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ELECTROQUIMICA

La electroquimica se dedica al estudio de los cambios quimicos que produce la
corriente eléctrica y la generacion de electricidad mediante reacciones quimicas.

Todas las reacciones electroquimicas comprenden la transferencia de electrones y por
lo tanto, son reacciones de éxido reduccion (redox).

Los sitios de oxidacion y de reduccion estan separados fisicamente. En los procesos
electroguimicos se requiere algin método para introducir una corriente de electrones
en algun sistema quimico de reacciéon o de algun medio para retirar electrones. El
sistema de reaccion se encuentra en una celda y una corriente eléctrica entra o sale
por los electrodos.

Los electrodos son superficies en las cuales tienen lugar las hemirreacciones de
oxidacion y de reduccidon. Pueden participar o no de las reacciones. Los que no
reaccionan reciben el nombre de inertes.

Se produce la

CATODO .
reduccion
ELECTRODOS
ANODO Se produce la

oxidacion



Un electrodo esta constituido por una pieza de metal, cuando se encuentra sumergido
en una solucion que contiene iones del mismo metal, forma parte de una semicelda.
Entre los atomos metalicos de electrodo y los iones metalicos en disolucion pueden

ocurrir dos tipos de interacciones.

OXIDACION

El atomo metalico M de la
superficie puede ceder n
electrones al electrodo e
incorporarse a la disolucién
como i6n M"™. El atomo
metadlico se oxida.

REDUCCION

Un idn metdlico M™ de la
disolucién  puede chocar
con el electrodo, tomar de él
n electrones y convertirse en
un atomo metdlico M. El ién
se reduce.



CELDAS ELECTROQUIMICAS

Dispositivo en el cual una
corriente eléctrica se
produce por una reaccion
quimica espontdnea o se
usa para forzar una
reaccion quimica no
espontanea.

Celda voltaica

Las reacciones
guimicas espontaneas
generan electricidad y

la suministran a un
circuito externo.

ELECTROQUIMICA

Celda electrolitica

La energia eléctrica de
una fuente externa
hace que ocurran las
reacciones no
espontaneas.



PILAS GALVANICAS

Una pila o celda galvanica es una celda electroquimica en la que una reaccidon quimica
espontanea se usa para generar corriente eléctrica.

La pila galvanica consiste en dos electrodos, conductores metalicos, que hacen contacto eléctrico
con el contenido de la pila, y un electrolito, un medio idnicamente conductor en el interior de la
pila, en donde la electricidad se transporta por el movimiento de los iones.

e e
I El anodo es el electrodo donde ocurre el 1
( proceso de oxidacion a medida que una

. +
especie pierde electrones.

El catodo se define como el electrodo en

A donde ocurre el proceso de reduccion a ) NS
medida que una especie gana electrones

Este proceso genera un flujo de electrones que circula por el circuito externo que une los dos
electrodos, y esa corriente puede utilizarse para realizar un trabajo eléctrico. El circuito se
completa con los iones que llevan la carga eléctrica a través de la solucidn (puente salino).

Notacion de las pilas
La estructura de una pila se representa con un diagrama de pila simbdlico utilizando las

convenciones especificadas por IUPAC. Por ejemplo para la celda voltaica zinc-cobre:

Puente salino
Zn/Zn*2 (1M) // Cu?* (1M)/Cu
\ I l'l I J

Especies (y concentraciones) en contacto con la superficie de los electrodos.




PILAS O CELDAS GALVANICAS

Pila de Daniell (1836)

Voltimetro
111V |
Cl- K+ ‘
Puente salino @
Anodo de Zn | : | —— Catodo de Cu
'\ /'
Zn?* Cu?*
Disolucién de ZnSO, 50,* (/"'5042' - Disolucién de CuSO,

B »




POTENCIALES ESTANDAR DE ELECTRODO

Las medidas de los voltajes de las celdas, es decir las diferencias de potencial entre los
electrodos, depende del catodo y del anodo que se estén combinando en una celda.

