Equilibrio Quimico (IV):

Oxidacion - Reduccion
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Concepto de oxidacion y reduccion

Conceptos Previos

Oxidacion: Reduccion:
ganancia de ox1geno perdida de oxigeno
perdida de hidrogeno ganancia de hidrogeno
pérdida de electrones ganancia de electrones

2Mg (s) + O, (9) — 2MgO (8)
2Mg ——2Mg?" + 4e- Semireaccion de oxidacion
02 + 4e- — 2% Semireaccion de reduccion
2Mg + O, + 46 —— 2Mg?" + 207 + 4¢
2Mg + 0, — 2MgO
OXIDACION Y REDUCCION SIMULTANEAMENTE



Concepto de oxidacion y reduccion

Barra de Hilo de Cu
Zn,en una en AgNO;,
disolucion
de CuSO,

The £n
bar is in
aqueous
solution
of CuS0O,

Ag'se
deposita

~ Tones Cu?*
como Ag

S€
convierten a
Cu
A. Oxidante: elemento que oxida al compuesto con quien se enfrenta.

A. Reductor: elemento que reduce al compuesto al que se enfrenta.

. Que reacciones ocurren?



Concepto de oxidacion y reduccion

Numero de Oxidacion

Carga que tendria un atomo en una molécula o compuesto
covalente si1 los electrones estuviesen totalmente transferidos,

es decir s1 estuviesen como 10n.

1. Elementos libres en su estado natural tiene numero de oxidacion cero.

Na, Be, K, Pb, H,, O,, P, =0
2. Eniones monoatomicos, el numero de oxidacion es 1igual a la carga del 10n.
Lit, Li=+1; Fe*", Fe=+3; 0>, 0=-2

3. El numero de oxidacion del oxigeno es normalmente —2. En H,O,y O,% es —1.

4. El nimero de oxidacion de hidrogeno es +1 excepto en los hidruros metalicos que

es —1.



Concepto de oxidacion y reduccion

Numero de Oxidacion

Carga que tendria un atomo en una molécula o compuesto
covalente si1 los electrones estuviesen totalmente transferidos,

es decir s1 estuviesen como 10n.

5. Los metales del grupo IA tiene +1, los metales IIA tienen +2 y el fluor
tiene —1.

6. La suma del nimero de oxidacion de los atomos de una molécula es igual
a la carga de las molécula o 10n.

Determinar el n° de oxidacion de los atomos de

los siguientes compuestos:
KMnQO, Na* SO,~ K,Cr,0,




Concepto de oxidacion y reduccion

Oxidantes

En compuestos covalentes NO SE DEBE HABLAR
de pérdida o ganancia de electrones ya que estos estan
compartidos en el enlace y forman parte de los dos
atomos.

Oxidacion => Aumento del N° de oxidacion
0 2

/n =27n%" + 2e-

Reduccion => Disminucion del N° de oxidacion
4+ 0

Zn*" + 2e-=d7Zn



: 11.2. .
% Ju§te de reacciones f.edo, Sio"
Sdio 4cido y en medio



reacciones redox

La oxidacion de Fe?* a Fe3™por el Cr,O-.* en Medio acido

1. Se escribe la reaccion sin ajustar y se asignan nimeros de oxidacion
Fe* + Cr,0,> ——Fe’" + Cri*

2. Se separa la ecuacion en dos semireacciones.

+2 +3

Oxidacion: Fe2t —— Fe3t
+6 +3

Reduccion:  Cr,02 — Cr?*

3. Se ajustan los atomos diferentes del O y H en cada semireaccion.

Cr,0,> — 2Cr’*



reacciones redox

La oxidacion de Fe?* a Fe’™por el Cr,O-* en medio acido

4. Parareacciones en medio acido, anadimos H,O para ajustar los
oxigenos y H" para ajustar los atomos de H.

Cr,0,2- — 2Cr** + 7H,0
14H* + Cr,0.,> — 2Cr*" + 7TH,0

5. Afiadimos electrones para ajustar las cargas donde corresponda.

Fe?t —— Fe’™ + le
6¢” + 14H" + Cr,0,> — 2Cr’* + 7H,0



reacciones redox

La oxidacion de Fe?* a Fe3*por el Cr,0,* en medio acido

6. S1 es necesario se iguala el numero de electrones intercambiado en
las semireacciones multiplicando por un coeficiente apropiado..

