ELECTROQUIMICA Y CORROSION











    Todas las reacciones químicas son fundamentalmente de naturaleza eléctrica, puesto que hay electrones involucrados (en varias formas) en todos los tipos de enlaces químicos. Sin embargo, la electroquímica es primordialmente el estudio del fenómeno de oxido -reducción.


    Las relaciones entre cambios de energía eléctrica tienen importancia teórica y práctica. Las reacciones químicas pueden utilizarse para producir energía eléctrica (en pilas que se llaman pilas voltaicas  o galvánicas). La energía eléctrica puede utilizarse par realizar transformaciones químicas (en pilas electrolíticas). Además  el estudio de los procesos electroquímicos  leva a la comprensión y a la sistematización de los fenómenos de oxido reducción que ocurren fuera de la pila.





Reacciones Redox


    La electroquímica  es la rama de la química que estudia la conversión entre la energía eléctrica y la energía química. Los procesos electroquímicos son reacciones redox (oxidación-reducción) en las cuales la energía liberada por una reacción espontánea se convierte en electricidad o la energía eléctrica se aprovecha para provocar una reacción química no espontánea.


    En las reacciones redox se transfieren electrones de una sustancia a otra. La reacción entre entre el magnesio metálico y el ácido clorhídrico  es un ejemplo de una reacción redox:





0                   +1                                  +2                        0


Mg(s)   +   2HCl(ac)                 MgCl2(ac)    +   H2 


    


    


    Sabemos que los números escritos encima de los elementos son sus números de oxidación. Las pérdida de electrones durante la oxidación de un elemento se caracteriza por un aumento en su número de oxidación. En la reducción, hay una disminución en el número de oxidación debido  a la ganancia de electrones por el elemento. En la reacción anterior, El metal Mg es oxidado y los iones H+ son reducidos; los iones Cl- son espectadores.





Celdas Electroquímicas


    Veamos el siguiente ejemplo: Al colocar una pieza de zinc metálica en una disolución  de CuSO4, el metal se oxida a iones Zn2+ mientras que los iones Cu2+ se reducen a cobre metálico.





Zn(s)    +    Cu2+(ac)          Zn2+(ac)    +   Cu(s)








    Los electrones se transfieren de manera directa  del agente reductor (Zn) al agente oxidante (Cu2+) en la disolución. Sin embargo, si el agente oxidante se separa físicamente del agente reductor, la transferencia de electrones se puede llegar a cabo por un medio conductor externo. A medida que progresa lq reacción, se establece un flujo constante de electrones que genera electricidad (esto es, de produce trabajo eléctrico como el que impulsa a un motor). 


    Una celda electroquímica es un dispositivo experimental para generar electricidad mediante una reacción redox espontánea (A esta celda también se le denomina celda galvánica voltaica, en honor a los científicos Luigi Galvani y Alessandro Volta, quienes desarrollaron las primeras celdas de ese tipo. En la figura de abajo las componentes fundamentales de una celda electroquímica. Una barra de zinc metálico se sumerge en una disolución de ZnSO4 y una barra de cobre se sumerge en una disolución  de CuSO4 . El funcionamiento de la celda se basa en el principio de que la oxidación de Zn a Zn2+ y la reducción de Cu2+ a Cu se pueden llevar a cabo simultáneamente, pero en recipientes separados, con la transferencias de electrones a través de un alambre conductor externo. Las barras de zinc y cobre se llaman electrodos. Este arreglo particular de electrodos (Zn y Cu) y de disoluciones de (ZnSO4)   y CuSO4) se conoce con celda de Daniell En una celda electroquímica, el ánodo, es por definición, el electrodo en el que se lleva a cabo la oxidación, y el cátodo es el electrodo en el que ocurre la reducción.


    En esta celda, las reacciones de oxidación  y de reducción en los electrodos, es decir las reacciones de las semiceldas, son:





Electrodo de Zn (ánodo)                         Zn(s)         Zn2+(ac)  +   2e-


                    Electrodo de Cu (cátodo)                        Cu2+(ac)   +   2e-        Cu(s)





    Observe que los iones Cu2+ reaccionarán directamente con la barra de zinc, a menos que las disoluciones estén separadas:





Cu2+(ac)   +   Zn(s)        Cu(s)   +   Zn2+(ac)





  Pero no se obtendrá trabajo eléctrico útil.


