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ELECTROQUIMICA

Energia Quimica ——— Energia Eléctrica

l

Reacciones de Oxido-Reduccidn




Tipos de reacciones redox
Se pueden clasificar de acuerdo a su espontaneidad.

Reacciones espontdneas

Electrogénesis

Se produce energia eléctrica a partir de la energia liberada en una reaccion
quimica.

Las reacciones ocurren en una: Celda electroquimica, pila voltaica o pila
galvanica.

Reacciones no espontaneas

Electrdlisis

Se producen sustancias quimicas a partir de energia eléctrica suministrada:
Las reacciones ocurren en una: Celda Electrolitica




ELECTROGENESIS
Corriente eléctrica:

Es la circulacion de cargas (electrones) a través de un material. La corriente eléctrica se
transporta a través de superficies denominadas electrodos.

Los electrodos pueden ser:
Activos: cuando participan en las reacciones. Inertes: Cuando no reaccionan

CELDA ELECTROQUIMICA

» Es un dispositivo experimental para
generar electricidad mediante wuna
reaccion redox espontanea.

» Se la conoce también como celda o pila
galvanica o voltaica




PILA GALVANICA O PILA VOLTAICA

La reaccion Zn°(s) + Cu?* (ag) —— Zn?* (aq) + Cu®°(s) en una celda electroquimica

. Puentesalino -
' NaCl(ac) ~

Los iones
deben fluir

» \1 M Cu(NO;),(aq)

o

CATODO

Zn°(s) ——1Zn?**(aq) +2 e Cu?*(aq)+2e —— Cu°(s)



CONSIDERACIONES IMPORTANTES

La reaccion de reduccion siempre tiene lugar en el catodo. e

La reaccion de oxidacion siempre tiene lugar en el anodo.

Por convencion:
El catodo corresponde al polo positivo de la pila.

El anodo corresponde al polo negativo de la pila.

El puente salino se utiliza para mantener la electroneutralidad al unir los dos
compartimentos de los electrodos y completar el circuito eléctrico. Las sales mas
utilizadas son KCl, KNO; y NaNO,.




PILA DE DANIELL
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Reaccion

Zn’ + Cu?* — Zn?*+ Cu’

Disolucién ZnSO, Disclucién CuS0O,

Diagrama de la celda

Anodo Catodo

. Zn°(s)/ Zn**(aq) // Cu**(aq) / Cu°(s)*

< Zn(s) Zn%**(ac,1M) + 2e" ﬂ CuZ*(ac,1M) + 2e Cu(s) >

Puente Salino



Determinacion de la Fuerza Electromotriz de la pila

Potencial estandar, E°, es una medida de la fuerza ejercida sobre los
electrones por un electrodo solo.

La FEM de una pila se determina con la siguiente ecuacion utilizando |la
Tabla de Potenciales de Reduccion.

FEM=FE’ = E'(, .4, (especie que se reduce) — E’4,,.4, (eSpecie que se oxida)

Para obtener valores numéricos de los potenciales estandar, se fija
arbitrariamente el potencial de un electrodo, el electrodo de hidrégeno, con
un valor de 0 a todas las temperaturas.

El potencial estandar de un par es la FEM (fuerza electro motriz) estandar de
una pila (con su signo), en la cual el par esta formado por un electrodo de una
especie y el otro electrodo es el de hidrégeno.




DETERMINACION DEL POTENCIAL DE ELECTRODO

Se construye una celda con el ENH y el electrodo de interés en condiciones estandar

Condiciones estandar:

e Concentracion= 1M

e P gas = 1 atm Voltmeter
e —> e —>
e T=25°C | N
0.76 V
- Salt bridge 4
Zinc = + 3
(anode) ? 04 Na $
<— H,(g) (1 atm)
NO,~
! , |~ Standard hydrogen
3 03 ] | electrode (cathode)
(1 ¢ 7
Zn(s) —> Zn**(ag) + 2 €” 2 H*(ag) + 2 ¢~ —> Hy(g)

