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* 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
(porgue al reducirse oxida otra especie y
disminuye su numero de oxidacion).



> en agua,
a (positiva
)N en iones
lne coma

un electron
cation; u
ion de

)

\ 3, llamado
electfon forma
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, vy
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 1ones monatomicos, el numero de
oxidacion es igual a la carga en el ion.
Li*, Li=+1; Fe3*» Fe =+3; O%,0 =-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.



Celdas electroquimicas, 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:
Cuando la energia eléctrica
procedente de una fuente
externa hace que tenga
lugar una reaccion quimica
no espontanea.

CELDA ELECTROLITICA
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Celdas galvanicas o
voltaicas:

En las que la energia que
se libera en una reaccion
redox espontanea se puede
usar, para realizar un
trabajo eléctrico.



Comparacion entre una celda voltaica y una celda electrolitica

Celda voltaica

Celda electrolitica

Ozadacidn A—> A + e Anodo Omadacion B——Bt+e” Hﬂ'?(_lﬂ
(Negativo) (Positivo)
Reduceion B '+ ¢ —— B Catodo Reduceiéon A" +¢ — A Catodo
(Positivo) (Negativo)
Total A+B"— A B Total AT+ B—> A+ B

AG < 0

Reaccién espontanea
La reaccion desprende energia

El sistema (la celda) realiza
trabajo sobre los alrededores

AG =0
Reaceién no espontinea
La reaccion absorbe energia

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




Celdas o pilas galvanicas o voltaicas

Flujo de electrones Puente salino

10|

\ Circuito \ J
— |

Oxidacién Reduccién
/n — Zn*"+2e Cu¥+2e — Cu



Voltimetro

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 simultdaneamente siempre gque 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 = ZNn?*t 2€

(ac)

Cétodo: (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 solucidn
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 oxidacion del Zn introduce iones
Zn?* adicionales al compartimiento del anodo y la
reduccion de Cu?*, deja un exceso de carga negativa 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 gque se
desplacen a la misma velocidad. Los Iiones 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



El puente salino cumple tres funciones:

Mantiene la neutralidad eléctrica en cada hemicelda permitiendo
la migracion de los aniones al anodo y de los cationes al catodo.
Cierra el circuito, permitiendo el contacto electrico entre las dos
disoluciones

Evita la mezcla de las disoluciones de ambas hemiceldas.

Corrients de electrones

Tira Tira de cobre | 4.

Fuente salino Tira — |Tirade cine  Pyente salino _
[ Enadal

i Q1w - di cabre




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 y la interfase indicandose con una linea vertical,
la interfase metal | solucidn; 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?* (IM) | Cu (s)




Potencial estandar de celda

El potencial estandar de celda (AEY) 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 reduccidn)
menos el potencial del anodo (semireaccidon de
oxidacion)

AE° celda = = E°(catodo) — E°(anodo)




Para la reaccion:

Zn(s) + Cu?(aq) —= Zn?*(aq) + Cu(s)

Cu?*(1IM) + 2 e- = Cu(s) E°= 0.340 V
Zn?*(1M) + 2 e~ = Zn(s) EC= -0.763 V
Cu?*(1M) + 2 e~ — Cu(s) E°= 0.340 V
Zn(s) - Zn?>*(1M) + 2 e- EO- U.?f)@

Cu?*(1M) + Zn(s) — Cu(s) + Zn**
E° = E(cdtodo) - E(dnodo) = 0.34 - (-0.763) = 1.103 V

. ¢ . 0 /'
Reaccion espontanea E° , > O



Las pilas se representan abreviadamente mediante
esquemas

Puente snlinn

Zn(s)IZnE*(ﬂq) II Cu?* (ﬂq)ICUCS)

Annda Cn'rudn

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

*Todos los potenciales se refieren al Electrodo Normal de Hidrogeno.
*Las especies disueltas son 1 M

*Las especies poco solubles son saturantes

*Los gases estan bajo presion de 1 atmosfera

*Cualquier metal presenta conexion eléctrica

Los solidos estan en contacto con el electrodo.

Pt platina '

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



TABLA DE POTENCIALES

Semireaccion
F,*2H' +e =2HF
Ce*" «+ e = Ce (in IN HCD
O,*4H" + de =2H,0

Ag* *+e =Ag
2H" *2¢ =H,
Fe? + 2¢ = Fe
Zn?" +*2¢ =1In
AP +* 3o = Al
Li’ +e =i

Ejemplo : Fe?*y Ce** en medio acido
Fe'* + o = Fo2* (1)
Ce* +e-=Ce3(2)
(2) oxida a (1)
La reaccion que tiene lugar, seria:
Cet* + Fe2t—»Ce3+ + Fed+

e Y
3.06
1.28
1.229
0.800
0.000
-0.440
0.763

-3.04

La tabla permite:

1. Comparar la fuerza REDOX

de los sistemas (semireacciones)
enfrentados: a mayor potencial,
mayor poder Oxidante ( menor poder
reductor) y viceversa

2. Predecir el sentido de la reaccion
cuando se enfrentan dos sistemas



Es imposible medir el potencial de un solo electrodo, pero
arbitrariamente se le ha dado el valor de cero al electrodo
de hidrégeno, que se toma como referencia.

