Agua en la Armada

Tipos de agua que se utilizan en la Armada

Consumo

Calderas

Baterias

Refrigerantes

éEstos tipos de agua, poseen las mismas caracteristicas fisicas y quimicas?

¢éEn qué se asemejan?

éEn qué se diferencian?




Agua en |la Armada

Tipos de agua que se utilizan en la Armada: Introduccién

El agua para consumo no
debe contener bacterias
dafinas para la salud, no
necesita estar totalmente
desprovista de sustancias
disueltas, especialmente
oxigeno.

El agua de caldera no
debera contener sustancias
que ataquen metales,
solidos disueltos, ni gases
oxigeno y diéxido de
carbono.

El agua para baterias
precisa de un mayor
grado de pureza que las
anteriores.
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Agua en la Armada

Tipos de agua que se utilizan en la Armada

I. Agua para consumo a bordo

¢ Qué caracteristicas no debe tener el agua para el consumo humano?

Todas las aguas éPor qué?

frescas son filtradas

y cloradas Eliminan material
particulado en

suspension y elimina
bacterias dafinas.

Por suministro desde tierra o un buque

Existen dos maneras
tanque.

por las cuales se

suministra el agua a

Agua preparada por destilacion de agua
una nave de mar. gua prep P 8

de mar




Agua en la Armada

Tipos de agua que se utilizan en la Armada: Agua para consumo

El agua de mar NO puede ser consumida por seres humanos, ya que

Por limitaciones de produce una sed incontrolable.

paso y tamano de

los estanques de

Para referirse a la cantidad total de sdélidos disueltos en agua, se
reservas, el

emplea el concepto de salinidad.

consumo de agua
fresca suele ser

restringido La salinidad promedio del agua de mar es 35000 ppm; es decir, posee

un 3,5% de sdlido, del cual un 75% corresponde a NaCl.




Agua en la Armada

Tipos de agua que se utilizan en la Armada: Métodos para purificar el agua

Debido a que algunas fuentes de agua no son aptas para el consumo humano, existen algunos métodos fisicos y
guimicos que son capaces de limpiar el agua de algunos contaminantes, entre ellos podemos mencionar los

siguientes:
1. Destilacion
El método mas simple de destilacion es Ia
L evaporacion natural del agua de mar y su
J n condensacion como lluvia, pero este proceso es
Z;ﬁ:'de | i - incierto y lento y la cantidad de agua menor a la

pura

Agua salada |

—t)

Calor

requerida.

Existen destiladores de agua de mar que
funcionan con alguna fuente de calor,
obteniéndose entre 2 y 4 litros de agua por hora.




Agua en la Armada

Tipos de agua que se utilizan en la Armada: Métodos para purificar el agua

2. Precipitacion

2 NaCl + AgZ -------- > 2 AgCl) + NayZ
Es uno de los métodos para precipitar las sales del
agua y hacerla potable adoptado por la Navy s jj"};”f‘-j}} AR Ry
Bureau of Aeronautics and Air Force. Es el iy (e
desarrollado por la  Permutit Company, .
denor-mnad.o proceso de la permutita, para Tlim:nl .
desmineralizar el agua de mar. troco de Agua Cruda
Somuos : Aega ce
‘ POQONEONe

En un recipiente de plastico se agrega agua de
mar y posteriormente se mezcla con una tableta
de zeolita de plata, se agita y se espera a que la
zeolita reaccione con el cloruro de sodio. -

|
\ \A‘ RUINA 0L
PRV ARG
: KNCO

Esta reaccion permite eliminar aproximadamente
el 80% de los solidos disueltos en el agua,
dejandola apropiada para ser consumida.




Agua en la Armada

Tipos de agua que se utilizan en la Armada: Métodos para purificar el agua

3. Osmosis Reversa

Osmosis: Fendmeno natural en el cual el agua
pasa a través de una membrana semipermeable,
desde una solucion menos concentrada a una mas
concentrada.

Osmosis Reversa: Proceso en el cual se fuerza al
agua a pasar a travées de una membrana
semipermeable, desde una soluciobn mas
concentrada a una solucion menos concentrada,
mediante la aplicacidon de presion.

Presion Osmadtica: Presion que se desarrolla en
una solucion salina dependiente de la diferencia
de concentracion de iones presentes en ambos
lados de la membrana

PROCESO DE
OSMOSIS DIRECTA

SOLUCION
DILUIDA

oo

FLUJO AGUA

PROCESO DE
OSMOSIS INVERSA

PRESION

i ¥

SOLUCION
CONCENTRADA

SOLUCION

| e

FLUJO AGUA



Agua en la Armada

Tipos de agua que se utilizan en la Armada

Il. El agua de caldera

Compresor ]La.po;
. caliente
Centrifugo -

Agua de alimentacion

] precalentada Sist
El agua que existe dentro de la 18 :ib:
amorti-
caldera, antes de ser uador
convertida en vapor se llama AGUA
agua de calderas. ALIMENTADA Fa | L
Agua Caldera
’—
destilada
Intercambiador Intfar-
El agua de alimentacién de la de calor \_H cambiador
= de calor

caldera, es el agua casi para
gue viene de los evaporadores
Entrada de

(destiladores), que se va a
agua de
agregar a la caldera. alimentacién

Elemento
calefactor

(2)

