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CAPITOLUL I. ELECTROLIZ &

I.1. Fenomenul de electroliza

La electrozi au loc reactiile:

=

> la catod (-):
K?*+ ze — K (reactie de reducere)

> laanod (+):
A% - ze — A (reactie de oxidare)

Forma generala:

la catod (-):

0X, (forma oxidatd) + ze — red; (forma redusa)
la anod (+):

red, (forma redusa) - ze — ox, (forma oxidata)

—

Figura 1. Schema unei celule de electrolizi

Reactia globala, care are loc la cei doi electrozi este:

0X, + red, — red; + 0X,




|.2. Leqile cantitative ale electrolizei

Faraday a enuntat legile cantitative ale electrolizei:

1) masa de substantd descarcata prin electroliza, la electrozi, este proportionalda cu
cantitatea de electricitate care a strabatut electrolitul.

m = Kq = Kit (1.1.)
| - intensitatea curentului electric, t - timpul de trecere a curentului electric, q - cantitatea
de electricitate, K - echivalentul electrochimic
Relatia este valabila cand electroliza decurge la curent constant, altfel g = j i(t)t .

2) masa de substanta descarcata la electrozi prin trecerea unei cantitati de electricitate prin
electrolit este proportionala cu echivalentul chimic al substantei descarcate.

Cantitatea de electricitate necesara descarcarii unui ion este: (= ‘z"eo
unde e, - sarcina elementara = 1,602x10-1° C, z' - sarcina ionului.

Pentru descdrcarea unui mol de ioni cantitatea de electricitate necesara este:
q = ‘z"eONAV, N o, — numirul lui Avogadro = 6,023x1023 joni/mol

Produsul e,N, = 96485 C/mol = 1F (constanta Faraday).




Din prima lege rezulta, pentru un mol de ioni:

m = A, (masa atomicd a ionului) = Kq =Kit=K |Zi|F, de unde: q :Ki

se gaseste valoarea echivalentului electrochimic:

A.

=l

|Z\[F
Combinand relatiile (1.1.) si (1.2.) rezulta:

.= ;ﬁ 1t
Mi ™ 96485 4]

Echivalentii electrochimici sunt proportionali cu echivalentii chimici:

| | (echivalent chimic) (1.4.)
Z

raportul It =Li.=pF (1.5)
pierdere Faraday

Eventualele abateri de la legea gencrala a electrolizei sunt datorate reactiilor paralele care
au loc la electrozi, si pentru includerea lor in proces s-a introdus notiunea de randament, n:

_Mp (masa practic depusd) _ qy _ (cantitatea de electricitate utild) _ iy _ (intensitatea utila)
m;  (masa teoretica) qef(cantltatea de electricitate efectiva) i ef(intensitatea efectiva)




1.3. Aplicatiile electrolizei

Electroliza solutiei apoase si a topiturii de clorura de sodiu

% Intr-o solutie apoasa de NaCl se vor gisi patru tipuri de ioni diferiti: Na*, Cl-, H,0*,
OH-.
2H,0* + 2e — H,(g) + 2H,0(1)
La anod se vor descarca ionii de clor, deoarece sunt in concentratiec mai mare.
ZCI- it 26 — Clz(g)

< Tn topitura clorurii de sodiu (temperatura de topire 801°C) vor exista ioni de sodiu si

de clor.
Tn acest caz se formeaza atomi de sodiu iar la catod se obtine sodiu metalic conform

reactiei:

Na*(l) + 1e — Na(l)
Anodul atrage ionii de Cl- incarcati negativ, care cedeaza electroni.
Cl-1le —» Cl
Cl + Cl — Cly(9)
Reactia globala care are loc este:

2NaCl(l) — 2Na(l) + Cl,(g)




Obtinerea si purificarea metalelor

Aluminiul este preparat prin electroliza topiturii de bauxita (Al,O;) continand ioni de
Al®* i ioni de O (nu se pot utiliza solutii care contin AI®* deoarece apa se reduce mai
usor). Reactia care are loc la catod:

2AR + 6e — 2A1(I)
lar la anod:
30?2 — 3/20, + 6e
Electroliza este folosita de asemenea si la purificarea metalelor. De exemplu, cand o

solutie de sulfat de cupru este electrolizata folosind electrozi de cupru (Figura 2), au
loc urmatoarele reactii:

- anodul de cupru impur ionizeaza
dizolvandu-se n solutie:
Cu(s) — Cu?*+ 2e CuSO,(ac) Catod din

Cu pur

Electrozi de Cu

Anod din Cu impur

- la catod ioni de cupru pur castiga electroni
lar cuprul metalic se depune pe catod:
Cu?*+ 2e — Cu(s) Figura 2. Schema purificirii metalelor prin electroliz

Impuritati din electrodul de Cu




Determinarea constantei Faraday

a) Coulometru gravimetric cu anod de argint

Reactiile care au loc:

» Jacatod (-): Ag* +1le — Ag

* Jaanod (+): Ag > Ag*"+le

Cantitatea de electricitate care a strabatut circuitul
mFz

A_Ag Figura 3. Coulometru cu argint

rezultd din legea electrolizei: q=

b) Coulometru gravimetric cu electrozi de cupru

Reactiile care au loc la trecerea curentului
electric sunt:

= |acatod (-):

— Electrozi din Cu pur Cu2+ +2e — Cu

= Jaanod (+):

~—— | Electrolit Cu site Cu2+ £ 2e
— A

Figura 4. Coulometru cu electrozi de cupru




In  timpul electrolizei au loc urmitoarele reactii
electrochimice:
= Jlacatod (-): I; +2e — 31~

= Jaanod (+): 3" — I3 + 2e,
exprimate pe baza echilibrului I, + I-< 15 si care corespund
urmatoarelor reactii echivalente:
- lacatod (-): I, + 2e — 2I~
la anod (+): 21" - 2e — |,

Figura 5. Coulometru titrimetric
Robinet

d) Coulometru volumetric Pipcts do goz
Reactiile electrochimice care au loc sunt: > - Vas de nivel
= lacatod (-): @
2H* + 2e — H,(g)
= Jaanod (+):

H,O(I) - 2e — 2H* + 1/20,(q) Electror de P
Reactia globala:
H,0(1) — H,(g) + 1/20,(9) Figura 6. Coulometru volumetric




TERMODINAMICE, CINETICE SI ELECTRICE A
IONILOR IN SOLUTIE

11.1. Electroliti. Disociere electrolitica

Teoria clasica elaborata de Arrhenius are la baza doua postulate:

Postulatul |
Moleculele electrolitilor dizolvate Tn solventi adecvati scindeaza spontan in minimum

doua particule, cu mase atomice mai mici, incarcate electric de semn opus. Conform
acestui criteriu:

Electrolifi binari: v*(numarul de cationi) = v- (numarul de anioni);

v=v*"+v =2, sunt electroliti simetrici si pot fi: uni-univalenti: NaCl, KCI;
bi-bivalenti: CaSO,, MgCOj;
tri-trivalenti: AIPO,.

Electroliti ternari care sunt asimetrici, in acest caz, v = 3, de tipul:
uni-bivalenti: K,SO,, Na,COyg; bi-univalenti: CaCl,, MgCl,.

Electroliti cuaternari care sunt asimetrici, v = 4, la randul lor sunt:
uni-trivalenti: Na;PO,, tri-univalenti: AlCI,.




Postulatul 11

Din punct de vedere termodinamic, disocierea electrolitica este in general un proces
de echilibru. Starea de disociere incompleta a electrolitului este exprimata cantitativ
cu ajutorul a doua marimi: grad de disociere, a si constanta de disociere, K.

Dupa gradul de disociere deosebim:

o Electroliti slabi, in solutii normale ei disociaza sub 1% (o < 0.01); acizii si bazele
anorganice slabe si sarurile lor, majoritatea substantelor organice capabile sa
disocieze;

Electroliti tari, in solutii normale disociaza peste 50% (a > 0.5); acizii si bazele tari,
precum si sarurile acestora,;

Electroliti intermediari, in solutii normale, disociaza intre 1% si 50% (0.01 < a <
0.5); saruri ale acizilor tari cu baze slabe sau baze tari cu acizi slabi.

Constanta de disociere K, este o constantd de echilibru chimic. Pentru cel mai simplu
electrolit, considerand echilibrul de disociere realizat la 0 anumita temperatura:

KA (electrolit) = K* (cationi) + A" (anioni) (1.1.)




SRR = ﬁ , pentru concentratii mici a; = c;

aa

C. .
Kd e Hci"i S TICE AT
CKA
Intre constanta de disociere si gradul de disociere se poate stabili o relatie,
cunoscuta ca legea de dilutie Ostwald. Consideram un electrolit binar care va disocia
conform relatiei I1.1. Notam cu cC, concentratia molara initiald a electrolitului si cu a
gradul de disociere; la echilibru concentratia fiecarei specii va fi:
Cka = C—Ca; Cx+ = CaL $1Cp- = Col
Introducand aceste valori in relatia (11.2.): y
K, =TIc" = acxac  a’C
il il (11.3))
In cazul electrolitilor slabi, Tn care a este foarte mic, termenul (1- o) poate fi aproximat
cu 1 si ecuatia (11.3.) devine:

(11.2.)

K
Kq= azc, de unde a = —d
c

Pentru solutii normale incarec=1 -~ a=/Ky




11.2. Potentialul chimic al ionilor in solutie. Activitatea ionilor 1n solutie

Din termodinamica chimica, potentialul chimic al unui component i, |I; este definit
prin relatia:
W =uoT)+RT Ina (11.4.)

W°(T) - potentialul chimic al componentului i In stare standard; a;— activitatea
componentului i,

a =Y M =7 Xi=7;C (11.5.)

unde vy, - coeficientul de activitate; m; - molalitatea; X; - fractia molara; c; — concentratia

Pentru potentialul chimic al unui component dintr-o solutie:
Wi = o(T) + RT Inym; = p%(T) + RTInm, + RT Iny; (11.6.)
Un electrolit in solutie va disocia conform ecuatiei generale:
Ki+A,- e v K+ v Az

v*si v, numarul de ioni pozitivi, respectiv negativi care se formeaza in solutie ca
urmare a disocierii electrolitului; z* si z= sarcinile electrice ale ionilor.




Potentialele chimice a ionilor separati pot fi exprimate conform ecuatiilor (I1.5.) si

Ut = W0+ RT In y*m*
W=p>+RT Inym

Potentialul chimic a electrolitului va fi: p = vt + v-u™. Prin substituirea lui p+ si p—
W=Vl -+ vauds + RT In oy y—"mr" m—" (1.7.)

Numarul total de ioni formati prin disociere, v este: v = vt + v. Se defineste
coeficientul mediu de activitate:

A= (i il (1.8.)

Tn mod analog molalitatea medie ionica:
(M) = (M m™) (1.9.)

Daca electrolitul disociaza total: m* = vfrm si m~ = v 'm, de unde rezulta pentru
molalitatea medie, prin substitutie Tn relatia (11.9.):
ARG S R T = e s v (11.10.)

Potentialul chimic a unui component dintr-o solutie de electrolit:
U=v U +v %+ vRT Iny*m* (11.11)




11.3. Potentialul electrochimic

Energia liberd a unui sistem termodinamic este:
G=H-TS=(U+pV)-TS (1.12.)

