TEMA 7: ELECTROQUIMICA (resumen)

Concepto de oxidacién e reduccién. Niamero de oxidacion. Oxidantes y reductores.
Ajuste de reacciones quimicas por el método de ion - electrén. Estequiometria de las reacciones redox.
Estudio de la célula galvanica. Tipos de eléctrodos. Potencial de eléctrodo. Escala normal de potenciales.

Potencial de una pila.

4. Relacion entre E° y AG. Espontaneidad de los procesos redox.
1.- Concepto de oxidacién - reduccién. Niumero de oxidacién. Oxidantes y reductore‘%\

wh e

5. Electrolisis: estudio de la cuba electrolitica. Leyes de Faraday. Principales aplicaciones industriales.

Concepto restringido de oxidacion-reduccién

Oxidacién es el proceso en el que un elemento o compuesto gana oxigeno \\Q

Reduccion es el proceso en el que un elemento o compuesto pierde oxigeno '3
Ambos procesos pueden darse simultdneamente. Q\

Concepto ampliado de oxidacién-reduccién
Oxidacién: es el proceso en el cual una especie quimica pierde electrones @

Reduccion: es el proceso en el que alguna especie quimica gana electro%

Agente oxidante y agente reductor: 0
Agente reductor: especie que cede electrones (se oxida)
Agente oxidante: especie que gana electrones (se reduce) (L

En las reacciones redox, el reductor se oxida y el oxidante se reiéfce.
i

Numero de oxidacién: Es la carga que un atomo tendri electrones de cada uno de los enlaces que

forma perteneciesen exclusivamente al &tomo mas el

VO.

= Cualquier elemento, cuando no esta combinad atomos de otro elemento diferente, tiene un nimero
de oxidacion igual a cero. P4

= Eniones monoatémicos el nimero de @xidacién es la carga real del ién.

= En compuestos, la suma de los nﬂme@e oxidacion de todos los atomos es igual a cero.

= Eniones poliatdmicos la suma deyfo 0s numeros de oxidacién debe ser igual a la carga total del ion.

= Metales alcalinos (grupo IAl: + mbinarse ceden siempre su electron de valencia.

= Metales alcalinotérreos (gru 7 +2 al combinarse ceden siempre sus dos electrones de valencia.
= Fldor (es el elemento mas €lectsonegativo): -1.

= Oxigeno (el segundg el mas electronegativo): - 2 casi siempre, -1 en peroxidos, +2 en OF,.

= Hidrégeno: +1 casi , -1 en hidruros iénicos.

Una reaccion quimica es ox si, en el curso de la misma, alguno de los atomos cambia de nimero de
oxidacion: o Q
= educcioén: disminucion del nimero de oxidacion
=% Oxidacién: aumento del nimero de oxidacién

2.- Aius\@reacciones guimicas por el método de i6n electron. Estequiometria de las
reacci edox.

Métoda'del numero de oxidacién

El ajuste por el método del nimero de oxidacion se realiza comprobando el aumento en el nimero de oxidacion
que sufre el atomo que se oxida con la disminucidn que experimenta el atomo que se reduce.

El nimero total de electrones ganados por los elementos quimicos que se reducen debe ser igual al nUmero
total de electrones que ceden los elementos quimicos que se oxidan.

1° paso: Asignar numero de oxidacién a cada uno de los atomos de la ecuacion

2° paso. Identificar los atomos que se oxidan y los que se reducen.

3° paso. Calcular las variaciones producidas en los nimeros de oxidacion:
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4° paso. Introducir los coeficientes apropiados para que la variacién positiva total del nimero de oxidacién
(experimentada por el atomo que se oxida) sea igual a la variacion negativa (sufrida por el atomo que se
reduce).

5° paso. Comprobar que la reaccion esta ajustada. Si fuera necesario, se ajustan las sustancias cuyos atomos
no sufren cambios del nimero de oxidacion:

Método del ion electron en medio acido

1° paso. Escribir la ecuacion de forma i6nica. Los compuestos covalentes no se disocian en agua

2° paso. Escribir por separado las semirreacciones de oxidacion y de reduccion O
3° paso. Ajustar los atomos que no sean hidrogeno y oxigeno: \
4° paso. Ajustar los atomos de oxigeno afiadiendo las moléculas de agua que sean necesarias: @

5° paso. Ajustar los atomos de hidrogeno afiadiendo los iones H" necesarios

6° paso. Ajustar las cargas eléctricas afiadiendo electrones @

7° paso. Igualar los electrones cedidos a los ganados, y luego sumar las dos semirreacciQ \

8° paso. Simplificar las especies que se encuentren en los dos lados.
9° paso. Escribir la ecuacién global en forma molecular. Se identifican los iones n moleculas de que
proceden.

Método del ién electron en medio basico
En las reacciones que transcurren en medio basico, hay que realizar Ios@ ocho primeros pasos que en
medio acido hasta llegar a la ecuacion i6nica neta.

