Introduccion a la Electroquimica

* La electroguimica es la rama de la quimica
que estudia la conversion entre la energia
electrica y la energia quimica



* Los procesos electroquimicos son
reacciones redox, en las cuales,
la energia liberada por una
reaccion espontanea se convierte
en electricidad o viceversa: la
energia eléctrica se aprovecha
para provocar una reaccion
guimica no espontanea




Una reaccion de oxido-reduccion (reaccion
redox) es una reaccion de transferencia de
electrones.

Los electrones son transferidos desde la
especie gue se oxida, llamada reductor
(porque al oxidarse reduce a otra especie y
aumenta su numero de oxidacion), a la
especie gue se reduce, llamada oxidante
(porqgue al reducirse oxida otra especie y
disminuye su numero de oxidacion).



Electroquimica

 Cuando una de estas sustancias se disuelve en agua,
se disocian en particulas con carga eléctrica (positiva
o negativa) llamadas iones y a la disociacion en iones
se la denomina ionizacion. Asi un ion se define como
atomo o grupo de atomos con carga eléctrica. Un
atomo que pierde un electron forma un ion de carga
positiva, llamado catidon; un atomo que gana un
electron forma un ion de carga negativa, llamado
anion.



Que es el Numero de Oxidacion:

La carga que pareceria poseer un atomo en una molécula (o
compuesto i6nico) si los electrones de enlace fueran
contabilizados segun ciertas reglas:

‘los pares de electrones en un enlace entre dos atomos
distintos se cuentan con el elemento mas electronegativo, y
entre dos atomos idénticos se reparten equitativamente”.

Ejemplo: ¢Numeros de oxidacion de todos los atomos en
HCO;?

HCO, " Niumeros de Oxidacion:
1O 1 C + 4
|l O -2



1.- Los elementos libres (estado sin combinar)
tienen un numero de oxidacion igual a cero.
Na, Be, K, Pb, H,, O,, P, =0

2.- En i1ones monatomicos, el numero de
oxidacion es igual a la carga en el ion.
Lit, Li=+1; Fe3t Fe=+3; 0%, O =-2

3.- El numero de oxidacion del oxigeno es
generalmente —2, excepto en peroxidos, en que es
—1. Ejemplos: perdéxido de hidrogeno o agua
oxigenada, H,O, o sus sales O,*




4.- El numero de oxidacion del hidrégeno es
+1. excepto cuando se enlaza a los metales en

compuestos binarios. En estos casos, su
numero de oxidacion es —1.

5.- Los metales del grupo IA son +1, los
metales de IIA son +2 vy el fluor es siempre —1

6.- La suma de los numeros de oxidacion
de todos los atomos en una molécula o un ion es
igual a la carga en la molécula o el ion.



0 0 2+ 2-
2Mg (s) + O, (g) — 2MgO (s)

Vig—— 2Mg?*

+ 4e’ Semi-reaccion de Oxidacion (entrege

+ 4de- —— 202 Semi-reaccion de Reduccion (ace

reacciones redox [
o en dos semirre




Ajuste de reacciones redox: método del ion-electron

Etapas para ajustar una ecuacion redox por este
meétodo:

Escribir la ecuacion sin balancear

|dentificar el oxidante y el reductor

Escribir las correspondientes semirreacciones sin ajustar y
sin considerar de momento los electrones involucrados.
Ajustar en cada semirreaccion todos los elementos de
manera que aparezca el mismo numero de electrones en
ambas.

Se suman las dos semirreacciones, cancelandose los
electrones y obteniéndose la reaccion neta ajustada.



Balances redox en forma idnica

¢Como se balancea unareaccion en la que se oxida el Fe?*

a Fe3* mediante Cr,0-% en una solucién acida?
1. Escribir la ecuacion sin balancear en forma ionica.

Fe2* + Cr,0,% —Fe3* + Cr3*

2. Separar la ecuacion en dos semireacciones.

+2 +3
Oxidacion: Fe2t =— Fg3*

3. Balancear por inspeccion todos los elementos que no sean ni oxigeno ni
hidrégeno en las dos semireacciones.



Para reacciones en medio acido, agregar H,O para balancear los 4tomos de O y
H* para balancear los atomos de H.

Agregar electrones en el lado apropiado de cada una de las semireacciones
para balancear las cargas.

Fe?* —— Fe3*

Si es necesario, igualar el nimero de electrones en las dos semireacciones
multiplicando cada una de las reacciones por un coeficiente apropiado.

6Fe** ——6Fe3* + 6e



Unir el lado izquierdo de una semireaccion con el lado izquierdo de la otra y el
derecho con el derecho y eliminar lo que sea posible. ElI numero de
electrones en ambas partes debe cancelarse.