La entalpia libera chimica, se adauga si energia electrica:
G+eozlo=G (11.13.)

In cazul unei particule punctiforme, cu incircarea electrica ¢, potentialul extern la o
distanta r, este

a0
e 4megr

€o- permitivitatea electrica absoluta sau constanta dielectrica a vidului
Astfel potentialul intern care intervine in entalpia libera electrochimica este:
@=¢+X

Cunoscand expresia entalpiei libere electrochimice, se poate defini potentialul
electrochimic, a unui component i:

B G

Hi=\ 3. | p.Tnj=i (11.14.)

1

ij reprezintd potentialul electrochimic al componentului i, care include variatia
entalpiei libere a unei reactii chimice si variatia entalpiei libere inregistrata nh cursul
deplasarii sarcinii electrice in sistem.




Potentialul electrochimic va include potentialul chimic dat de relatia (11.4.) la care se
adauga lucru electric:

= +zFo (11.15.)
Combinand aceasta relatie cu expresia potentialului chimic (I1.4.) rezulta:

=w%T) +RT Ina, + z'Fo (11.16.)
Miscarea spontana a unei specii 1, are loc din regiuni cu potential electrochimic mai

mare catre cele cu potential electrochimic mai mic, datorat diferentei de concentratie
. , i Oy
si de potential, cu 0 viteza v;=k; ==
inlocuind activitatea cu concentratia si derivand in raport cu x se obtine viteza de
deplasare a ionului:

olnc
=k |RT—- 1+1Fg‘f’ (11.17.)

> procesele electrochimice au loc pe suprafete, si apare necesitatea introducerii
notiunii de flux, j; a ionilor de tip i.

) dn. V X Olnc. . a(P
i et Gl Gl S RSl (e

Astfel, cand g—()[:: 0, ecuatia (11.18.) devine:

(11.19.)




11.4. Conductibilitatea electrica a solutiilor de electroliti

Conductibilitate specifica sau conductivitate

U =iR === U - tensiunea electrica, i - intensitatea curentului masurat, R - rezistenta
solutiei intre cei doi electrozi.
Rezistenta electrolitilor poate fi exprimata prin relatia: R = Pg

unde: I - lungimea coloanei de lichid dintre electrozi, S - aria sectiunii unei fete a
electrodului, p - rezistenta specifica sau rezistivitatea.

e ] A i
Inversul rezistivitatii S k, reprezinta conductibilitatea specifica sau conductivitatea.

Conductibilitatea specifica, k, reprezinta conductanta unei solutii de electrolit plasata
intr-o celula cu electrozi de suprafata egala cu unitatea si situati la distanta de o unitate
unul de altul. La electroliti conductivitatea este conductanta unui cub de solutie de
dimensiunea unui m3 sau cm?,

Semnificatia fizica a lui k se poate deduce utilizand legea Ohm:

U Sk S




Determinarea experimentala a conductivitatii

5 ; | I : o dop g, S
Din relatia k = RS € observa ca determinarea conductivitatii consta intr-o masura

de rezistenta, considerand 1 si S cunoscute. Raportul I/S pentru conductorii metalici are
0 semnificatie simpla dar pentru conductorii ionici care nu au volum propriu 1I/S nu
este bine precizat. Solutiile ionice trebuie introduse in celule de conductibilitate

pentru a se putea masura experimental R.

S si | depind de geometria aparatului de masura, de aceea in practica, relatia Se

exprima sub forma:

]
B

unde K - constanta aparatului de conductivitate.

AW

Q—0

TN

Figura 7. Distributia linilor de forta
n cAmpul electric generat de doua sarcini electrice opuse

Aceastd marime Se  determina
experimental pentru fiecare aparat n
parte, folosindu-se o0 solutic cu
conductivitate cunoscuta, masurandu-i
rezistenta prin - metode obisnuite.
K=kR

Valoarea constantei K, se determina 0
singura data.




Masurarea rezistentei electrolitului se face cu ajutorul unei punti de curent alternativ.
Ideea alimentarii puntii Wheastone cu, curent alternativ i-a apartinut lui Kohlrausch, si
de aceea aceasta punte Ti poarta numele.

Din teoria puntii rezulta pentru
Ry regimul echilibrat:

» pentru ochiul de retea

iR, =i,R,(ACC1) si iR = i,R,(CBC1)

» pentru noduri

L, =1(C) si1; = 1,(Cy)

i)ng < %1 Rl
1R 12R2

Rezulta:

Figura 8. Puntea Kohlrausch




Conductivitate molara si echivalenta

Conductivitatea molara se noteaza cu A si este definita ca fiind conductivitatea solutiei
raportatd la concentratia totala ionica (C):

=
=

(=)
=

—
o
s
1
=
-]
2]
S—rt
<

(#¥]
[—]

AN CH;COOH

0 1 ! ] ]
0,00 0,02 0,04 0,06 0,08 0,10

¢ (mol L1)

Figura 9. Variatia conductivitatii molare
CU concentratia

_— (11.20))

Conductivitatea echivalenta ca si cea molara
creste la Tnceput rapid cu dilutia, ca sa ajunga la o
valoare maxima limitd (dilutia infinitd) atunci
cand concentratia electrolitului tinde la zero.
Aceasta valoare a conductivitatii echivalente
(molare) la dilutie infinitd Se numeste
conductivitate echivalenta sau molara limita si Se
noteazd cu A, sau A, Aceastd marime poate
constitui un criteriu de comparatie intre electroliti.

In practica valorile conductivititii molare sau echivalente limita pentru electroliti tari se
obtin din date experimentale utilizand legea Kohlrausch:

(11.21))




Legea conductivitatii independente a ionilor

Pentru a demonstra legea conductivitatii independente, se stie ca densitatea curentului
electric (j) care trece prin solutie, este proportionala cu intensitatea campului electric (E)
care se aplica la deplasarea ionilor in solutie:

j=KE (11.22.)

Jis ekl (1.23.)

Un electrolit disociaza Tn solutie conform relatie:
Ki: Ao = vTK# + vVAZ
Combinénd relatiile (11.22.) si (11.23.) si tinand cont de numarul de cationi si anioni
disociati, Se obtine:
KE = (vt k* + v k-)E (11.24.)

In aceasta relatie k, k* si k= sunt conductibilitatile specifice pentru solutie, cationi si
respectiv anioni. Daca se raporteaza la concentratic si Se ia In consideratie relatia de
definitie a conductivitatii molare, se obtine:

N ARG (11.25.)

Relatia este valabila si la dilutie infinitd cand valorile conductivitatii molare corespund
conductivitatii limita.,




Aplicatii ale masuratorilor de conductivitate

1. Determinarea conductivitatii limitad molare, pentru electroliti slabi
Din legea migrarii independente a ionilor se poate scrie:

Ao(HCI) = Ag(H*) + Ag(C)
Ao(acetat de sodiu) = Ay(Na*) + Ay(acetat)
Ao(NaCl) = Ay(Na*) + Ay(Cl)

Adunand (a) si (b) si scazand (c) se obtine:

Ao(CH;COOH) = Ay(H*) + Aj(CHCOO") = Ay(a) + Ay(b) - Ay(C)

2. Determinarea solubilitatii sarurilor greu solubile
Conductivitatea molard a solutiei saturate a unui electrolit greu solubil poate fi
aproximata cu conductivitatea limita molara (concentratia ionilor mica, sare greu
solubild), A = A, = k/c si poate fi calculata din valorile conductivitatilor limita obtinute
din masuratori experimentale pentru ionii sarurilor usor solubile a Ag:

Ao(AgCl) = Ao(AgT)

Din ecuatia A, = k/c se obtine valoarea solubilitatii (c).




3. Produsul ionic al apei

Produsul ionic al apei este dat de expresia: Ky = CH+ (5 (11.26.)

OH

Este necesara determinarea experimentala a conductivitatii specifice a apei pure si

cunoscand conductivitatile limita a ionilor din compozitia apei se obtine:
k

C e —
OH A (Ht)+A,(OH™)
inlocuind Tn expresia (11.26.) se gaseste valoarea produsului ionic.

c=cC 4=
H

4. Determinarea constantelor de disociere a electrolitilor slabi

Pentru astfel de electroliti, Arrhenius a aratat ca gradul de disociere este:
A
= (11.27.)

Combinand ecuatia (11.3.) cu (11.27.) se o%’;ine:

2

_A> 0 Ao (AO_A)

0
Reprezentarea grafica a ecuatiei (11.29.) in coordonate cA — 1/A da o dreapta a carei

pantd este ( K A,?) si intercept (— K4A), de unde se poate determina constanta de
disociere a electrolitului.

in liniari A02 =
(11.28.) prin I|n|ar|zarg Kd(T_AO)_CA (11.29.)




Vi

Vy V,

Figura 13. Titrarea unui acid slab cu o baza slaba




11.5. Mobilitatea ionilor in solutie

lonii aflati Tn solutie, Tn absenta unui cdmp electric extern, se gasesc ntr-o miscare
dezordonata, efect al agitatiei termice, astfel ca nu exista 0 directic de miscare
preferentiald. In prezenta unui camp electric aplicat prin intermediul a doi
electrozi, miscarca dezordonata a ionilor se transforma Tntr-o miscare ordonata, orientata
catre cei doi electrozi.
lonii se deplaseaza Tn solutiec ca Tntr-un mediu viscos, sub actiunea unei forte
electrostatice F,.. Viteza ionilor (v), initial variabild, devine constanta in scurt timp
datorita fortei de frecare F; care egaleaza forta electrostatica:
I:elec = I:f (“-30-)
Forta de frecare, in cazul particulelor de forma sferica, este data de legea lui Stokes:
Ff =6mnrv = Rv (11.31.)
n - viscozitatea mediului; r - raza ionului; v - viteza de deplasare a ionului.

Tn coeficientul de frecare internd R, s-au inglobat toate constantele. Viteza de deplasare a
ionilor este: v =FJ/R (11.32))

Forta electrostatica atdt pentru ionii pozitivi cat si pentru cei negativi este data de
produsul dintre intensitatea campului electric E si sarcina ionului, z'e,:

(11.33.)




Egalénd cele doua forte, relatiile (11.31.) si (11.33.), obtinem viteza de migrare a ionilor:

zle
=TOE relatie ce poate fi particularizata pentru fiecare specie ionica:
+
y+r=2_0
R
z"e
=5 0
PR

E, cationi

E, anioni

Daca intensitatea cadmpului electric este egala cu unitatea, E se poate defini

+
RC
mobilitatea absoluta a ionilor: u+:TO' cationi

Z_CO . E
u —T anioni

Mobilitatea reprezinta distanta parcursa de ion intr-o secunda, sub actiunea unui gradient
de potential de un volt pe metru, unitatea de masurad a mobilitatii fiind m? V/1s1,
Vitezele ionilor pot fi scrise functie de mobilitati: - vi=u"E (11.34))
v =u E
j = £Z'Fj; - densitatea de curent fiind produsul dintre sarcina si fluxul de ioni, Tnlocuind
valoare lui j; = ¢;v;, concentratiile cationilor si anionilor si vitezele acestora:
j=jt+ j=acF(v'vizZt +vviz ) (11.35.)




Introducand expresiile vitezelor din ecuatiile (I1.34.) in relatia (I1.35.) se obtine:
j = oacFE(vtu*zt + viu|z|) (11.36.)
Conductivitatea specifica poate fi scrisa astfel:
k = ==acF(vtutzt + vu|z7|) (11.37))
iar conductivitatea molara:
A= ==aF(u'z* +vulz) (11.38.)