    Para completar el circuito eléctrico, las disoluciones se deben conectar a través de un medio conductor por el cual se pueden mover los cationes y aniones desde un compartimento al otro. Este requisito se cumple con El puente salino, que en su forma más simple es un tubo en forma de U invertida que contiene una disolución de un electrolito inerte como KCl o NH4NO3, cuyos iones no reaccionarán con lo iones de la disolución o con los electrodos. Durante el curso de la reacción redox global, los electrones fluyen externamente desde el ánodo (electrodo de zinc) a través de un alambre conductor y del voltímetro hacia el cátodo (electrodo de Cu). Los cationes (Zn2+, Cu2+, y K+) disueltos se mueven hacia el cátodo, mientras que los aniones (SO2-4 y Cl-) se mueven hacia el ánodo. Sin el puente salino se conecta  a las dos disoluciones, en forma rápida se acumularían cargas positivas en el compartimento del ánodo (por la formación de iones Zn2+) y cargas negativas en el del cátodo (que se generan cuando parte de los iones Cu2+ se reducen a Cu), impidiendo que la celda funcione.


    La corriente eléctrica fluye del ánodo al cátodo porque hay una diferencia de energía potencial eléctrica entre los electrodos. El flujo de corriente eléctrica es análogo a la celda de agua en una cascada, que ocurre por la diferencia de energía potencial gravitacional, o al flujo de gas desde una zona de presión elevada a una presión baja. La diferencia de potencial eléctrico entre el ánodo y el cátodo se mide en forma experimental con un voltímetro, donde la lectura (en volts) es el voltaje de la celda. Sin embargo, la fuerza electromotriz o fem. (E) y el potencial de la celda, son términos que también  se utilizan para expresar el voltaje de la celda. Posteriormente será que el voltaje de una celda depende no sólo de la naturaleza de los electrodos y de los iones, sino también de sus concentraciones y de la temperatura a la cual opera la celda. 


    La notación convencional para representar las celdas electroquímicas es el diagrama de la celda es :





Zn(s) / Zn2+(1M) // Cu2+(1m) / Cu(s)





La línea vertical sencilla representa los límites de las fases. Por ejemplo, el electrodo de Zinc es un sólido y los iones Zn2+(del ZnSO4) están en disolución. Así se traza  una línea entre Zinc y Zn2+ para representar el límite de las fases. La doble línea vertical indica el puente salino. Por convención, el ánodo  se escribe primero a la izquierda y los demás componentes aparecen en El mismo orden en que se encontrarían al moverse el ánodo y El cátodo.





El efecto de la concentración en la FEM de la celda





   Existe una relación matemática entre  la fem. de una celda y la concentración de reactivos y productos de una reacción redox en condiciones de estado no estándar:











La ecuación de Nerst





    Considere una reacción redox del tipo 





AA   +   bB      cC   +   dD





De la ecuación siguiente ya estudiado en clase:





G   =   Go   +   RTlnQ





   Puesto que g  =  -nFE  y  Go  =  -nFEo, la ecuación anterior se puede expresar como:





-nFE  =  -nFEo   +   RTlnQ





Dividiendo la ecuación entre -nF, se obtiene





E  =  Eo  -  Rt lnQ


            nF








   donde Q es el cociente de la reacción, la ecuación se conoce como la ecuación de Nernst. A 289 K, la ecuación se puede expresar como:





E  =  Eo  -  0.0257 VlnQ


           n





    En el equilibrio no hay transferencia neta de electrones, de modo que E = 0 y Q = K, donde K es la constante de equilibrio.


    La ecuación de Nernst permite calcular E en función de las concentraciones  de reactivos y productos en una reacción redox. Por ejemplo: para la celda de Daniells





Zn(s)  +  Cu2+(ac)      Zn2+(ac)  +  Cu(s)





    La ecuación de Nernst para esta celda a 25oC se puede escribir como





                                        E = 1.1V   -  0.025V lnZn2+


2	Cu2+





    Si el cociente Zn2+ / Cu2+ es menor que 1, el lnZn2+ / Cu2+ es un número negativo, y el segundo término del lado derecho de la ecuación anterior es positivo. En esta condición, E es mayor que la fem estándar, Eo. Si el cociente es mayor que 1, E es menor que Eo.





