TEMA 9
ELECTROQUIMICA. LA CORROSION
DE LOS METALES
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0. Introduccidn

Reacciones redox en la naturaleza

¢, Qué tiene que
ver la aparicion de
oxido con la
generacion de
electricidad?

@ Procesos electroquimicos ?

Oxida
Compuesto A s Compuesto B

Intercambio
Reduce de e

Compuesto B msssmsp- Compuesto A
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1. Reacciones de oxidacion-reduccion

Proceso electroquimico

Reaccién oxidacién —>  Electricidad
reduccion espontanea

- Reaccion oxidacion
Electricidad (m— s )
reduccién no espontanea

2Mg (s) + O, () —— 2MgO (s) - \\
2Mg@? — 2Mg?* +4e°  Semirreaccion //‘

de oxidacion
/ |\ @

o Mg? o*
0,0 + 4e- —» 207 Semirreaccion @ 0& S
de reduccion —

La electroquimica es la rama de la quimica que estudia la
conversion entre la energia eléctrica y la energia quimica
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1. Reacciones de oxidacion-reduccion

Mg (s) + 2HCI (ac) —— 2MgCl, (ac) + H, (9)

Mg? ——> Mg?* + 2e Semirreaccion de oxidacion

v'Pérdida de electrones (e’)

v'El Mg se oxida: pierde e (aumenta estado de oxidacién )

v'El Mg es el reductor

2H*! + 2e0 —> H,0 Semirreaccion de reduccion

v'Ganancia de electrones (e”)

v'El H se reduce: gana e (disminuye estado de oxidacién )

v'El H+ es el oxidante
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1. Reacciones de oxidacion-reduccion

Estado de oxidacién

La carga aparente con la que dicho elemento esta funcionando
en un compuesto

2HCI (ac) + Mg (s) + 2MgCl, (ac) + H, (9)
I\

!\ |
+1 -1 0 +2 2-(-1) 0
Se oxida t
| Invariable
Se reduce

Conocer el estado de oxidacion en una reaccion Redox permite:
1-ldentificar qué especie se reduce
2-ldentificar qué especie se oxida

3-Ajustar la reaccion 8
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1. Reacciones de oxidacion-reduccion

¢ Como saber el estado de oxidaciéon de un elemento?

1-Los elementos libres (no combinados con ningln otro elemento)
tienen un estado de oxidacion 0

Na, Be, K, Pb, H,, 0,, P, =0

2-El estado de oxidacién de los iones monoatdémicos es igual al de
la carga del ion:

Li*, Li = +1; Fe*3,Fe=+3; 0?2 0=-2

3-El estado de oxidacién del oxigeno combinado normalmente es -2
excepto en el agua oxigenada que es -1

H,0,0=-2; MgO,0=-2; H,0,0=-1
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1. Reacciones de oxidacion-reduccion

¢ Como saber el estado de oxidacion de un elemento?

4-El estado de oxidacion del hidrégeno es +1 excepto cuando esta
enlazado a metales que entonces es -1

HCI, H= +1, NaH, H=-1;  CaH,, H=-1
5-En una molécula neutra, la suma de los nUmeros de oxidacion
de todos los atomos debe de ser 0. En un ion poliatdmico, la suma

de los nimeros de oxidacién de todos los elementos debe ser igual
a la carga neta del ion.

NH,*  N=-x; H=+1; (-xX) +4-(+1)=+1 X
Cr,0,2 Cr=x; O=-2; 2:x+7-(-2)=-2 X

1 1
D W

10
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1. Reacciones de oxidacion-reduccion

1 18
1A 8A
1 2
H He
i
2 13 14 15 16 17
2A 3A 4A S5A 6A TA
3 4 5 6 7 8 9 10
Li Be B C N (o) ¥ Ne
+1 +2 +3 +4 +5 +2 -1
+2 +4 L
MR 1E
I
11 12 13 14 15 16 17 18
Na Mg Al Si P S Cl Ar
+1 +2Z +3 +4 +5 +6 +7
—4 +3 *i fﬁ’
3 4 5 6 7 8 9 10 11 12 » -2 ﬁ
3B 4B 5B 6B 7B ——8B— 1B 2B -1
19 20 21 22 23 24 25 26 27 28 29 30 31 32 33 34 35 36
K Ca Sc Ti v Cr Mn Fe Co Ni Cu Zn Ga Ge As Se Br Kr
+1 +2 +3 +4 +5 +6 +7 +3 +3 +2 +2 +2 +3 +4 +5 +6 +5 +4
+3 44 +5 +6 +2 +2 +1 —4 +3 R +3 +2
2E| | & S
+2 +2
37 38 39 40 41 42 43 + 45 46 47 48 49 50 51 52 5. 54
Rb Sr Y Zr Nb Mo Te Ru Rh Pd A Ccd In Sn Sh Te Xe
+1 +2 + +4 +5 +6 +7 +8 +4 +4 + +2 + +4 +5 +6 +7 Y6
+4 +4 +6 +6 +3 +2 +2 +3 +4 5 +4
+3 +4 14 +2 = =3 +1 +2
55 56 57 72 73 74 75 76 77 78 79 80 81 82 83 84 85 86
Cs Bg La Hf Ta w Re Os [r Pt Au Hg Tl Pb Bi Pg At Rn
+1 +2 +3 +4 +5 +6 +7 +8 Hz S Iz + :1 Ig I'; +2 1
+4 13 +4 +: 1 1 1
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1. Reacciones de oxidacion-reduccion
Método del i6bn-electrén: en medio acido
1- Escribimos la reaccién global sin ajustar
Fe?* + Cr,O,2——Fe3* + Cr3*
2- Dividimos la reaccion global en 2 semirreacciones de
oxidacién-reduccion indicando el estado de oxidacion de cada
una de las especies
+2 +3
Oxidacion: Fe2t — Fe3*
» +6 -2 +3
Reduccion: Cr,0,2 — Cr3*
12
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1. Reacciones de oxidacion-reduccion

