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ELECTROQUIMICA

Es la rama de la Quimica que trata el uso de las reacciones quimicas
espontaneas para producir electricidad, y el uso de la electricidad para
producir reacciones quimicas no espontaneas.

Entre las reacciones quimicas mas comunes e importantes se encuentran aquellas
gue implican cambios en el nimero de oxidacion de las especies que intervienen.
Estas reacciones reciben el nombre de reacciones de oxido-reducciéon o redox.

La oxidacion se refiere a la pérdida de electrones (aumenta el numero de oxidacidn).
A la inversa, la reduccién implica la ganancia de electrones (disminuye el nimero de
oxidacidn). Se puede observar que se verifica una transferencia de electrones del
atomo que se oxida al atomo que se reduce.

La estudio de la electroquimica, permite explicar temas tan diversos como la
construccion de baterias, la espontaneidad de las reacciones, la electrodeposicion y
la corrosidon de metales.

La electroquimica posee varias aplicaciones entre las cuales es posible mencionar el
uso de las baterias en un enorme numero de dispositivos, permite realizar el
seguimiento y analisis de las reacciones quimicas, propiedades de las soluciones vy
procesos industriales. Brinda técnicas que permiten monitorear la actividad cerebral
y del corazon, el pH de la sangre e incluso la presencia de contaminantes en el agua
de consumo.



Reacciones de oxido-reduccion

Una corriente eléctrica es el flujo de electrones a través de un circuito. Cuando se genera
corriente en forma quimica, los electrones migran desde una ubicacion donde se produce la
oxidacion hasta otro sitio en donde ocurre la reduccién. Debido a que los procesos de
oxidacion y de reduccidon estan involucrados en la generacion de corriente eléctrica, las
reacciones de dxido-reduccion o redox son tema central en el estudio de la electroquimica.
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Hemirreacciones

La clave para escribir e igualar las ecuaciones de las reacciones redox, es
pensar en los procesos de oxidacion y de reduccion de manera
individual.

Una hemirreaccidon es la oxidacion o la reduccion consideradas por
separado.

En el proceso de oxidacion ocurre la remocién (pérdida) de electrones vy
la hemirreaccidon de oxidacién es una manera conceptual de informar
este proceso.

Fe(s) > Fe?*(ac) + 2 e

Los electrones liberados aparecen a la derecha y no se expresa su estado
porque estan en transito. Las especies reducida y oxidada componen un
par redox, en el ejemplo Fe?*/Fe.

Para mostrar la adiciéon (ganancia) de electrones a una especie, se
escribe la correspondiente hemirreaccion de reduccidon, donde los
electrones ganados se escriben a la izquierda de la flecha.

Cu?*(ac) + 2 e > Cu(s)

Esta hemirreaccion también es conceptual, los electrones no estan
libres. En el ejemplo el par redox es Cu?*/Cu.

Las hemirreacciones expresan las dos contribuciones (oxidaciéon vy
reduccion) a una reacciéon redox completa.

Fe(s) + Cu?*(ac) > Fe?*(ac) + Cu(s)

+~—Fe
‘ |<—CuSO4

(f~—Cu

~—FeS0O,



Igualacion de las reacciones de 6xido-reduccion
Método del idn-electron

Siempre que se iguala una reaccidon quimica se debe obedecer la ley de la conservacion de la
masa. Cuando el balance es para reacciones redox, existe un requisito adicional, la ganancia y
pérdida de electrones también debe estar balanceada.

En numerosas reacciones sencillas este balance se alcanza “automaticamente”, sin embargo,
muchas reacciones redox son mas complejas, por lo cual es necesario aplicar un
procedimiento para realizar la igualacion.

Cuando se iguala una ecuacion redox en solucion acuosa, el agua puede formar parte de la
reaccién y obliga entonces a incluir H,O, H* u OH",

En estos casos resulta conveniente separar la reaccion en dos hemirreaciones, igualarlas de
forma separada y finalmente sumarlas, para obtener la ecuacion final completa.

Al efectuar la suma, se iguala el numero de electrones liberados en la oxidacion con el numero
de electrones utilizados en la reduccion, porque en las reacciones no se crean ni se destruyen
electrones.