6Fe?™ — 6Fe’" + 6¢
6¢” + 14H" + Cr,0,> —— 2Cr** + 7H,0

7. Se realiza el ajuste global, sumando las dos semireacciones. El
numero de electrones en ambos lados es el mismo.

Oxidacion: 6Fe2t —— 6Fe3t + 6&
Reduccién: 6+ 14H + Cr,0.,> —— 2Cr** + 7H,0

14H* + Cr,O,* + 6Fe?* —— 6Fe*" +2Cr’* + 7H,0
27 2



reacciones redox

8. Verificar que el numero de atomos y cargas son correctas en el

balance.
14x1 — 2 + 6x2 =24 = 6x3 + 2x3

9. Para las reacciones en Medio Basico,

10. Se ajustan los oxigenos anadiendo moléculas de agua en el
miembro con exceso de oxigeno.

11. Se afiaden OH™ para ajustar los H" en el miembro con defecto de
protones.

12. Se siguen trabajando como en medio acido.
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Pilas electroquimicas

Cu(s) +2Ag"(aq) Cu(s) + Zn>"(aq)
Cu?(aq) + 2 Ag(s) No h.a,y
reaccion

. Como podemos explicar esto? => Valores de EY



Pilas electroquimicas

CcIMiCClula ClicClroquimica

La semicélula esta formada por un electrodo metalico, M, sumergido parcialmente en una
disolucion acuosa de sus iones, M™. (No se muestran los aniones necesarios para mantener la
neutralidad eléctrica de la disolucion)

{miidaeacn

Anodo ‘ Oxidacion
M — M +¢

Electrodo

Catodo mmm) Reduccion
M"+e — M

\ Electrolito



o

elda electroquimica

CELDA GALVANICA: Permite convertir la energia
quimica de una reaccion en electricidad

= A
8" Voltimelno 7
¢

Puendx salino | KMNCy g )]

Constituyentes:

2 semicé¢lulas

Electrodos (anodo y catodo)
Electrolitos

Conexi0n electrodos: Cables
Conexi0n electrolitos: Puente salino

Semicélula

CELDAS ELECTROLITICAS:
Utilizan la electricidad para
llevar a cabo una
transformacion guimica no
espontanea.

| E

Eu‘l +

f A

AL

NO g 1,00 )4 AgNChiagh LOOM




Pilas electroquimicas

s

elda electroquimica

Se genera electricidad como consecuencia de una reaccion
redOX esponténea. Voltmeter

i —Cr K= b
AnOdO (_) I Salt bridge 2 |
oxidacion

Catodo (+)

b4
7 reduccion
Cotton
503_ plugs
ZI’I2+
ZnS0, solution CuS0O, solution

Flujo de ¢:
Del anodo al catodo

Zn is oxidized Cu** is reduced
to Zn”" at anode. to Cu at cathode.
n(s) —= Zn2+(aq) +2e” et Cuz"'(aq) —= Cu(s)

Net reaction

Zn(s) + Cu*(aq) —=Zn**(ag) + Cu(s)




Pilas electroquimicas

s

S
elda electroquimica

Electrodo: Superficie sobre la cual se produce la oxidacion o
reduccion.