Oxidacion: 6Fe?* —>6Fe3* + @e/

g

4
o’

7

14H* + Cr,0,> + 6Fe>* ___,  6Fe3 +2Cr3* + 7H,0
Verificar que el nUmero de atomos y las cargas estén balanceadas.

14x1 — 2 + 6x2 = 24 = 6X3 + 2x3

Para reacciones en solucion basica, agregar (OH)- en ambos lados de la
ecuacion por cada H* que aparezca en la ecuacion.

14H* + + Cr,02 + 6Fe?* —— 6Fe3* + 2Cr* + 7H,0 +

MAH, 0 + Cr,0,> + 6Fe?* > 6Fe® + 2Cr3 + 7H,0 40H
2 27 2

7H,0 + Cr,0,% + 6Fe?* — . 6Fe3 + 2Cr3* + 140H-



| Ajuste de reacciones redox en medio dcido |

Identificar el oxidante y el reductor

Escribir las correspondientes semirreacciones sin ajustar y sin
considerar de momento los electrones involucrados.

Ajustar en cada semirreaccién todos los elementos a excepcion de los O
y H.

En medio 4cido, gjustar primero el O usando H,O y después el H usando
H-I-

Ajustar las cargas afiadiendo electrones en la izquierda (reduccién) o en
la derecha (oxidacidn).

Multiplicar las dos semirreacciones por los correspondientes factores
para que el nimero de electrones intercambiados sea igual en ambos casos.

Entonces sumar las dos semirreacciones.

El ion permanganato reacciona con el acido oxdlico en disolucién
dcida para producir manganeso (IT) y dioxido de carbono

Oxidante : MnO, , Reductor: H,C, O,

Reduccién : MnO; —» MmnZ*  Paso 3: Reduccién : MnO,; —» MnZ*
Oxidacién : H,C, 0, — CO, Oxidacién : H,C, 0, —» 2C 0,
Reduccién: MnO; + 8 H* —» mnp2* + 4 H,O

Oxidacién : H,C, 0, — 2C0O, + 2 H"

Reduccién : MnO; + 8H* + 5e- —» mnZ* + 4 H,0

Oxidacién : H,C, 0, —» 2C 0, + 2H" + 2e-

Reduccién:[MnG“‘ +8H* +5e- — mn?* + 4H0) x 2
Oxidacién : (H,€,0, —» 20, + 2H" + 2e” ) X5

2 MnO; + 16 H* + 5 HC, 0, —» 2Mn®* + 10C0, + 8H,0 + 10 H*

2 MnO; + 6 H* + 5 HyC,0, — 2Mn®* + 10C0O, + 8H,0




Ajuste de reacciones redox en medio basico

1)

2)
3)

4)

MnO,- + I—  MnO, + I,
Oxidacion: I- —_— I,
Reduccion: MnO, _——__ MnO,
Ajustar los dtomos de I: 2I° —p I,

Ajustar los atomos de O, afiadiendo OH"
MnOy ——p MnO, + 2 0OH"
Ajustar los atomos de H, afiadiendo H,O

MnO, + H,O0 —» MnO; + 2 0H"
MnO, + 2H,O0 —» MnO,; + 4 OH"
Se ajustan las cargas de las 2 semirreacciones
21 —— I,+2e"
MnO, + 2 H,O + 3 e- —_— MnO, + 4 OH-
Igualar el n® de e-
6I- —p» 3I,+6e-
2 MnO,+ 4 H,O + 6 e e 2 MnO, + 8 OH-

7) Suma de las 2 semirreacciones

6T —p 312+y4

2 MnO, + 4 H,0 +}«( ——» 2 MnO, + 8 OH-

2MnO;+ 6I + 4 H,O=—p 3I,+ 2 MnO, + 8 OH-




Celdas electroguimicas, galvanicas o voltaicas

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

-Voltaje de la celda
-Fuerza electromotriz (fem) o

-Potencial de la celda



Las celdas electroquimicas se clasifican en:

Celdas electroliticas: Celdas galvanicas o
Cuando la energia eléctrica voltaicas:
procedente de una fuente En las que la energia que

externa hace que tenga se libera en una reaccion
lugar una reaccion quimica redox espontanea se puede
no espontanea. usar, para realizar un

trabajo eléctrico.