Salida de agua destilada |




Agua en la Armada

Tipos de agua que se utilizan en la Armada: agua de caldera

Las impurezas presentes en el agua de alimentacidon y de caldera son las siguientes:

Cuando se hierve agua de mar, parte
de las sustancias minerales son
arrastradas mecanicamente por el

Sustancias minerales disue'tas Vapor. La maXima Salinidad permitida

en el agua de alimentacion para
calderas es 0,5 equivalentes por un
millon (test de salinidad).

Los solidos suspendidos, sustancias
minerales u organicas insolubles

pueden ser producidos por Ia

Sélidos suspendidos e g :
corrosion (oxidos de hierro), por este

motivo los tubos deben estas
completamente limpios.




Agua en la Armada

Tipos de agua que se utilizan en la Armada: agua de caldera

Las impurezas presentes en el agua de alimentacién y de caldera son las siguientes:

Exceso de iones hidronio Se forman cuando el agua de
(H;0") alimentacion tiene cloruro de

magnesio (MgCl).

Los que producen un mayor

problema son el O, y CO,. El primero
de ellos produce oxidacién de los

metales, mientras que el segundo
Gases disueltos produce un aumento de los protones,

fomentando la corrosién. Ambos
gases se eliminan mediante
desaireadores, para eliminar el O,
también se agrega hidracina o sulfito
de sodio.




Agua en la Armada

Tipos de agua que se utilizan en la Armada: agua de caldera

Efectos dafiinos de las impurezas del agua de caldera

a) Formacion de incrustaciones

Una incrustacion es wuna sustancia mineral
insoluble que precipitan en el agua de caldera y
gue pueden ser de dos tipos: blandas y duras.

Las incrustaciones duras son las mas peligrosas y
dificiles de combatir, estd constituida de sulfato de
calcio practicamente insoluble a la temperatura de
trabajo de una caldera.

Este tipo de incrustaciones disminuye Ila
conductividad térmica de los tubos, dilata
irregularmente el metal y puede producir
explosiones por obstruccion.




Agua en la Armada

Tipos de agua que se utilizan en la Armada: agua de caldera

Efectos dafinos de las impurezas del agua de caldera

a) Formacion de incrustaciones

Las incrustaciones blandas estan constituidas por
fosfatos y carbonatos de calcio (Caz(PO,), y CaCOs;)

Estas sustancias no se adhieren a los tubos de la
caldera, forman sedimentos y pueden ser
evacuados de la caldera mediante lavados




Agua en la Armada

Tipos de agua que se utilizan en la Armada: agua de caldera

Efectos dafiinos de las impurezas del agua de caldera

b) Espumas y ebulliciones

Los sdlidos disueltos y suspendidos en el agua pueden producir espumas y ebulliciones bruscas.

ambient

O pressure
surface k‘

t - N Y

ension

3 X

vapor
pressure




Agua en la Armada

Tipos de agua que se utilizan en la Armada: agua de caldera

Efectos dafiinos de las impurezas del agua de caldera

c) Corrosioén

Para eliminar los peligros de incrustaciones, la corrosion y la ebullicion espumante y suponiendo que el agua esté
ligeramente contaminada con agua de mar, se agrega a la caldera una mezcla de sustancias conocidas con el
nombre de Navy Boiler Compound (NBC).

Fosfato monoacido de sodio (Na,HPQO,), carbonato de sodio (Na,CO3) y almidén de maiz.

Los dos primeros compuestos eliminan las incrustaciones duras, mientras que el carbonato de sodio elimina los
protones. Finalmente el almiddén ayuda a la fluidez de los sedimentos, que no se formen capas y atrapa los solidos
en suspension.




Agua en la Armada

Tipos de agua que se utilizan en la Armada: agua de caldera

Test para establecer la calidad del agua para alimentacion y del agua de calderas

1. Test de alcalinidad: se mide determinando la concentracién de iones hidroxilo (OH-), con una solucidn de acido
nitrico 0,05 M. Se hace diariamente para calderas productoras de vapor y una vez a la semana para calderas de
baja presion. La alcalinidad aceptable es 2,4 a 3,5 equivalentes por milldn.

2. Test de salinidad: se determina la concentracion de iones cloruro.

3. Test e dureza: se determina la concentracion de iones calcio (Ca*2) y magnesio (Mg*2), los cuales debe ser 0.

4. Pruebas para detectar oxigeno (O,), el cual debe ser 0.




Agua en la Armada

Tipos de agua que se utilizan en la Armada

lll. El agua para baterias y
acumuladores

Esta agua debe ser de elevada
pureza para evitar que
reaccione con el didxido de
plomo (PbO,) y el plomo de las
placas del acumulador,
produciendo una eventual
descarga.