La diferencia de potencial entre
el anodo y el catodo se llama:

* \oltaje de la celda

\

» fuerza electromotriz (fem)

e Potencial de la celda



Pilas electroquimicas

.erminologia

o

Flujo de Vollimetro
elecirones

Puente salino

Knoda gl KNO, (ag) . Cilndo

J

—_— ——ee

[
|
5

Limite entre fases
(electrodo/disolucion)

\ Zn(NOyh(aq) 1.00M Cui{NOq)ytag) 1,00 M

Zn(s) | Zn**(aq) || Cu®*(aq)|Cu(s) E_,=1,103V

C
Anodo - Oxidacién Catodo - Reduccion



Pilas electroquimicas

s
erminologia

* (C¢lulas galvanicas:

— Producen electricidad como resultado de reacciones
quimicas espontaneas.

e (¢lulas electroliticas:

— Se utiliza electricidad para llevar a cabo una
transformacion quimica no espontanea.

* Pareja, M|M"":

— Un par de especies relacionadas por una variacion en el
numero de €.



Pilas electroquimicas

Potenciales estandar de

electrodo

* Los voltajes de las celulas, es decir, las diferencias
de potencial entre los electrodos, son una de las
determinaciones que pueden llevarse a cabo con
mayor precision.

 Es dificil establecer el potencial de un electrodo

individual.

 Eleccion del cero arbitrario.

Electrodo estandar de hidrogeno (EEH)



Pilas electroquimicas

Potenciales estandar de hidrogeno
Potencial de reduccién normal (E°) es el voltaje asociado con una reaccion de

reduccion a un electrodo cuando todas las soluciones son 1 M y todos los gases
estan a 1 atm. (a 25 °C)

(- cati H, GAS a 25 °C

de Pt

Tubo de vidrio
para alojar
Haig)

L

=—Il,(g.] bar)
2H(a=1)+2e2H,(g, 1 bar) E°=0V

No reacciona, actlia como superficie para

3 9 - = —_— . . .y
Electrodo de Pis) que sucedan las reacciones de oxidacion o

reduccion del Hidrogeno en funcion de cual
Hiug. a = 1) sea el electrodo al que se conecta.

Burbujas de 1,(g) Pt|H,(g, 1 bar)]H (a=1)



Pilas electroquimicas

Potenciales de electrodo estandar

Voltmeter

Salt bridge

Zn (S) | Zn?* (1 M) || H* (1 M) | H, (1 atm) | Pt ()

-
En[ =+— H- gas at 1 atm

- Pt electrode

EO 1:EO

Zinc electrode Hydrogen electrode ce

IM ZnS0O, 1M HCI

EO

catodo anodo

Al poner en contacto estos dos electrodos se observa:

-El electrodo de Zn pierde masa =» Zn se oxida (anodo)

-Se desprende H, en el electrodo de H, =» H se reduce (catodo)
-El potencial que indica el voltimetro es 0, 76 V



Pilas electroquimicas

Potenciales de electrodo estandar

Anodo (oxidacion): /n(s) — Zn*" (1 M)+ 2e

Catodo (reduccion):  2e¢ +2H*(1 M) — H, (1 atm)

Zn () + 2H* (1 M) —— Zn*+H,(1atm) E%,=0.76 V

0 _EO0  [EO o o
ECeii T ECat. EAnodo T EH/H2 EZn/Zn”

0,76 V =0~ E°

n/zZn*?

/n*" (1 M)+2¢ —— Zn E°=-0.76 V



Pilas electroquimicas

Potenciales de electrodo estandar

Voltmeter Pt (s) | H, (1 atm) | H (1 M) || Cu?t (1 M) | Cu (5)
e~ g

m >
W'Cu

H- gas at 1 atm —=
Salt bridge 1

Pt electrode

1M HCI .
Hydrogen electrode Copper electrode

Ege”: 034 V



Pilas electroquimicas

Potenciales de electrodo estandar

Anodo (oxidacion): H, (I atm) —— 2H" (1 M) + 2¢
Catodo (reduccion): 2¢”+ Cu?" (1 M) —— Cu (s)

H, (1 atm) + Cu?* (1 M) —— Cu (s) +2H" (1 M)
0 _ o o 0
Cell — ECat. o Anodo E Cu/Cu*? E