CELDA ELECTROLITICA

SOLUCION
IONICA




aracion entre una celda voltaica y una celda electr

Celda voltaica

Celda elecirolitica

Oxidacion

Eeduccion

Total

Anodo
(Negativo)
Catodo
(Positivo)

A—r AT +e”
B"+e¢e — B

A+B T — A B
AG < 0

Reaccidn espontinea
La reaccién desprende energia

El sistema (la celda) realiza
trabajo sobre los alrededores

Oxadacion

Eeduccion

Total

Anodo
(Positivo)

Citodo
(Negativo)

B— Bt+ e
At+e — A

A+ B— A+ B
AG =0

Reaccién no espontinea
La reaccién absorbe energia

Los alrededores (la fuente de energia)
realiza trabajo sobre ¢l sistema




Celdas o pilas galvanicas o voltaicas

Flujo de electrones Dorsrreialiin

" -} Catodo
& +

Oxidacién Reduccion
/n — 7Zn*"+2¢e Cu¥+2e — Cu




Voltimetro

Y

Zn Puente salino Cu

Pila de Daniell

El funcionamiento de la celda se basa en el principio de que la
oxidacion de Zn a Zn?* y la reduccion de Cu?* a Cu se pueden
llevar a cabo simultineamente siempre que se realicen en
recipientes separados. La transferencia de electrones se realiza a
traves de un alambre conductor externo. Las barras de Zn y de
Cu son los electrodos y se conectan mediante un cable. Se puede
Intercalar un voltimetro en el circuito para medir la diferencia de
potencial entre los dos electrodos.




Una hemicelda es un electrodo sumergido en solucion de sus
lones.

Las reacciones que ocurren en los electrodos, o reacciones de
hemiceldas son:

Anodo: (electrodo de Zn) N — Zn% o+ 2e

(ac)

Catodo: (electrodo de Cu) Cu?* . + 2e" = Cuy

Reaccion global: Zn(s) +Cu?* (ac)— Zn?* (ac)+Cu(s)



Con el funcionamiento de la celda, a
medida que el Zn se oxida, el electrodo de
Zn pierde masa y la [Zn?*] en la solucion
aumenta.

El electrodo de Cu gana masa y la solucion
de Cu’* se hace menos concentrada a
medida que los iones Cu?* se reducen a
Cu (s).

En la pila de Daniell, los electrodos son los
metales que participan en la reaccion (son
electrodos activos).



Al funcionar la celda, la oxidacidon del Zn introduce iones
Zn?* adicionales al compartimiento del anodo y la
reduccion de Cu?*, deja un exceso de carga hegativa en
la solucion de ese compartimiento. La neutralidad
eléctrica se conserva colocando un dispositivo llamado
puente salino que permite la migracion de iones.

El puente salino es un tubo en U que contiene una
solucion concentrada de un electrolito fuerte como KCI
(ac) o NaNO; (ac) incorporado en un gel (agar- agar)
para que la solucion del electrolito no escurra cuando se
Invierta el tubo.



El cation y el anion que se emplean en un puente
salino deben ser aproximadamente del mismo tamano y
tener una carga de la misma magnitud para gue se
desplacen a la misma velocidad. Los Iones del
electrolito del puente salino deben ser inertes respecto
a las soluciones de las dos medias celdas y respecto a
los electrodos.

A medida que se produce la oxidacion y la reduccion en
los electrodos los iones del puente salino migran para
neutralizar las cargas en los compartimientos de las
celdas



puente salino cumple tres funciones:

antiene la neutralidad eléctrica en cada hemicelda permitient
igracion de los aniones al anodo y de los cationes al catodo
lerra el circuito, permitiendo el contacto eléctrico entre las ¢
luciones
a la mezcla de las disoluciones de ambas hemiceldas.

Corriente de electrones

Tira Tira — [ Tirade oinc ' Tira de cobre
o 6ino Puente salino de otbre ko Puente salino P -}~
( ) ~ ( )




Diagrama de celda
La notacion convencional para representar una pila es
conocida como “diagrama de pila” o “diagrama de celda”.
Un diagrama de pila representa la disposicion fisica de las
especies vy la interfase indicandose con una linea vertical,
la interfase metal | solucion; y con dos lineas verticales || el
puente salino.
El orden es reactivo | producto para cada una de las
hemireacciones. Por convencion el anodo se escribe
primero, a la izquierda.
En nuestro caso de la pila de Daniell, y suponiendo que
[Zn%*] y [Cu?*] son 1M; se representa:

Zn (S) |Zn?* (IM) || Cu?* (M) | Cu (s)




Potencial estandar de celda

El potencial estandar de celda (AE®) es el voltaje
asociado con una celda cuando todo los solutos se
encuentran a 1 M y todos los gases estan a 1 atm. Es
siempre positivo y corresponde a la diferencia de
potenciales del catodo (semireaccion de reduccion)
menos el potencial del anodo (semireaccion de
oxidacion)

AE° celda = = E°(catodo) — E°(anodo)



Para la reaccion:
Zn(s) + Cu?(aq) =—= Zn%(aq) + Cu(s)

Cu?*(1M) + 2 e- — Cu(s) E°= 0.340 V
ZnZ*(1M) + 2 e~ = Zn(s) EC= -0.763 V

Cu?z*(1M) + 2 e~ — Cu(s) E°= 0.340 V

Zn(s) — Zn*(1M) + 2 e E%= 0.763 VD

Cu?*(1M) + Zn(s) — Cu(s) + Zn?*

E® = E(catodo) - E(anodo) = 0.34 - (-0.763) = 1.103 V

>O/'

