A 1_=>5A_—1 = 5A-19300 s =96500 C =1 F|

Sabiendo la cantidad de unidades elementales que circulan podemos determinar la cantidad de
moles que se depositan mediante la hemirreaccion de reduccion del cobre:

TmolCu—2F(2e)
X mol Cu — 1 F (corriente aplicada)
x =0.5mol Cu

Entonces expresando la cantidad de moles de cobre depositados en gramos:

54
0.5 mol Cu - 63.54 9
1 mol

=31.8g¢

.".|masa de cobre depositada: 31.8 gramos

El volumen de oxigeno obtenido se puede calcular mediante estequimetria en la reaccion global,
o0 de manera similar a como se calculo la cantidad de cobre depositada, mediante la cantidad de
corriente aplicada con la hemirreaccion del anodo:

1mol 0, —4F (4¢e)
x mol O, — 1 F (corriente aplicada)
x =0.25 mol0,

Utilizando la ecuacion de gases ideales se puede calcular el volumen del gas en CNPT:

0.25 mol - 0.082 ,gf—”"‘l-273 K
P-V=n-R-T=V, = mo =56
2 1 atm

. |volumen de oxigeno obtenido: 5.6 litros
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Corrosion

La corrosion es el deterioro de las propiedades de los cuerpos metalicos debido a la exposicidén a
cierto medios fluidos agresivos (liquidos o0 gaseosos). Este deterioro va acompafiado de modifica-
ciones quimicas que se desarrollan con el tiempo.

Se llama medio agresivo o corrosivo al que produce la corrosion y puede tratarse de agua de mar,
aire humedo, vapores acidos, etc.

Las reacciones de corrosion tifien energia libre de reaccion negativa, son espontaneas.
Corrosion quimica

La corrosion quimica es aquella que ocurre cuando le cuerpo metélico y el agente corrosivo estan
en contacto directo. Se trata de reaccion de oxido reduccidn directas en las que no hay corrientes
eléctricas que recorran al metal.

Corrosion electroquimica

La corrosion electroquimica se trata de reacciones de oxido reduccion donde hay circulacion de iones
en el medio agresivo y simultdneamente de circulacion de electrones libres en el cuerpo metalico.
Se trata de una reaccion a distancia como en las pilas galvanicas.

Corrosion generalizada o uniforme

El ataque ocurre en una parte importante de las superficie de la pieza.

Corrosion localizada

El ataque ocurre en partes localizadas de la pieza. Se puede dar de distintas maneras:

En placas

Por picado
Intergranular
Fisurante, bajo tension

Velocidad de corrosion

La velocidad de corrosidn se expresa en espesor del metal corroido por unidad de tiempo, o bien,
en masa del metal corroida por unidad de superficie expuesta y tiempo.

Como las velocidades de corrosién que se admiten son pequenas, se suelen indicar espesores cor-
roidos en un ano. En la literatura especializada es usual encontrar valores expresados en milésimas
de pulgada por ano (mpy o mils/year).

Corrosion del hierro

Cuando se corroe el hierro, la reaccion anddica primaria resulta:

2+
Fe(s) — Fe“" +2e

Posteriormente el proceso puede continuar llevando al metal a Fe3* y a Fe.O, .
3Y%
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La reaccién catodica que se acopla para dar lugar al proceso de corrosion depende de las carac-
teristicas del medio agresivo.

La herrumbre que se forma esta constituida por una capa de oxido no adherente y poco cohesivo que
se va desprendiendo y expone al metal sin atacar al medio agresivo. Otros éxidos se comportan en
forma opuesta y forman un recubrimiento que aisla al metal del medio agresivo o impide el avance
del proceso de corrosion.

Bibliografia y Links utiles

Cap. 23, Potencial Eléctrico - Fisica Universitaria con Fisica Moderna. Vol. 2
o Sears, Zemansky

Cap. 19, Electroquimica - Quimica - Chang R.

T6A- Electroquimica y Pilas Parte 1 V Gobbi Vazquez Caracciolo

T6A- Electroquimica y Pilas Parte 2 V Gobbi Vazquez Caracciolo

Quimica General - Unidad 10: Electroquimica

Galvanic Cells (Voltaic Cells)

Célula electrolitica

Anexo:Tabla de potenciales de reduccidn
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https://www.youtube.com/watch?v=5BwV5G0bYgY
https://www.youtube.com/watch?v=lmuhqJ6L5AU
https://exa.unne.edu.ar/quimica/quimgeneral/temas_parciales/unidad_10_Electroquimica2007.pdf
https://www.youtube.com/watch?v=7b34XYgADlM
https://es.wikipedia.org/wiki/C%C3%A9lula_electrol%C3%ADtica
https://es.wikipedia.org/wiki/Anexo:Tabla_de_potenciales_de_reducci%C3%B3n
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