034V =ES -0

2e-+ Cu2+ (1 M) —— Cu(s) E=0,34 V




Pilas electroquimicas

TABLA 21.1 Potenciales estandar de electrodo (reduccién) a 25 °C

Semirreacciéon de reduccion E°,V
Medio acido
Fafg) + 2 —> 2 F (aq) +2,866
O5(g) + 2 aq) + 2e” —> O4(g) + H,O() +2,075
S,0.2 (aq) + 2e —> 2 SO, (aq) +2.01
H,O.(aq) + 2H'(aq) + 2e — 2 HLO(]) +1,763
MnO, (aq) + 8 H(aq) + 5 e~ —> Mn>(aq) + 4 H,O(l) +1,51
PbO,(s) + 4 H'(aq) + 2e —> Pb¥'(aq) + 2 H,O() +1,455
Cls(g) + 2e” —> 2 Cl (aq) +1,358
Cr,0;° (aq) + 14 H'(aq) + 6 e ——> 2 Cri'(aq) + 7 H,O(1) +1,33
MnO,(s) + 4 H(aq) + 2 e ——> Mn2>*(aq) + 2 H,O() +1,23
O.(g) + 4 H"(aq) + 4 e” —> 2 H,O() +1,229
210, (aq) + 12H'(aq) + 10 e —> Iy(s) + 6 H,O() +1,20
Bryl) + 2 — 2 Br (aq) +1,065
NO, (aq) + 4 H (aq) + 3 e ——> NO(g) + 2 H,O(l) +0,956
Ag'(ag) + e —> Ag(s) +0,800
Fe*'(aq) + e —> Fe®'(aq) +0.771
O.(g) + 2H(aq) + 2e —> H,0:(aq) +0,695
I(s) + 2e" —> 2 I (aq) +0,535 . . .
Cu*'(ag) + 2¢ — Cus) +0,340 Aplicaciones del potencial
SO, (aq) + 4 H'(aq) + 2e¢ — 2 HLO() + SO.(g) +0,17
Sn**(aq) + 2" — Sn**(aq) +0,154 de electrodo:
S(s) + 2H (aq) + 2¢ —> H>S(g) +0,14
2H'(aq) + 2 e —> Hai(g) 0
Pb*'(aq) + 2e — Pb(s) —0,125
Sn*'(aq) + 2e —> Sn(s) —0,137 ° 1
Fe?'(aq) + 2e — Fe(s) —0.,440 f°e°m de la plla
Zn*"(aq) + 2e” —> Zn(s) —0,763 ° 14 :
e CHE constante de equilibrio
Mg?"(aq) + 2 ¢ —> Ma(s) %330 e pH
Na™(aq) + e —> Na(s) —2,713 p
Sy L —3 oq e
el Rl o » productos de solubilidad
Li'(aq) + e ——> Li(s) —3,040
Medio basico
0s(g) + HL,O) + 2e¢ —> Os(g) + 2 OH (aq) +1,246
OCl (aq) + H,O() + 2e” ——> Cl (aq) + 2 OH (aq) +0,890
O.(g) + 2 H,O() + 4 e —> 4 OH (aq) +0,401

2 H,O() + 2e —> Hy(g) + 2 OH (aq) —0.828




Pilas electroquimicas

Relacion entre E

AG y K,

cel’

* La celda realiza un trabajo denominado trabajo
eléctrico. = -nFE_,

elec

— Movimiento de cargas eléctricas.

« Constante de Faraday, F =96,485 C mol-!.

AG =-nFE_, AG = AG° - RT InQ

1 |
AG°=-nFE°_, ™= AG°=-RTInK=-nFE°,



Pilas electroquimicas

Relacion entre

AG=AG°+RTInQ

-NFE=-nFE°+RT In Q

Ecuacion de Nernst

RT

E=E0- =—1n
nF <
AG® = > Condiciones distintas de las normales
o RT (8.314 HRemdl)(298 K)
Ecellz_an_ In K
nF n (96,500 HVemdl)
£ o 0257V | L g po. D0592V

n n



Pilas electroquimicas

e
ambDIO ESPONtaneo

AG < 0 para el cambio espontaneo.
== Por tanto, E°_, > 0 porque AG® _, =-nFE°_,.