Método del i6n-electrén: en medio acido

3- Cada semirreaccion se ajusta de acuerdo al nimero y tipo de
atomos. Para las reacciones que se llevan a cabo en medio
acido se agrega H,O para ajustar los &tomos de O, y H* para
ajustar los atomos de H.

+2 +3
Oxidacion: Fe2t —— Fe3+

+6 -2 +3
Reduccion: 1 Cr,0,2 — 2Cr3*
6 -2 +3
2- Cr,0,2 ——2Cr3*+ 7H,0
6 -2 +3
3- Cr,0,2 + 14H*——2Cr3" + 7H,0

13

OCW 2011 © M2 Pilar Ruiz Ojeda, Borja Mufioz Leoz. Fundamentos Quimicos de la Ingenieria

1. Reacciones de oxidacion-reduccion

Método del i6n-electrén: en medio acido

4- En cada semirreaccion se ajusta de acuerdo al numero de
cargas.

+2 +3
Oxidacion: Fe2t —— Fe3*+ 1 e

+6 -2 +3
Reduccion: Cr,0,2 + 14H*+ 6 e ——2Cr3* + 7H,0

5- El nUmero de e- que cede el compuesto que se oxida debe
ser igual al nimero de e- que coge el compuesto que se reduce

+2 +3
Oxidacion: 6-[Fe?t —— Fe3*+ 1 e]
+6 -2 +3
Reduccion: Cr,0,% + 14H*+ 6 e ——2Cr3* + 7H,0

14
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1. Reacciones de oxidacion-reduccion

Método del i6n-electrén: en medio acido

6- Se suman las 2 semirreacciones verificando que estan
ajustados el nimero y tipo de atomos y el nimero de cargas

+2 +6 -2 +3 +3
6Fe*? + Cr,0,% + 14H* + /e — 6Fe*3 +)%+ 2Cr3 + 7H,0

6-(+2) + (-2) + 14-(+1) =24 6:(+3) + 2:(+3) + 7-(0F 24

+2 +6 -2 +3 +3

Reaccién +2 2. + +3 3+
Redox | 6F€™ *Cr,0;% + 14H"—— 6Fe™ +2Cr™" + 7H,0

Reaccion Completa

6FeSO, + K,Cr,0, + 7TH,S0, — 3Fe,(S0,); +2Cr,(SO4), + 7H,0
15
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1. Reacciones de oxidacion-reduccion

Método del i6n-electrén: en medio basico

1- Escribimos la reaccién global sin ajustar

MnO, + - —— MnO, + |,

2- Dividimos la reaccion global en 2 semirreacciones de
oxidacion-reduccion indicando el estado de oxidacion de cada

una de las especies

-1 0
Oxidacion: e P
» +7 +4
Reduccion: MnO,” — MnO,

16
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1. Reacciones de oxidacion-reduccion

Método del i6n-electrén: en medio basico

3- Cada semirreaccion se ajusta de acuerdo al nimero y tipo de
atomos. Para las reacciones que se llevan a cabo en medio
acido se agrega H,O para ajustar los &tomos de O, y H* para
ajustar los atomos de H.