Corrosión


    


    La corrosión es el término que en forma común se aplica al deterioro de los metales por un proceso electroquímico. La corrosión ocasiona daños irreparables a edificios, puentes vehículos y barcos. El costo de la corrosión metálica para la economía de muchos países son muy altas, sobretodo en los países más industrializados. El ejemplo más típico es la corrosión del hierro:


    La corrosión del hierro ocurre sólo en presencia  de oxígeno y agua. Sobre una parte de la superficie  del objeto de hierro tiene lugar la oxidación:





Ánodo: Fe(s)      Fe2+(ac)   +   2e-





En otro de la superficie tiene lugar la reducción, involucrando O2(g) y H2O





Cátodo:  4e-   +   O2(g)   +  2H2O       4OH-





    Por lo tanto, en efecto se establece una pila voltaica en miniatura. Los electrones producidas en la región anodina se mueven a través del hierro hacia la región catódica.


    Los cationes, iones de Fe2+, producidos por el ánodo, se mueven a través del agua sobre la superficie del objeto hacia el cátodo. Los aniones, iones de OH-, producidos en El cátodo, se mueven hacia el  ánodo. En algunas partes de estas dos regiones, se encuentran los iones y forman Fe(OH)2. Sin embargo el hidróxido de hiero (II)  no es estable en presencia de humedad y oxígeno. El hidróxido se oxida a hidróxido (III), El que en realidad en un hidrato  de oxido de hierro (III), Fe2O3xH2O o hierro corroído, herrumbroso.


    Los sitios donde un objeto corroído de hierro adquiere picaduras, son las regiones anodinas donde el hierro se disuelve como iones Fe2+. Las regiones catódicas son aquellas que están más expuestas a la humedad y el aire, puesto que el O2(g) y El agua están involucrados es la reacción catódica. El herrumbre siempre se forma en los puntos algo distanciados de aquellos donde ocurre la excoriación (entre las regiones anodinas y catódicas. Por ejemplo cuando se oxida un objeto de hierro pintado, las regiones catódicas se localizan donde la pintura se ha raído y el hierro básico queda expuesto a la humedad y al oxígeno. Las regiones anodinas, donde se pica l hierro son puntos cerca de la superficie pintada. La excoriación hace que se resquebraje más pintura con la cual se acelera la corrosión. La corrosión misma se forma en sitios entre dos regiones, generalmente, más cerca d la región catódica que de la anodina, la transformación del Fe(OH)2 en herrumbre requiere O2(g) y H2O.





Electrólisis





    A diferencia de las reacciones redox espontáneas, que convierten la energía  química en energía eléctrica, en la electrólisis se utiliza la energía eléctrica para producir  una reacción química que no es espontánea. La electrólisis se lleva a cabo en un dispositivo que se conoce como una celda electrolítica La electrólisis se basa en los mismos principios en que se fundamentan los procesos que se llevan a cabo en las celdas electroquimicas, veremos un ejemplo, como es el caso de la electrólisis del cloruro de sodio:


    El cloruro de sodio, (un compuesto ionico) en su estado fundido, se puede electrolizar para formar sodio metálico y cloro. En NaCl fundido, los cationes y aniones son los iones Na+ y Cl-, respectivamente. Las reacciones que se dan son:





            Anodo (oxidación):                    2Cl-((l)      Cl2  +  2e-


          Cátodo (reducción)           2Na+(l)  +  2e-      2Na(l)





                     Global                2Na+(l)   +   2Cl-      2Na(l)  +  Cl2(g)





Este proceso es la fuente principal de sodio metálico puro y de gas cloro


 


Estequiometria de la electrólisis





    Las relaciones cuantitativas entre electricidad y cambio químicos fueron descritos originalmente por Pichel Faraday. El trabajo de Faraday se conoce por la referencia a las medias reacciones que ocurren durante la electrólisis del cloruro de sodio fundido:





Na+   +   e-      Na





Indica que se requiere un electrón para producir un átomo de sodio. Se requiere un mol de electrones para producir un mol de sodio metálico (22.9898g de Nao) La cantidad de carga equivalente a un mol de electrones se llama Faraday (F) y se encontró que es igual a 96.485 couloms , el cual, para problemas de trabajo, porlo general se ha aproximado a 96.500 C





1F   =   96500C








PROCEDIMIENTO EXPERIMENTAL





Experimento # 1 :   Pilas electroquímicas.