Reaccion espontdnea E° __




Las pilas se representan abreviadamente mediante
esquemas

Puen'l'e salino

Zn(S)Ian*(uq) I| Cuz*(uq)ICu(SJ

Annda Ca'l'ndn

Oxidacion Reduccion

Izquierda Limite entre fases Derecha




POTENCIALES ESTANDAR

Para evaluar los potenciales de las semirreaciones, se adoptan
condiciones estandar de reactivos y productos y se comparan con el
potencial estandar del electrodo normal de hidrégeno al que se atribuye el

valor de 0,00 voltios

v, *Jodos los potenciales se refieren al E.N.H.
h ) Las especies disueltas son 1 M

0 |
ol Las especies poco solubles son saturantes

~

| 1 [ Los gases estan bajo presion de 1 atmaosfera
= eCualquier metal presenta conexion eléctrica

"= | sLos solidos estan en contacto con el electrodo.
! 1 M HCI ;
S -

e

Pt platinaézl

SURGE ASI| LA TABLA DE POTENCIALES ESTANDAR DE REDUCCION
de las distintas semirreaciones



TABLA DE POTENCIALES

Semireaccion

F,+2H +e =2HF

Cet* «eo =Ce* (inIN HC)
o2 *+4H* + 4o =2 H,O

Ay ce =Ag

2H* *2¢ = H,

Fe2* «2¢ = Fe

Zn? = Zn

AR = Al . 1. Comparar la

La tabla permite:

U 3.04  de los si



El hidrogeno gaseoso se burbujea en una disolucion de
acido clorhidrico con un electrodo de platino que
proporciona la superficie para que el hidrogeno se disocie

y ademas sirve como conductor electrico.
Para la reduccion 2H* + 2e- > H, (1 atm) E, = 0 Volts

E, se conoce como potencial estandar de reduccion
cuando la concentracion de la solucion es 1M y todos los
gases estan a 1 atm de presion. A este electrodo de
hidrogeno se llama electrodo estandar de hidrogeno EEH.



Electrodo Normal de Hidrogeno

2H' + 2 e H,
H' + e 1/2 H,)

Por convenio, E . . =0,000V

a cualquier temperatura.

H*/H,

Todos los potenciales
estandar de los distintos
semisistemas estan
medidos frente a este
electrodo (anodo).




INTERPRETACION Y USO DE LAS TABLAS DE
POTENCIALES ESTANDAR DE REDUCCION

Al combinar una pareja de electrodos, el de mayor
| potencial de reduccion actia como catodo
(semirreaccion de reduccion), y el de menor
potencial como dnodo (semirreaccidon de oxidacion).

Premisa basica

ejemplo: tenemos como datos los
potenciales de reduccion de las
siguientes parejas

\ 4
NO,/NO (+0,96 V) il
semirreacciones
Al3/Al (-1,66 V) l

Anodo (oxidacién): Al > AR+ 3 e

Catodo (reduccién): NO,"+4 H* +3 e > NO+2H,0 \

f.e.m. dela
E%pila = E9red-catodo + E%oxid-anodo =0,96 + 1,66 = 2,62 V ¢ Pila




estandar

A mayor valor de potencial de reduccion

— *| tendencia a reducirse y por tanto mayor |
es su poder oxidante.

de un electrodo mayor es la

El electrodo MnO,/MnO,
(+1,67 V) es mas oxidante

que el electrodo Cr,0,*
/Cr3* (1,33 V).

estandar

A menor valor de potencial de reduccion

> tendencia a oxidarse y por tanto mayor r—»
es su poder reductor.

de un electrodo mayor es la

El electrodo Li*/Li (-3,05 V)
es mas reductor que el
electrodo Zn?*/Zn (-0,76).

ESPONTANEIDAD DE LAS REACCIONES REDOX

Sabemos que si A G < 0 el
proceso es espontaneo.

A GyE deforma

que

se puede relacionar

AG=-nEF

Si E
Si E

reaccion

reaccion

>0 A G<O reaccidon espontanea
<0AG>0 noesespontanea

¢ por tanto




entido en que ocurrira la reaccion depende de
encias relativas de cada especie a cede
ar electrones.

2e~+2H (1M) — H, (1 atm)

Electrodo

iMxCl de Platino

Electrodo estandard de Hidrageno







Ecuacion de Nernst A 298 K

Si no estamos en condiciones estandar

AG = AG° + RT In Q E=FEOC- O'O%?TVLnQ
No tenemos por qué estar en equilibrio
Usando logaritmo dec

Sustituyendo: -nFE=-nFE°+RTInQ

{

E=Eo-R_TInQ
nF

E=E°

log Q

0.0592V
Ec. de Nerst - n

Esta ecuacion sirve tanto para la reaccion total

como para cada una de las semireacciones

Ejemplo
Cu?* (0.5 M) + 2 e~ — Cu(s) E%= 0.340 V
Zn(s) > Zn?*(0.1M) + 2 e- EC= 0.763 V

Las condiciones no son estandar E?