E° = E°catodo - E°’anodo=0,76 V




Cuando el Hidrdgeno se reduce frente a una especie:

Ejemplo, frente al Fe?*:

2H+ (aq) + 2 e — HZ(g) Fe(s) _— Fe+2 + 2 e’

(aq)
El esquema de la celda es: Fe,/ Fe*?,,, // H* 4 /Hyq / Pt

FEM=0-0,44=-0,44V
Signo negativo, significa que esta especie reduce al Hidrogeno, es reductor

Cuando el Hidrégeno se oxida frente a una especie:
Ejemplo, frente al Cu?*:

(aq) (aq)

El esquema de la celda es: Pt/ H,, /H* ,, // Cu*?,,/Cu,

FEM=0,34-0=0,34V
Signo positivo, significa que esta especie oxida al Hidrégeno, es oxidante




TABLE 20.1 Standard Reduction Potentials in Water at 25°C

Standard
Polential (V) Reduction Half-Reaction
Oxidantes +2¥ P £) 4267 —2F(ap)
+1.51 MnOy ~( sg) + 8H (571 + 5o~ —=Mn+( s} + 4H0( / )
+1.36 Clig) + 26~ —2C1 (2g )
+1.33 Crs079(ag) + 18H (a5 ) + b~ — 2Cr (g ) + THo0( /)
+1.23 Oo(g) + dH (a1 + de™ — 2H50( /)
+1.06 Bro{ /) + 26~ —=2Br (ag) o
+0.96 NO5 (a1 +dH1(s7) + 36~ —=NO( g} + Hs0( /) =4
+00.80 ﬁg"'l{ a7l +e” —=hpls) g
+0.77 Fedtisp)+e” —FelT(ag ) 0,
+0.68 Os(g) + 2HY (a5 ) + 267 —HoO5( a7 )
+0.59 MnOy ~( sg) + ZHo0( £ ) + 36~ — MnOof &) + 40H (57 )
+0.54 Io(5) + 26~ — 21 ( a7)
+0.40 Oa(g) + 2Hs0(/ )+ e~ —+40H (ag )
+0.34 Cultiag )+ 2~ —Culs)
0 JHt(ag) + 26~ —Hylg)
Nit{ag) + 26~ — Nif 5)
Felt{sp) + 26~ —=Fels)
Zret(ag) + 26~ —Zn(s)
JHp0( /) + 26~ —Holg) + 20H ( ag) Reductores

APt ag) + Je” — Al )

Na"'l[&.g]l +e” —sMals)

\ Liﬂ&g‘} + e~ —=Li{#)
BRI T~ Ty




SERIE ELECTROQUIMICA

Cuando los pares redox se ordenan por su potencial estandar, se obtiene una lista de
agentes oxidantes y reductores ordenados segun su fuerza. Cuanto mas negativo es el
potencial estandar de un par, mayor es su fuerza reductora. Cuanto mas positivo es el
potencial de reduccion estandar, mayor su tendencia a reducirse y actuar como oxidante.

Fuertemente oxidante

< 0o m

al H*

Q QO S5 O

Fuertemente reductor



UTILIDAD DE LA TABLA DE POTENCIALES NORMALES DE REDUCCION

Predecir si una reaccion redox puede ocurrir espontaneamente

Calcular E° de pilas. Determinar qué electrodo actua como anodo y cual como

catodo
Cu/CuSO, (1IM)  E%=0,34V = Anodo

Ag/ AgNO,(1M)  E%=080V = Catodo
E°.= 0,80V -0,34V = 0,46 V

Determinar poder oxidante o reductor de distintas sustancias.

Zn2+ _ Cu2+ _ Ag* . E°R= (Zn2+/zn) - _0’76V

Aumento de la fuerza oxidante

Potencial de reduccion:
Mas positivo, Mas oxidante
Mas negativo, Mas reductor




Si se comparan dos elementos, por ejemplo, Zn y Fe:

Basandonos en sus potenciales de reduccion,
/n:. -0,76 vy Fe: -0,44 v

Significa que el Zn, tiene mayor poder reductor que el Fe, entonces,
El Zn se oxida para reducir al Fe.