9° paso. Sumar, en los dos lados, tantos OH como H haya

10° paso. Combinar los OH con los H para formar H,0O (L

11° paso. Simplificar las moléculas de agua

Estequiometria de las reacciones redox. C)(b

EQUIVALENTE GRAMO: El equivalente gramo de ur@?mcia implicada en un proceso redox es la cantidad
de esa sustancia que gana o pierde un mol de electr,
N° equivalentes de oxidante consumidos = N° equivalentes de reductor consumidos
N° electrones ganados por € dante = N° electrones cedidos por el reductor
KMnO, + 5 FeC 1Cl> MnCl, + 5 FeCl, + KCI + 4 H,0O

*El agente oxidante es el i6n permapg procedente del KMnO4) que se reduce a ion manganeso (Il)

Semirreaccion de reduccién; s +8 H'+5e- - Mn%+4 H,O

Cada mol de MnO, ga &c moles de electrones y corresponde, pues, a cinco equivalentes gramo:
1 mol KMnO, = 5 eq KMnO,
*El agente reductor es elgg procedente del FeCl,) que se oxida a Fe*’

Semirreaccion de cion: Fe” - Fe’ +e-

Cada mol de " cede un mol de electrones y corresponde, pues, a un equivalentes gramo:
1 mol FeCl, = 1 eq FeCl,

VALORACION
En las valor dox, el propio color de los reactivos y productos indica cuando se completa la reaccion.
Por ejem

KMnO +5FeCl, +8HCI — MnCl, +5FeCl; + KCl +4 H,0
Elfion 4' tiene color violeta, mientras que el Mn2+ es incoloro. Cuando la disolucion violeta de KMnO4 cae
en traz con FeCl,, pierde su color (ya que el MnO,4 es reducido a Mn2+).
Cuando se consuman las ultimas trazas de FeCl,, la siguiente gota de KMnO, ya no tiene con qué reaccionar,

asi que mantiene su color comunicando a la disoluciéon del matraz un tono rosaceo. Esta es la sefial de que la
reaccion acaba de completarse.
N° equivalentes de oxidante (KMnO,) = N° equivalentes de reductor (FeCl,)

Nox Vox = Nieg Vieg =  Se puede calcular la normalidad de una de las especies, conociendo la normalidad de la
disolucién que se afiade, ya que los volimenes consumidos de ambos reactivos pueden medirse.
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Par oxidante - reductor conjugados: Se denominan par oxidante - reductor conjugados a las especies

oxidante y reductor que se diferencien en “n” electrones.

Cuanto mas fuerte sea un oxidante, mas débil es su reductor conjugado. Las consecuencias que se

pueden deducir son:

»  El mejor oxidante es el flior y el peor es el i6n Li*. En consecuencia, el reductor mas débil es el ion F y el
mas fuerte el litio metalico.

= Un valor elevado de potencial, indica que es un agente oxidante fuerte y entonces, su reductor conjugado,
es muy débil y tiene poca tendencia a oxidarse.

= Por el contrario, un valor pequefio de E° indica que es un agente oxidante débil y entonces su reductor
conjugado, es un reductor fuerte con gran tendencia a oxidarse.

3.- Estudio de la célula galvanica. Tipos de electrodos. Potencial de electrodo_&
normal de Potenciales. Potencial de una pila.

Pilas galvéanicas: Una pila galvanica es un generador de corriente basado en las reacei %ox, donde los

electrones se entregan indirectamente a través de un hilo conductor. . A\
B 5
Electrodo 1: f‘.? —— i Electrodo 2:
barra de cobre barra de plata
Ze e
/‘ 2+ by
Cu <> Cu 5e o g chg F 2Ag
T Ags —» Ag
Cu —» Cu® o
Disolucion - ] .ﬁ.g! —» Ag Disolucion
de Cu(NO,), Cu NO; Ag NO, de AgND,
) - 4

El electrodo donde se produce la oxidacion se dengmina anodo: Cu(s) — cu® (aqg) + 2e

El electrodo donde se produce la reduccién s nomina catodo: 2 Ag” (aq) + 2e° — 2Ag (s)

La reaccion global de la pila: 2 Ag” (aq) + C 2Ag (s) + Cu** (aq)

La energia generada en la reaccion espontanea dada en una pila galvanica se manifiesta como energia

eléctrica. . %

Flujo de cargas electrénicas en_& ila galvanica

Para que una pila funcione, Jos rtimentos andédico y catddico deben permanecer eléctricamente neutros.
Para mantener la neutralida iza un puente salino, con un electrolito ajeno a la reaccion, donde los iones
negativos se difunden h nodo (que se carga positivamente), y los iones positivos hacia el catodo (que
se carga negativamente).

L 2

FLUJOS DE CARGAS ELECTRICAS EN LINA PILA GALVANICA

Flujo de electrones '

I g
1‘.? >

< 7 Kd

Anodo: 2e o Flujo de aniones » K ¢ — Citodo:

aqui el Cu se oxda L] [ anuilos iones de Ag
kg — &g se reducen

Flujo de cationes

Cu —» Cu NG 4 ‘ G-
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Esquema de una pila de Cu y Ag:
, Cu(s) | Cu™ (aq) | | 2Ag” (aq) | 2Ag(s)
Anodo = Electrodo - = oxidacion Céatodo = Electrodo+ = reduccion

Potencial normal de electrodo. Electrodo de referencia.