-1 0
Oxidacion: 2 — |,

+7 +4
Reduccion: 1= MnO, —— MnO, + 2H,0

+7 +4

2. MnO, + 4H* —— MnO, + 2H,0

17
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1. Reacciones de oxidacion-reduccion

Método del i6n-electrén: en medio basico

4- En cada semirreaccion se ajusta de acuerdo al numero de
cargas.
-1 0
Oxidacion: 21 » Lht2e
+7 +4
Reduccion:  MnO, +4H*+ 3 e——MnO, + H,0
5- El nUmero de e- que cede el compuesto que se oxida debe
ser igual al nimero de e- que coge el compuesto que se reduce
-1 0
Oxidacion:  3:[2F —— I+ 2e]
+7 +4
Reduccion:  2[MnO, + 4H* + 3 e—— MnO, + H,0]
18
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1. Reacciones de oxidacion-reduccion

Método del i6n-electrén: en medio basico

6- Se suman las 2 semirreacciones verificando que estan
ajustados el nimero y tipo de atomos y el nimero de cargas

-1
6l + 2MnO + 8H* + T — 3I2 9{+ 2Mn0O, + 4H,0

6-(-1) + 2(-1) + 8-(+1) = 0 3-(0) + 2-(0) + 4-(0)=0
Reaccion | -1 +7 0 +4

Redox | 6l +2MnO, + 8H* —— 3, +2MnO, + 4H,0

19
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1. Reacciones de oxidacion-reduccion

Método del i6n-electrén: en medio basico

7- Por cada i6n H* necesitamos agregar una cantidad de iones
OH- igual en ambos lados de la ecuacion

-1 +7 0 +4
6" + 2MnO, + 8H*+ 80OH" —— 3l, +2Mn0O, + 4H,0 + 80OH"
-1 +7 0 +4

6 + 2MnO, + 8H,0 —— 3, +2MnO, + 4H,0 + 80H"

-1 +7 0 +4
6" + 2MnO, + 4H,0 —— 3l, +2MnO, + 80H"

20
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2. Celdas galvanicas. F.e.m. de celda

Si sumergimos una pieza de zinc metalico en una disolucién
de CuSO, (Cu*?), la pieza se oxida a iones Zn*? y los iones
Cu*? se reducen

Zn (s) + Cu2* (ac) —— Cu (s) + Zn?* (ac)

Pero qué pasaria si se separan M
Y Voltimetro
fisicamente el agente reductor (Zn)

Puente salino

solucién de
sulfato de cobre

solucién de
sulfato de zinc

Luigi Galvani Alessandro Volta
OCW 2011 © M2 Pilar Ruiz Ojeda, Borja Mufioz Leoz. Fundamentos Quimicos de la Ingenieria

2. Celdas galvanicas. F.e.m. de celda

Celda Daniell

anodo catodo
. .z inc Copper .z
oxidacion ‘ J e | reduccion
!I Salt bridge
!| .
|
Cotton |
plugs it
Zt sof-
7ZnS0, solution CuSO, solution

Reaccion Redox

espontanea
Zn is oxidized Net reaction Cu*t is reduced
to Zn** at anode. to Cn at cathode
Zn(s) —=Zn>*(aq) + 2 Zn(s) + Cu>*(ag) —= Zn’*(aq) + Cu(s) 2¢™ + Cu**(ag) —= Cu(s)
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2. Celdas galvanicas. F.e.m. de celda

La diferencia de energia
potencial entre los electrodos
genera la corriente eléctrica

— ) \ §
izg | Anodo g
Oxidacion Pue_nte
salino
Zn(s) —=Zn>*(aq) + 2¢” HZO
Acumulacién de Cl K+
cargas +: Zn*2

Voltaje de la celda

Céatodo | dcha

Reduccion

‘ 2¢™ + Cu**(aq) —= Cu(s)

Acumulacion de
cargas -: SO,?

’ Diagrama de celda ‘

Zn (s) / Zn*2 (AM) // Cu*2 (IM) / Cu (s)
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Fuerza electromotiz o fem (E)

23

2. Celdas galvanicas. F.e.m. de celda

El puente salino

Es capaz de transportar

contiene una C> =
la electricidad

disolucién electrolitica

La disociacion de una sal NacCl
produce iones +y -, cargas HCl
eléctricas capaces de
transportar electricidad a
través de la disolucion

KOH

CH3COOH , CH3COO- + H*

Nat+ + CI
H* + CI
K* + OH-

Electrolitos

v'Los metales transportan electricidad por transporte de e-

v'Los electrolitos transportan electricidad con su masa (22 especie)

v'Mayor carga ionica del electrolito mayor transporte de electricidad

v'Mayor peso del electrolito menor movilidad

v'A mayor [electrolitos] mayor transporte de electricidad
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2. Celdas galvanicas. F.e.m. de celda

El voltaje o la fem de una celda de Daniell en el que la [Cu*?] y [Zn*?]
es de 1,10 V a 25°C.