En este experimento se construiran varias pilas en donde ocurrira reacciones  espontane-as de oxidación-reduccion, de tal forma que los electrones sean transportados atraves de un alambre conductor.





Materiales, instrumentos y reactivos





-	4 vasos de 50mL


-	1 tubo en  U Conteniendo solucion saturada de KCl(puente salino)


-	1 electrodo de Cu, Zn y Pn


-	cables de conexión 


-	1 voltímetro





PARTE A:  Pila constituida por las semipilas





                   Zn(s) / Zn++(0.1M)  //  Cu++ (0.1M) / Cu(s)





a). Añada solucion de nitrato de cobre, 0.1M al vaso de 150mL seguidamente trodusca una barrita de cobre limpia el vaso





b). Añada solucion de nitrato de cicnc, 0.1M , coloque una barrita de cinc  limpia en el vaso





c). Anota la lectura del voltaje en las semipilas





d). Ponga el  puente salino, anote la lectura del voltaje





PARTE B : celdas constituidas por la semillas





                    Pb(s) / Pb++ (0.1M ) //  Cu++(0.1M) / Cu(s)





Haga el montaje de la pila en la parte a, en un vaso una solucion de nitrato de plomo, 0.1M, conteniendo ua barrita de plomo y en el otro vaso limpio añada nitrato de cobre 0.1M..Coloque el púente salino y mida el voltaje 





PARTE C :  efecto sobre la concentración del agente oxidante (demostración 


                    Efectuada por el profesor)





a). Reconstruya la pila de la parte a, poniendo una solucion de nitrato de cobre 0.1M en un vaso contenido una barrita de cobre y en otro vaso una solucion de nitrato de cinc 0.1M conteniendo unabarrita cinc.observe nuevamente el voltaje de lacelda





b). Añada gota a gotay agitando a la ves, unasolucion de Na s , 1M al vaso que contiene nitrato de cobre. Observe la lectura en el voltímetro y el aspecto final de la  solucion  del vaso








EXPERIMENTO # 2 :   Electrolisis de una solucion acuosa de yoduro  potasico, KI





Materiales, instrumentos y reactivos:





-	1 tubo en U vacio 


-	1 soporte con una pinza de fierro


-	1 tubo gotero


-	2 electrodos de carbon


-	2 pinzas de cocodrilo


-	1 fuente de corriente continua








Procedimiento experimental





a). Instale el equipo de electrolisis, el tubo en U los dos electrodos(barras de carbon) y la fuenete ed voltaje





b): añada una cantidad suficiente de solucion de yoduro potasico 0.5M. haga las conecciones electricas y deje transcurrir la electrolisis durante uno o dos minutos.la





c). Observe en que proporción el color paredo se difunde desde el anodo del tubo en U hacia el catodo





d). Separe cuidadosamente los electrodos, perciba el cambio de color del anodo del carbon.





e). Emple un gotero para extrer unos 2mL de la solucion del extremo donde estaba el catodo. Añada unas gotas de fenolfaleina para comprobar la concentración de iones HH de la solucion 





f). mediante un gotero extraiga unos 2 mL del liquido del ardo del anodo añada unas gotas de CCl4 








Cuestionario








1)	¿Cuándo el  de la celda galvánica Zn/Cu será igual a 1.1V?


Sol:


    Cuandola concentración es 1M, la presión atmosferica 1 atm, a temperatura 25ºC.