* E®.;>0. Lareaccion tiene lugar de forma
espontanea en sentido directo para las

condiciones indicadas.

E°..; = 0. Lareaccion esta en equilibrio para las
condiciones indicadas.
E° 1 <0. Lareaccion tiene lugar de forma
espontdnea en sentido mverso para las

condiciones indicadas.

cell



Pilas electroquimicas

e
ambDIO ESPONtaneo

EY=0 7@>[ 1=0

AGS) < AG®° = -RTInK
Condiciones
0
AG K Ecetaa reaccion
Negativa >1 positiva Espontanea
0 ~1 (0) Equilibrio
Positiva <1 Negativa No espontanea




Pilas electroquimicas

Ejemplo

Aplicacion de la ecuacion de Nernst para determinar E_,.

¢ Cual es el valor de E_, para la pila voltaica representada en la siguiente figura
y cuyo diagrama se da a continuacion?

PUFe0.10M)Fe 020 A L0 MiAe) RTINS

& g

c Yoliimetro

Hilo de Puente salino

P _\ Anodo KNO{aq) \ Clinodo
l - - :"'LE! I

- E | ‘

Fe2 (010 M) Ag'(1LOM)
Fe?* (0,20 M)




Pilas electroquimicas

Ejemplo

(F—al 0,0592 V
E e Ecel - Ecelo B , 10g Q
Hile de Puente salino n
P ﬂ\ﬁmuiu, [ KNu,{dq: . Ciitodo 1e
i 1 H 2 F
l ﬂsl Ecel - Ecelo B 07059 v log [2+e ] n
| i | n [Fe2*] [Ag]
E e |
err LWL E.,=0,029V-0,018V=0,011V

Pt[Fe2*(0,10 M),Fe3*(0,20 M)||Ag*(1,0 M)|Ag(s)

Fe*(aq) + Ag*(aq) — Fe’*(aq) + Ag(s)
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Celdas de concentracion

Celdas de Concentracion

Son pilas formadas por un anodo y un catodo del mismo
material pero diferente concentracion de 1ones.

Anodo : Zn(s) — TZn*" (clM)+2e  Eg=-F9

Catodo:  Zn?' (c2 M) +2e:—— Zn (5) Ec=EY

/n** (c2M) —— Zn*(cl M)

EY .= 0 pero existe diferencia de potencial debido a las concentraciones distintas

7n*" (c1 M
0052V [ Zo* (I M) ]

n s | Zn2" (c2 M) ]

E=E'-

Proceso espontaneo en el sentido en el que se diluye la disolucidn mas
concentrada, mientras que la disolucion diluida se hace mas
concentrada ( Similar a mezcla de dos concentraciones)



Pilas electroquimicas

Ag|lAgr(satd Agl)||Ag™ (0,10 M)|Ag(s) E=0,417v

Ag (0,100 M) + e — Ag(s)

Ag(s) — Ag'(satd) + e

|
|

Retes) Aglisatd ng ) (0.100M)

e g
-l i

N
I
I Ag®(0,100 M) — Ag'(satd M)

Utilizacion de una celula voltaica para determinar K, de un soluto poco soluble.



Pilas electroquimicas

Utilizacion de una celula voltaica para determinar K, de un soluto poco
soluble.

Calcule K para el Agl con los datos suministrados para la reaccion.