La dilutie infinita, o = 1 si mobilitatile ionilor (u* si u’) devin mobilitati ionice limita
(uy* siuy) astfel incat ecuatia (11.38.) poate fi scrisa sub forma:

Ag =F(uyzt + v ug|z7|) (11.39.)

Ecuatia (11.39.) trebuie sa fie identica cu legea migrarii independente a ionilor; prin
identificare rezulta:
At=u"'Z"F si Ay =uy|z|F (11.40.)




11.6. Numere de transport

Pentru a caracteriza transportul de electricitate al ionilor, se defineste marimea
numitd numar de transport, t' care reprezinta raportul intre cantitatea de electricitate

transportatd de un ion i (g') si cantitatea totald de electricitate transportata de toti ionii
din solutie (q):

i
=9 11.41.
: (1141)

Cantitatea de electricitate transportata de ionii de specia i va fi:
q' =niz’F (11.42))
La trecerea curentului electric, cationii se vor deplasa spre catod cu viteza v* iar anionii

spre anod cu viteza v-. 53 S &%




Numarul de ioni ce trec prin sectiunea S n unitatea de timp va fi egal cu:
ni=c'V = c'Sv! (11.43.)

Se poate calcula cantitatea de electricitate transportata de 0 specie ionica:
q' = clvizISF (11.44.))

Pentru electrolitii tari univalenti, ¢' = c (concentratia electrolitului), iar pentru
electrolitii slabi depinde si de gradul de disociere a:
c' = vica (11.45.)

Pentru cationi:

et acSFvtztyT a vivtzt
acSFvtztvt+ acSFvv—|z—| (v+v+z++ el
Similar se obtine pentru anioni:

e VvV V7Z
(v+v+z++ vov IZ7)
Tinand cont de conditia de neutralitate a solutiet, vizt=v" |z~ | rezulta:
Vs 3 Ay Y

i s1 pentru anioni: t = B

Pentru o solutie contindnd mai multi electroliti, numarul de transport al unei specii

(11.46.)

pentru cationi: tT=

individuale este definit similar:  t! : (11.48.)




Inlocuind vitezele cu mobilitatile limita date de expresiile (11.40.) se obtine:

A, /2TF

X Ay /27 F
e A G e D

z A e A e

I

impunand conditia de neutralitate rezulta:

VR

o WIEEAGH

o = E
v V+A0++v A

SEvEAR EVA S

sau in functie de legea Kohlrausch modificata:

VAT

= V—+A0+ =
0 AO

t," i (11.49.)

Ecuatiile (11.49.) permit determinarea numerelor de transport cunoscand
conductivitatile molare limita pentru ioni.




Determinarea numerelor de transport

Metoda Hittorf
In functie de natura anodului exista doua variante de functionare a celulelor de

electroliza:
1) anodul este de aceiasi natura cu cationul a carui numar de transport se determina
(anod solubil)

2) anod inert el Catod
r\

Compartimentul
central

Compartimentul Compartimentul
anodic catodic

Figura 15. Celula de electrolizd in metoda Hittorf




Cazul 1. Consideram ca n celula de electroliza este un electrolit MA care disociaza in
M#* si AZ, anodul si catodul sunt constituiti din metalul M iar z* = z~. La trecerea
curentului electric prin solutie au loc doua fenomene: electroliza si migrarea ionilor in

compartimentele celulei.

AI_II_Od Ca_tod

[ |Compartimentul (Compartimentul Compartimentul

anodic central catodic

1Eg ™M 1Eg
lEAZ A% M*" descarcat
‘j—

” descarcat

1-t'=¢

Figura 16. Schema de principiu a metodei Hittorf

Reactiile electrochimice care au loc la cei doi electrozi, ce insotesc fenomenul
electroliza sunt:
* la catod se vor descarca ionii M?*
M#*+ze > M
e la anod se dizolva metalul




Bilantul de materiale in cele doua compartimente:
O compartimentul catodic
= 1 echivalent gram din cationul
M?z* descarcat pe catod,;
= t* echivalenti gram de cationi Calt"lrt:g(:)a;i(:]eszlleﬁgi,c(i]titelgare CCa(mjpiirtimentul Compartimentul anodic
M?Z* veniti prin migrare;

Tabelul 1. Metoda Hittrof in cazul Tn care electrozii sunt
de aceeasi natura cu cationii solutiei de electrolit

1. Modificarea concentratiei datorita fenomenului de electroliza, in echivalenti

= t-echivalenti gram de anioni gram (Eg)
"\A‘Z_ plecaﬁ prin migrare- Reactia la electrod M# +ze —M M - ze -M*
In acest compartiment variatia
concentratiei in cationi are
valoarea de (-1 + t*) = -t,

cationi -1Eg (M) +1 Eg (M#)
anioni 0 Eg (A%) 0 Eg (A%)

2. Modificarea concentratiei datorita fenomenului de migrare

echivalenti gram de cationi.
O compartimentul anodic cationi
= 1 echivalent gram se va o o
dizolva din anodul M:; anion ;;S;A ! iini? 0
=t echivalenti gram de anioni

AZ veniti prin migrare;

= t* echivalenti gram de cationi cationi
M?Z* plecati prin migrare. anioni n
In acest compartiment variatia electrolit "
concentratie n cationi va fi: (1 —

t*) =t echivalenti gram.

+t+ Eg (MZ+) _t+ Eg (MZ+)
veniti plecati

3. Modificarea totald a concentratiei

A+t =-(1-t) =
(-1 1-t+=t-




Cazul 2. Electrozii sunt inerti (de platind) iar Tn aceasta situatie reactiile electrochimice
care au loc la cei doi electrozi sunt diferite de primul caz:

» la catod se vor depune ionii M#*; M?* + ze - M

* laanod se vor descarca ionii AZ: A% - ze — A

Bilantul de materiale este:
O compartimentul catodic

Tabelul 2. Metoda Hittrof in cazul in care electrozii sunt inerti

Cantitatea de electricitate care ~ Compartimentul

= 1 echivalent gram de cationi trece prin solutie,q= 1F catodic Compartimentul anodic
Mzt se dCSCéI'Cé pe eleCtI‘Od; 1. Modificarea concentratiei datoritd fenomenului de electroliza, in echivalenti

= t* echivalenti gram de gram (Eg)

cationi M#* vin prin migrare; Reactia la electrod M= +ze —M A -ze—A

= t echivalenti gram de anioni p— 1 Eg V) 0 Eg (VF)

AZ pleaca prin migrare.
Yarlatla COl’lCGIl'l:,I'a'l;lel cationi Ior 2. Modificarea concentratiei datoritd fenomenului de migrare
in filcest compartlmept este de (-1 o p——— PSR

+ t*) = -t echivalenti gram. veniti plecati

U compartimentul anodic o + Bg (A%) +Eg (%)
= 1 echivalent gram de anioni o plecati venifi
AZ se descarca la EIECtrOd; 3. Modificarea totald a concentratiei

» { echivalenti gram de anioni
AZ vin prin migrare;

= t* echivalenti gram de cationi anioni
MZ#* pleaca prin migrare.

anioni 0 Eg (AZ_) =1l Eg (AZ_)

L. -1+t =-(1-t)=
catiom

electrolit




Metoda interfetei mobile

In esenta constd Tn masurarea distantei la care se deplaseaza limita de separatie Tntre
doua solutii, care contin un ion comun, la trecerea curentului electric.

Solutia electrolitului de cercetat, KA, (de exemplu NaCl) este plasata intre doua
solutii indicatoare K,A si KA, (LiCl si CH;COONa). Pentru ca interfetele create intre
solutii sa ramana distincte la trecerea curentului electric, mobilitatile ionilor indicatori
K, si A, trebuie sa fie mai mici decat mobilitatile ionilor K si A. Sub influenta
curentului electric, interfata a se deplaseaza pana la a; si b la distanta b,.

Distantele aa, si bb, depind de vitezele ionilor K* si
A-; cum gradientul de potential este uniform prin
solutie, distantele vor fi proportionale cu vitezele
sau mobilitatile ionice u* si u-, si deci:

K,A (LiCl)

aa 1 u+ i

= =t
aag +bb 1 u+ +u

KA, (CH,COONa)

oo .

Figura 17. Metoda interfetei mobile




CAPITOLUL III. TERMODINAMICA ELECTROCHIMIC
I11.1. Ecuatia Nernst

Ecuatia Nernst poate fi dedusa utilizdnd conditia generala de echilibru, pentru un
sistem termodinamic:

dG=0 (111.1.)

G - entalpia libera electrochimica. X
dG =X [t; v;dg (1.2
Impartind prin d& rezulta:

dG — b
(a—g) p,T, nj#i = ARG = Z My Vi= 0 (|||.3.)

Ecuatia (I11.3) exprima conditia de echilibru termodinamic, pentru o reactie electrochimica.
In cazul general al unei reactii de reducere, cu un schimb de ze:

Mz +ze o M
care are loc la interfata M(metal)/M?* (solutic de electrolit care contine cationii
metalului), relatia (111.3.) poate fi scrisa:

ARG = i - 2 Tle - Tzt =0 (111.4.)

> M = 1%y *+ RT Inapp = pl, (activitatea metalului pur este egala cu unitatea)
> e =+ RT Inag+zFdy; = 1.” - Fdy (activitatea electronilor este 1; sarcina z = -1)




Tnlocuind valorile potentialelor electrochimice pentru fiecare specie in relatia (111.4.)
se obtine: H

ZF(ppg — Pg) = —ARGY + RT In apgz+ (111.6.)
Impartind ecuatia (111.6.) prin zF, se obtine:

ecuatia Nernst - Ad, = A¢60+Eln apz+ (H.7.)

Similar se poate obtine 0 alta forma mai generald a ecuatiei (I11.7.) cAnd activitatea
formei reduse este # 1: ox (forma oxidatd) + ze < red (forma redusa)
*  Hox = Hox’ + RT Inagx+ zFdg
Hred = Mred” + RT Inapqq (pgred/solutie = 0)

* Te=p'-Foy
Tnlocuind Tn relatia (111.3.) se obtine:

A= A0+~ In 20X

red

Daca se presupune ca reactia de transfer de electroni studiata, la interfata
electrolit/metal (M) este urmatoarea: Cu?* (solutie) + 2e & Cu

(111.9.)




e laanod (-) Zn — Zn?* + 2e (reactie de
oxidare)

punte fonici « la catod (+) Cu?*+ 2e — Cu (reactie de
reducere)

Reactia globala este:
e ] L t Zgn(s) + Cu2* = Zn2* + Cu(s)

Figura 18. Celula galvanica

Lantul electrochimic se reprezinta astfel:
(-)Zn(s)/Zn?* (sol.)//Cu?* (sol.)/Cu(s)(+)
semicelula anodica  semicelula catodica
directia fluxului de electroni —




Expresia tensiunii electrice a unei celule galvanice

Reactia generala care loc intr-o celula galvanica poate fi scrisa:
My(s) + M, & M;*" + My(s) (AgG < 0)

£
b S potentialul intern la interfata

My = .. +RTIn 50 +zFds, M/ My );
bg, — potentialul intern la interfata

e+ Mz+ +RTlIn A +ZFdg 1/ M ):

0

MMZ MZ

Inlocuind expresiile potentialelor electrochimice in relatia (II.3.), se obtine

ARGy S Tl e +RTa —+ (s, — s, )2F

Z+
M3

A G AG°+RTa +(<|>S —¢s)zE=0 (111.10.)