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

y ademas sirve como conductor eléctrico.
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¢ S H, AP
-

(H* + e 1/2 H,)

I
3
o
3

Por convenio, E’ =0.000V

2H*/H,

a cualquier temperatura.

Todos los potenciales

estandar de los distintos Pt
semisistemas estan

medidos frente a este

electrodo (anodo).
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El sentido en que ocurrira la reaccion depende de la
tendencias relativas de cada especie a ceder o0
aceptar electrones.

2e~+2H (1M) — H, (1 atm) I

<— H, gas

alatm.

E° =0 Volt

Electrodo

de Platino
IM HCI

Electrodo estandard de Hidrogeno



(
e Voltimetro
Hz(g) Hz(g)
1 atm | atm
—>1‘1 —Pij
‘Cu Zn
| / Cu?t(aq) H'(aq) o A7n>* (aq)
M am Lam
(a) (b)

La corriente eléectrica fluye del anodo al catodo y nos indica
el sentido de la reaccion quimica.

La corriente fluye desde el electrodo de hidréogeno (anodo)
al metalico (catodo) en el caso del cobre. En cambio, en el
caso del zinc el flujo es hacia el electrodo de hidrégeno
(catodo). Esto indica gue el zinc tiene mayor tendencia a
pasar al estado oxidado que el cobre.



ELECTROLISIS. LEYES DE FARADAY

La electrolisis tiene lugar en

las cubas electroliticas.

como sabemos

en ellas

A 4
Se transforma
energia eléctrica en
energia quimica.

O Sea

A 4
Proceso inverso al
gque se da en una

galvanica

célula, celda o pila

que Recipientes que contienen un electrolito con
son | dos electrodos: anodo y catodo. Los
electrodos se conectan a una fuente de
corriente continua; el anodo es el polo
positivo y el catodo el negativo .
esquema
e +| &
-
f I g
/ I Baeri
Anodo | ® ateria © | Catodo
=1
-0 o
Aniones Cationes




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

quien Ledujo

l l

Primera Ley: la cantidad de sustancia Segunda ley: la cantidad de
que 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_ l
= P F ~ 96500

I= lr'\‘ren5|dad de corriente en Amperios n° de equivalentes — m(g)
t = tiempo en segundos Meq (9)




La palabra electrolisis procede de dos radicales:

Electro que hace referencia a electricidad

lisis que guiere decir ruptura.

En definitiva lo que ha ocurrido es una reaccion de
oxidacion-reduccion, donde la fuente de
alimentacion eléctrica 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

—'A - ' .

Anodo . Catodo

Solucion de H,S50, diluido

Oxidacion Reduccion
2"20({) S— 02(1{) + 4H*(aq) +4e 4H+(aq) +4e _’2H2( g)



Electrolisis y cambios de masa

Corriente Carga Nuamero IMoles de Gramos de
{amperes) ’ en ’ de substancia reducida substancia reducida
y tiempo Coulombs moles de electrones 1 oxidada u oxidada

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

1 moldee =96 500 C

Un equivalente electroquimico corresponde a
la masa de una substancia que cede o0 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*




Leves de Faraday

Para depositar 1 equivalente-gramo de cualquier ion se necesitan 6,02 - 104 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=_€9g
96.500

La cantidad de electricidad que circula es: Q=1-1t . Siendo I la intensidad de co-
rriente v t el tiempo.
La masa (m) depositada es:

=*-Jat=.ﬂ:g_..j.f.|= at_g J
m=t 96.500 val - 96.500




De esta férmula se deducen una serie de consecuencias que reciben el nombre de
leves 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 disolucion, es decir, es directamente
proporcional a la intensidad de corriente empleada v al tiempo que circula.

Las aplicaciones mas importantes de la electrélisis son:

1. Obtencion 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»CQO3, etc.

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

N T I
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Electroquimica

* Desde el punto de
conductores ma
electroliti
dis
como |o
de una corfi
el transporte de

--
u



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

* El quimico sueco Arreniuhs 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 potenci
eléctrico.

e Cuando un electrolito se introduce en una dis
se disocia parcialmente en iones separado
grado de disociacion depende de la
electrolito y de la concentracion de |


http://www.fisicanet.com.ar/biografias/nobelquimica/nobel_quimica_1901_1920.php

Equivalente quimico:

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

Equivalente electroquimico:

Masa de sustancia que reacciona con 1 Coulombio