Cu?*(0.5 M) + 2 e- — Cu(s) E°= 0.340 V

E=ED_R_TInQ Q = 1

nF [Cu?*] nimero de e-

¥
E =0.340 - 8.31 J/(K mol) (273+25) K / (2 F) x Ln (1/ 0.5)

temperatura en K

E=0331V

Zn?*(0.1 M) + 2 e- > Zn(s) EC= -0.763 V

Se toma la semireaccion de reduccion

E Eo_R_TInQ Q:L

nF [Zn2*]
E =-0.763 - 8.31 J/(K mol) (273+25) K / (2 F) x Ln (1/0.1)
E=-0.793 V

E.oocuisy = 0.331 + 0.793 = 1.124 V




Para la reaccion total

Cu?*(0.5 M) + Zn (s) = Cu(s) + Zn?*(0.1 M)
EC =1.103 V

) [Zn2+]
[Cu?"]

= 0.2

E=1103-(8.31x298/2F)In0.2=1.124YV

Lo mismo que cuando se hace por separado




roquimicas09.blogspot.com/2009 05 ...

, Cual es el valor de E_,, para la celda galvanica expresada por el
diagrama siguiente?

Pt|[Fe2+(0.10 M),Fe3+(0.20 M)||Ag*(1.0 M)|Ag(s)

(7

e Voltmeter

Salt bn'dge
KN()J( )

\

, 0.0592V

cell ~

i Fe)
il *Fer] (Ag"

ce

e

E°(Fe+3/Fe+2)=0.77v
3+]—
[Fe**]=0,2 M E°(Ag+/Ag) = 0.80v

[Fe2+]=0,029 M

[Agt]=1,0 M
E.., =0.029V -0.018V=0.011V



http://celdaselectroquimicas09.blogspot.com/2009_05_01_archive.html

RESUMEN DE LA ECUACION DE NERNST

*Los valores de E° siempre estan referidos a condiciones estandar.

*Esto presupone que la concentracion de la especie activa o de cualquier
otra involucrada en la reaccion electroguimica sea 1 M.
*Si la concentracion es diferente, el potencial cambia.

*Los cambios del potencial con la concentracion se expresan por medio de
la ecuacion de NERST

on + ﬂAE' R Ared EAO

on / Ared on / Ared N -A !

E _ E° 0.059 |og LLred




Dependencia del potencial con la concentracion

Ejemplos
ular el potencial de un electrodo de 2 Calcular el potencial de otr
erso en una disolucién 0.1 M en Sn4*  electrodo de Pt en un medi
en Sn?* HCI (pH=0.00), Cr,0,% O.
Cr3* 1.5 M.
solucion
Snd* + 2¢ = Sp?* E = 0.15V Cr,0.7+ 14 H* » 6o =2C* +7H,0

=133V

E = fo. 0.0592 >
% B r.m‘l‘m*l:_r“

=133v- 0.0592 4 (1.5)2
6 (0.05)(1)*

0.0592 0.01 M
E =0I1SV-
2 9 0.1M

=018V




g

Relacion potencial-concentracion

Tedricamente es posible usar la relacion de Nerst para determinar concentraciones

El ejemplo mas claro es la relacion entre el potencial de un electrodo inmerso
En una disolucién que contiene iones del mismo:

Ag' + e = Ag
Cu?* + 2¢ = Cu
Zn?* + 2¢ = Zn

Ejemplo

¢ Qué concentracion de Ag+ existe bajo un
potencial de +0.692 V vs E.NH.?

Ag' + e = Ag E° = 0.800V
E = E-0.0592 log 1
[Ag']

En cualquier caso, los métodos

potenciométricos se usan preferentemente

como indicadores de cambio de

loglAg°] = _610_2_9% concentracion mas que como metodos
3 absolutos de medir concentraciones.

0.692 = 0.800 + 0.0592 log [Ag']

[Ag+] =1.0x102 M



Este electrodo se puede utilizar para medir los potenciales
de otros electrodos.

Por ejemplo, para medir el potencial de electrodo del Zn se
mide el potencial de la celda

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

Que da:
Ecelda = E® Zn + E°H*
0.76 V=E%2Zn+ O
por lo tanto: E%Zn/Zn°*=0.76 V

y para la oxidacion de Zn, el potencial de electrodo de
reduccion sera el mismo pero con signo cambiado
ECZn%*/ Zn=-0.76 v



Entonces
EC celda = E° catodo — E° a&nodo

L Tt . | P : T T 1 : 25 4= FF — ' — )

o o = ! — g, ‘ g, e ‘

~ . Fuerza Electromotriz (FEM).
.,“- 0." : AP & .;‘ . .- - ..-' o LY 4 ”l' : P a - » : % 2Y
et P A S SN . 7 sl gL A paal P A

*Diferencia de potencial (AE) o Fuerza
electromotriz (FEM): es la diferencia de potencial
eléctrico por unidad de carga, y se mide en Volts

(V).