Las hemiecuaciones son las siguientes:

Zn° Zn2t + 2e-
Fet2 + 2e- — > Fe®
En este caso la FEM de la celda sera:

FEM: -0,44 v - (-0,76) = 0,32v




Reactividad quimica

Serie de actividad de los metales

el calcio

NS



Celdas galvanicas practicas

Pila seca Zn(s) > ZnP(ac)+2 e
E =15V 2 NH4+ (aC) +2 MIIOZ(S) +2e >

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

Zn (s) + 2 NH,* (ac) + 2 MnO,(s) —

Zn*? (ac) Mn,O5 (s) + 2 NH; (g) + H,0 (1)

Aislante

Barra de grafito
I (catodo)
l —— Pastade C y MnO,
| Pasta de NH,Cl y ZnCl,
(electrolito)
' - Carcasade Zn
‘ oy ' (dnodo)




Pilas alcalinas:

Electrolito: NaOH

Anodo (oxidacion)

Zng, + 20H- .o > ZnOy, + H,0 , + 2e-

(aq)
_Cétodo: Mn0, + KOH Separador
Catodo (reduccion)

2MnO, ) + 2H,0 , + 2&" > MNn(OH)y¢) + 20H )

Reaccion global:
2MnO, (, + H,0 () + Zng, 2Zn0O, + Mn(OH),, E=
1.5V

&> Ventaja: mayor vida util que las
pilas comunes

&2 Desventaja: mas caras que las
pilas comunes




(100 anos, es la tecnologia mas antigua del automévil)

Pb | PbSO,4 | H,S0,(=35% p/p) | PbSO4 | PO, |Pb FEM =2V
Pb + SO,2 >  PbSO,! +2e anodo
PbO,+ SO2+4H'+2e —»  PbSO,l +2H,0 catodo

PbO, + Pb +2H,SO, —»  2PbSO,l +2H,0

-] EsponjadePb
-] Pasta de PbO,
] H,S0,30-40 % p/p

Cétodo: PbO,
Solucion de H,S0 A

. Baterio de acumuladores de plomo,




Pilas de niquel-cadmio (nicad)
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> « Son las mas populares
« La solucion electrolitica es una base
« No se forman gases

« Es recargable
« Tienen mayor vida util

|
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Vwe-tndn, AnaaR

Model: 1n1800808-RS
Notage A2y Capaciyy .

|

/
:Mm NiCd

Placa positi\f%

Separador
Placa negativa

* S.E.Oxidacion:Cd +20H- —— Cd(OH), +z2e
* S.E.Reduccion: 2NiO(OH)+2H,O + 2e —— 2Ni(OH), + 20H-

* Ec. Total: 2NiO(OH)+Cd+2H,0O+2e~— 2Ni(OH),+20H-




Celda Electrolitica
Electrodlisis

Es un dispositivo en el cual la energia eléctrica de una
fuente externa hace que se produzca una reaccion
redox no espontanea.

Para que se produzca el proceso de electrdlisis las
sustancias deben estar:

« Fundidas

= En solucion




Celdas
electroliticas

Productos de la electrolisis

ZCI_ E— CIZ(g) +2€‘

ELECTROLISIS del NaCl fundido

Electrones +

| | | NaCl fundido
0 RV
X E
| Na* D N i
b l——1 u 2Na* + 2 e——>2Na
’ C
c ¢
|~ !
6 s
\N cl- N
Anodo Catodo

2Na+ + 2CI — 2 Na (¢) + Cl; (g)

v

2 NaCl (7)

(reaccion global)



ELECTROLISIS del NaCl en solucién acuosa

Anodo 2c — Cl, + 2 e- (oxidacion)

Catodo 2 H,0 + 2e- — 2 OH" + H, (reduccion)

2H,0 +2ClF— 20H +H, + Cl,
(reaccion global)

Productos finales: Cl, (g),H, (g), NaOH




Prediccion del comportamiento de los iones en
solucion acuosa

Es imprescindible determinar si es el agua o el electrolito el que se va a oxidar o
reducir, en base a los potenciales estandar de reduccion.