Procedimiento

Paso 1. Identificar las especies que se oxidan y que se reducen a partir de sus numeros de
oxidacion.

Paso 2. Escribir dos ecuaciones esquematicas, no igualadas, para las hemirreacciones de
oxidacion y de reduccion.

Paso 3. Igualar todas las especies de las hemirreacciones, excepto Hy O..

Paso 4. En solucion acida, igualar los atomos de oxigeno utilizando H,O, y luego los atomos de
hidrégeno agregando H*. Donde falta O se sumaran las moléculas de agua necesarias para
igualar el numero de O y en el otro lado se sumara el doble de iones H*.
En solucién basica, igualar los atomos de oxigeno agregando del mismo lado igual nimero de
moléculas de agua y en el otro lado de la igualdad el doble de iones OH-.

Paso 5. Igualar las cargas eléctricas, agregando electrones a la izquierda en la hemirreaccion
de reduccion y a la derecha en la hemirreaccién de oxidacion.

Paso 6. De ser necesario, multiplicar cada hemirreaccién por el factor que iguale el numero de
electrones de ambas, y luego sumarlas incluyendo los estados fisicos de cada especie. En
algunos casos es posible simplificar las hemirreacciones antes de combinarlas.

Finalmente, la apariencia de la ecuacion se hace mas simple al cancelar las especies que
aparezcan a ambos lados de la flecha. Controlar que tanto las cargas como el nimero de
atomos estén igualados.



APLICACION
Ajuste de una reaccion en medio acido

KMnO, + H,50, + Kl = MnSO, + |, + K,SO, + H,0

Paso 1. Identificar las especies que se oxidan y que se reducen a partir de sus numeros
de oxidacion.

Identificar moléculas o iones existentes en la disolucion:

J KMnO, —> K*+ MnO,~

- H,SO, —> 2 H* +S0O,*
- Kl —> K* + 1

. MnSO, — Mn?* + SO,%
E K,SO, —> 2 K*+S0,*

. |, y H,0 estan sin disociar (No ionizan)



Paso 2. Escribir dos ecuaciones esquematicas, no igualadas, para las hemirreacciones de oxidacién y
de reduccion.

Oxidacidn: I~ — 1,
Reduccioén: MnO, — Mn?
Paso 3. Igualar todas las especies de las hemirreacciones , exceptoHy O.
Oxidacion: 21" > |,
Reduccién: MnO, — Mn?

Paso 4. En solucién acida, igualar los atomos de oxigeno utilizando H,O, y luego los atomos de
hidrogeno agregando H*.

Oxidacion: 21" > |,
Reduccion: 8 H*+ MnO,” — Mn?' +4H,0

Paso 5. Igualar las cargas eléctricas, agregando electrones a la izquierda en la hemirreaccion de
reduccion y a la derecha en la hemirreaccion de oxidacion.

Oxidacion: 21" > L+2e
Reduccién: 8 H*+ MnO, +5e — Mn?*+4H,0

Paso 6. De ser necesario, multiplicar cada hemirreaccién por el factor que iguale el numero de
electrones de ambas, y luego sumarlas incluyendo los estados fisicos de cada especie.

Oxidacidn: 5) 21 > L, +2e
Reduccion: 2)8 H*+MnO, +5e — Mn? +4H,0
10 I'+ 16 H* + 2 MnO,; +1};/e- — 5 |2+19é-+z|v|n2++8Hzo

2 KMnO,(ac) + 8 H,SO,(ac) + 10 Ki(ac) - 2 MnSO,(ac) + 5 I, (g) + 6 K,SO,(ac) + 8 H,O(l)




APLICACION
Ajuste de una reaccion en medio basico

Cr,(SO,); + KCIO; + KOH — K,CrO, + KCI + K,SO, + H,0

Paso 1. Identificar las especies que se oxidan y que se reducen a partir de sus numeros
de oxidacion.

Identificar moléculas o iones existentes en la disolucion:

o Cry(SO,); — 2Cr3* +3 50,
e KCIO, —> K* +ClO5~

e KOH —> K* + OH™

* K,CrO, > 2 K*+ CrO,%~

* KCI —> K*+ ClI~

. K,S0, — 2K* + S0,

H,O esta sin disociar.