4 ©asifunciong.com

Después de destilar el agua se
para por unos
intercambiadores de cationes
(resinas de intercambio i6nico)

© www.asifunciona.com




Agua en la Armada

Tipos de agua que se utilizan en la Armada

El tratamiento del intercambiador idnico se realiza en 3 etapas:

1. Intercambiador catidnico: en esta etapa se eliminan

cationes como el calcio (dureza) Ca*?, magnesio (dureza) Mg*?,

--------- > R=Ca + 2H*

hierro (Fe*?), sodio (Na*) y potasio (K*). Al finalizar el proceso
el pH del agua es acido.

2. Intercambiador anidnico: en esta etapa se eliminan aniones
como los sulfatos (SO;2), cloruros (ClI), silice (SiO0,2) vy

HO-R-OH + CI-

> R-Cl + 2 OH-

carbonatos (CO52). Al finalizar el proceso, el agua sale con pH
alcalino.

3. Lecho de ajustes: en esta etapa se realiza el ajuste de pH del
agua.




Agua en la Armada

Tipos de agua que se utilizan en la Armada

A —g— —- Anidnica Fuerte
gua NaHO NaHO

NacCl

Cationica Fuerte Anianica Fuerte Cationica Fuerte




Objetivos de |a clase

Estudiar los procesos electroquimicos y la reacciones quimicas de oxido reduccion.

Relacionar los aspetos de estequiometria con los procesos de éxido reduccion.

Realizar el equilibrio de las reacciones de 6xido reduccion a través del método del ion electrén.

Relacionar la electroquimica con la corrosion.

Identificar y reconocer los tipos de corrosion que existen y los mecanismos de prevencion.




Qué podemos decir de....,

Seguramente mas de alguna vez escuchaste que se podria encender una pequefa ampolleta con un limén y un
par de alambres, como lo muestra la figura.

Pero, écdmo es posible que este fendmeno ocurra? éCémo te imaginas que esta ocurriendo?




éExistira alguna relacion entre la energia quimica y eléctrica?

La respuesta es si...esta area de la ciencia la estudia la electroquimica.

Los procesos electroquimicos son reacciones de éxido reduccion (redox) en donde la energia liberada por una
reaccion quimica se convierte en electricidad o la energia eléctrica se utiliza para inducir una reaccion quimica.

En las reacciones redox se transfieren los electrones de una sustancia a otra.

0 +1 +2 0

Mg(s) + 2 HCl(ac) ------- > MgCIz(ac) + H2(g)

Los numeros que aparecen sobre
algunos atomos, corresponde al
estado de oxidacion.

La pérdida de electrones durante Ia
oxidacion de un elemento se distingue por
el aumento en su estado de oxidacion.

La reduccion de un elemento implica una
disminucidn en su estado de oxidacion,
debido a la ganancia de electrones.

Por lo tanto....é qué elementos se estan oxidando y reduciendo en la ecuacidn anterior?




Electroguimica

La respuesta es si...esta area de la ciencia la estudia la electroquimica.

Los procesos electroquimicos son reacciones de éxido reduccion (redox) en donde la energia liberada por una
reaccion quimica se convierte en electricidad o la energia eléctrica se utiliza para inducir una reaccion quimica.

En las reacciones redox se transfieren los electrones de una sustancia a otra.

0 +1 +2 0

Mg(s) + 2 HCl(ac) ------- > MgCIz(ac) + H2(g)

Por otra parte, existen otras
especies en la reaccidon, por
ejemplo, el ion cloruro, que
corresponde a un ion espectador,
ya que su estado de oxidacion no
cambia durante la reaccion.

Ademas se puede determinar un nombre
para cada uno de los reactivos:

Agente Oxidante: Sustancia que puede
aceptar electrones de otra sustancia o
aumentar el estado de oxidacion de otra
sustancia

Agente Reductor: Sustancia qie
puede donar electrones a otra
sustancia o disminuir los estados de
oxidacion de la otra sustancia.




Electroquimica

Zn (s) = Zn* +2¢
Pérdida de electrones

Oxidacion
Agente reductor

| / (se esta oxidando)

Zn (s) + Cu?*(aq)

Zn?* (aq) + Cu(s)

\ Agente oxidante
(se esta reduciendo)

reduccién
Cu?*+2e — Cu
Ganancia de electrones



Electroguimica

Para determinar el estado de oxidacion de los atomos se pueden seguir las siguientes reglas:

En los elementos libres cada atomo tiene un estado de oxidacion O, por ejemplo, H,, Br,, Na, Be, K, O, y P,.