Sabemos Voltaje Reacciones Sabemos
medir fem de Redox de la calcular
XSabemos la celda S celda ﬁ
calcular? , .
Estan relacionadas Suma de 2
ﬂ semirreacciones de

oxidacién-reduccion
Suma de los 2
voltajes de los
electrodos?

v'Es imposible medir el voltaje de un solo

electrodo

Electrodo
v'Se pude asignar el valor 0 a un electrodo de H,
en particular y calcular el resto en base a él 25
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2. Celdas galvanicas. F.e.m. de celda

Electrodo estandar de hidrégeno (EEH)

| E°=0V El voltaje del resto
de electrodos se

Potencial estandar .
estima en una

< Hygasat de reduccion A
Fatm celda Daniell con
250C 25°C latm 1M un electrodo de H,
2H* (IM)+2 e — H,(g) Reduccion
Pt electrode
| MHCI H, (g) — 2H*(ac) +2e-  Oxidacion

o —_ 0 o —_ 0
ECeIda _+ E cat ECeIda—+ E cat

’ El anodo se oxida, no se reduce, asi que se cambia el signo ‘ 26
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2. Celdas galvanicas. F.e.m. de celda
Zn (s) | Zn?* (A M) || H* (1 M) | H, (1 atm) | Pt (s)

Voltmeter

DRV

-

7Zn <— H; gas at | atm

Salt bridge

-

Pt electrode

1 M ZnSO, 1 M HCI
Zinc electrode Hydrogen electrode
Anodo (oxidacion) Céatodo (reduccion)

Zn (s) — Zn?* (A M) + 2e- 2e"+2H*(1 M) ™/ H, (1 atm)
N— g
——

Zn (s) + 2H* (1 M) —— Zn?* + H, (1 atm) 27
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2. Celdas galvanicas. F.e.m. de celda
Zn (s) | Zn?* (A M) || H* (1 M) | H, (1 atm) | Pt (s)

Voltmeter

B8RV

2

Zn

i Salt bridge 2e +2H* (1 M)

H, (1atm)

Zn (s)

ZnZ (1 M) + 2e

1 M ZnSO, 1 M HC1

Zinc electrode Hydrogen electrode
EOCeIda: E°(Zn/Zn+2) + EO(H+/H2)
ECceiga= -E°(ZN*?/ZN) + E°(H*/H,)
0,76 V = -E°(Zn*%/Zn) + 0
E°(Zn*?/Zn) =- 0,76 V

28
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2. Celdas galvanicas. F.e.m. de celda
Pt (s) | H, (1 atm) | H* (1 M) || Cu?* (1 M) | Cu (s)

Voltmeter

H, gas at I atm —» Cu

Salt bridge

Pt electrode

1 M HCI 1 M CuSOy4
Hydrogen electrode Copper electrode
Anodo (oxidacion) Céatodo (reduccion)
H, (1 atm) — " 2H* (1 M) + 2¢e 2e- + Cu?* (1 M)—— Cu (s)
SN—
——
H, (1 atm) + Cu2* (1 M) —— Cu (s) + 2H* (1 M) 29
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2. Celdas galvanicas. F.e.m. de celda
Pt (s) | H, (1 atm) | H* (1 M) || Cu?* (1 M) | Cu (s)

Voltmeter
o =R
= Cu
H2 (1 atm) Salt bridge i | 2e + CU2+ (1 M)
2H* (1 M) + 2e — ke ” Cu (s)
1 M HCI 1' M CuSOy4
Hydrogen electrode Copper electrode

E°Ceiga= E°(Ho/H) + E%(Cu*?/Cu)
E®eiaa™ -E°(H'/H,) + E®(Cu*?/Cu)
0,34 V = -0 + E°(Cu*?/Cu)
E°(Cu*2/Cu) = 0,34 V

30
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2. Celdas galvanicas. F.e.m. de celda

Zn (s) / Zn*2 (AM) // Cu*2 (IM) / Cu (s)

| Céatodo | dcha

—_—
izq | Anodo | ; -
Oxidacioén
Puente
‘ salino
Zn(s) —=>Zn>*(aq) + 2¢~ ‘
nes n [lq e HZO
. Cl K*
Acumulaciéon de
cargas +: Zn*2

Reduccién

‘ 2¢™ + Cu**(aq) —= Cu(s)

Acumulacién de
cargas -: SO,?