Paso 2. Escribir dos ecuaciones esquematicas, no igualadas, para las hemirreacciones de oxidacion y
de reduccion.

Oxidacion: Cr3* —» CrO,*
Reduccion: Clo;— CI
Paso 3. Igualar todas las especies de las hemirreacciones , exceptoHy O .
Oxidacion: Cr3* —» CrO,*
Reduccidn: ClOo;— CI

Paso 4. En solucién basica, igualar los atomos de oxigeno utilizando H,0O, y al otro lado de la

igualdad agregando OH".
Oxidacion: 8 (OH) +Cr3* —» CrO,> +4 H,0
Reduccion: 3 H,0 +ClO;” — CI"+6 (OH)

Paso 5. Igualar las cargas eléctricas, agregando electrones a la izquierda en la hemirreaccién de
reduccidon y a la derecha en la hemirreaccion de oxidacion.

Oxidacidn: 8 (OH) +Cr** —» CrO,> +4H,0+3 ¢
Reduccion: 3H,0+CIO;+6e — Cl +6(OH)

Paso 6. De ser necesario, multiplicar cada hemirreaccién por el factor que iguale el numero de
electrones de ambas, y luego sumarlas incluyendo los estados fisicos de cada especie.

Oxidacion: 2) 8 (OH) +Cr3* > CrO,#+4H,0+3 e
Reduccidn: 3H,0+CIO;+6e — Cl +6(OH)

16/(OH) +2 Cr¥* 44 H,0 + CIO; +8e — 2Cro,> +&H,0 +6 e +Cl +6(OH)
10 0 5 0

Cr,(SO,);(ac) + KCIO5(ac) + 10 KOH(ac) — 2 K,CrO,(ac) + KCl(ac) + 3 K,SO,(ac) + 5 H,0(l)




Ejemplo 1. Balancear, usando el método del ion-electrdn, la reacciéon en medio acuoso entre
acido clorhidrico y cromato de potasio para dar como productos cloruro de cromo (lll), cloruro
de potasio, cloro molecular y agua.

Agente reductor

Agente oxida nte
l; + KCI +

Oxidacion: 3)2CIF—> Cl, +2 e -= 0
+2e

Reduccién: 2)8 H*+CrO,>+3 e — Cr¥*+4H,0 jj*“""@:@
%(_/
+ 3e”

6CI +16 H*+2CrO,~ +6 — 3Cl, +§4+2Cr3++8H20

Por tanteo

2 K,CrO,4(ac) + 16 HCl(ac) — 2 CrCl;(ac) + 4 KCl(ac)+ 3 Cl,(g) + 8 H,0O(l)



Ejemplo 2. El acido nitrico concentrado reacciona con el cobre para formar nitrato de cobre (ll),
didxido de nitrégeno y agua. Ajustar la reaccion por el método del ion-electrdn.

(N Agente reductor
Agente oxidante
( HNO,/+ Cu) —| Cu(NO,), + +H,0
Oxidacién: Cu® - Cu* +2e 0=+

Reduccion: 2)2 H*+NO; +1e — NO, +H,0 Z*;OH

+ le-

cu® +4H++2NO3'+//e‘ BN Cu2++/2/e'+2N02+2H20

4 HNO;(ac) + Cu®(s) — Cu(NOs),(ac) +2 NO,(g) + 2 H,O(l)




Ejemplo 3. Igualar por el método del idn-electrén, la reaccion entre didxido de manganeso y
clorato de potasio en medio basico (hidroxido de potasio), para obtener como productos
manganato de potasio, cloruro de potasio y agua.

N Agente oxidante

Agente reductor
( + K +KOH$K2+)@+HZO

Oxidacion:  3) 4 (OH) + MnO, > MnO,> +2H,0+2¢e

Reduccion: 3H,0+ClO;+6e — Cl +6 (OH)

/1/{(OH)‘ +3 MnoO, V/HZO +Clo, % 5 3MnO,?> +/6/H20 % +CF -76/(OH)'
6 0 3 0

3 MnO,(s) + KCIO,(ac) + 6 KOH(ac) - 3 K,MnO,(ac) + KCl(ac) + 3 H,O(l)
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