*Un voltio es la diferencia de potencial eléctrico
necesaria para impartir un joule de energia a una
carga de un coulomb:

1]

1V=—
1C



Cuando la fem o potencial estandar de la celda
es positivo indica que la reaccion redox en ese
sentido es espontanea. Si la fem es negativa,
la reaccion es espontanea en la direccion

opuesta.
Un E° celda negativo no significa que la
reaccion no ocurra sino que cuando se alcanza
el equilibrio, estara desplazado hacia la
Izquierda.




Para calcular el potencial cuando la concentracion de
la solucion de la semicelda no es 1 M, se usa la
ecuacion de Nernst:

E =E°+ 0.0592 Log [reduce]
n [Oxida]

E° = potencial de la semicelda de reduccion (tablas)
N = numero de electrones transferidos



Ejercicios:

Calcule el potencial estandar de la siguiente celda galvanica

a) Mg° /Mg*2 /I H*/ H, /Pt . dibujela indicando el anodo, el
catodo y signo de los electrodos.

b) Zn° /Zn*? /I CI/ Cl, /Pt, dibuje la celda indicando el
anodo, el catodo y signo de los electrodos

c) Simbolice la celda galvanica de acuerdo a las siguientes
reacciones

Ca+2H* — Ca*? +H,
Cu +Agtl — Cu*? +Ag°



ELECTROLISIS

La electrolisis es la descomposicion de una sustancia o solucion electrolitica
por medio de la corriente eléctrica. La energia eléctrica induce una reaccion
guimica que no es espontaneay se lleva a cabo en una celda electrolitica. La
electrolisis se puede realizar por via seca y por via humeda.

ELECTROLISIS POR VIA SECA: electrolisis del NaCl fundido
En estos casos la electrdlisis se realiza en ausencia de agua, se trabaja con electrolitos
anhidros y para realizar la electrolisis es necesario fundir el electrolito.

NaCl (s)——Na™ CI' (I
2 NaCl (£)— 2Na (t) +Cl, (g)
(-) Catodo: 2Na+ (f) +2e- — 2 Na ({)

(+) Anodo: 2CI- (£) = Cl, (g) + 2e
Global: 2Na+ (f) + 2CI- (f) — 2 Na (£) + Cl, (g)



ELECTROLISIS POR VIA HUMEDA:
En este caso la electrolisis se realiza para electrolitos disueltos en agua, es
decir son procesos electroliticos que tienen lugar en disolucion acuosa.

Cuando se usa una solucidon acuosa en una celda electrolitica, debemaos
considerar si es el agua o el soluto el que se va a oxidar o reducir en los
electrodos. Dependera de los valores de E°red.

El agua se puede oxidar para formar oxigeno o reducirse para formar
hidrogeno.

e Electrolisis del Agua
Cuando el anion de la disolucion es muy dificil de oxidar (el SO,? de H,SO,), se
oxidan las moléculas de agua, formando oxigeno e hidrogeno.

Un anion de dificil descarga da lugar a la oxidacion del agua en el anodo



ELECTROLISIS. LEYES DE FARADAY

La electrolisis tiene lugar en
las cubas electroliticas.

que Recipientes que contienen un electrolito con
son dos electrodos: anodo y catodo. Los

como sabemos
en ellas

v
Se transforma
energia eléctrica en
energia quimica.

O sed

v
Proceso inverso al
gque se da en una
célula, celda o pila
galvanica.

>

electrodos se conectan a una fuente de
corriente continua; el anodo es el polo
positivo y el catodo el negativo .

esquema

2TaTals i UL I & n

A A - {
- VWUV

:
:
~ R

:'Q—{- _~_-i

Aniones Cationes




el estudio cuantitativo
—le |a electrolisis se debe » Faraday
a

quien dedujo

Primera Ley: la cantidad de sustancia Segunda ley: |la cantidad de
gue se oxida o se reduce en un electricidad necesaria (Q) para liberar
electrodo es proporcional a la un equivalente de cualquier sustancia
cantidad de electricidad que |Ia es de 96 500 C, o sea, 1 Faraday (F).

atraviesa (Q). _

combinando ambas

leyes obtenemos
l teniendo en cuenta
. . It que
n° de equivalentes depositado s = Q = 1
9 : F ~ 96500

I= lronfens:dad de corriente en Amperios ®. de/ equivaler m(g)
T = tiempo en segundos Meq (9)