Para los iones constituidos por un solo 4tomo, el estado de oxidacion es igual a la carga del ion, por ejemplo, Fe*?,
Fe*3, Ba*2, Cl-, I- O,

El estado de oxidacion del oxigeno es -2 en la mayoria de los compuestos, por ejemplo, MgO y H,0. Pero en el
perdxido de hidrégeno (H,0,) y en el ion perdxido (0,72) es 1.

El estado de oxidacion del hidrégeno es +1, excepto cuando esta enlazado con metales en compuestos binarios,
por ejemplo, LiH, NaH, CaH,, donde su estado de oxidacion es -1.

El estado de oxidacion del hidrégeno es +1, excepto cuando esta enlazado con metales en compuestos binarios,
por ejemplo, LiH, NaH, CaH,, donde su estado de oxidacion es -1.

El fluor tiene un estado de oxidacidon de -1 en todos los compuestos. Los otros halégenos (Cl, Bry I) tienen estados
de oxidacion negativos cuando se encuentran como iones halogenuro en los compuestos. Cuando estan
combinados con oxigeno, tienen estados de oxidacion positivos.




Electroguimica

Para determinar el estado de oxidacion de los atomos se pueden seguir las siguientes reglas:

En una molécula neutra, la suma de os estados de oxidacidon de todos los atomos debe ser O.

En un ion poliatomico, la suma de los estados de oxidacion de todos los elementos debe ser igual a la carga neta
del ion, por ejemplo, en el ion amonio NH,*, el estado de oxidacion del N es -3 y el del H es +1. Por lo tanto la
suma de los estados de oxidacion es -3 + 4(+1) = +1, que es igual a la carga neta del ion.

Los estados de oxidacion en general son numeros enteros, no obstante, hay casos en que es un numero
fraccionario, como por ejemplo en el ion superoxido, O, , donde es -1/2.

En base a estas reglas, asigne el estado de oxidacidon a todos los elementos en los siguientes compuestos:
Li,O
HNO;
Cr,052




éComo balancear las ecuaciones redox?

Las ecuaciones como la anterior son relativamente faciles de balancear, no obstante, en la practica nos
encontramos con reacciones redox mas complejas en donde participan diversas especies que presentan carga
eléctrica, como por ejemplo:

ClO- SO? PO MnOy CN-

Hipoclorito hiposulfito fosfito Permanganato | cianuro

ClO’z SO:;'2 P().f3 C204'? SCN

clorito sulfito fosfato Tiocianato
oxalato

C|0‘3 304‘2 NO'g CI’207°2

clorato sulfato Nitrito 104 Dicromato
peryodato

ClO4 C0;5? NO-; CrO4?

perclorato Carbonato Nitrato Cromato

En principio, una ecuacion redox se puede balancear tal como se hace con una ecuacion quimica clasica, pero este
procedimiento se puede simplificar visualizando las transferencias de electrones. Uno de estos métodos es el
denominado como el método del ion — electron.




iComo balancear las ecuaciones redox?

Supongamos que se pide balancear la ecuacidon que representa la oxidacion de los iones Fe*? a Fe*3 por iones
dicromato (Cr,0,2) en medio acido, si se sabe que los iones dicromato se reducen a iones Cr*3. Para balancear la
ecuacion se siguen los siguientes pasos:

Paso 1: Escriba la ecuacion no balanceada de la reaccidn en su forma idnica

Fe*2 + Cr,072  --—-—-—-—--- > Fe*3 + Cr*3

Paso 2: La ecuacion se divide en dos semirreacciones, de oxidacion y reduccion:

Semireaccion de oxidacion: Fe*? ------------ > Fet3
Semireaccion de reduccion: Cr,0;2  ——----m-m-- > Cr+3

Paso 3: En cada semirreaccion se balancean los atomos distintos de hidrégeno y oxigeno:

Semireaccion de oxidacion: Fe*2 ------------ > Fe*3 (ya tiene balance de dtomos de hierro)
Semireaccion de reduccién: Cr,0;2  -----—------ > Cr*3 (se agrega un 2 al producto de la reaccion)




iComo balancear las ecuaciones redox?

Supongamos que se pide balancear la ecuacidon que representa la oxidacion de los iones Fe*? a Fe*3 por iones
dicromato (Cr,0,2) en medio acido, si se sabe que los iones dicromato se reducen a iones Cr*3. Para balancear la
ecuacion se siguen los siguientes pasos:

Paso 4: En las reacciones que se llevan a cabo en medio acido, para balancear los atomos de oxigeno se agrega
H,O y para balancear los atomos de H se agrega H*.

Como la reaccidn ocurre en medio acido, se agregan 7 moléculas de agua al lado derecho de la semirreaccion de
reduccion para balancear los atomos de oxigeno:

Semireaccion de reduccion: Cr,072  -------——--- >2Crt3 + 7H,0

Para balancear los atomos de hidrégeno, se agregan 14 iones H* al lado izquierdo de la ecuacion:

Semireaccion de reduccion: 14 H* + Cr,0;2 - >2Crt3 + 7H,0




iComo balancear las ecuaciones redox?