Agl(s) = Ag'(aq) + I'(aq)

Representemos por x el valor de [Ag+] en una disolucién saturada de ioduro
de plata:

Ag" (0,100 M) — Ag'(satd M)

0,0592 V 0,0592V  [Ag']l,
logQ= E_°- log " 1Al
n N [Ag ]0,10 M disol




0,0592 Ag'l.,
E.= E.°- Vlog A8 L agt

cel
n [Ag+]o,1o M disol

0,0592 X
Ecel - EcelO B : lOg
n 0,100

0,0592 v
1

0,417=0 - (log X —log 0,100)

loo X = 10e0.100- —2M7 1 704= 804
0gR= 08UV o592 T T T

En una disolucion saturada de Agl las concentraciones de Ag™ e I son iguales

X=1080=91x10° — K _=[Ag][l]= x2=8,3x10""7
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Pilas electroquimicas

Tipos de Pilas Electroquimicas

* Pilas primarias o no recargables Reaccion no es reversible.
-pilas secas
-pilas alcalinas

* Pilas secundarias o recargables Reaccion reversible (Electricidad)
-Acumuladores plomo
-Baterias mercurio
-Baterias litio en estado solido
-Pilas de Niquel
-Celda de combustible H-O



Pilas electroquimicas

™1 ™__° . R N
rilas rrimarias | S
eparador de papel
_ _ ) Pasta humeda de
Pila seca: Pila de Leclanche ZnCl, y NH,Cl
(1860) Capa de MnO,
T Catodo de grafito
= Anodo de Zn
Anodo: Zn(s) — Zn’"(aq) +2e

Catodo: 2MnO, (s) + H,O (I) + 2ee =™ Mn,0; (s) + 20H-

2NH, (aq) + 20H- (ac) —— 2 NH, (aq) +2 H,0 (1)
Zn (s) + 2NH] (aq) + 2MnO, () —— Zn?* (aq) + 2NH, (aq) + H,O (I) + Mn,O; (s)

ApH en el catodo

BARATA PERO SE E DISMINUYE RAPIDAMENTE < Zn** en el 4nodo _
Zn se disuelve en electrolito

SOLUCION: Pilas alcalinas (Sustituye NH,C1 por NaOH)



Pilas electroquimicas

Pilas Secundarias

Anod
Bateria nodo __ Catoda
0 acumulador de plo
Varias células unidas en ﬁﬁ‘

serie

~ Acido sulfurico

La tipica bateria de 12 V
6 celulas X 2V.

Placas negativas
" de plomo

Placas positivas
de oxido de plomo

Anodo: Pb (s) +SO¥ (ag) — PbSO, (s) +2e
Catodo:  PbO, (s) + 4H" (ag) + SO*(aq) + 2e¢ — PbSO, (s) + 2H,0 (1)

Pb (s) + PbO, (s) + 4H* (aq) + 2SO; (agy— 2PbSO, (s) + 2H,0 (1)



Pilas electroquimicas

°1

Pilas Secundarias

Catodo de acero

Bateria de mercurio : : ,
Aislamiento I Anodo de 7Zn
-CARAS f-
-PEQUENAS Y ELEVADA
CAPACIDAD
-E NO VARIA CON EL USO
-RECARGABLES PERO NO 3 N
RENTABLE Solucion electrolitica de KOH
y pasta de Zn(OH), y HgO

Anodo:  Zn+20H- (aq) — ZnO (s) + H,0 () + 2¢-

Catodo: HgO (s) + H,O (I) + 2e— Hg (l) + 20H" (aq)

Zn+HgO (s) — ZnO (s) + Hg (I)



Pilas electroquimicas

Pilas Secundarias

Bateria de Litio en estado sélido ( e
_IL | —
e ~
Anodo Catodo
E superioresa3 V. . -
. Li*
Poca duracion >
(')Futuro? Electrolito solido

Li— Li"+e TiS,+ e — TiS;



Pilas electroquimicas

.1 IR 1 . Pilas voltaicas con los constituyentes fuera
Pilas Secundarias  piets ’

Celdas de combustible

. Anodo ( } Catodo

Transformador de E H, —% -0
Electrodo de Electrodo de
grafito poroso —I I - grafito poroso
+ | +
Pt, Ag, CoO Pt, Pd

=» Electricidad

qU.lIIllCEl .
Hot KOH solution
Oxidation Reduction
2H,(g) + 4OH (ag) —> 4H,0(l) + 4¢~ 0,(g) + 2H,0() + 4¢~ —> 40H (aq)
Anodo: 2H, (g) + 40H- (aq) — 4H,0 (I) + 4e
Catodo: O, (@) +2H,0 (I) +4ec — 40H (aq)