En principio, podrian tabularse todas las combinaciones posibles ya que se trata de determinaciones
que pueden realizarse con precision, sin embargo resulta conveniente separar el potencial total de
celda indicando la contribucidn individual de cada electrodo. Esto permite determinar la tendencia
relativa de que en un electrodo ocurra la hemirreacciéon de oxidacién o de reduccion. Esta
informaciéon, ademas, proporciona la base para establecer la fuerza de agentes oxidantes vy

T UBIBITES. Para establecer los potenciales de cada electrodo se elige
«— arbitrariamente uno de referencia, al cual se lo asigna
Cable de Pt como potencial de electrodo cero. Posteriormente se
comparan los otros electrodos con el de referencia.
Tubo de vidrio El electrodo universalmente aceptado como el de
para alojar Hﬂ — referencia es el electrodo estdndar de hidrégeno (EEH).
. H, (g, 1 atm)
/’/ ) Un EEH se compone de una pieza de platino inmersa en

——— una disolucion acuosa 1 M de iones H* y una corriente
de hidrégeno que pasa sobre la superficie del platino.
Este metal no reacciona (es inerte) pero proporciona
una superficie para la reduccién de H* (ac) a H,(g) y para
la hemirreaccion inversa, la oxidacion de H, a H*.

\

Burbujas Electrodo
de H, (g) de Pt Hemirreaccion EEH  E° (potencial estandar de electrodo
™~ H,>2H*+2e 0,0000 V (EEH, como &nodo)
—
( ) ,
’/ H* (ac, 1M) 2H*+2e > H, 0,0000 V (EEH, como catodo)




POTENCIALES ESTANDAR DE ELECTRODO

Es posible establecer una serie o tabla de potenciales de electrodo, comparando el
potencial estandar de otros electrodos con respecto al EEH.

El potencial estandar es aquel medido a 25 °C cuando la concentracion de la solucién en
la que se encuentra sumergido el electrodo es 1 M o si en la pila se encuentran
involucrados gases, la presion es de 1 atm.

Por convencidn internacional, los potenciales estandar de electrodo se tabulan como
hemirreacciones de reduccién, las cuales indican las tendencias de los electrodos a
comportarse como catodos frente al EEH.

Electrodos con E° .y ccisn POSItivo Electrodos con E° .y,ccisn NEEALIVO
La reduccion ocurre con mayor facilidad que la La reduccion ocurre con mayor dificultad que la
reduccion 2 H* - H, reduccion 2 H* > H,

El electrodo actiia como catodo frente al EEH (el El electrodo actiia como dnodo frente al EEH (el
cual actia como anodo) cual actia como catodo)

Cuanto mas positivo es el valor de E° de una hemirreaccion, tanto mayor es la tendencia
para que dicha hemirreaccion sea de reduccion. Por el contrario, cuanto mas negativo es
el valor de E°, tanto mayor es la tendencia para que se produzca la oxidacion.




POTENCIALES ESTANDAR DE REDUCCION EN SOLUCION ACUOSA A 25 °C

Elemento Hemirreaccion de reduccion Potencial estdndar de reduccién E° (Volts)
Li Lt + 1le- > Li -3,045
K K* + le- - K -2,925
Ca Ca* + 2e- -> Ca -2,87
Na Na* + 1le- > Na 2,714
Mg Mg + 2e- -> Mg -2,37
Al ,,::3 AR+ + 3e- - Al § -1,66
Zn % Zn* + 2e- -> Zn § -0,763
%
cr o cr* + 3e- > cr 2 -0,74
£ 2 £
Fe g’o \g Fe + 2e- -> Fe g’o g -0,44
Cd g g Cd* + 2 e- - Cd g ‘o -0,403
©
=]
Ni €5 NiZ* + 2e- > Ni €3 0,25
O o (S e}
Sn © o SnZ%* + 2e- -> Sn © o -0,14
iy = NT
Pb § 2 Pb* + 2e- > Pb :'3_’ g -0,126
H, % -3 2H* + 2e- > H, % -8 0,000 Electrodo de
© g © g referencia
o o)
Cu ‘qe; E Cu* + 2e- > Cu ‘ae; E +0,337
1 <:):E, E , + 2e- > 21 § T‘Té +0,535
Hg - Hg? + 2e- > Hg - +0,789
Ag Agt + 1le- - Ag +0,799
Br, Br, + 2e- > 2 Br +1,08
Cl, c, + 2e- > 2Cr +1,360
Au v Au¥* + 3e- -> Au +1,50
F, F, + 2e- > 2F +2,87




USOS DE LOS POTENCIALES ESTANDAR DE ELECTRODO

Cada potencial estandar es una medida de la fuerza ejercida sobre los electrones por un
electrodo solo. Una aplicacidon importante es la prediccion de la espontaneidad de las
reacciones redox.