    Tambien se puede demostra por la ecuación de Nernst   





2)	Calcular el  de las celdas para los casos A, B y C


Sol:



























































3)	Haga las ecuaciones de las reacciones de las semipilas:





a)	Zn(s) / Zn2+ (1M) // Cu2+(1M) / Cu(s)


b)	Pb(s) / Pb2+(1M) // Cu2+(1M) / Cu(s)


 


 Calcule el voltaje de la pila     





Sol:


Para la parte a)


                  Cátodo:    Cu2+  + 2e-       Cuo(s)                   red  =  0,34 V


                  Anodo:    Zn0(s)  -  2e-        Zn2+                   roxi  =  0.76 V





Reacción total    Cu2+  +  Zno(s)        Cuo(s)   +   Zn2+             o  =  1.1 V








                     o  =  o(oxidación)  +  o (reduccion)  =  1:1 V  





calculamos  mediante la ecuación de nersnt:





  =  1.1 -  0.059log0.1M         =  1.1V               


2	0.1M





Para la parte b)





                    Cátodo:   Cu2+  +  2e-       Cuo(s)            red  =  0.34 V


                    Anodo:     Pb0(s) -  2e-      Pb2+             red  =  0.13V





Reacción total:      Cu2+   +   Pb0(s)       Cuo(s)   +   Zn2+       =  0.47V





           o  =  0.47


Calculamos el   de la celda mediante la ecuación de Nersnt:





            =  0.47





4)	¿Qué ocurre con el voltaje de la pila:





                Zn(s) / Zn2+ (1M) // Cu2+ (1M) / Cu(s)


   


     Si en vez  de tener Zn2+(1M), utilizamos Zn2+(4M)


a)	¿Se originaria una caida de voltaje'


b)	Si hubiera una caída de voltaje, calcule el voltaje teórico ¿Cuál seria el sentiodo de la corriente'








Sol





                    Cátodo:   Cu2+  +  2e-        Cu0         red  =  0.34 V


                    Anodo:    Zno    -   2e-        Zn-2        oxid = 0.76 V             





 Reacción total:   Cu2+  +  Zn0(s)       Cuo(s)   +  zn2+          o = 1.1 V





   Si aplicamos la ecuación de Nernst con las concentración de 4M tendríamos que





  =  o  =  1.802V





    Se nota de los cálculos hechos que el potencial de pila ha disminuido.





5)	¿Cuál es la finalidad del puente salino?¿Qué tipo de sustancias se emplea en el puente salino?


Sol


    En su forma más simple es un tubo de vidrio doblado en  U, pero también puede  ser una membrana porosa. Contiene una solución saturadas de un electrolito inerte, es decir no puede reaccionar con los iones de las semiceldas con los electrodos, como por ejemplo: KCl, NH4NO3, NH4Cl, etc. Su función es mantener eléctricamente neutras a las sustancias	       





6)	Si tuviéramos la siguiente pila





Cu(s) / Cu2+ (1M) // Cu2+(2M) / Cu(s)





a)	¿Se originaria una caída de voltaje'


b)	Si hubiera una caída de voltaje, calcule el voltaje teórico ¿Cuál seria el sentido de la corriente?





Sol





   Cátodo:     Cu+2  +  2e-           Cuo(s)             red =  0.34 V


   Anodo:      Cuo    -   2e-         Cu2+               oxi = -0.34 V     








7) ¿A que se debe la disminución del voltaje al adicionar una solución de Na2S a la       semipila  de Cu/Cu2+?


    Sol


Nos damos cuenta que al añadir el Na2S este se disocia en Na+ y S-2, después el S2- reacciona con los iones Cu2+, esto hace que la concentración de Cu2+ disminuya, en consecuencia el voltaje también disminuye.








8)	¿Por qué al agregar la solución de Na2S el voltaje puede ser negativo?. Escribe la ecuación.


Sol


La ecuación será la siguiente:


  


                         NaS               S-2  +  2Na1+


                     S2-   +   Cu2+      Scu





    El voltaje se puede ser negativo porque en la semipila Cu/Cu2+ los iones Cu2+ al transcurrir el tiempo se consumen originando así una reacción en sentido inversa, la cual pude provocar que el voltaje se negativo. La corrosión del hierro ocurre sólo en presencia  de oxígeno y agua. Sobre una parte de la superficie  del objeto de hierro tiene lugar la oxidación:





Ánodo: Fe(s)      Fe2+(ac)   +   2e-





En otro de la superficie tiene lugar la reducción, involucrando O2(g) y H2O





Cátodo:  4e-   +   O2(g)   +  2H2O       4OH-





    Por lo tanto, en efecto se establece una pila voltaica en miniatura. Los electrones producidas en la región anodina se mueven a través del hierro hacia la región catódica.