-ARG=(¢81_¢82)ZF<O d

> (s, —0s,)ZF = (¢°y —¢"s;)zF —RT ——
ARGO = ((I)Osl —(|)032 )z F aM?

((I)sl _(I)sz): 81_82): E

(@°s —¢°s,) =le) —&3)=E"




a

Z+
M3

a

Rezulta Tn cazul in care M, este inlocuit cu
un electrod introdus Tintr-o solutie cu
activitatea electrolitului egala cu unitatea;
din ecuatia Nernst rezultd ca, €% = 0,
tensiunea masurata ntr-un circuit a unei
celule galvanice, care are electrozii M; si M,

va fi tocmai potentialul standard al metalului
2, €% = 0. Se alege ca electrod de referinta,
electrodul de hidrogen a carei interfata nu
este polarizabila. El consta dintr-o placa
platinata (acoperita cu platind neagra, foarte
fin divizata), introdus 1intr-o solutie de
electrolit, Tn care activitatea ionilor de
hidrogen, a;* = 1, presiunea hidrogenului de
1 bar, acesta fiind in contact cu placa de
platinda (ESH). Prin definitie pentru acest
electrod E° = €%, = 0, la toate temperaturile.

(11.11.)

z(g)
lap=1 bar
ay —1\-
Electrod

din Pt- platinata

Figura 19. Electrodul standard de hidrogen




Potentialul standard a electrodului este definit ca fiind tensiunea electromotoare
(T.E.M.) a unei celule in care electrodul standard de hidrogen constituie semicelula
din stinga si este legat la borna negativa a aparatului de masura, si electrodul a carui

potential se determina, semicelula din dreapta celulei, legat la borna pozitiva a
aparatului de masura.

Diferenta de potential

-) .‘M’. &)

Celula poate fi reprezentata astfel:
Pt/H,(p = 1 bar) H*(sol.) /[ M#/M

Potentialul de electrod a cuplului M#/M
este definit ca:

0 - O 0
E celula — E drepta E stinga

A gttt

£ 0 _ =
Electrod din : : ‘ Electrodul de = stinga 0
Pt - platinata “x ;

Punte de sare

Figura 20. Celula de méasurare a
potentialului de electrod standard




Tipuri de electrozi

Electrozi de specia I-a
Constau dintr-un metal imersat Tn solutia ce contine cationii proprii si este reversibil
in raport cu acestia. De exemplu, se poate lua cupru in solutie de sulfat de cupru.
Reactia reversibila care are loc la acesti electrozi, consta in trecerea ionilor metalici din
solutia de electrolit Tn reteaua metalica si INVers:
M#* + ze & M, diagrama electrochimica este M / M?* (solutie)
RSl

E ,. =E%»/m——In—", a,, =1 siatunci pentru acest tip de electrod rezulta:
M ZF a

MZ+

RT
EM“/M = EOMZ+/M L7 aM“
ZF

Exista situatii cind electrodul este reversibil in raport cu anioni sdi: 2Te+ 2e < Te3"

(11.12.)

RT

_ =0 S
ETe/Tez’ = E te/me? e In CES

Din aceasta categorie de electrozi, de ordinul |, fac parte si electrozii
amalgamati. Ca exemplu, electrodul amalgamat de taliu: TI* +1e < TI(Hg)

RT a
= E% miqhg) + In

TI* /TI(Hg)




Electrozi de specia a ll-a

Electrozii din aceasta categorie constau dintr-un metal acoperit cu o sare greu
solubila, imersat Tntr-o solutie de electrolit ce contine un anion comun cu sarea ce
acopera metalul. Reactia reversibila de electrod este asigurata Tn acest caz de anioni.

Ca exemplu, electrodul de calomel, electrodul de sulfat de mercur, electrodul de
argint — clorura de argint.
Diagrama electrochimica in acest caz este: M/M ", A"/ A*
Fiind vorba de o sare greu solubila, la interfata electrodului se va stabili echilibrul:

M A= vIMIT v AT

cand solutia devine saturata se obtine produsul de solubilitate al sarii:

v+

— o V_
Ps=a.. -8, (111.13)
Reactia electrochimica de reducere care are loc la electrod este urmatoarea:
v M" +ne=v'M,
unde ne este numarul de electroni implicati in reactie, n =v*z* = v_‘z_‘ care exprima
conditia de neutralitate a solutiei. Potentialul electrodului va fi:

E =E’wm+—lnag, (111.14.)

MM nF
Tnlocuind din relatia (111.13.), valoarea activitatii ionilor se obtine:
RT RTv™

= 0 Z+ —_— —_— e, E :EO ——Ina
EMF/M E mzim + = Nk +|:InaAz e imi ‘z“F o

RT




O Electrodul Ag/AgCl, la care au loc reactiile: AgCl = Ag* + CI-
Ag*+1le=Ag
AgCI(s) + le & Ag + CI-

Se utilizeaza ca electrod de referinta si este prezentat in Figura 21. Y

R
EAg/Agd:E”—?Ina - (|“15)

Cl

Lantul electrochimic se reprezinta astfel: Ag/AgCI/Cl-//alt electrod | pe— soL KCI

Ag acoperit
cu AgCl

O Electrodul de calomel (calomelul este denumirea comuna
a clorurii mercuroase (Hg*)). La acest electrod au loc reactiile: -
r Hg,Cl, = 2Hg* + 2CI- N fonetione
2Hg+ +2e= 2Hg Figura 21. Electrodul Ag-AgCl
Hg,Cl,(s) + 2e & 2Hg + 2CI-

sol. KC1 N RT

saturati—-': EngClleg —? In a.CI, (|“16)

Amestec
Hg-Hg,Cl,
| frita de sticla il
::rist_alede i
o O Electrodul de oxid de mercur: Hg,O + 2e + H20 & 2Hg + 20H-
juncﬁuns——-—""'"_-'

Lantul electrochimic: Hg/Hg,CIl,/KCl//alt electrod

Figura 22. Electrodul de calomel E\g0rHg = E, - T (111.17.)




Electrozi de specia a lll-a

Au fost dezvoltati mai ales pentru a obtine electrozi care sunt reversibili Tn raport cu
metalele care descompun apa (metale alcaline si alcalino-teroase). Acesti electrozi se
obtin prin imersarea unui metal pe care s-au depus doua saruri greu solubile intr-o
solutie de electrolit. De exemplu, depunerea pe un fir de Ag a AgCI(s) si PbCl,(s).
Cele doua sari disociaza conform echilibrelor:
AgCl =Ag* + CI, cu produsul de solubilitate: P, =a, .a (111.18.)

Ag® T CI”

PbCl, = Pb2* + 2CI, cu produsul de solubilitate: P, =a,..a> (111.19.)
Produsul de solubilitate a AgCl este mai mic decéat cel al PbCl,; are loc transformarea
sarii mai greu solubile in sarea mai usor solubila. Va avea loc deci reducerea ionilor de
argint: Ag*+le=Ag

Potentialul electrodului in acest caz este:

RT
= EOAg/Ag+ +?In aAg+ (”IZO)

Ag/Ag*
inlocuind activitatea ionilor de argint din expresia (111.18.) si a ionilor de clor din
(111.19.) se obtine: RT RT RT

0
: e = e | R [ +Elnapb2+
In conditii de temperatura si presiune constanta, primii trei termeni sunt constanti, si se

% 0l - RT
noteaza cu E | si deci: o A2 (111.21.)




CAPITOLUL IV. CONVERSIA ELECTROCHIMICA & ENERGIEI
I\.1. Calcul tensiunii electromotoare a celulelor galvanice

Pentru a furniza energie electrica 0 celula electrochimica denumita si celula galvanica
(voltaica) lucrul electric W,..ic < 0 conform conventiei termodinamicii. Lucrul
electric generat de o celula electrochimica este datorat reactiei chimice si va fi egal cu
entalpia libera de reactie: W, .cyic = - ARG = ZFE (IV.1)

Pentru determinarea teoretica a tensiunii electromotoare a unei celule galvanice se pot
utiliza doua variante.

Varianta |.

= Se scriu toate reactiile de la electrozi ca reactii de reducere.

= Se iau din tabele potentialele de electrod in stare standard ca potentiale de reducere
sau se calculeaza din date termodinamice pe baza reactiei care are loc la electrod si
genercaza energie electrica, cu relatia:

£o Z_ARSO lar A,GO=Yv.G2 SaU A G°=A H’-TA.S® S determind
yA

din date calorice.

Se calculeaza potentialele electrozilor cu relatia:

RT
Eelectrod = = __F InQ, (IV.2)
Q, (constantaactuala) = (ma" ), .., = (mc)" ).,

actual —
Electrodul, a carui potential are valoarea cea mai mare va fi catodul, iar celalalt
anodul.

Tensiunea electromotoare a celulei este: E_ qjy1a = Ecatod — Eanod




Varianta I1.
Din tabele se iau valorile potentialelor de electrod sau se calculeaza ca in prima
varianta, din date calorice oferite de termodinamica chimica.

Electrodul cu valoarea cea mai mare a potentialului electric este catodul unde are
loc reactia de reducere iar la celalalt electrod anodul, unde are loc reactia de
oxidare. Se scriu reactiile care au loc la electrod ca reactie de reducere la catod si
reactie de oxidare la anod.

Se calculeaza potentialele electrozilor cu relatia (IV.2.) tindnd insa seama ca
potentialul n stare standard pentru anod, unde are loc reactia de oxidare este acelasi
cu potentialul de reducere, dar cu semn schimbat.

Tensiunea electromotoare a celulei va fi:

Ecelulé = Ecatod(red) i Eanod(ox)




IV.2. Factorii care influenteaza tensiunea electromotoare

Influenta temperaturii

W, . =A;G=AH-TA.S

electric

(IV.3.)

(ARG S (i
dT dT ),

p

AgS= (IV.4.)

valoarea derivatel dA_RG

se obtine din expresia (IV.1.); combinand (IV.4.) cu (IV.1.) si
(IV.3.) rezulta: ar

T s e tV-5:)

electric

dT
Prin identificarea expresiei (I\7.3.) cu (IV.5.) se obtine: Tz 3—5_ —APASSIE0
p

Q este caldura schimbata de celula galvanica cu mediul exterior si relatia (IV.5.) se scrie:

W, =—2FE=A H-Tz 3—5 =AH-Q (IV.6.)

Influenta temperaturii asupra tensiunii electromotoare poate fi discutata prin intermediul
relatiei (IV.6.) in care ( dE ) derivata este coeficientul de temperatura al celulei si

dT /,
reprezintd variatia tensiunii electromotoare, cand temperatura variaza cu un grad.