E°ceida= E°(ZN/ZN*2) + E°(Cu*?/Cu)
EOCeIdaz 'EO(Zn+2/Zn) + EO(CU+2/CU)

E°oiqa= -(-0,76) + 0,34
E_OCeIda: 110V
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2. Celdas galvanicas. F.e.m. de celda

Fuerza creciente como agente oxidante

Half-Reaction

E(V)

Fy(g) + 2¢~ —> 2F (aq)

04(g) + 2H (ag) + 2¢~ — 0,4(g) + H,0

C()H(uz/) + ¢ —> Cu:*(uq)

H,0,(aq) + 2H (aq) + 2¢~ — 2H,0

PbO,(s) + 4H*(aq) + SOI (ag) + 2¢- — PbSOL(s) + 2H,0
Ce'(ag) + e —> Ce™(ag)

MnOj (ag) + 8H (ag) + 5¢~ —> Mn**(ag) + 4H,0
At (ag) + 3¢” —> Aus)

Clyg) + 27 —> 2Cl (aq)

Cr,03 (ag) + 14H (ag) + 6~ —> 2Cr** (aq) + TH,0
MnO,(s) + 4H'(aq) + 2¢” —> Mn*'(aq) + 2H,0
0,(g) + 4H'(ag) + 4¢ — 2H,0

Bry(/) + 26 —> 2Br (aq)

NO; (ag) + 4H'(aq) + 3¢ —> NO(g) + 2H,0
2Hg* ' (aq) + 2¢ —> Hgi' (aq)

Hg3 '(ag) + 2¢ — 2Hg(l)

Ag (ag) + e — Ag(s)

l*'c‘”(aq) +e —> Fcz‘(aq)

Os(g) + 2H' (aq) + 2¢° — H,0,(aq)

MnOjy (aq) + 2H,0 + 3¢- —> MnO,(s) + 40OH (aq)
L(s) + 2¢- — 21 (aq)

0,(g) + 2H,0 + 4¢~ —> 40H (aq)

Cu*t(ag) + 2¢7 — Cu(s)

AgCl(s) + ¢& — Ag(s) + Cl (aq)

SO}’(uq) + 4H (aq) + 2¢ —> SO,(g) + 2H,O
Ccu*t(ag) + e — Cu'(ag)

Sn”(uq) + 2 —> Snz’(aq)

2H (agq) + 2¢- —> Hay(g)

+2.87
+2.07
+1.82
+1.77
+1.70
+1.61
+1.51
+1.50
+1.36
+1.33
+1.23
+1.23
+1.07
+0.96
+0.92
+0.85
+0.80
+0.77
+0.68
+0.59
+0.53
+0.40
+0.34
+0.22
+0.20
+0.15
+0.13

0.00 v

Fuerza creciente como agente reductor
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2. Celdas galvanicas. F.e.m. de celda

-
2 - - 2
C 2 2H'(ag) + 20— Hyg) 0.00 [3)
-‘g Pb™*(ag) + 2¢7 — Pb(s) -0.13 .g
= Sn**(ag) + 2¢- — Sn(s) —0.14 [
[e) Ni**(aq) + 26~ —> Ni(s) 025 =
E,’ C(v2+(th) + 2¢7 —> Co(s) N —0.28 -og
c PbSO,(s) + 2¢” —> Pb(s) + SO (aq) —-0.31 )
[} Cd**(ag) + 2¢ —> Cd(s) —0.40 o))
% Fe’ (aq) + 2" —> Fe(s) —0.44 @®©
o Cr‘\"(aq) + 3¢ — Cr(s) —0.74 o
e 7n*'(aq) + 2 — Zn(s) —-0.76 g
o 2H,0 + 2¢” —> Hy(g) + 20H (aq) -0.83 o
o Mn”(uq} + 2¢” —> Mn(s) —1.18 )
Q AP (ag) + 3¢ —> Al(s) —1.66 =
o Be**(aq) + 2¢~ —> Be(s) —1.85 o)
g Mg**(ag) + 2¢- —> Mg(s) —2.37 ©
@ Na ' (ag) + e —> Na(s) —2.71 9
3 Cu”(aq) + 2¢7 —> Ca(s) —2.87 o
I} 51'2+(c¢q) + 2¢7 — Sr(s) —2.89 ﬁ
N Ba®'(aq) + 2¢ —> Ba(s) -2.90 =
[5) K (ag) + ¢~ —> K(s) -2.93 g
LE Li*(ag) + e~ — Li(s) -305 ¢ L

El compuesto que tenga mas fuerza como reductor, se oxidara en
el anodo al tiempo que reducira al otro compuesto en el catodo

33
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3. Ecuacion de Nerst. Potencial de una pila

Cuando la reaccion Redox no tiene lugar

Ecuacion de Nernst L .
en condiciones estandar

Epila = Eopila Q
25°C
E. =FE°. - 0,059 log Q Coeficiente de la
A pila piia reaccion

e que se intercambian en la
reaccion Redox

>1  Ep,<E%), Puede serno espontanea

Q =1 E,,=E%, Novariara
<l E,,>E%), Puede serespontanea

34
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3. Ecuacion de Nerst. Potencial de una pila

Utilidades de la ecuacion de Nernst

1- Cuando la reaccion Redox no tiene lugar en condiciones
estandar [iones] # 1

Zn (s) / Zn*2 (0,5M) // Cu*2 (1,5M) / Cu (s)
0,059 [0,5]

=1,10- log =114V
2 [1,5]