    Los cationes, iones de Fe2+, producidos por el ánodo, se mueven a través del agua sobre la superficie del objeto hacia el cátodo. Los aniones, iones de OH-, producidos en El cátodo, se mueven hacia el  ánodo. En algunas partes de estas dos regiones, se encuentran los iones y forman Fe(OH)2. Sin embargo el hidróxido de hiero (II)  no es estable en presencia de humedad y oxígeno. El hidróxido se oxida a hidróxido (III), El que en realidad en un hidrato  de oxido de hierro (III), Fe2O3xH2O o hierro corroído, herrumbroso.


    Los sitios donde un objeto corroído de hierro adquiere picaduras, son las regiones anodinas donde el hierro se disuelve como iones Fe2+. Las regiones catódicas son aquellas que están más expuestas a la humedad y el aire, puesto que el O2(g) y El agua están involucrados es la reacción catódica. El herrumbre siempre se forma en los puntos algo distanciados de aquellos donde ocurre la excoriación (entre las regiones anodinas y catódicas. Por ejemplo cuando se oxida un objeto de hierro pintado, las regiones catódicas se localizan donde la pintura se ha raído y el hierro básico queda expuesto a la humedad y al oxígeno. Las regiones anodinas, donde se pica l hierro son puntos cerca de la superficie pintada. La excoriación hace que se resquebraje más pintura con la cual se acelera la corrosión. La corrosión misma se forma en sitios entre dos regiones, generalmente, más cerca d la región catódica que de la anodina, la transformación del Fe(OH)2 en herrumbre requiere O2(g) y H2O.








9)	¿Cuál  será el voltaje mínimo con que se puede alimentar la corriente eléctrica para que ocurra  la electrólisis del KI?


Sol


    Experimentalmente se ha podido se ha podido determinar que el voltaje mínimo que se requiere para la electrólisis del KI es de 3V como minimo





10; Indique el sentido del desplazamiento de los electrodos y de los iones.


Sol:


    Experimentalmente los electrones se ha comprobado que los electrones tienden ir de  lo ánodo al cátodo, muy por l contrario, el desplazamiento de la corriente en sentido contrario que de los electrones., es decir del cátodo al anodo





11)	Haga las reacciones que ocurren en la electrólisis del KI


Sol:  





                        HI      K+   +   I-





                       2I-        I02   +   2e-                        oxidación





                        2H+   +   2e-     H-2                       reducción





12; Indique los reactivos del experimento # 3, donde no se observo prueba alguna de corrosión.


Sol:


--HCl en donde al agregarle K3Fe8CN)6 se torna de color azul y se not que se forma partículas alrededor del clavo, tambien de color azul, paero menos que en El NaCl. Estas particulas indican que sio hubo corrosión. Al echarle al NaCl  K3Fe(CN)6  se nota que se torna decolor verde, y tambien se forma partticulas alrededor El calvo la cual indica que si hubo corrosión


 


13; ¿Por qué un clavo puede permanecer por días en la estantería de un almacén y no se oxida, mientras que puesto en el agua se oxida rápidamente?


Sol:


    Esto se puede explicar mas detalladamente en la pregunta 19, El clavo par oxidarse necesita O2 en presencia de  humedad  (H2Oº), en un almacén, protegido del medio ambiente, no presenta mucha humedad por la cual no se oxida, pero se encuentra n El agua , estarán presentes ambas sustancias, por lo tanto se oxida con mucha mayor facilidad.


 


14; Los iones ferrosos reaccionan con ferricianuro potásico para formar una solución coloreada. Formule la ecuación de esta reacción.


Sol:


  FeSO47H2O   +   K3F(CN)6            Fe3Fe(CN)62   +   KSO47H2O





15; Algunas veces se ponen varillas de magnesio metálico en los calentadores de agua ¿por qué?