Supongamos que se pide balancear la ecuacidon que representa la oxidacion de los iones Fe*? a Fe*3 por iones
dicromato (Cr,0,2) en medio acido, si se sabe que los iones dicromato se reducen a iones Cr*3. Para balancear la
ecuacion se siguen los siguientes pasos:

Paso 5: para balancear las cargas se afnaden electrones a un lado de cada semirreaccion. Si es necesario, se iguala
primero el numero de electrones en las dos semirreacciones multiplicando una de ellas o ambas por los
coeficientes apropiados

Semireaccion de oxidacion: Fet2 —————-————— > Fe*t3 + e

En la semirreaccion de reduccion hay 12 cargas netas positivas al lado izquierdo y solo 6 cargas positivas al lado
derecho, por lo tanto, se agregan 6 electrones a la izquierda.

Semireaccion de reduccion: 14 H* + Cr,0,2+ 6 -------—-—--—- >2Cr3 + 7H,0

Para igualar el nimero de electrones en ambas semirreacciones, la semirreaccion de oxidacion se multiplica por 6:

Semireaccion de oxidacion: 6 Fe*2 -—————————-—- > 6Fe*3 +6e°




iComo balancear las ecuaciones redox?

Supongamos que se pide balancear la ecuacidon que representa la oxidacion de los iones Fe*? a Fe*3 por iones
dicromato (Cr,0,2) en medio acido, si se sabe que los iones dicromato se reducen a iones Cr*3. Para balancear la
ecuacion se siguen los siguientes pasos:

Paso 6: Se suman las dos semirreacciones y se balancea la ecuacion final por inspeccion. Los electrones a ambos
lados de la ecuacion se debe cancelar. Al sumar las dos semirreacciones se tiene:

14 H* + Cr,0,2+6Fe*?+ 6 -—-—-m-mm-- >2Crt3 + 7H,0 +6Fe*™3 +6e

Los electrones se cancelan y queda Unicamente la ecuacién idnica neta balanceada:

14 H* + Cr207_2 +6 Fet2 - >2Crt3 + 7 H,O +6 Fet3

Paso 7: se verifica que la ecuacidon contenga los mismos tipos y numeros de atomos, asi como las mismas cargas
en ambos lados de la ecuacion.




éComo balancear las ecuaciones redox?

Escriba la ecuacién idnica balanceada para representar la oxidacidon del ion yoduro (I") por el ion permanganato
(MnQjy’) en una disolucién basica para formar yodo molecular (I,) y 6xido de manganeso (MnO,)

IMPORTANTE: El
atomo de oxigeno
siempre posee un
estado de
oxidacion de -2.




éComo balancear las ecuaciones redox?

Escriba la ecuacién idnica balanceada para representar la oxidacidon del ion yoduro (I") por el ion permanganato
(MnQjy’) en una disolucién basica para formar yodo molecular (I,) y 6xido de manganeso (MnO,)

IMPORTANTE: El
atomo de oxigeno
siempre posee un
estado de
oxidacion de -2.




éComo balancear las ecuaciones redox?

Escriba la ecuacién idnica balanceada para representar la oxidacidon del ion yoduro (I") por el ion permanganato
(MnQjy’) en una disolucién basica para formar yodo molecular (I,) y 6xido de manganeso (MnO,)

IMPORTANTE: El
atomo de oxigeno
siempre posee un
estado de
oxidacion de -2.




éComo balancear las ecuaciones redox?

Escriba la ecuacién idnica balanceada para representar la oxidacidon del ion yoduro (I") por el ion permanganato
(MnQjy’) en una disolucién basica para formar yodo molecular (I,) y 6xido de manganeso (MnO,)

IMPORTANTE: El
atomo de oxigeno
siempre posee un
estado de
oxidacion de -2.




éComo balancear las ecuaciones redox?

Determine los estados de oxidacion y balancee la siguiente ecuaciéon en medio acido por el método del ion
electron:

H;PO,
MnO,

P033_

Cr207 - 4 NOz_é Cr3*t + NO3_

Fe,O; + CO - Fe+ CO,




Celdas Electroguimicas

Una celda electroquimica es un dispositivo experimental para generar electricidad mediante una reaccidon redox espontanea. Esta celda
se conoce como celda galvanica o voltaica.

Los componentes fundamentales de las celdas Voltimetro
electroquimicas se ilustran en la siguiente i N
figura:
Adodo - - Citodo
Anodo: electrodo en el que se lleva a cabo la de zinc g et Shama S v

oxidacion.

Catodo: electrodo donde se efectua Ia
reduccion.

C reme——

]
l Puente salino

lapones

S()j de algoddon Cu?'

Zn’’ S()‘: | ‘ N\
Puente salino: Es un tubo que conecta las

soluciones y que contiene un electrolito inerte.