2lectrolisis del agua, se electroliza una disolucion 0,1M de H,SO, (los iones
onducen la electricidad ).
inodo se pueden oxidar SO,% o H,O. Observando los valores de los potenc
ce que lo hara el agua. En el catodo se reducen los H*.
H,O () — O, (g) +4H* (ac) +4e
2(2H* (ac) + 2e- — H, (9)
1,0 () = 0, (9) + H; (9)

£
Ei
=1
3




Electrolisis de una solucion acuosa de NaCl (un cation de dificil
descarga da lugar a la reduccion del agua en el catodo )

Los iones Na* y Cl- conducen la corriente eléctrica. Las reacciones posibles en el
catodo son la reduccion del ion Na* o del agua:

2H,0 (f) +2e- = H, (g) + 20H" (ac) E°red = -0,826V

Na* (ac) + e- = Na (s) E°red =-2,71V

La reduccion es mas favorable para el agua (E° mas positivo 0 menos negativo).En el
catodo de la celda electrolitica se produce hidrégeno gaseoso y no sodio metalico.
En el anodo, las reacciones posibles son la oxidacion del ion cloruro o del agua.

2CI- (ac) — Cl, (g) + 2e- E°ox =-1,36V

2H,0 (t) = 4H* (ac) + O, (g) +4e E°ox =-1,23V

Estos potenciales sugieren que el agua se debe oxidar mas facilmente que el ion
cloruro. Sin embargo, el voltaje efectivo que se requiere para una electrolisis es a
veces mucho mayor que el voltaje tedrico basado en los potenciales de electrodo. El
voltaje adicional que se requiere para provocar la electrolisis se denomina
sobrevoltaje



El sobre voltaje para la formacion de oxigeno es por lo comiin suficientemente
elevado lo que favorece la oxidacion del cloruro respecto a la oxidacion del agua, por

lo gue se produce cloro gaseoso en el d4nodo y no oxigeno .

RC: 2H,0 (£) +2e- = H, (g) + 20H" (ac)

RA: 2Cl (ac) — Cl, (g) + 2e

RG: 2H,0 (f) + 2CI- (ac) = H, (g) + Cl, (g) + 20H- (ac)
AE° =E°.-E°,=(-0,83-1, 36) V=-2,19V

AE°< 0 por lo tanto AG°> 0: reaccion no espontanea

Se trata de una celda electrolitica



Obtencidon de metales activos mediante
electroélisis de solidos

jemplo: descomposicion de NaCl
. 2Na*(ac) +2e- — 2Na° E°red= -2,71




La palabra electrolisis procede de dos radicales:

Electro que hace referencia a electricidad

lisis gue quiere decir ruptura.

En definitiva lo que ha ocurrido es una reaccion de
oxidacion-reduccion, donde la fuente de
alimentacion eléectrica ha sido la encargada de
aportar la energia necesaria



Electrolisis

La electrolisis es un proceso donde Ila
energia eléctrica cambiara a energia
quimica.

El proceso sucede en un electrolito, una
solucion acuosa o sales disueltas que den la
posibilidad a los iones de ser transferidos
entre dos electrodos. El electrolito es la
conexion entre los dos electrodos que
también estan conectados con una corriente
directa.



ELECTROLISIS

Electrolisis del agua

Bateria

Ye
__ Catodo

Solucion de H,S50, diluido

‘I

Oxidacion Reduccion
2H,O(l) = O5(g) + 4H™(aqg) + 4¢~  4H™(aq) + 4¢  —>2H(g)




Electrolisis y cambios de masa

Corriente Carga . Nuamero " Moles de Gramos de
(amperes) | en N de substancia reducida ¥ substancia reducida

y tiempo Coulombs moles de electrones 1 oxidada u oxidada

Carga (C) = corriente (A) x tiempo (S)

1 molde e =96 500 C

Un equivalente electroquimico corresponde a
la masa de una substancia que cede o acepta
un mol de electrones (1 Faraday) en una
reaccion redox.



Electrodepositacion

La electrodepositacion es una tecnica de analisis, en la
gue se deposita el metal a analizar por electrolisis y por
peso se determina la cantidad de este. La cantidad de
metal depositado se rige por la ley de Faraday.

Ley de Faraday.- La masa del producto formado o el
reactivo consumido en un electrodo es proporcional a la
cantidad de electricidad transferida al electrodo y a la
masa molar de la sustancia en cuestion.

Por consiguiente; y a manera de ejemplo se dice que:
1F reduce un mol de Na*

2F reducen un mol de Mg?*

3F reducen un mol de Al3*




Experiencia a realizar en el
laboratorio.

Se colocan clavos en gel de agar que contiene
fenolftaleina Yy ferrocianuro potasico
K[Fe(CN)gl.