En una pila galvanica, las acciones de los electrodos tienen direcciones opuestas, por lo
tanto, la fuerza neta ejercida por la pila, el potencial estandar de la pila, es la diferencia
de los potenciales estandares de los electrodos. Esta diferencia se escribe:

E°pila = E° (electrodo de la derecha) — E° (Electrodo de la izquierda)
E°pila = E° catodo — E° anodo
E°pila = E° hemirreaccion de reducciéon — E° hemirreacciéon de oxidacion

EJEMPLO 1. Calcular el potencial estandar de la pila de Daniell.
E°pila = E° catodo — E° anodo

E°pila = E° Cu?*/Cu — E° Zn%*/Zn

E°pila=0,337V — (- 0,763) V

E’pila=1,1V

Un potencial positivo indica que la reaccion de la pila es espontanea en el sentido en que
esta escrita.

Tanto E° como E°pila son magnitudes intensivas y sus valores no dependen de las
cantidades de sustancias implicadas.




EJEMPLO 2. El potencial estandar del electrodo Fe?*/Fe es de -0,44 V y el potencial estandar de la
pila Fe(s)/Fe?*(ac)// Pb%**(ac)//Pb(s) es de +0,31 V. Indique cual es el potencial estandar del
electrodo Pb2*/Pb.

E°pila = E° catodo — E° anodo
E°pila = E° Pb%*/Pb — E° Fe?*/Fe
E° Pb?*/Pb = E°pila + E° Fe?*/Fe
E° Pb2*/Pb = 0,31V + (-0,44 V)
E° Pb%*/Pb=-0,13 V

Procesos espontaneos en las reacciones de oxido reaccion

Predecir el sentido de un proceso espontaneo en una reaccidon redox es sencillo si se toman en
cuenta las siguientes consideraciones:

* Siel E°pila o celda es positivo, la reaccion tiene lugar de forma espontanea en sentido directo
para las condiciones indicadas. Si el E°pila o celda es negativo, la reaccidn tiene lugar de forma
espontanea en sentido inverso para las condiciones indicadas. Si el E°pila o celda es igual a O,
la reaccion esta en equilibrio para las condiciones indicadas.

* Sise invierte la reaccidon en una celda, el E°pila o celda cambia su signo.

EJEMPLO 3. ¢ Desplazara el aluminio metalico a los iones Cu?* de sus disoluciones acuosas?
2 Al(s) + 3 Cu?*(ac) (1M) = 3 Cu(s) +2 Al**(ac) (1M)

E°pila = E° catodo — E° anodo

E°pila = E° Cu?*/Cu — E° AI3*/Al

E°pila=0,340V - (- 1,676 V)

E°pila=2,016 V



SERIE ELECTROQUIMICA

Las fuerzas relativas de agentes
reductores y oxidantes se
denomina serie electroquimica.
El poder oxidante y reductor de
un par redox determina su
posicion en la serie
electroqguimica. Los agentes
oxidantes mas fuertes estan en
la parte superior mientras que
los agentes reductores se ubica
en la parte inferior. El poder
reductor aumenta a medida
que el potencial estandar se
hace mas negativo.

Potencial estandar

Fuertemente oxidante

H*/H,

Fuertemente reductor



CLASIFICACION DE CELDAS O PILAS

Una bateria es un dispositivo que almacena energia quimica para ser liberada luego
como electricidad. Algunas baterias estan formadas por una sola pila voltaica con dos
electrodos y un electrolito adecuado. Otras baterias estan formadas por dos o mas
celdas voltaicas conectadas en serie, para aumentar el voltaje total.

CELDAS COMERCIALES




ELECTROLISIS
El proceso de forzar una reaccidn en la direccidon no espontanea utilizando una corriente
eléctrica, se conoce con el nombre de electrdlisis

CELDAS ELECTROLITICAS

Una cuba o celda electrolitica es una pila en donde ocurre la electrdlisis. La ubicacion de
los componentes en la pila electrolitica es diferente de la ubicacidn en la pila galvanica.
En general, los dos electrodos comparten el mismo compartimiento, hay un solo
electrolito y las concentraciones y las presiones son diferentes a las estandar. Al igual
gue en las celdas electroquimicas, la corriente es transportada a través del electrolito
mediante los iones presentes.

Flujo de electrones
<

>
o (o

e

00
009

00



Electrolisis del cloruro de sodio fundido

El NaCl sélido no conduce la electricidad, los iones vibran en sus posiciones fijas. Sin embargo, el NaCl

fundido es un conductor excelente ya que sus iones se mueven con libertad.