2H, (9) + O, (9) — 2H,0 (I)
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Electrolisis

Electrolisis

Es el proceso en el cual la energia eléctrica se usa par que una

reaccion no espontanea tenga lugar.
Hidrolisis del NaCl fundido

Cl, gas DALETY
I NaCl \\
L l N e A Ye
Anodo (+) " Catodo (-)
Liquid Na -— — Liquid Na I ‘ I ‘
TR
= !
__ Nacl
fundido
) ) Oxidation Reduction
Catodode Fe | CatododeFe 5o, qppyi2e-  2Na* 4 2e- —= 2Na()

Anodo de carbon
Celda de Downs



Electrolisis

4

Electrolisis

Hidrolisis del H,O Bateria

e A \\ Ye

Anodo |
El H,O no se ' ‘
descompone en un 1
vaso a 25!!!!

Oxidacidon
2H,0(l) = O4(g) + 4H*(aq) + 4e

. Catodo

1
- Disolucion sulfurico

diluido (proporciona iones)

Reducion
4H™(aq) + 4¢~ —>2H»(g)
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Leyes de Faraday

.
eyes de Faraday

1. La cantidad de sustancia que se oxida en el anodo o que se
reduce en el catodo es proporcional a la cantidad de electricidad que
Atraviesa la celda.

2. Durante la electrolisis un Faraday de electricidad reduce y oxida
un equivalente de agente reductor y oxidante.

N = [.t 1 mole e =96,500 C

cda







Valoraciones redox

*¢* Valoracion: Determinacion de la concentracion de una disolucion a
valorar por medio de una disolucion valorada. La especie
cambia de color durante la valoracion.

‘En el punto de equivalencia se cambia el color. \

Numero equivalentes oxidante = Numero de equivalentes de reductor

% — %
Nox Vox Nred Vred

Vox Mox Vox - Vred Mred Vred
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Corrosion

Degradacion o deterioro de un material en
orrosion un/por un determinado medio.

¢

La Corrosion es una reaccion interfacial irreversible de un material con
su medio ambiente, que 1mplica un consumo del material o una
disolucidn en el material de algiun constituyente del medio.

N\

A
AG Metal (M)

AG >0
Metalurxia \
AG >0 Pilas \
L Corrosion
Baterias

1
Anodos de sacrificio

)

Mineral (MOx) Producto de oxidacion
(MOx)

—>
Coordenada de reaccidon



Corrosion

O1TOS101

Células voltaicas no deseadas

En disolucion neutra:
O,(g) + 2 H,0(l) + 4 e — 4 OH-(aq) Eo,on- = 0,401V

2 Fe(s) —» 2 Fe?*(aq) +4 € Eroper=-0,440 V

2 Fe(s) + O,(g)* 2 H,O(l) — 2 Fe**(aq) + 4 OH (aq)
E.=0841V
En disolucion acida:

O,(g) +4H(aq) +4e —4H,0(aq) Eq, o= 1,229V



Corrosion

O1TOS101

1. Ingenieria civil

2. Industria Quimica e naval
3. Hidraulica

4. Fontaneria



Corrosion

O1TOS101

e Paradas de produccion (p.e. en calderas)

Indirectas <, Pérdida de producto (canalizaciones)

tedidace r e Pérdida de producto por contaminacion.
Pérdidas: e Pérdida de rendimiento del proceso.
e Pérdidas por sobredimensionamento. : :
e Pé¢rdidas por accidentes/lesiones (personas, medio ambiente)

Directas <

Importancia social y medioambiental:

Representa una carga financiera importante para las empresas.

Representa una pérdida importante de recursos naturales: 10-12% de la produccion mundial de acero
se pierde por corrosion

Gasto energético asociado al anterior = contaminacion.

Provoca dafios materiales y de vidas humanas.