Sol:


     Debido, a que ya se vio experimentalmente este es un metal muy activo y protege El hierro de la oxidación. Se sabe que el magnesio de oxida de forma preferencial y por eso recibe el nombre de Ánodo de sacrificio








16; ¿Por qué se emplea arena lavada en la celda electrolítica y cual es el objeto de su uso?


Sol:


    Para proporcionarle humedad (H2O) y proporcionarle la disociación de moléculas a iones que se encuenran en la arena.





17; En el tanque de fierro recubierto de Zn metálico, al producirse la corrosión gradual, ¿cuál de los metales actúa como cátodo y cual como ánodo?Explique.


Sol:


    Tenemos la siguiente ecuación de una pila





           Zno(s)         Zn2+  +  2e-                                    red  =  0.76   (ánodo)





           Fe+  +   2e-         Feo                                         red  =  -0.44 V     (c{atodo





               Nos fijamos en los potenciales de reducción, El que tenga mayo potencial de reducción será el  cátodo, el otro será el ánodo 





18, Consulte en que consiste el efecto de la sobretensión como  factor de la corrosión.





!9) Discutir El efecto de O2 y del CO2 en la corrosión del hierro


Sol:


La corrosión del hierro ocurre sólo en presencia  de oxígeno y agua. Sobre una parte de la superficie  del objeto de hierro tiene lugar la oxidación:





Ánodo: Fe(s)      Fe2+(ac)   +   2e-





En otro de la superficie tiene lugar la reducción, involucrando O2(g) y H2O





Cátodo:  4e-   +   O2(g)   +  2H2O       4OH-





    Por lo tanto, en efecto se establece una pila voltaica en miniatura. Los electrones producidas en la región anodina se mueven a través del hierro hacia la región catódica.


    Los cationes, iones de Fe2+, producidos por el ánodo, se mueven a través del agua sobre la superficie del objeto hacia el cátodo. Los aniones, iones de OH-, producidos en El cátodo, se mueven hacia el  ánodo. En algunas partes de estas dos regiones, se encuentran los iones y forman Fe(OH)2. Sin embargo el hidróxido de hiero (II)  no es estable en presencia de humedad y oxígeno. El hidróxido se oxida a hidróxido (III), El que en realidad en un hidrato  de oxido de hierro (III), Fe2O3xH2O o hierro corroído, herrumbroso.


    Los sitios donde un objeto corroído de hierro adquiere picaduras, son las regiones anodinas donde el hierro se disuelve como iones Fe2+. Las regiones catódicas son aquellas que están más expuestas a la humedad y el aire, puesto que el O2(g) y El agua están involucrados es la reacción catódica. El herrumbre siempre se forma en los puntos algo distanciados de aquellos donde ocurre la excoriación (entre las regiones anodinas y catódicas. Por ejemplo cuando se oxida un objeto de hierro pintado, las regiones catódicas se localizan donde la pintura se ha raído y el hierro básico queda expuesto a la humedad y al oxígeno. Las regiones anodinas, donde se pica l hierro son puntos cerca de la superficie pintada. La excoriación hace que se resquebraje más pintura con la cual se acelera la corrosión. La corrosión misma se forma en sitios entre dos regiones, generalmente, más cerca d la región catódica que de la anodina, la transformación del Fe(OH)2 en herrumbre requiere O2(g) y H2O.





20; Explique los principios de la protección catódica y anódica.


Sol:


    La protección catódica es utilizado para que no se oxide rápidamente El metal o hierro ya que lo protege oxidándose primero l magnesio o zinc


    La protección catódica del casco de un barco. Las tiras pequeñas de color amarillo son bloques de titanio (recubierto con platino, que se unen al casco del barco





21; ¿Cómo puede hacerse pasivo un metal?


Sol.


    Un metal se puede volver pasivo con protección anódica o con protección catódica.


    Conectando el metal directamente a un ánodo de sacrificio en pedazo de otro metal que es más activo y por tanto se oxida más en forma preferente.





22; ¿Por qué un clavo se oxida mas en la punta, en la cabeza o en la parte doblada?


Sol:


    Un clavo se puede oxidar más en la punta, en la cabeza o en la parte doblada por que son puntos de tensión, es decir en donde hay átomos metálicos





23; Haga los esquemas de todas las celdas trabajadas.