Epila

2- Cuando la reaccién Redox no es espontanea en la direccion
propuesta se podria hacer espontdnea cambiando [iones]

Co(s) / Co™ (M) // Fe'? (1M) / Fe (s)
E°eina= E°(C0/C0™?) + E%(Fe*?/Fe)
E%eia= -E°(C0*2/Co0) + E°(Fe*?/Fe)
E%eiqa= -(-0,28) - 0,44=-0,16 V .
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3. Ecuacion de Nerst. Potencial de una pila

Utilidades de la ecuacion de Nernst

2- Cuando la reaccién Redox no es espontanea en la direccion
propuesta se podria hacer espontanea cambiando [iones]

Co(s) / Co*? (x M) /l Fe*? (y M) / Fe (s)

0,059 [Co*?]

Eyia = - 0,16 - og -
pila > [Fe+2]
(Co? >4-10° Ep,<0 No espontanea
O+
Fe] - 4.106 % =410°  E,,=0 No variara

<4.10° Epia > 0 Espontanea

36
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3. Ecuacion de Nerst. Potencial de una pila

Utilidades de la ecuacion de Nernst

3- Celdas de concentracion

El E,;, depende del fem de la pila en condiciones estandar y de
la concentracién de los iones

Se podra construir una pila compuesta de dos semiceldas
hechas del mismo material pero que tengan distinta
concentracion idnica: celda de concentracion

Zn(s) / Zn*2 (L M) // Zn*2 (1 M) / Zn (s)

ECcaiga= E°(ZN/ZN*2) + E°(ZNn*?/Zn)
EOCeIda: -EO(Zn+2/Zn) + E°(Zn+2/Zn)

E°celda™ -(-0,76) - 0,76=0V
37
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3. Ecuacion de Nerst. Potencial de una pila

Utilidades de la ecuacion de Nernst

3- Celdas de concentracion
Zn(s) / Zn*? (0,2 M) /] Zn*2 (1 M)/ Zn (s)

0,059 [1,0]
Epia=-0- log =0,0296 V
2 [0,1]
Por lo general el fem o E;, suele ser pequefio y a medida que la
concentracion de iones en el catodo y en el anodo se igualan
disminuye adn mas

38
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3. Ecuacion de Nerst. Potencial de una pila

Pila de celda seca

Pasta himeda de ZnCl y NH,C1

15V Capa de MnO,
Citodo de Grafito
Anodo de Zn
Anodo: Zn (s) — Zn2* (ac) + 2e

Céatodo: 2NH:(ac) +2MnO, (s) + 2e- —>Mn,0; (S) + 2NH; (ac) + H,0 (1)

Zn (s) + 2NH, (ac) + 2MnO,, (s) ——Zn?* (ac) + 2NH; (ac) + H,O (I) + Mn,0; (s)

39
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3. Ecuacion de Nerst. Potencial de una pila
Pila de mercurio
. Citodo de Acero
Aislante fnode (Contenedor de Zinc)
1,35V
Mayor duracion
Disolucion de
KOH, Zn(OH), y HgO
Anodo: Zn(Hg) + 20H- (ac) — ZnO (s) + H,O (I) + 2e-
Cétodo: HQgO (s) + H,O (I) + 2e- — Hg (I) + 20H- (ac)
Zn(Hg) + HgO (s) ——ZnO (s) + Hyg (I)
40
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3. Ecuacion de Nerst. Potencial de una pila

Bateria de plomo

Removable cap

2Vx6=12V

Mucha intensidad
en corto tiempo

H,S0, electrolyte

Es reversible

Negative plates (lead grills
filled with spongy lead)

Positive plates (lead grills
filled with PbO,)

Anodo: Pb (s) + SO% (ac) —> PbSO, (s) + 2e°

Catodo: PbO, (s) + 4H* (ac) + SO3 (ac) + 2e- — PbhSO, (s) + 2H,0 (1)

Pb (s) + PbO, (s) + 4H* (ac) + 2S0% (ac) —2PbSO, (s) + 2H,0 (lh
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3. Ecuacion de Nerst. Potencial de una pila

Bateria de i6n litio

e e
Anode Cathode

Li*
R
Liin CoO,
graphite
Nonaqueous electrolyte
Anodo: Li(s) —Li* (ac) + e

Catodo: Li* (ac) + CoO, (s) + e — LiC00, (s)

Li (s) + CoO, (s) = LiCoO, (s) 4
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3. Ecuacion de Nerst. Potencial de una pila

Civmima slértrien

Celdas de combustible (ehirishcia: 104 60t

AM0DD £ CATOLO

i

—
Ent:adade 31 1>

Anodo: )

@0 <— EuadadeOx

“ain asbinnile)

2H, (9) — 4H* +4e

Sty Ualer (=370)
Cétodo:

Salida de H! no wsado

(rorirrlariém) K
O, (g) + 4H* + 4e- — 2H,0 (ac)

@ > Jalidede aive + 3zua

W™, (*IPIM: mendrana de
\ \\ izerzanibic de protones

2H, (g) + O, (9) — 2H,0 ()

\
Cipa Ciopa
mdon | difusms
e

119 enenenien

El H2 encuenta P rutnhasta s

rutn hagta la walizac

capa catmlimdarn i iz
Ruta H20 desde
oo satalizder

Wanopastimales de cashén (., + de platmo &tt;:m 43

OCW 2011 © M2 Pilar Ruiz Ojeda, Borja Mufioz Leoz. Fundamentos Quimicos de la Ingenieria

4. Corrosion

Corrosién Deterioro de los metales debido a procesos
electroquimicos

La oxidaciéon mas conocida es la del hierro

Fe —Fe,O, Es muy poroso
No impide la corrosion

Numerosos metales crean una capa protectora cuando se
oxidan que impide que continde la oxidacién

Al 7 ALO,
Cu CuCOq,
Ag — Ag,0

Gran rapidez de oxidacién
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4. Corrosion

Corrosién Deterioro de los metales debido a procesos
electroquimicos

La oxidaciéon mas conocida es la del hierro

Fe —Fe,O, Es poroso
No impide la corrosion

El aluminio es uno de los metales que mas rapido se oxidan

Al — Al,O, Es insoluble y crea una capa protectora

El 6xido del cobre es el producto deseado habitualmente

Cu CuCO, Es insoluble
Crea capa protectora
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4. Corrosion

0O,

Aire 2
A A
gua e j Oxido
AP
Fe’*
U Hierro
\ 7
/

Anodo Cétodo
Fe(s) —Fe™*(aq) + 2¢~ 03> +4e—> 2H,0(])
2 3 -
FeTtlag) —>FeT(ag) + ¢ co, H,S0, - HNO, (lluvia 4cida)

Fe(s) / Fe*2 (x M) // O, (y M) / H,O (I)  Fe*2/ Fe*3 (x M) // O, (y M) / H,0 ()
O qu= EO(Fe/Fe™2) + EQO,/H,0)  E°, 4= E(Fe*2/Fe*?) + E9(O,/H,0)

E°coun= -E°(FE"2/Fe) + EXO,H,0)  E°uqq,= -E°(Fe*¥/Fe?) + E(O,/H,0)
EOuge= -(-0,44) + 1,23 = 1,67 V E°eisa= -(0,77) + 1,23 = 0,46 V
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4. Corrosion

Medios para evitar la corrosion

v'Pintura que aisle el hierro de la atmoésfera (medio
oxidante)

v'Pasivacion: ataque con oxidante fuerte (HNO,)

v'Aleaciones: Fe+Cr (acero inoxidable)
Se oxida el Cr y se crea capa protectora

v'Cuidado al recubrir con otro metal

) o Pelicula de agu Pelicula de oz
+ — .
Cu2(ac)+2eCu(s) %034V e B |, E fufr
Fe*2 (ac) + 2e-—Fe (s) E° -0,44\  corosion " ?;,\6 .
Fal - Bt _ Oy + o
25"‘“"’“\1‘ - il 40‘.\'1-407'1_
Fe*2 (ac) + 2e-—Fe (s) E®% -0,44V _, Frena A Py
corrosién 0 G e
Zn*2 (ac) + 2e-—Zn (s) E® -0,76 V i 4.0H e
Cu
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4. Corrosion

Medios para evitar la corrosion

v'Proteccién catodica: convertir al metal que se quiere proteger
en el catodo de una celda galvanica

e

= A
> Depositos
Tuberias
/P,
Oxidation: Mg(s) —» Mg (ag) +2¢~ Reduction: O,(g) + 4H*{ag) + 4¢ —= 2H,0(/)

Conectar con un metal que tenga mayor tendencia a oxidarse Zn o Mg

Series galvanicas para diferentes ambientes "
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5. Electrolisis. Ley de Faraday

Si la reaccion Espontanea Obt8ndre,mos
Redox E°>0. energia

Si la reaccion Si aportamos

No espontanea

Redox E°<0. energia tendra lugar
Bateria Puente Salino
Electrodo Electrodo
catodo anodo
Electrolitox " = Electrolito
S04
———

Disolucion

de ZnS0,
(4]

i In* 426 = Zn Cu+2e —Cu®
o0 N i
7n reduccidon oxidacion
()
Cri+Zn* > Cu® +2Zn AG >0 49
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5. Electrdlisis. Ley de Faraday
Electrélisis —> Induccién de una reaccion quimica no espontanea
por medio de la electricidad en una celda
electrolitica