La celda se conecta a una fuente de corriente directa por medio de alambres a dos electrodos inertes de

grafito. Estos se introducen en un recipiente que contiene NaCl fundido. Cuando fluye la corriente se

observa lo siguiente:

* Enun electrodo se libera un gas de color verde palido, Cl,.

* En el otro electrodo se forma sodio metalico fundido, Na, de aspecto blanco plateado, que flota sobre
el cloruro de sodio fundido.

. h
EL Jﬁ Electrones

@ Voltimetro

Amperimetro

>

Electrodo de
grafito (inerte) ’

>

| Electrodo de
Q grafito (inerte)

— . S

El Nat* se reduce El Cl- se oxida
CATODO ANODO

Na*+1e -> Na 2CIF>Cl, +2e

La formacion de sodio metalico y de gas cloro a partir de cloruro de sodio responde a un proceso no espontaneo.



Electrdlisis del cloruro de sodio acuoso

Cuando se realiza la electrdlisis de una solucién acuosa de cloruro de sodio de concentracién moderada,
utilizando electrodos inertes, se observa lo siguiente:

* En un electrodo se libera gas H, y la solucidn se vuelve basica en su vecindad porque se liberan iones OH".
* En el otro electrodo se libera Cl, gaseoso .

10 [®
»
A e
e’y
Catodo de Pt ‘ | ‘ e Anodo de Pt
— >
REDUCCION H,(g) ) al(e) OXIDACION
+ 2
2H,0+2e > H,+20H o 2CI>Cl, +2¢e
- on- Na ?
cr il

Al igual que en la electrdlisis del cloruro de sodio fundido se forma cloro gaseoso en un electrodo, no obstante, en el
otro no se observa la formacién de sodio metdlico y en su lugar se produce gas H, e iones OH" acuosos por
reduccion en el catodo de moléculas de H,0.

El agua se reduce con mayor facilidad que los iones Na*, porque en la reduccion del Na* se produce Na metdlico que
es muy activo, en tanto que en la reduccidon de agua se forman productos mas estables.

Metales como Li, K, Ca al igual que el Na, desplazan al hidrégeno de las soluciones acuosas, poseen un
potencial de reduccion negativo frente al de hidrégeno y en consecuencia en soluciones acuosas de sales
de estos elementos quien se reduce es el agua.




EJEMPLO 4. Considere la electrdlisis para el cloruro de calcio fundido utilizando electrodos inertes. Cuando
se suministra corriente se hacen las siguientes observaciones:

* Enun electrodo se producen burbujas verde palido de cloro gaseoso.

* Enelotro electrodo se forma calcio metdlico fundido blanco metdlico.

Escriba las hemirreacciones correspondientes, indique anodo y catodo y determine cuanto el potencial
minimo que se deberia suministrar para iniciar el proceso de electrdlisis.

ANODO 2CF>Cl, +2e Oxidacién
CATODO Ca*+2e > Ca Reduccién
E° = E° catodo — E° anodo
E° = E° Ca?*/Ca—E° Cl,/2CI

E°=-2,87V-1,36V
E°pila =(—)4,23 V <El signo (-) indica que la reaccién no es espontanea y que debe suministrarse un
minimo de potencial igual a 4,23 V.

EJEMPLO 5. Cuando se suministra corriente para la electrélisis del solucidon acuosa de sulfato de potasio, se

hacen las siguientes observaciones:

* En un electrodo se producen burbujas de hidrogeno gaseoso y la solucion se torna mds bdsica alrededor
de ese electrodo.

* En el otro electrodo se producen burbujas de oxigeno gaseoso y la solucion se vuelve mds dcida
alrededor de ese electrodo.

Escriba las hemirreacciones correspondientes.

ANODO 2H,0>0, +4H" +4 e Oxidacién
CATODO 2H,0+2e > H, +20H Reduccién

El resultado es la electrdlisis del agua, la cual ocurre porque el H,0 se reduce con mayor facilidad
que el K* y se oxida con mds facilidad que el SO;*. Los iones K* y SO,* conducen la corriente
eléctrica en la solucion pero no toman parte en la reaccion, son espectadores.



ANALISIS CUANTITATIVO DE LA ELECTROLISIS

Asi como es posible calcular el voltaje necesario para producir una electrolisis, igualmente
importantes son los calculos de las cantidades de reactivos consumidos y productos formados en
este proceso.

Ley de Faraday
La cantidad de sustancia que experimenta oxidacion o reduccién en cada electrodo durante la
electrdlisis es directamente proporcional a la cantidad de corriente que pasa por la celda.