In practica se intalnesc doud cazuri, functie de semnul efectului caloric de reactie:

1) Reactia de oxido-reducere din celula, care furnizeaza energie electrica este endoterma
(AgH > 0); In timpul functiondrii celula se riceste, Tees < Tediu exterion CelUla poate
primi caldura din mediul exterior conform unuia din postulatele principiului Il al
termodinamicii, Q > 0 si atunci si termenul TZ,:(d_Ej 10!

p

dE >0 tensiunea

Deoarece produsul TzF este pozitiv rezulta in acest caz
electromotoare creste Cu cresterea temperaturii. ar/,
Pentru ca elementul galvanic si furnizeze lucru electric (AxG < 0) trebuie ca produsul
e dE > o sa fie si mai mare decat efectul caloric de reactie. Tn cazul reactiilor

dT )/,
endoterme din celula, aceasta va debita o energie mai mare decat efectul caloric de

reactie: Q> A H

2) Reactia de oxido-reducere din celula este exotermd (AxH < 0) . In acest caz in timpul
functionarii, celula se incalzeste T ., > Tmediu exterior CEIUIA Va ceda caldura mediului

celula

i : SCdE 3
exterior Q < 0 si atunci b 0 ; tensiunea electromotoare scade cu cresterea
p

temperaturii; din caldura de reactie numai o parte se transforma n energie electrica.




Influenta presiunii

i
ntru o reactie chimica ecuatia de stare pentru un amestec de gaze perfecte este:

pV=23(n,, +v,E)RT (IV.8.)
de unde rezulta valoarea lui
oV RT
ARV =|—| =EV)pe— (IV.9.)
R 55) s ( )g p
inlocuind n (IV.7.) se obtine valoarea coeficientului de presiune:
e s A DR (1V.10.)
dp . zF zFp
Exista trei cazuri: 1) (X v;) e = 0

‘;_E =0 presiunea nu influenteaza asupra t.e.m.
P

2) 2Vi)gae <0 [9E]|  gcCu cresterea presiunii creste t.e.m.

dp

3) 2 Vi)gae > 0; [9E| _gcu cresterea presiunii scade t.e.m.

dp ;

Separand variabilele in relatia (IV.10.) si integrand limitat intre p, = 1 atm si p, se

obtine: TdE 3 _ZviII:?T T@ S (Vi) gaeRT ffip/p® (IV.11.)
£0 Z




Influenta concentratiei

Din termodinamica chimica este cunoscuta izoterma de reactie cu ajutorul careia se
poate studia sensul de desfasurare a unei reactii chimice:

ARG =RTIn Q. (Iv.12)
Q, este constanta actuala,
Te6d

— Vi EL Vi .
Qa _ (nai )actual =y (chi )actual = [ .
i Jreac tan ti

Pentru ca celula sa furnizeze energie, A _.G<0 — cdtrebuie indeplinita conditia
Q, <K,

(2 s lucs (IV.13.)




I\V.3. Celule galvanice

Din variatia entalpiei libere de reactie, relatia (IV.1.), se poate calcula tensiunea
electromotoare a unei celule galvanice, care trebuie sa fie de ordinul unui volt sau mai
mult: Ele ARG

zZF
In practica se defineste eficienta termodinamica a unei celule galvanice, =5
_energiaelectrica ARG
9 efectul caloric de reactie A H

(IV.14.)

ea poate fi calculata folosind expresia, (1V.6.): AgG =—zFE=AgH-Tz 2—5

de unde:
AgH=-zZFE+Tz 4 z E—Ta—E
oT

Gle7

inlocuind in (1V.14.) se obtine:

i —-zFE

E (IV.15))

g
ey =
oT

Pentru celulele galvanice, in care reactia
termodinamica poate fi mai mare de 100%.

este endoterma,

= 05

T/,

eficienta




Celule galvanice primare

O celula galvanica primara este celula Daniell. Lantul electrochimic pentru acest tip de

celula este:

(—)Zn /Zn?*[/Cu?*/Cu(+)

O alta celula utilizata pe scara larga in practica este celula galvanica Leclanché. Lantul
electrochimic este:

Catod din grafit

(-)Zn/NH,CI(20%)//MnO,/C(+)

Reactiile care produc energie in celula sunt:
* laanod (-): Zn — 2e = Zn?*, reactie primara cu

potentialul de reducere:
Zn2*+ 2CI- = ZnCl, E: =-0,76V

Zn/ zZn®*

MnO, +C ZnCl, + 2NH; = Zn(NH,),Cl,
Electrolic  Aceastd reactie scoate din sistem NHj si ZnCl, (ambii

(NH 1+ ZnCly) : i
rod dmza  COmMpusi sunt nedoriti).

S P N

« lacatod (+): 2Mn*0, + 2e + 2H* = 2Mn3*O(OH)
In aceastd reactic se consumi hidrogenul din

Figura 23. Celula galvanica Leclanche  SIStem evitand astfel polarizarea electrodului.

E

2MnO(OH) = Mn,0; + H,O cu potentialul de
reducere: EY, = 0,74V
=By —Eo . = 0,74 —=(—076)=15V.

celula catod anod




In mediul alcalin, NH,Cl se inlocuieste cu solutie de KOH sau NaOH,
obtinandu-se 0 celula cu putere mai mare (Figura 24).

Catod din otel
Izolator
HgO in
KOH si Zn(OH)2

Anod din Zn

Figura 24. Celula galvanica Ruben cu electrolit alcalin

Reactiile care au loc Tn mediu bazic:
= laanod (-): Zn—2e =Zn?*
Zn?*+ 20H- = Zn(OH),
Zn(OH), = ZnO(s) + H,O(I)
» lacatod (+): 2MnO, + H,O + 2e = Mn,0O; + 2HO"

O alta celula galvanica primara este cea a lui Ruben: (-)Zn/KOH//HgO/C(+)
Reactiile care se desfasoara la cei doi electrozi:
la anod (-): Zn + 2HO" = Zn(OH), + 2e
la catod (+): HgO + H,O + 2e = Hg + 2HO




Celule galvanice secundare (acumulatori)

Acumulatori acizi

% acumulatorul cu plumb: (-)Pb//solutie H,SO,, 33%, p = 1.28 g/cm3/Pb/PbO,(+)

(H:504)  snoa

din Pb Catod din Pb acoperit cu

un strat de PbO5

Figura 25. Acumulatorul cu plumb

Reactiile care au loc la cei doi electrozi atunci cand
acumulatorul  furnizeaza energie electrica (Se
descarca) sunt:

*= Jaanod (-): Pb - 2e = Pb?*
Pb?*+ SO, = PbSO,
_go RT

2 Pb/Pb**  oF

In-2Pb__ _0 28V
App2+
» |acatod (+): Pb**0O, + 4H* = Pb** + 2H,0
Pb#* + 2¢ = Pb2*
Pb2*+ SO,> = PbSO,
0 RT I a
Pb™/Pb?*  oF )

anod

Pb2+

Ecatod =E
Appa+

~ 0
Apper ¥ Appe —> Eggiog = EPb4+/Pb2+ =Ly

Ecelula 3 Ecatod = Eanod =1,70- (_ 0,28) =198V

it |

Reactia globala care are loc in acest acumulator este:
Pb(s) + PbO,(s) + 4H* + 2S0,2- = 2PbSO,(s) + 2H,0O(l)




Acumulatorii alcalini folosesc ca electrolit, solutii de KOH de concentratie 4-12 N, iar
electrozii sunt din Ni-Cd sau Ni-Fe.

(-)Cd(s)/Cd(OH),/KOH(sol.)//NiO(OH)(s)/Ni(OH),(s)(+)
Reactiile care au loc cand acumulatorul Cd-Ni genereaza energie electrica sunt:
La anod (-): Cd — 2e = Cd?*
Cd?*+ 2HO" = Cd(OH),

La catod (+): 2Ni®*O(OH) + 2e + 2H,0 = 2Ni?*(OH), + 2HO"

Reactia globala in acumulatorul Cd-Ni este:
Cd(s) + 2NiO(OH)(s) + 2H,0(l) = Cd(OH),(s) + 2Ni(OH)(s)

Celule de combustie

Printre cei mai utilizati combustibili sunt: H,, CH;OH, hidrocarburi, CO, iar ca agent
oxidant, oxigenul pur sau aerul.

Cea mai studiata si utilizata celula de combustie este cea pe baza de H, si O, care
furnizeaza energie electrica, caldura si apa. Ea este utilizata in proiectele spatiale si este
construita in principiu conform schemei din figura 26.




Electrozii sunt din nichel iar
electrolitul este o solutie de KOH.

Reactiile care au loc la electrozi
H— ~=— 0 sunt:

Catod poros * laanod (-):
A::i:::::s— _ [ denichel H2(g) 2G5S ZHZO + 2e
» lacatod (+):
— — = H,0 1/202(9) + HZO(g) + 2e = 20H-
Reactia globala:
Figura 26. Schema celulei de combustie H,(g) + 1/20,(g) = H,0(l)

Din date termodinamice, DrG° = o, ~ = -237200 J/mol. Se poate calcula t.e.m. in

g A O
stare standard a acestei celule:
E° =

ARG® 237200

zF  2x96500
Celula produce energie electrica si apa. In cazul cand se utilizeaza metanol in locul
hidrogenului, reactiile care au loc la cei doi electrozi sunt:
* laanod (-): CH;OH + H,O = CO, + 6H* + 6e
« lacatod (+): 6H* + 6e +3/20, = 6H,0
lar in varianta in care se foloseste oxidul de carbon, reactiile care produc energie si au
loc la cei doi electrozi sunt: la catod (-): H, + 0> = H,0 + 2e

CO+0*=CO0, + 2e
la anod (+): 1/20, + 2e = 20%

=123V




CAPITOLUL V. CINETICA ELECTROCHIMIC

V.1. Fenomenul de polarizare

Potentialul de electrod obtinut cu ajutorul ecuatiei Nernst (I11.7.) este un potential de
echilibru intre starea oxidata si cea redusa:

Mz +ze =M
In acest caz viteza reactici de reducere este egala cu viteza reactiei de oxidare si

potentialul electrodului este cel de echilibru (E°). Daca sistemului i se aplica din
exterior o tensiune electrica astfel incat electrodul sa fie polarizat fie pozitiv sau
negativ, atunci viteza uneia din reactiile posibile de oxidare sau de reducere este marita
in detrimentul celeilalte. Tn acest caz potentialul electrodului se deplaseaza de la
valoarea de echilibru (E?), la o alta valoare E, numita potential de electrod.

Diferenta dintre potentialul electrodului polarizat si potentialul aceluiasi electrod
aflat la echilibru se numeste supratensiune sau suprapotential. Se noteaza cu n si va fi
egal cu:

(V.1)




V.2. Suprapotentialul de difuziune

Suprapotentialul catodic de difuziune. Polarizarea catodica de difuziune

Daca intr-un proces care are loc la un electrod difuziunea reactantilor este lenta
reprezentdnd treapta determinanta de viteza in procesul electrochimic, atunci ea va

determina pe electrod, un suprapotential denumit de difuziune.
In cazul Tn care electrodul este legat la polul negativ a unei surse de curent continuu,
va fi polarizat catodic, iar la interfata electrodului concentratia Tn cationi se va micsora.