Disolucion Disolucion /
de /I\S()‘ de ('ll,\(l‘

La corriente fluye desde el danodo al catodo
porque existe una diferencia de potencial
eléctrico entre los electrodos.

La  diferencia de potencial eléctrico E).7a 0 oxlda & B Cu™:ss reduce s Cu

Zn”" en el dnodo en el citogo
corresponde al voltaje de la celda, que se , — TR

. . Zn(s) —> Zn"*(ac) + 2e¢ ' 2¢ +('u"un-b~~>(,_‘um}
denomina fuerza electromotriz o fem (E) y , ‘

potencial de celda. FEX . —— J
| Zn(s) + Cu™"(ac) = 7n""(ac) + Cu(s)

Reaccion neta




Celdas Electroquimicas

Potenciales Estindar de Reduccion a 25 °C

La diferencia entre los potenciales de los electrodos de una celda
electroquimica viene dada segun los siguientes potenciales de
reduccidn, como se muestra a continuacion:

SEMIRREACCION E%(V)
Li*(ac) + & — Li(s) -3.05 A
K*(ac) + e — K(s) -2.93
Ba*(ac) + 2¢-— Ba(s) -2.90
Sr* (ac) + 2e" — Sr(s) -2.89
Ca*"(ac) + 2¢ — Ca(s) -2.87
Na“(ac) + ¢ — Na(s) =271
Mg*(ac) ~ 2& — Mg(s) -2.37
Be**(ac) + 2e— Be(s) -1.85
Al(ac) + 3 — Al(s) -1.66
Mn**(ac) + 2= — Mn(s) - =118
2H,;0+2¢"— H,(g) + 20H(ac) -0.83
Zn*(ac) + 2 — Zn(s) -0.76
Cr*(ac) + 3 — Cr(s) -0.74
Fe**(ac) + 2&- — Fe(s) -0.44
Cd**(ac) + 2¢-— Cd(s) -0.40
PbSO(s) + 2¢- — Pb(s) + SO; (ac) -0.31
Co**(ac) + 2&- — Cols) -0.28
Ni*(ac) + 2 — Ni(s) -0.25
Sn**(ac) + 2¢- — Sn(s) -0.14
Pb**(ac) + 2&— Pb(s) 013
£ 2H(ac)+ 22— Hylg) 000 3
T Sn*(ac) + 2e —> Sn**(ac) w013
E Cu?**'(ac) + e— Cu'(ac) +0.15 ;
E SO3(ac) + 4H'(ac) + 2 — SO,(g) + 2H,0 +0.20 .§
= AgCl(s) + e — Ag(s) + Cl(ac) +0.22 i
3 Cu'(ac) +2e — Culs) 034 o
§ 0,(g) + 2H,0 + 4e-— 40H(ac) +0.40 §
£ Is) +2e—> 2I(ac) .53 =
MnO(ac) + 2H,0 + 3e— MnOy(s) + 4OH (ac) +0.59
0,(g) + 2H'(ac) + 2¢-— H,0(ac) +0.68
Fe*(ac) + & — Fe*'(ac) +0.77
Ag'(ac) + & — Agls) +0.80
Hgi'(ac) + 2¢ — 2Hg(D +0.85
2Hg*(ac) + 2¢ — Hgi"(ac) +0.92
NOj(ac) + 4H'(ac) + 3¢ — NO(g) + 2H,0 +0.96
Bry(/) + 2¢— 2Brt{ac) +1.07
0O,(g) + 4H'(ac) + 4¢ — 2H,0 +1.23
MnOy(s) + 4H"(ac) + 2¢-— Mn**(ac) + 2H,0 +1.23
Cr,0%(ac) + 14H*(ac) + 6 — 2Cr**(ac) + TH,0 +1.33
Cly(g) + 2e — 2CI(ac) +1.36
Au*(ac) + 3 — Au(s) +1.50
MnOyac) + 8H*(ac) + Se-— Mn*"(ac) + 4H,0 +1.51
Ce*(ac) + & — Ce**(ac) +1.61
PbO,(s) + 4H'(ac) + SO} (ac) + 2¢— PbSO(s) + 2H,0 +1.70
H,04(ac) + 2H*(ac) + 2¢-— 2H,0 +1.77
Co**(ac) + e — Co*(ac) +1.82
04(g) + 2H*(ac) + 2¢-— O,(g) + H,0() +2.07
v Fig) + 2 — 2F(ac) +2.87




FEM estandar de la celda (E°..i4s)

Por convencion, la fem estandar de la celda (E®.4,), resulta de las contribuciones del anodo y del catodo y su expresion esta dada por:

Ec?elda = Efa’lodo o Egnodo

Donde E° 4040 Y E snodo SON l0S potenciales estandares de reduccion de los electrodos. Si calculamos la FEM del caso anterior:

Voltimetro
» e ;»‘ _\ >
v | P o Anodo (oxidacion): Zn(s) —> Zn**(1 M) + 2e”
ll Puente salino Ca‘odo (redUCC'on)- Cuz‘(I M) ‘ Ze . » CU(S)
I | : Reaccion global: Zn(s) + Cu’*(1 M) — Zn?*'(1 M) + Culs)
' e pods = _
Zn’ 50; / . -9 o _ o o
Disolucién Disolucién // \ \\“ bcelda - catodo _ Eénodo
de ZnSO, de CuSO, - \
Cu®* ‘ — ° _ ©
. " Cu?t/Cu Za?*/Zn
e ~0.34 V_(-0.76 V)
B R =1.10V
a0 —> a0 2 | N 26 + O —>Cut) | Si la fem de la pila es positiva, se dice que la reaccion

[ 206+ C*a0) — 20" (ac) - Cate) | espontanea.




FEM estandar de |a celda (E®.qigs)

Aspectos generales a considerar:

Cuanto mas positivo sea el E2, mayor sera la tendencia de la sustancia a reducirse. Por ejemplo, el E2 de la reaccién de semicelda:

F,(1 atm) + 2e » 2F(1 M) E° =287V

Es el valor de E2 positivo mas alto de todas las reacciones de semicelda. Asi que el F, es el agente oxidante mas fuerte, porque es el que
tiene mas tendencia a reducirse. En el otro extremo, se encuentra la siguiente semirreaccion:

Li"(IM) + e » Li(s) E° = -305V

La que posee el valor de E2 mas negativo. Por ello que el Li* es el agente oxidante mas débil, porque es la especie mas dificil de reducir.
Puesto de otro modo, se dice que el F~ es el agente reductor mas débil y el Li metalico es el agente reductor mas fuerte.




FEM estandar de la celda (E°.qi4s)

Una celda galvanica se compone de un electrodo de Mg en una disolucién 1,0 M de Mg(NO;), y un electrodo de Ag en una disolucion 1,0
M de AgNO;. Calcule la fem estandar de la celda electroquimica.

Ag*(1 M) + e —> Ag(s) E° = 0.80V
Mg?* (1 M) + 2e- —— Mg(s) E° = -237V
Anodo (oxidacién): Mag(s) — Mg?* (1 M) + 2e”

Catodo (reduccion). 2Ag*(1 M) + 2e- —— 2Aqg(s)
Reaccion global: Mg(s) + 2Ag*(1 M) —— Mg?**(1 M) + 2Aq(s)

o o o
Ecelda = Ecttodo - Eénodo

o o
Observe que la reaccién de reduccién de la Ag* se multiplicé por dos para balancear la =E * -E 2+
. , . . . Ag /Ag Mg“"/Mg
ecuacion global. Esto es valido porque al ser £° una propiedad intensiva, su valor no se
modifica con este procedimiento. La fem de la celda se calcula por medio de la ecuacién =080V — (_.237 V)

(19.1) y la tabla 19.1:

=317V




FEM estandar de |a celda (E®.qigs)

Se construye una pila galvanica con una barra de hierro sumergida en
una disolucién 1 M de cationes Fe?" y una barra de plata sumergida en
una disolucién 1 M de cationes Ag ™. Teniendo en cuenta que, a 25 °C:

0 Y Y 0 — r
Epe2t/pe — —0 44V, €agt/Ag +0'80V
a. ;Qué electrodo actiia como anodo? ;Cual es la especie oxidante?

b. Escriba las semirreacciones que tienen lugar en cada electrodoy la
reaccion ionica global.

c. En estascondiciones, calcule la fuerza electromotriz de la pila.



FEM estandar de la celda (E°..i4s)

La reduccion tendra lugar en aquel electrodo con un potencial estandar de
reduccién mayor, es decir, corresponde al par Ag*/Ag.

Oxidacién (dnodo): Fe? — Fe?t+2e~
Reduccién (catodo): Agt+1e~ — Ag’

El Ag* se reduce por lo que es el que actila como oxidante del Fe, que es el
reductor. La reaccion global sera:

Fe? — Fe* +2e

2-(Agt+1e” — Ag?)

Fe® + 2 Ag™ — Fe?* + Ag”

La fuerza electromotriz de la pila es igual a la diferencia de potencial entre los
dos electrodos:

Sgila = Ecitodo — Fanodo = gzg"'/Ag - Sge2+/pe =0'80—(—0'44) =(1'24V




FEM estandar de la celda (E°..i4s)

Il.- A partir de los siguientes datos de la serie de tension dada:

Al*3(ac) + 3e > Al°(s) E°=-0,706 (v)
Pb*2(ac) + 2e > Pbl(s) E°=-0,126 (v)
Ag*'(ac) + 1e > Ag°(s) E° =+ 0,800 (v)

a) Confeccione una pila en el esquema dado, con todo lo necesario, que
permita encender una ampolleta que requiere como minimo 1,4 v.

b) Indique y escriba en la pila confeccionada todos los componentes
principales, que conforman la pila, ademas del flujo de electrones.

c) Escriba la ecuacion final de la pila que usted confecciond, indicando la
reaccion anddica y catddica.

d) Calcule el voltaje de la Pila




Pilas primarias

La pila voltaica o pila primaria es un tipo de pila electroquimica en la que se aprovecha el flujo de electrones desde el anodo formado
por una sustancia reductora (que se oxida), hacia el catodo formado por una sustancia oxidante (que se reduce), para producir
electricidad.