Como regla general se puede establecer que:

*Si el electrolito es un halogenuro (cloruro, bromuro o yoduro), en el anodo se desprende el halégeno
libre (X,).

*Si el electrolito contiene un cation de metal menos reductor que el hidrégeno (Cu), en el catodo se
deposita el mismo.

*Si el electrolito contiene un cation de metal mas reductor que el hidrégeno (Na), la que experimenta
electrolisis es el agua, desprendiéndose hidrogeno gaseoso en el catodo y la solucidn se alcaliniza.

*Si el electrolito contiene un oxoanion (SO,2), la que experimenta electrélisis también es el agua,
liberandose oxigeno gaseoso en el anodo y la solucidn se acidifica.




Primer caso: electrdlisis de una solucién donde el anidn es un halogenuro vy el cation es un
metal menos reductor que el hidrégeno: CuCl,

CuCIz(ac) Cu?* + 2CI
Reaccion anddica:  2CI Cl, + 2e” Oxidacion
Reaccidn catddica: Cu?t + 2 =~ CUO Reduccidén

Productos de la reaccién: Cl, Cu®

Segundo caso: electrdlisis de una solucién donde el anidn es un halogenuro y el catidon es un
metal mas reductor que el hidrégeno: KClI

KCliaq K* + CF

Reaccion anddica:  2CI——— > Cl+ 2e Oxidacion

Reaccion catddica: 2H,0, +2e-—— H, + 2 OH" Reduccion

Como el electrolito tiene cation potasio que es mas reductor que el hidrogeno, quien se reduce es el agua.
El potasio se comporta como ion expectador.

Productos de reaccion : Cl, H, y KOH. La solucion se alcaliniza



Tercer caso: electrdlisis de una solucion donde el anidn es un oxoanion y el catién es un metal
menos reductor que el hidrégeno: CuSO,

2 2-
CuSOy (5 Cust + SO,
Reaccion anddica:  2H,O Oy +4H"+4 e Oxidacion
Como el electrolito tiene un oxoanion, la que sufre oxidacion es el agua y el sulfato se comporta como i6n
expectador.
Reaccion catédica: Cu?* + 2e Cu® Reduccién

Productos de la reaccion: O, Cu’y H,SO, y se acidifica la solucién

Cuarto caso: electrdlisis de una solucién donde el anidn es un oxoanién y el cation es un
metal mas reductor que el hidrégeno: Na,SO,,

Na,SO, (ac) —— > 2Na* + SO,*

Reaccion anddica: 2H,0 ——> 0O, + 4H* + 4e- Oxidacion

Reaccidén catddica: 2H,0 + 2e- ——~> H, + 20H Reduccion.

Como el electrolito tiene un oxoanion, el agua es la que se oxida a O, ) y como el electrolito tiene un
metal mas reductor que el hidrégeno, también es el agua la que se reduce a H,,,

Productos de reaccién: O,, H,




Aplicaciones de la electrdlisis

e Se utiliza industrialmente para obtener metales a partir de sales de dichos metales
utilizando la electricidad como fuente de energia.

e Se llama galvanoplastia al proceso de recubrir un objeto metdlico con una capa fina de otro

metal.
Electrorrefinado del Cu Electrodeposicion de Ag
©_. 0O
. _©
'Anodo Catodo : ‘ T — I ; loch
IMpuro de cobre Anodo S g?g{g}p
de cobre pUrO de plata s B 2 recubri
pura de plata)
Cu*
Cu*
e AAONY Y
gg‘rroh. et e, CuSO,(aq)/H,S0a [AQICN). |
anodicos St electrolito ; _-——-*'/
Cufs)—+Cu*(aq) + 2¢ F| Cu{aq) + 2¢ —Cufs) } Agis)—» Ag (ag) +¢" || Agag)-e —»Agls) |

.Oxidacidn_. | | jeduccién ' Oxidacion : Reduccion




Celdas
galvanicas

Anodo = Oxidacion
Catodo = Reduccion
Anodo = (-)