Se produce Fe?* a medida que se corroe los
clavos en los extremos y el doblez. Los iones
Fe?* reaccionan con los iones [Fe(CN)¢]* para
formar Fe;[Fe(CN)¢], (azul intenso). El resto de
cada clavo es el catodo, en el que se reduce
H,O a H, y a iones OH. Los iones OH—
vuelven rosada la fenolftaleina



Leyes de Faraday

Para depaositar 1 equivalente-gramo de cualquier ion se necesitan 6,02 - 10%? elec-
trones (nimero de Avogadro). A la carga transportada por estos electrones se le lla-
ma faraday, en honor al cientifico Michael Faraday:

1 faraday = 6,02 - 10% elec - 1,6 - 1077 cul/elec = 96.500 culombios

Por tanto, 96.500 culombios depositan un equivalente-gramo de cualguier ion.

A la masa depositada por un culombio se le llama equivalente electroquimico (g} v
vendra dada por la expresion:

E — .ﬂ:g_
S6.500

La cantidad de electricidad que circula es: Q=11 . Siendo | |a intensidad de co-
rriente v t el tiempo.

La masa (m) depositada es:

e ].4=-€99 j.g.__ag g,
m=¢t 96.500 val - 96.500




De esta férmula se deducen una serie de consecuencias que reciben el nombre de

leyes de Faraday:

1. La masa que se deposita es directamente proporcional al equivalente-gra-
mo del ion.

2. La masa que se deposita es directamente proporcional a la cantidad de
electricidad que pasa a través de la disolucién, es decir, es directamente
proporcional a la intensidad de corriente empleada v al tiempo que circula.

Las aplicaciones mas importantes de la electrélisis son:

ERRAN

. Obtencién de elementos muy reductores o muy oxidantes, para los que no
existe un proceso quimico adecuado: Cs, Al, F, etc.

Afino electrolitico de metales: Cu, Al, Ni, etc.

. Obtencién industrial de NaOH, Na;CO3, etc.

Proteccién o embellecimiento de superficies metalicas con una capa uniforme
v muy fina de otro metal: plateado, cromado, etc.




Electroquimica

Todos los dispositivos de medida de voltaje lo
gue miden es diferencia de potencial.

Estos potenciales son utiles para calcular las
constantes de equilibrio en procesos de
oxidacion - reduccion



Electroquimica

* Desde el punto de vista Fisicoquimico los
conductores mas importantes son los del tipo
electroliticos, es decir los electrolitos; estos se
distinguen de los conductores electronicos,
como los metales, por el hecho de que el paso
de una corriente eléctrica va acompanada por
el transporte de materia



Electroquimica

e Los electrdlitos a su vez se clasifican en:

* |) Fuertes: Los electrolitos que proporcionan
disoluciones altamente conductoras se llaman
electrolitos fuertes (como el acido nitrico o el
cloruro de sodio).

* |I) Débiles: Los que producen disoluciones de
baja conductividad reciben el nombre de
electrolitos débiles como el cloruro
mercurioso (HgCl2) o el acido etanoico (CH3-
COOH).



Electroquimica

e El quimico sueco Armenias fue el primero en
descubrir que algunas sustancias en disolucion se
encuentran en forma de iones y no de moléculas,
incluso en ausencia de una diferencia de potencial
eléctrico.

e Cuando un electrolito se introduce en una disolucion,
se disocia parcialmente en iones separados, y que el
grado de disociacion depende de la naturaleza del
electrolito y de la concentracion de la disolucion.



Electroquimica

* La constante dieléctrica del disolvente es otro
factor importante en las propiedades de la
disolucion. La ionizacibn es mayor en un
disolvente como el agua, que tiene una
constante dieléctrica elevada.



Equivalente quimico:

Masa de sustancia que reacciona con 1 Faraday (96486 C)

Equivalente electroquimico:

Masa de sustancia que reacciona con 1 Coulombio




——— Fy kﬂ’j DA A W 8 \\ﬂh} b W

. — 1.5V 2 NI‘L;r (ac) + 2 MHOZ(S) +2¢ —

Mn,0O; (s) + 2 NH; (g) + H,

Zn (s) + 2 NH," (ac) + 2 MnO,(s) —
todo de

e Zu? (ac) Mn,O; (s) + 2 NH, (g) +H

Pasta himeda de
odode NI 1 7nCl. v MnO).



Acumulador de plomo
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P07 4 0, <2e

4 [uf

Py, 4 80, P80, 1RO,

E=)V i) +Pb01“ At n acﬁ% 0,8,

0, < e+ B 807,

i

0, )

1080, - 280, -+, a0,

N0




Aplicaciones de |la Electroquimica

CORROSION:

Deterioro de metales por un proceso electroquimico

Fe — Fe'2ug+2e  AE°=-0,44V

2H o +2€e — Hy,  AE°=-00V

(ac)

Oy + 4 H o+ 4" > 2H,0, AE° =123V

ac)