Potentialul electrodului se va deplasa in sensul indicat de ecuatia Nernst:
RT A RT (

o W vi
Eeletrod — electrod ~ ZF In Qa o, Eelectrod v 1_[a‘i )actual

Reactia care are loc la catod este: M**+ze = M

RIS

SR
eletrod — ™electrod e
ZF a

MZ+

RT
lectrod 25 F In a

MZ+

Concentratia cationilor Tn timp, Tn urma electrolizei se modifica.




| C, - concentratia initiala a ionilor din masa

principala de electrolit, electrolit total disociat;

Cconceniratie

solutie de electrolit;

d - grosimea stratului de difuzie.

|
| c - concentratia ionilor la interfata electrod-
|

Distanta fati de electrod

Figura 27. Variatia concentratiei cationilor
n vecinitatea catodului
Cu ajutorul ecuatiei Nernst se poate calcula potentialul electrodului in functie de
activitatea ionilor Tn conditii initiale, Tnaintea procesului de electroliza:

RT, a RT
E =E°——In— =E?+—1Inc
SRR Elie T =B (V.3.)

oM*

si Tn timpul desfasurarii reactiei electrochimice de la electrod:

(V.4




Valoarea supratensiunii de difuziune rezulta ca diferenta intre cele doua potentiale
(potentialele in stare standard sunt aceleasi):

e et LG

L e e

Concentratia ¢ poate fi exprimata cu ajutorul legii difuziunii. Conform legii I a lui
Fick:
ick dn SRS dc
dt dx

n - numarul de moli care difuzeaza;

t - timpul;

D - coeficientul de difuziune;

S - aria electrodului implicata in difuziunea ionilor;

X - distanta de la electrod pana la un punct din masa principala de solutie unde
_concentratia ionilor nu se modifica.

Gradientul de concentratie este pozitiv deoarece concentratia creste CU cresterca
distantei fata de electrod.
Se poate considera la limita ca:

degi SAC e HC




m=n-A-= A-i-t _—
ZF

Substituind aceasta valoare in relatia (V.6.) rezulta:

el ol Pt
ZF <58 R
Densitatea de curent va fi:

Din relatia (V.8.) se obtine:




Daca toti cationii se depun pe catod, c—0 si vom avea o densitate de curent limita de
difuziune, j;;,,. Din relatia (V.8.) rezulta:

Jim =K-C (V.10.)

Tnlocuind in relatia (V.9.):

Mo = RTIn jlim_- sau il :Em e s
zF jlim zF
Se poate calcula densitatea curentului de difuziune:

F|”D|

j = Jim| 1- X (V.11.)

Se pot deosebi urmatoarele situatii:
1. Suprapotentialul de difuzie este zero, difuziunea nu este treapta determinanta a
procesului ce are loc pe electrod: np =0sij=0.

2. Electrodul este puternic polarizat negativ (catod):
Np << 0, exp F|nD|

Conform conventiei, curentul catodic si |mp icit densitatea de curent sunt negative
avand in vedere ca si supratensiunea este negativa.

—0, )= jiim




3. Electrodul este putin polarizat pozitiv sau negativ, n,—0, exponentiala se poate
dezvolta in serie de puteri, retinandu-se primii doi termeni:
zF ‘ : zF
e B e e e i [ Wt [ ‘RT
4. mp # 0 supratensiunea de difuziune este diferitd de zero.
AR
RT scade exponential cu potentialul

Mo

E 0 s o 1=

g ZF-np
ana cand € i =
pana XP RT

— 0 si curentul de difuzie tinde la jj;,

ZF-np

Mp > 0————— p =i/ 1—exp creste exponential cu potentialul

i

3




Suprapotentialul anodic de difuziune

Reactia electrochimica ce are loc la anod este: M — ze = M?#*

Figura 29. Variatia concentratie cationilor in
vecinatatea anodului

Distanta fata de electrod

Polarizarea de transfer de sarcina. Ecuatia Butler-Volmer
Presupunem o reactie generald care are loc la electroliza (poate fi studiata mai usor,
modificand tensiunea din exterior):
ox (forma oxidata) + ze = red (forma redusa)
Viteza reactiei directe de reducere este: dn,, (V.12.)

r I(red ><Cox Pl

red

Sxdt

K..q — constanta de viteza a reactiei de reducere; c,,— concentratia formei oxidate;
N;eg— Numarul de moli de forma redusa; S - aria suprafetei electrodului imersat in
solutie; t - timpul de electroliza




K,x - constanta de viteza a reactiei de oxidare; C,.4 - concentratia formei reduse;
Nox - Numarul de moli de forma oxidata.

Din relatia (V.7.): Z—T = LF
Z

inlocuind in relatiile (V.12.) si (V.13.) rezulta:

e __ I

S.z.F

Mred = kred ‘Cox =

i
fox =Kox Cred =5, F =

By = _ZFrred a _kred 'Cox

Jo st J, - reprezinta intensitatea curentului catodic, respectiv anodic raportate la aria
suprafetei electrodului de cele doua densitati de curent.




\Vom considera ca viteza reactiei de reducere este mult mai mare decét viteza reactiei
de oxidare (reactie catodica indusd). Suprapotentialul negativ, potentialul electrodului E,
departe de valoarea de echilibru E°: N—E=—EY=0

Din teoria complexului activat, valoarea constantei de viteza:

Kg-T ~ AG*
=—8 —_—

K
PR T

(V.16.)

kg - constanta lui Boltzman; h - constanta lui Planck;
AGY% - entalpia libera de activare in stare standard, Tn absenta cAmpului electric.

P ) Se poate scrie viteza celor doua reactii, In absenta
! campului electric, viteza reactiei de reducere respectiv
viteza reactiei de oxidare:

1F ~AGY%
exp

Energia potentiala N

|
ol

Starea finala

Distanta de la electrod

Figura 30. Variatia entalpiei libere in stare
standard intr-o reactie chimica




Tn prezenta unui cAmp electric efectul suprapotentialului, negativ in cazul considerat,
se manifesta pe de o parte in cresterea vitezei reactiei de reducere iar pe de alta parte in
scaderea Vitezei reactiei de oxidare. Aceasta datoritda modificarii barierei energetice de
la interfata electrod - solutie. Numai o fractiune B din energia electrica, obtinuta din
suprapotential este utilizata la modificarea energiei libere de activare. Semnificatia
factorului B este ilustrata in Figura 31 si poarta numele de factor de simetrie.

Fotential

Distanta de la electrod

= Figura 31. Variatia potentialului de electrod

si a entalpiei libere de activare cu distanta
fata de electrod

B\ﬂ\ZF - este energia electrica pentru 1 mol de ioni cu care

se va micsora energia libera standard in reactia de
reducere, iar (1—B)HZF Cu care aceasta energie va fi

marita n reactia de oxidare.

Energia libera totala de activare pentru reactia de
reducere este mai mare (energia de activare mai
micd) Tn prezenta unui camp electric:

AGreq —ZFPn (V7))

lar pentru reactia de oxidare, mai mica (energia de
activare mai mare):

AGY 4+ (1-BnzF (V.18.)




‘inand contca n <0 se obtine:

kgT -A Z[E
Mred = E “Cox EXP red bz

RT

—BzFn

ex
pRT

—Ley red gl (1_ B) zFn
RT

B
fox = h “Creg " €X

Cred " €XP RT
(1-B)zFn

ex
1 RT

o#

—A —BzFn
o o) o e e N ) el
red * Cox EXP RT P RT

AGY* oo A=B)ZFn

i :Z-F.kI . X
Ja (0),4 p RT

Creq - EXP

_kgT —ers

I

Figura 32. Variatia densitatilor de curent
functie de suprapontential

Pentru valoarea n = 0 a supratensiunii, la echlllbru densitatile de curent sunt egale:

ni
ja :|jc|:Z'F'klox "Cred 'eXp(

|Jc|_Jo exp

= —7-F-Kyoq -Cox - EXP

o#

RT




_RT
BzF

———Inj, b= WA pentru densitatea de curent anodica
(1-B)zF

b= pentru densitatea de curent catodica

(1-B)zF

Ecuatia (V.19.) poarta numele de ecuatia Tafel si exprima dependenta suprapotentialului
ca o functie liniara de Inj. RT

Ecuatia se verifica pentru valori ale suprapotentialului, >~ —=
RT
Pentru cazul in care N[ << ~F exponentialele din ecuatia Butler-Volmer pot fi dezvoltate

—BzFn BzF
A . . b EXP e s e L S
In serie de puteri, obtinandu-se: RT RT




Atunci densitatea de curent totala:

i=] +|j |:j =], 1+w.n
a c a C (0] RT
de unde se poate obtine valoarea supratensiunii:

(relatia este analoga cu legea lui Ohm
n:ﬁ'j: K-J si permite aprecierea gradului de
0 polarizabilitate a electrozilor)
RT constantd denumitd si rezistentd de transfer prin analogie cu rezistenta
exprimata de legea lui Ohm. K este 0 masura a efectelor care se opun trecerii
unei particule incarcate electric (electron, ion) prin stratul dublu electric.

zFj,

RT din care rezultd ca pentru j, — oo, rezistenta de transfer K si
™ suprapotentialul tind la zero, desi prin interfaza trece un curent exterior;

i electrodul nu se polarizeaza.
In cazul in care j, — O, ( dn gt potentialul electrodului se departeaza de valoarea sa

dj
de echilibru (chiar si atunci cand prin interfaza trece un curent foarte mic); un astfel de
electrod este ideal polarizabil. In cazuri reale, j, nu are valori extreme, polarizabilitatea
avand valori finite.

n|_RT
dj zFj,
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CAPITOLUL VI.
VI.1. Fenomenul de coroziune

Procesul de coroziune reprezinta modificarea chimicd. spontand a compozitiei
metalelor sau aliajelor Th urma unei reactii chimice, electrochimice sau biochimice, n
cursul interactiunii acestora cu mediul exterior.

Coroziunea prin actiuneca ei conduce la modificarea proprictatilor fizice ale
materialelor: structura cristalina, duritate, rezistenta, conductibilitate termica si electrica
etc., precum si la modificarea proprietatilor chimice, transformand o parte din masa
metalului Tn compusi chimici.

Procesul de coroziune, este spontan din punct de vedere termodinamic.

Pe baza datelor termodinamice se poate stabili daca un metal este corodat sau nu,
spontaneitatea procesului de coroziune fiind data de variatia entalpiei libere pentru
reactia:

M — M?* + ze

Nu orice degradare fizica sau chimica a unui metal reprezinta 0 coroziune. De
exemplu transformarea Fe, pentru obtinerea reactivului FeSO, este un proces chimic
intentionat, deci nu este o coroziune, sau electrodizolvarea anozilor de Cu pirometalurgic,
nu este o coroziune.

Pentru ca un proces fizico-chimic de distrugere a retelei cristaline a unui material
metalic sa fie considerat drept coroziune trebuie ca acest proces sa fie nedorit si
neintentionat.




VI1.2. Tipuri de coroziune

In functie de mecanismul de desfasurare a procesului de coroziune sub influenta
factorilor: fizici, chimici sau biochimici sunt trei tipuri de coroziune: chimica,
electrochimica si biochimica.

= Coroziunea chimica are loc sub actiunea reactivilor chimici Tn stare de gaz sau
lichid: acizi, baze, saruri, aer, O, etc. si este caracteristica atdt metalelor cat si
nemetalelor.
Ca exemplu corodarea Cu in aer:
Cu + 1/20,(g) = CuO sau 2Cu +1/20, = Cu,0O
cand se formeaza un strat de oxid de cupru protector, a zincului in solutii acide:
Zn(s) + HCI(I) = ZnCl,

= Coroziunea electrochimica este cea mai agresiva si extinsa forma de distrugere a

metalelor si aliajelor si are loc la contactul acestora cu solutii de electroliti.
Reactia chimica care are loc genereaza si energie electrica. Ea urmeaza legile
cineticii electrochimice.