Un Faraday (F) es la cantidad de electricidad que corresponde a la ganancia o pérdida, y por lo tanto
al paso, de un mol de electrones.

La cantidad de carga que pasa a través de un circuito eléctrico, se mide por lo general en Coulomb

(C).

La carga de un mol de electrones =96500C=1F

Generalmente no se puede medir directamente la carga eléctrica, lo que se mide es la intensidad de
corriente. Un Ampere (A) es la intensidad de corriente eléctrica correspondiente al paso de un
coulomb de carga por segundo (C/s). El producto entre la intensidad y el tiempo proporciona la
cantidad total de la carga transferida.

carga (C) = intensidad (C/s) x tiempo (s)

Para determinar el nimero de moles de electrones implicados en la reaccidon de electrdlisis se
puede escribir:

Numero de moles de electrones = intensidad (C/s) x tiempo (s) x 1 mol de e /96500 C

El dltimo paso consiste en relacionar con la cantidad (mol o masa) de producto.



PRODUCTO DE LA ELECTROLISIS

La cantidad de producto en una reaccién de electrdlisis se calcula a partir de
estequiometria de la hemirreaccidn, la corriente y el tiempo durante el cual ésta fluye.

Estequiometria en

reaccion
Moles de
electrones Moles de sustancia
oxidada o reducida
Relacion molar
Constante de Masa molar o
Faraday volumen molar
Tiempo y Masa o
Tt T volumen del

producto




EJEMPLO 6. Calcule la masa de aluminio que se produce en una hora por electrélisis de AICI; fundido si la
corriente eléctrica es de 10 A.

AlP* +3 e > Al
El catidon Al** se reduce a aluminio metdlico. Cada 3 moles de electrones se obtiene 1 mol del metal.

A .s=C entonces, 10A=10C/s

1 h=3600s
P - 1 moke— 1 mol Al 27 g Al
masa Al = 10/;’ x 3600 S/X 96500/(“/X 3 mol/94 X 1 mol Ai
masa Al=3,36¢g
: Moles de Moles de Gramos de
Corriente (A) Cantidad de electrones sustancia sustancia
tiempo (s) carga (C) (F) oxidada o oxidada o
_ reducida reducida

EJEMPLO 7. Determine cuantas horas se requieren para depositar 25 g de cobre metalico a partir de
CuSO,(ac) 1 M utilizando una corriente de 3 A.

Cu*+2e > Cu Cada 2 moles de electrones se obtiene 1 mol del metal.

1 mo}Cu 2 e- 96500°C o 1s
63,5 g€u 1 molCu 1 moké— 3€
1 hora

36098/

tiempo = 25 g-x

tiempo = 25328 s-x

tiempo = 7 horas




APLICACIONES DE LA ELECTROLISIS

Las celdas electroquimicas cumplen un papel importante en la purificacién como en la preservacion de los
materiales metalicos.

* Refinamiento de cobre.

e Extraccion electrolitica del aluminio, del magnesio y del fluor.

* Produccién de sodio metalico mediante el proceso Downs.

e Obtencidn de cloro e hidroxido de sodio acuoso en una modificacion del proceso Downs.

* Depdsito electrolitico de una capa de fina de metal sobre un objeto, proceso conocido como

galvanizado.

CORROSION e

., . ., Depdsito de
La corrosion es la oxidacion no deseada de un metal. hefmmbre Gota de agua
Reduce la vida util de los productos de acero y el Fe,0,. xH,0

7. ’ 2+
reemplazo de las partes metdlicas corroidas conlleva 0 N Fe**(ac)
2 = Y

costos muy elevados. Rdll | 2

Es un proceso electroquimico cuyo principal responsable
es el agua en presencia de aire o de sales disueltas.

La manera mas simple de prevenir la corrosion es proteger Anodo
la superficie del metal de la exposicion del agua y del aire Fe - Fe?* +
pintandola. Un método que logra mayor proteccion es el Fe?* - Fe s

galvanizado del metal, utilizando una pelicula de zinc.

Cuando se trata de superficies muy grandes, se utiliza lo
que se conoce como proteccion catddica. Por ejemplo,
cuando se desea proteger una tuberia, se conecta a la

Tuberia

(f' : Electrones misma un bloque de un metal mas reductor que el Fe,
‘ como Mg o Zn. Este bloque se denomina anodo de
Mg sacrificio porque se oxida en primer lugar y provee de

electrones al hierro para la reduccién del oxigeno.
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