Catodo = (+)

E quimica = E eléctrica
Realiza W

Espontaneo

2 compartimientos

Celdas
electroliticas

Anodo = Oxidacion
Catodo = Reduccion
Anodo = (+)

Catodo = (-)

E eléctrica = E quimica
Recibe W

No espontaneo

1 compartimiento



Ecuacion de Faraday

Ley de Faraday: La cantidad de sustancia oxidada o reducida durante la electrdlisis es
directamente proporcional a la cantidad de corriente eléctrica continua que pasa a
través de la celda electrolitica

Un faraday (F) es la cantidad de electricidad que corresponde a la ganancia o
pérdida y, por tanto, al paso de 6,02 x 1023 electrones, o un mol de electrones

Un coulomb (C) se define como la cantidad de carga que pasa por un punto dado
cuando 1 ampere (A) de corriente eléctrica fluye por 1 segundo (s)

Un ampere de corriente es igual a 1 coulomb por segundo: 1 A = 1C/s

La carga de un mol de electrones es el producto de la carga del electrén (1,6 x 1071°
C) y la de 1 mol de electrones (6,02 x 1023) igual a 96485 C. Por lo tanto, un faraday
es igual a 96485 coulombs de carga.

96485C=1F=1moldee =6,02 x 103 e-

Con un mol de electrones puede reducir 1 mol de metal monovalente o % mol de metal
divalente, es decir, un equivalente del metal.

Un equivalente precisa 96500 C




Calculo de la cantidad de producto obtenido en la electrdlisis:

Ley de Faraday: El numero de moles de producto formado por una corriente eléctrica
es estequiométricamente equivalente al numero de moles de electrones
suministrados.

Cantidad de Masa o
Moles de . ; Moles de
Estequiometria M, Vm Volumen de
electrones producto
producto

Carga (q)
it

Ejemplo: Calcular la masa de cobre producida por el pasaje de 2,5 A a través de una solucidon
de CuSO, durante 50 minutos

Primero: escribir la hemiecuacion de reduccion
Cu?*4+2ec ————> Cu°

Segundo:

1 mefe 1maolla a3
2,543000s _ i Cu g _ 2459

Respuesta: Se depositan 2,45 g de Cobre.

Problemas 7 a 15 Guia de Trabajos Practicos N° 15.



Corrosion

b, -

v Es el proceso redox por el cual el cual los metales se oxidan
con oxigeno, O,, en presencia de humedad.

Aire
Gota de

Fe,0.xH,0 Escriba aqui la ecuacién/ agua

y— Fe?* (aq)

Proceso global: 2Fe(s) + % O,(ac) +xH,0(1) —> Fe,0,.xH,0(s)
herrumbre




Proteccidn contra la corrosion:

» Platinado del metal con una capa de ol _ o
un metal que se Oxide con menos § Potenciales de reduccién estandar:
facilidad (Sn). Lit+e-OLi -3,02

Mg +e- ® Mg 2,31
. 2Mn? +e- ® Y2Mn 41,18

» Conectar al metal en forma directa a Yot 4. 647 076

un anodo de sacrificio, una pieza de ’
; . . 13Cr* + . ©1/3Cr 074
otro metal mas activo (Mg, Zn, Ti), Mehe_@m 0
para que se oxide de preferencia. VN + e. © N 0.
%,Sni** + 6. © %S 0,14

» Hacer que se forme de manera 1iPb* + e.® Pb 0,13
natural una pelicula protectora, tal 2 +e- OH, 0,00
como un oxido metalico (Al,O;) 150 + 6. © 12Sn* 0,15
sobre la superficie del metal. Cu** +e.® Cu* 0,15

2S04 + 2H* + e-® 1250, + H,0 0,20
. . YCutt + 0. ® !

» Galvanizar o cubrir el acero con Zn, é’f" *;f/’c“ gz:

que se oxide con mas facilidad. ik ’
Ag’+e.®g 0,80

» Aplicar un recubrimiento protector
COmo una pintura.
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