» Coroziunea biochimica (biocoroziunea) are loc sub actiuneca microorganismelor,
care folosesc metalul ca mediu de cultura sau elimina produsi de reactie ce ataca
metalul. Ea poate avea loc in conditii aerobe sau anaerobe.




Circuitul metalelor Tn natura Tnh urma
procesului de coroziune este: Tn urma efectudrii unui studiu statistic s-a
constatat ca cele mai dese forme de coroziune
intalnite sunt: coroziunea uniforma si coroziunea
Minereu n puncte. Tn Figura 34 sunt prezentate rezultatele
statistice a diferitelor forme de coroziune
ntalnite Tn natura.
' . 3 dé S i Fisuranta sub
In puncte

Extractie si tensiune

prelucrare Proces de
metalurgica coroziune

In crevase

Metale sialiaje
in servicii

Figura 33. Circuitul metalelor in natura

ntergranulara

Alte forme
La oboseala

Figura 34. Statistica diferitelor forme de coroziune




L Coroziunea uniforma (generald)

Coroziunea uniforma este caracterizata de faptul ca intreaga suprafata sau 0 mare

parte din aceasta a fost atacata de mediul corosiv.

EOPRASRARRERIRERRASERERIEN RS

O Coroziunea in puncte (pitting)

Coroziunea in puncte este o forma de coroziune localizata care produce in material
orificii. Este considerata mai periculoasa decat coroziunea uniforma deoarece este mai
greu de detectat.

Daca se considera sistemul Cr-solutie apoasa de NaCl
aeratd; 1n prezenta ionilor Cl- metalele devin solubile astfel
stratul protector de Cr,0, poate fi strapuns. In interiorul
punctului de coroziune are loc hidroliza ionilor Cr3* iar in
afara acestuia continua reactia catodica de reducere a
oxigenului. Daca conditiile initiale nu suferda modificari,
coroziunea continua pana la penetrarea stratului de crom.
Filmul superficial format pe suprafata materialului metalic
are un rol important in procesul de coroziune in puncte.
Filmul protector se poate forma spontan (pasivare) sau in
urma unui tratament superficial (anodizare).

Figura 35. Mecanismul fenomenului
de piting




O Coroziunea in crevase

Coroziunea in crevase are la baza aerarea deficitara cu aparitia reactiei anodice n
aceasta zona si a celei catodice pe suprafata libera bine aerata. In tot acest timp filmul de
oxid pasivant dispare in crevasa.

[——

Mecanismul coroziunii Tn crevase prezinta 4 etape:

1) Oxigenul din crevase este consumat, pe suprafata metalului forméandu-se un strat
protector (pasiv) de oxid de crom (Cr,Oy).

2) Procesul de pasivare continua, pH-ul solutiei scade ca urmare a hidrolizei ionilor
Cr3* reactia Tn mediul apos fiind: 2Cr3* + 6H,0 — Cr,05 + 6H".

3) Tn mediul acid are loc strapungerea filmului protector, fiind initiata coroziunea.

4) 1n faza finala are loc propagarea coroziunii in crevase, crevasa fiind zona anodica, n
timp ce Tnafara acesteia continua reactia de reducere a oxigenului.

0, Metal

l Cr¥__ _Cr
ﬁ.l'\. .'z.':l

e T
Metal

Figura 36. Mecanismul coroziunii Tn crevase




0 Coroziunea galvanica

Coroziunea galvanica poate sa apara in cazurile in care metalele cu potentiale
electrochimice diferite sunt Tn contact intre ele iar conductibilitatea electrica este
asigurata de prezenta unui electrolit.

Mai putin
nohbil

O Coroziunea prin eroziune
Coroziunea prin eroziune este un proces de distrugere datorat abraziunii mecanice si
atacului coroziv al unui fluid. Thopl dare, id

—_—

—

O Cavitatia
La viteze foarte mari de curgere, cand se formeaza in fluid goluri de presiune inalta

are loc nu numai distrugerea peliculei materialului dar si smulgerea unor portiuni mici
de metal. Acest fenomen a fost denumit cavitatie. Suprafata metalului in urma
distrugerii prin cavitatie prezinta adancituri sub forma de scoica.




O Coroziunea prin frecare
Coroziunea prin frecare se produce la interfaza a doua suprafete aflate sub sarcina.
Coroziunea de acest tip este cauzata de cele mai multe ori de vibratii. J,

O Coroziunea intercristalina

Coroziunea intercristalina reprezinta una dintre cele mai periculoase forme de
distrugere. Atacul se desfasoara intern, la limita cristalitelor si are ca efect o pronuntata
inrautatire a proprietatilor mecanice si anticorozive ale aliajului.

O Exfolierea
Exfolierea este o forma a coroziunii intergranulare. Constd Tn modificarea
compozitiei Tn aceeasi faza si este specifica pieselor laminate (aliaje Cu-Al).

A e e




O Coroziunea selectiva
Tn contactul unor aliaje cu diferite medii agresive se cgnstata un tlp de distrugere
T
cunoscut sub denumirea de coroziune selectiva. -

O Coroziunea fisuranta sub tensiune

Prin coroziunea fisuranta sub tensiune se intelege distrugerea unui metal sau aliaj
supus actiunii combinate a unui agent agresiv si a unei solicitari mecanice statice
(alungire). Ea se manifesta prin fisuri inter sau transcristaline sau chiar prin ruperea
piesei. Din aceasta cauza ea este una din cele mai perlculoase forme de coroziune

Intalnite Tn practica.

O Coroziunea la oboseala |

In lipsa coroziunii, otelurile obisnuite n conditii de solicitare periodica poseda ceea
ce se cunoaste sub denumirea de limita de oboscald. Aceasta poate fi definita ca
valoarea maxima a solicitarii aplicabile unui metal pe o perioada de timp, fara a
provoca ruperea lui. ,




V1.3. Coroziunea electrochimica

Prima teorie de explicare a fenomenului de coroziune electrochimica apartine lui De
la Rive care considera ca la contactul metalului cu o solutie de electrolit, pe suprafata
acestuia se formeaza microcelule galvanice. Din punct de vedere al acestui mecanism se
pot considera trei tipuri de celule electrochimice:

« celule de coroziune galvanica;
« celule de concentratie;
» celule cu temperatura diferita.

1) Formarea de celule de coroziune galvanica

La contactul a doua metale diferite cu un/o solutie electrolit se poate forma
microcelula galvanica unde au loc reactii de oxido-reducere.
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Figura 37. Microcelula galvanica la contactul a doua metale




Acest tip de coroziune datorat formarii unei celule electrochimice, poate sa apara in
urmatoarele cazuri:

a) Coroziunea rezultata din contactul unui fragment metalic mai nobil cu o alta suprafata
metalica mai putin nobila, care se va dizolva n regiunea de contact.
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b) Coroziunea unui substrat metalic protector cauzata de o ruptura n stratul catodic.

Cc) Prezenta a doua faze metalice pe aceeasi suprafata.
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2) Formare de celule de concentratie
Coroziunea datorata diferentei de concentratie a electrolitului, pe diverse zone ale
materialului metalic este prezentata in figura de mai jos. Principiul de functionare a unei

astfel de celule a fost descris in capitolul V.
E lectrolit

| 7 ’ ‘Q&y
ey alia isniler Concentratia ionilor

metalici mica mi
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(se dezv oltd coroziunea)

Figura 38. Formarea unei celule de concentratie
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Figura 39. Schema unei celule galvanice cu aeratie




Considerand o picatura de apa pe suprafata fierului, datoritd concentratiei mici
oxigenului Tn centru predomina reactia: Fe — Fe?* + 2¢
In regiunea periferica are loc reactia: 1/20, + 2H* + 2e — 2HO-

Picatura de

Fel* Fel* HO-
A
Zona periferica A A Zoni periferica
catodica - T i catodica

Reactia globala va fi:

2Fe + 2H,0 + O, — 2Fe(OH),

Inel de FeO(OH)
Figura 40. Coroziunea pe suprafata fierului

Acest tip de coroziune se dezvolta si in cazul pieselor metalice imersate partial intr-un
mediu agresiv. Fe partial

Concentratia in {]'2 mare imersat

(coroziune ab sentd)

Aer

N
\S Hectrolit ——Zoni catodica

\—_ {concentratie mai

mare in 0,)

FeO(OH)— %
x

Concentratia in O, mica
{are loc coroziunea materialului) Fel Felt

Figura 41. Coroziunea prin formare Zoni anodici
a celulei de concentratie Tn aer (concentratie scazuta in O,)




3) Celule cu temperatura diferita

Aceste celule se formeaza in cazul Tn care acelasi material este imersat intr-un
electrolit a carui concentratie este constanta dar cu temperatura variabila.

Nu exista 0 regula generalda pentru determinarea polaritatii electrodului, astfel,
acelasi electrod poate fi anod sau catod in functie de natura sistemului.

Din ecuatia Nernst, potentialul de electrod devine mai pozitiv cu cat temperatura este
mai mare insa depinde si de potentialul de electrod in stare standard. Cresterea
temperaturii poate avea si alte efecte cum ar fi cresterea solubilitatii precipitatelor
obtinute Tn urma coroziunii precum si cresterea conductivitatii electrolitului.

Mecanismul coroziunii electrochimice

Teoria Wagner-Traud arata ca transformarea metalului prin coroziune electrochimica
este un proces mixt, de oxidare anodica a metalului si simultan un proces de
reducere catodica, Tn care se consuma electronii generati in procesul anodic. Procesul de
oxidare a metalului decurge in paralel cu procesul de depolarizare, la un potential
comun denumit potential mixt E_, care reprezintd de fapt si potentialul de coroziune.




Aceasta teorie se bazeaza pe doua ipoteze:

1. Orice reactie electrochimica poate fi divizata in doua sau mai multe reactii de
oxidare sau reducere.

2. In cursul unei reactii electrochimice nu poate exista 0 acumulare neta de sarcini
electrice.

Reactia anodica se poate scrie:
Me — Me?*+ze sau Me +zH,0 — Me(OH), + zH* + ze

Reactia catodica consta in reducerea oxigenului in mediu neutru si bazic:

z/40, + zH* + ze — 2/2H,0
degajarea hidrogenului n mediu acid:

ZH* + ze — z/2H,
sau reducerea unei alte substante depolarizante disponibile in mediul de coroziune:




V1.4. Termodinamica procesului de coroziune

Tn urma tabelarii potentialelor standard n raport cu potentialul electrodului standard
de hidrogen (seria potentialelor de electrod) se definesc ca metale nobile sau nenobile
acele metale ale caror potentiale standard au o valoare pozitiva respectiv negativa in
raport cu E.S.H. Metalele nenobile, Tn coditii standard se dizolva Tn medii acide cu
degajare de H, in timp ce, cele nobile in absenta altor oxidanti Tn afara de H* sunt stabile
termodinamic si nu se dizolva.

Pentru coroziunea electrochimica variatia energiei libere Gibbs este echivalenta cu
lucrul electric efectuat de 1 echivalent gram de ioni la T, p = constante.

AG = -zFE (VI.1.)
E — tensiunea electromotoare a celulei in care se realizeaza reversibil reactia anodica si
catodica a procesului de coroziune.