! corriente eléctrica
| ereada por una
! pila o un generador

-

Importantes aplicaciones industriales
v'Purificacion de metales

v'Recubrimiento de metales (joyeria)

v'Eliminacién de metales en aguas
en pocos min la placa

se& cubre de una delgada capa
de cobre

v'Eliminacion de metales en lodos

50
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5. Electrolisis. Ley de Faraday

2 procesos electroliticos son especialmente importantes

| Electrdlisis de CINa | | Electrodlisis de H ,0 |

Battery Battery

e e e \\ e
Anode I Cathode Cathode

I Anode | I

I =

‘ ‘ —— Molten NaCl

‘ — Dilute H,SOy solution

Oxidation Reduction Oxidation Reduction
2CIm—> Cly(g) + 2¢~ 2Nat + 2¢~ —» 2Na(/) 2H,O(l) — Oy(g) + 4H™(aq) + 4e~ 4H%(aq) + 4¢- —=2Hx(g)

51
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5. Electrolisis. Ley de Faraday

Ley de Faraday

La cantidad de producto depositado en una
celda electrolitica es proporcional a la cantidad
de electricidad suministrada por la bateria

La carga de coulombios

que debe suministrar la pila
1 mol e =96500 C Y para que se transfiera en la

reaccion Redox 1 mol de e

Carga (C) = intensidad (A) x tiempo (s)

OCW 2011 © M2 Pilar Ruiz Ojeda, Borja Mufioz Leoz.

Cantidad de
Cantidad de compuesto
electricidad oxidado/reducido

Masa de producto (g) (1)

52
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5. Electrolisis. Ley de Faraday

Anodo 2Cl-(ac)

Catodo Ca*? (ac) + 2e

Cl, (g) + 2e
Ca(l)

Ca*? (ac) + 2CI- (ac) —"Ca(l) + Cl, (9)

¢, Cuanto Ca se depositara y cuanto Cl se liberara al hacer pasar una
corriente de 0,452 A por una celda electrolitica durante 1,5 horas

1 mol e 1 mol Ca 40,08 g Ca
0,452AM,5n 208 H1C E A9 4507 g ca
1h 1A% 96500C 2 mol e 1 mol Ca

1mol e 1mol Cl, 24,441 CI
36OOSD1C 0 0 2 4 2

0,452A01,5h ’ =0309 | Cl,
1A% 96500 C 2 mol e 1 mol Cl,
VanI:EF =1E(D,O82[61273+25):24’44| ]
53
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6. Resumen

1- Las reacciones redox implican la transferencia de e  lectrones. Las
ecuaciones que representan los procesos redox se ba  lancean con el
método del i6n-electrén.

2- Todas las reacciones electroquimicas implican la tr ansferencia de
electrones y, por tanto, son reacciones redox

3- En una celda galvéanica se produce electricidad graci as a una
reaccion quimica espontanea. La oxidacion ylaredu  ccion se llevan
acabo por separado en el anodo y en el catodo, resp  ectivamente, y
los electrones fluyen a través de un circuito exter no.

4- Las dos partes de una celda galvanica son las semic  eldas, y las
reacciones en los electrodos son las reacciones de semicelda. Un
puente salino permite el flujo de iones entre las s  emiceldas.

5- La fuerza electromotriz (fem) de una celda es la di  ferencia de

voltaje entre los 2 electrodos. En el circuito exter no, los electrones

fluyen desde el anodo hacia el catodo en una celda  galvanica. En

disolucién, los aniones se mueven hacia el anodo y los cationes

hacia el catodo 54
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6. Resumen

6- Los potenciales estandar de reduccion indican la te ndencia
relativa a proceder de las semirreacciones de reducc  i6n, y pueden
utilizarse para predecir los productos, la direccid nyla
espontaneidad de las reacciones redox entre diversa s sustancias.

7- La ecuacion de Nernst establece la relacion entre la fem de la celda
y las concentraciones de los reactivos y de los pro ductos en
condiciones de estado no estandar.

8- Las baterias, formadas por una o mas celdas galvani  cas, se
utilizan ampliamente como fuentes de energia autbono  mas. Las mas
conocidas son la bateria seca, la bateria de mercur oy la bateria o
acumulador de plomo de los automoviles. Las celdas de combustible
producen energia eléctrica a partir de un suministr 0 continuo de
reactivos.

9- La corrosion de los metales, como la oxidacion del hierro es un
fenédmeno electrolitico.

55
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6. Resumen
10- Para inducir una reaccién quimica no espontaneaenu  na celda
electrolitica se emplea corriente eléctrica de una fuente externa. AL
cantidad de producto formado o de reactivo consumid o dependera
de la cantidad de electricidad transferida al elect  rodo.
11- La cantidad de electricidad que transporta un mol d e electrones
es igual a 96500 C

56
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