Borne (+)

Aislante

Electrodo de carbono
Catodo de MnOz

Electrolito de NHsCl + ZnCl2

Anodo de zinc

El funcionamiento de una pila seca es muy
parecido al de una celda voltaica, con la
diferencia de que los electrolitos no son

liquidos sino que tienen una consistencia Borne (-)
pastosa

vis
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Pilas secundarias (baterias de plomo)

La bateria o acumulador de plomo que se usa en automoviles esta
formado por 6 celdas idénticas ensambladas en serie. Cada celda
tiene un dnodo plomo esponjoso y como catodo didxido de plomo
(PbO,) y los electrolitos son acido sulfurico disuelto en agua. Una
caracteristica importante es que esta bateria es recargable, lo que
significa que se invierte la reaccién electroquimica normal al
aplicar un voltaje externo (electrolisis).

Anodo Pb(s) + SO; (ac) — PbSO,(s) + 2e

Catodo: PbO,(s) + 4H (ac) + SO; (ac) + 26 — PbSO,(s) + 2H,0())
Reaccion global: Pb(s) + PbO,(s) + 4H'(ac) + 2S0; (ac) — 2PbSO,(s) + 2H,0(/)

Otro aspecto relevante es que como la reaccion electroquimica
consume acido sulfurico, se puede saber qué tanto se ha
descargado la bateria midiendo la densidad del electrolitro con un
hidrometro.

Tapa de plastico fexble que
DENS AQURTISS Dara la slaa de
Gases

Borne positivo, es

plastico moldensdo con por o goneral mas
Qnoasﬁe 0 soldedrs ancho Qe ol bome
hermencs negatve para pocer
dferenciario Ornficio por donde oo
Borme negativo |' efectua of llemado y o
‘ mnvel de control
electroito

Tapa de mateny

Recipsante de matonal
plastco maeldeado
dMGH30 en tres O GoS
elemenica (uno por cada
clemento)

Electrolito: mezca de
aodo sitoroco y agua
destiada que oubre los
plocas en cada
elemento

Puente de eniacs
Para un grupo os
placess

Placas positivas, e componen de
una armadura de aleacdn de plomo, ¥
gonstan de gran cantdad de mallas
Que forman comparimenios lenos de
pentondo de plomo

Separadores, van depuesion entre cads placas,
pars eviar 08 conocicuilos, ¥ deben de dejsr gue
# slec oMo crode [Ivaments y S de una
CONSNILGION QAMICH B Qos Sean resslentas &l
RS0 el slactrolne Son de matersd plasace

" Placas negativas: Todos s
places s componen de uns
armadurs de sepcin ce
plomo, y constan de gran
CAanbdad de males qus forman
Comparimenios Ienos de
plomo stvo

LOG redidues de la rondcion Qumoa se
cepositan en of fondo Sel recipente,
entre los apoyos de las placos, que

forman los. camaras de decantacion



Electrolisis

A diferencia de las reacciones redox espontaneas, que convierten la energia quimica en energia eléctrica, en la electrdlisis se utiliza la

energia eléctrica para inducir una reacciéon quimica que no es espontanea. Este proceso se lleva a cabo en un dispositivo que se conoce
como celda electrolitica.

El agua contenida en un vaso en condiciones atmosféricas no se descompone de manera espontanea en hidréogeno y oxigeno:

Anodo | 2H.O(/) — O,(g) + 4H (ac) + e

H'(ac) + ¢ — {H (g) Catodo
Anodo {(oxidacion) 2H,0(/) » 0,(@) + 4H (ac) + 4e
Catodo (reduccion). 4iH (ac) 0 » 3H,(g))

Reaccion global 2H,0() — 2H.(q) + O,(g)




Purificacion electrolitica del cobre

Después de la obtencidén de metales por diversos procesos metalurgicos es conveniente someterlos a un proceso de purificacion o refinado
posterior. En el caso del cobre se lleva a cabo electroliticamente. El electrolito es una sal de cobre como sulfato de cobre (CUSO,), el anodo
es una barra de cobre impuro y el catodo una lamina de cobre de alta pureza sobre la que se depositara el cobre.

Bateria
1\
Anodo Catodo
Elgg;trg’ligig de cobre de cobre
impuro puro

Cu (s) (impuro) — Cu?* (ac) + 2e ”

Cu?* (ac) + 2e-—Cu (s) (puro)