Corrosion

— Los -uet,,les no nobles no son estables en medios
Orro Slon acuosos acidos o en presencia de oxigeno.
A
1 02/0H o ANODO: 7Zn ——>7Zn?t+2e"
CATODO: 2H"+2e — > H

- H/H, HCI O b - 2
" Zn @/ GLOBAL: Zn+2H"—— Zn?" + H,

1 Mn+/M o \®®®
H+/ \

% La pila de corrosion se forma porque en los metales hay:
ZONAS ANODICAS: Zonas donde se produce la oxidacion, es decir, donde el metal tiene mayor tendencia a
oxidarse. Se deben a la presencia de impurezas, defectos estructurales, etc.

ZONAS CATODICAS: Zonas resistentes a la corrosion donde tiene lugar la reduccion

7 L L L
A
AiCi AiCiAiCiA
, g , 1 CiA AiCiAiC
En un metal puro, las zonas anddicas y catddicas se reparten <
. . e A A A
alternativamente de forma homogénea
L8 (A (A C
A AT CAECE A




Corrosion

_ :
C — Existe un valor de la
D
1 as . e OO Sln concentracion de M?* por

oxida (corroe) wmp [M™],

debajo del cual el metal no se

M™  peduccion ~\ En el equilibrio: AG=0 ye=0
e
s Mt Oxidacién PO LIl [Mn+ ]

nF

. +
OH 4c) Hac)

[Mn+] _ EXP[HFSOJ
© RT

Si [Mr*] > [M"]
Si [M™] < [Mn']

mmp ©>¢° y el metal se oxida ]
[Mn+]1imite =10 ° M

mmp ¢<¢&° y el metal no se oxida




Corrosion

?1]1as de Corrosion

o

OXIDACION M) > My +ne” £,

REDUCCION O, +2H,0 +4e” < 40H(y Eed = 0,4V

4M(5) + 10y +20H0 > \4M?a+c) +4n OH(_aCJ)

e’ =0,4+ g0y

Y
4 M(OH)n
POTENCIAL
DE
CORROSION

€

(0,4 + agx)

2wy e four [
4nF P

A medida que aumentan [M""] y [OH"] el potencial, €, se hace menor ‘ € podria alcanzar un valor

0 v la corrosion finalizaria

* Se forman hidroxidos metalicos insolubles y cuya solubilidad = f(pH)

K -
M(OH)H(S) (i) M?at) + nOH(aC)

® A partir de un cierto pH las concentraciones de M™" y de OH- permanecen constantes y el potencial
no cambia ‘ La corrosion continuia hasta que se disuelve todo el metal




Corrosion

1pos de Corrosion

1. Corrosion Uniforme: Afecta por igual a todas las partes del metal

= Las zonas anddicas y catddicas se alternan a lo largo del metal
= No es peligrosa

2. Corrosion Localizada: El metal solamente se corroe en ciertas zonas.

=i Las zonas anodicas y catddicas se concentran en partes especificas del
metal

s Causas
Existencia de defectos estructurales en el metal
Exposicion del metal a ambientes muy agresivos
Tipos
Corrosion por PICADURAS

Corrosion CAVERNOSA
Corrosion INTERGRANULAR
Corrosion GALVANICA
Corrosién BAJO TENSION



Corrosion

uniforme
Corrosion
- cavernosa

=

T——
by :

LT

orrosion
Bajo tension



Proteccion

Corrosion

Cambio de materiales

Cambio completo o parcial de los materiales
empleados

Cambios en el medio

Modificacion del pH o cambio completo del medio

Peliculas barrera

Organicas (pinturas, recubrimientos)
Inorganicas metalicas (electrodepositos, galvanizados,...)

Inorganicos no metalicos

Técnicas electroquimicas

Proteccidn anddica, proteccion catodica, anodos de
sacrificio.

Diseno

Adaptar el material y el diseno de piezas al medio:
temperatura, velocidad, pH, facilidad de recambio, ...




Equilibrio Quimico (IV):
Oxidacion - Reduccion