E=E.—-E, (VI1.2)
unde E,, E, reprezinta potentialele reactiilor anodice si catodice ale metalului n solutie.

Procesul de coroziune este posibil daca AG, + < 0, adica E, < E; potentialul reversibil
al metalului n solutia data este mai electronegativ decat potentialul reversibil al unui
agent oxidant Tn aceeasi solutie n care se poate reduce.




Potentialul reversibil al reactiei anodice de coroziune (M = M?* + ze) se calculeaza
cu relatia lui Nernst:

S =B +2na

7+ VI.3.
ZES (Ml

En - reprezintd potentialul standard al metalului;a .. - reprezinti activitatea ionilor in

MZ+
solutie.

Daca transferul de sarcina are loc in mediu apos, in reactie vor fi implicate si
molecule de apa. Daca coroziunea se produce in medii acide, se degaja H,:
2H* +2e = H,

Potentialul de electrod al acestei reactii:

Sau tinand cont ca EOH =i
2

_ 2,303RT

EH2 zF

loga®, =0,059loga,_, =—0,059pH  (VI.5)
H H




Diagrame Pourbaix

In urma reprezentirii potentialului de echilibru in functie de pH pentru sisteme care
contin specii metalice, se obtin diagramele Pourbaix, publicate de acesta si colaboratorii
sai Tn anul 1963.

Aceste diagrame de faza izoterme contin informatii referitoare la domeniile de
stabilitate (imunitate), de coroziune si de pasivare ale metalelor. Ele furnizeaza date
termodinamice asupra procesului de coroziune.

O reactie generala de reducere la care participa si ionii de hidrogen poate fi scrisa:

Vox OX + 28 + mH* — v, red + cH,O(l)

Potentialul electrodului in prezenta ionilor de H* va fi:

RT . ReEia)i edieeiy
_ 0 v o] red
E—on/red__FIn(Ha ' ox/red — = In Ve  -m
- - a0;)(X aH+

==

)actual

RT., a'>x RT
0 m
E= EOX/I‘Ed + In X + In aH+ S on/red

ZF a‘r’ééd ZF

ng /red Poate fi calculat din date termodinamice:

ARG° 1

B2 _;(VredG?,red +C6 1,0 ~VoxGf ox (VI.7)
ARG reprezinta incrementul de reactie al entalpiei libere de formare in stare standard.

ol 0I05oNERa

log L 059pH (VI.6.) |
z

0
on/red AR




Termenul Egy/req —m-o, 059pH din ecuatia (V1.6.) corespunde influentei pH-ului asupra
z

potentialului electrodului. Pot exista urmatoarele cazuri:

1)

E.

Pgtentialul electrodului E nu depinde de pH.

v R
Zond in care predomini E.3

m‘[—}h'IH'FIE)

Zona in care predomini
reactia de reducere

m‘f++IE—?E'I:I

=

pH

Potentialul electrodului E este functie de pH.

reactia de oxidare EU

4

Zoni in care predomini
reacta de oxidare
(M — . Gl ze)

panta = 0,05%m/z

Zona in care predomina
reactia de reducere

(1".'It++ze—er

Domenii in care exista echilibrul H*_,/ox, caracterizat de pK,.

Forma redusa poate fi sau nu protonizata
functie de pH. Tn reprezentarea E-pH se
obtine 0 dreaptad verticala care reprezinta
locul geometric al echilibrelor in care este
implicat protonul de H*. Tn acest caz nu au
loc reactii de transfer de electroni.

E,Vi
EU

Predomina
forma OxH*

Predomina
forma Red




VL.5. Cinetica coroziunii electrochimice

Presupunem o piesa dintr-un metal (M) introdusa intr-o solutie ionica a unei sari a
metalului (MA). Dupa un timp oarecare la interfaza metal/solutie ionica se va instala o
diferenta de potential care va fi constanta pe toatd durata procesului de coroziune.
Aceasta constanta a potentialului metalului se datoreaza:
a) fie instalarii unei stari de echilibru intre metal si solutie;
b) fie instalarii unei stari stationare a procesului de electrod.
Situatiile Tntalnite Tn practica depind de marimea potentialului metalului.
1. Potentialul reversibil al metalului M, E,, \ are o valoare proprie incat intre metal si
solutie nu au loc alte schimburi decat intre ionii metalici M?* si metal, potentialul Tn acest
caz fiind de echilibru. Dar in conditiile de echilibru, vitezele de transfer ale ionilor
metalici dinspre solutie catre metal si invers vor fi egale cu curentul de schimb:

- . :0
Ja = ‘Jc‘ = JM (VI8)

lar valoarea potentialului de electrod al metalului va corespunde exact valorii
potentialului de echilibru al metalului.
2. Situatia se schimba atunci cand potentialul reversibil al metalului are o valoare proprie
la care, Tn afara proceselor de ionizare a metalului si de descarcare a ionilor metalului
Mz* pe electrod se mai poate produce cel putin 0 reactie. In acest caz, prin interfaza
metal/solutie ionica transferul de sarcina va fi realizat de catre doua specii ionice. De
aceasta data potentialul constant al metalului nu impune realizarea unei stari de echilibru,
ci indica faptul ca numarul total de sarcini electrice care strabate interfaza intr-o directie
este egal cu numarul de sarcini electrice care o strabat Tn sens invers.




de polarizare sunt diagrame in coordonate potential-curent. Trasarea
curbelor de polarizare se bazeaza pe conceptia formulata de Wagner si Traud si anume
ca toate reactiile electrochimice care se desfasoara pe suprafata unui electrod sunt
aditive.
Curbele de polarizare raportate la unitatea de arie a suprafetei corodate (j—n) descriu
reactiile de oxido-reducere:
M — M?# + ze (reactia anodica)
M#*+ ze — M (reactia catodica)
Daca coroziunea are loc in mediu acid, pe suprafata metalului Tn prezenta ionilor de
hidrogen, acestia participa la reactia de oxido- reducere:
H, — 2H* + 2e (reactia anodica)
2H* + 2e — H, (reactia catodica)

J; reprezinta curba de polarizare pentru
metal care este compusa din curba de &) 7
polarizare  pentru  reactia  partial
anodica, J,; si curba de polarizare K )
pentru reactia partial catodica, j;.

Ho>2H' +2e

E(V)

2H" +2e-3H;

Figura 42. Formarea potentialului mixt al unui metal




Pe baza principiului suprapunerii curbelor de polarizare:

J1=Jar " Ja

Daca treapta determinanta de viteza a celor doua reactii partiale este transferul de
sarcina, din ecuatia (V1.9.) rezulta:

it ESriet E
—(1 Bl)le n si Jo1 = Jo1 €XP _Bli (VI1.10.)

Ja1 = Jo1 €XP RT 1 , RT 1

Jo1 - densitatea curentului de schimb pentru metal; n, =E—E; - suprapotentialul;
E7 - potentialul standard al metalului.

Similar se pot scrie densitatile de curent pentru reactiile hidrogenului:

; . 1—[3 z,F : . Z-F
e = oo TR ) e B2, (V1.1L)

jo> - densitatea curentului de schimb pentru hidrogen; n, = E—E3 - suprapotentialul;

EJ - potentialul standard al hidrogenului.




Deoarece E3J < E metalul va reprezenta anodul, deci pentru metal este predominanta
reactia de oxidare (anodicd), M — M?* + ze; viteza reactiei anodice este mult mai mare
decat viteza reactiei catodice, M?* + ze —» M, rezulta:

jl 30 jal . jcl = jal (VI.12)

Pentru hidrogen viteza reactiei de reducere, 2H* + 2e — H, este mult mai mare

decat viteza reactiei de oxidare, H, — 2H* + 2e, rezulta:

b =lJaz —Je2 = —Je2 (V1.13.)

Tn reprezentare pentru hidrogen poate fi retinuta numai ramura catodica din diagrama
curbelor de polarizare.

Deoarece ambele reactii au loc pe suprafata aceluiasi metal (pe acelasi electrod),
potentialul care se va stabili va fi un potential stationar sau potential de coroziune (E.,,)
pentru care viteza reactiei anodice este egala cu viteza reactiei catodice. Se stie ca
vitezele proceselor electrochimice depind de densitatile de curent.

jal ™= ch (VI.14.)

lar intensitatea curentului Tn circuitul exterior este zero.




Reactiile de pe suprafata metalului sunt:

Ja1 = Je2 =0 si Jeor = (VI.15))

h=Eco=E{ 5 (VI1.16.)

) i 1-B,)z4F ; zZ-,F
Jeor = Jo1 EXP %(Ecor o Ef) ~Jo2 €XP B':_Q—.I%(Ecor A E(Z)) (V|-17-)

Potentialul de coroziune poate fi masurat experimental fata de un electrod de referinta
(electrodul de calomel). Se observa ca potentialul de coroziune este situat intre
potentialul de echilibru al metalului care se oxideaza si potentialul de echilibru de
reducere al hidrogenului.

Din analiza diagramei rezulta:

= viteza de coroziune este mai mare cu cat E; este mai mic.

= metalele care au potential de echilibru mai mare decét potentialul de echilibru al
hidrogenului nu vor fi corodate in prezenta ionilor de hidrogen.




Aceasta marime poate fi determinata la potentialul de coroziune prin metoda
rezistentei la polarizare. Se presupune ca reactiile de dizolvare a metalului (anodica) si
cea de reducere (catodicd) sunt ireversibile, astfel se considera ca exista 0 singura
reactie anodica j, = J,; si una catodica o = j¢ .

Vitezele de reactie se exprima cu ajutorul legii lui Tafel.
Pentru reactia anodica: 2 303(E _ Eo,l)

ja = jo,l exp

unde b, reprezinta panta Tafel anodica
a

Pentru o variatie mica a potentialului:
di, 452,303
dE b,

(V1.18.)

Se defineste rezistenta de transfer de sarcind R, ca fiind egala cu:

_dE
p.a — T
dj,

In mod asemanator pentru reactia catodica:

gy 2,303(E-E, )
Je = Jo2 €XP| — 0 unde b, reprezinta panta Tafel catodica
C

R

djc I 2,303 5 RIS (VI1.20.)




Pentru o suprafatd corodata, curentul net, presupunand ca vitezele celor doua reactii
(anodica si catodicd) inverse sunt neglijabile, este:
dj zdja _djC {2 1
dESSIESSdEREER

Jnet = Ja —ic|= = (V1.21)

p Rpa
Tn cazul coroziunii spontane curentul masurabil, i = 0:

i

i)
=2,303" joor | —+ (V1.22)

R, G D

unde R, este panta curbei E-i in jurul lui E, .

Densitatea curentului de coroziune, ., este corelata cu rezistenta de polarizare, R

ok B
r T =
Rp

(VI1.23.)
unde:

% ba'|bC|
2,303-(ba+bc)

(V1.24.)

Ecuatia este cunoscuta sub numele de ecuatia Stern-Geary si este folosita pentru
masuratorile rezistentei la polarizare.




Pantele Tafel catodica si anodica se determina trasand curbele de polarizare in
coordonate semilogaritmicé, in jurul potentialului de coroziune, conform figurii de
mai jos:

k

E.V
0.3 -

lugj-—

Pentru determinarea rezistentei fa polarizare este necesara trasarea curbelor de
polarizare anodica si catodica, T’ preajma potentialului de coroziune. Extrapolarea