Electrodo estdndar de hidrégeno
La fuerza electromotriz dada por una pila galvanica, mide la diferencia de potencial entre sus electrodos

(fem = potencial catodo - potencial &nodo) Lo designaremos asi: Epjia = Ecat - E anodo
Qas

semirreacciones de electrodo.
Cuando las condiciones que aplicamos son las estandar (concentracién de los iones 1M, presié
atm y temperatura de 25 °C) hablamos entonces de fem estandar o normal: E pia = E%

El potencial de los electrodos depende de las concentraciones de todas las especies que intervi%
I

gases 1

anodo
*

El potencial absoluto de un electrodo no se puede medir, por lo que se escoge uno ferencia y se le

asigna un valor arbitrario. El elegido es el electrodo estandar o normal de hidrége ). E(H/Hy) =0V

(a 25°C).

Ver imagen pagina 286 del libro de texto (lateral izquierdo). @
> b

La reaccion que ocurre en la superficie de platino es: 2H" (ag, 1M) + 20 5 (g, 1atm)

Potencial estandar de reduccién
Los potenciales estandar de reduccién de los distintos electrodos determinan formando pilas galvanicas

entre ellos y el electrodo estandar de H, ’

Por ejemplo: ver imagen pagina 286 del libro de texto (partefififekior).

Este ejemiplo es una pila constituida por un electrodo j# aedospor una barra de cobre en una disolucién 1M de
iones Cu “ , a 25°C, y el electrodo normal de hidrogé potencial de esta pila medido con un voltimetro es
de 0,34 V

Significado fisico de los potenciales de ele do

El valor del potencial de un electrodo es u a de la tendencia a que en él se produzca una reduccion.

¢ En la pila constituida con el electrodo@ dar de Cu*/Cu y el EEH:

L 4 P
Catodo (reduccién):  Cu®* (aq) + u (s) Anodo (oxidacién): H, (g) —» 2H" (aq) + 2¢’
Reaccion global: Cu®* (aq) + Cu (s) + 2H" (aq)
La fem de la pila es 0,34,V. es un valor relativo, significa que el potencial normal del electrodo Ccu®*/Cu
es 0, 34 V méas alto que H.

¢ En la pila constit‘uid@n el electrodo estandar de Cd** / Cd y el EEH:

Catodo (reduccio 2H" (aq) + 26 > H,(g)  Anodo (oxidacién): Cd (s) » Cd** (aq) + 2e’
Reaccion glob 2H" (aq) + Cd (s) — H, (g) + Cd* (aq)

La fem d&@es 0,40 V. El valor negativo indica que el electrodo de Cd es el anodo y el EEH el catodo. Si el
i n electrodo es positivo, actla de catodo al conectarlo con el EEH (se produce la reduccién), por el
es negativo, actla de anodo (y se dara la oxidacion).

remos ahora, un potencial positivo de la reaccién global, indicard su espontaneidad.

4 .- Relacion entre E° y AG. Espontaneidad de los procesos redox.

Si se construye una pila, de manera que con las reacciones que se producen, su fem E° es mayor que cero,
nos confirma, que en efecto, la reaccién tiene una tendencia espontanea a ocurrir, impulsando a los
electrones a través del circuito eléctrico. Esto nos sugiere que debe existir una relacion entre la fem de una

pila y la variacién de energia libre de Gibs AG de la reaccion.
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En las reacciones espontaneas, AG es negativa, y cuanto mayor sea la tendencia de la reaccion a ocurrir,

mayores seran el valor absoluto de AG y el valor de E (positivo). La relacién entre ambas magnitudes es:
AG®°=-nFE®°

en donde n es el nimero de electrones que figura en la ecuacion redox y F es la llamada constante de

Faraday, que veremos en el punto 6.

Reacciones redox espontaneas

En las reacciones redox espontaneas, la sustancia que se oxida,(reductor) cede electrones a la sustancia que
se reduce (oxidante).

En cuanto las moléculas del reductor entran en contacto con el oxidante, la transferencia de eIectro@re

espontaneamente:
Un ejemplo: 2 Ag* (aq) + Cu (s) — 2Ag (s) + Cu®* (aq) @,

Los iones Ag " se reducen a plata metalica (ganan los electrones cedidos por un atomo d cc@&el cobre se
oxida a Cu®* (cede los dos electrones). e\

. . . . s . *
La energia producida se disipa mediante calor y es dificil de aprovechar . \

Prediccion de reacciones redox Q

El valor de E° ,4eq indica en qué extension esta desplazada hacia la derechala s reaccion: Ox + ne” — Red

Cuanto mayor sea su potencial E° 44 , mayor es la tendencia de la especi e a reducirse ganando “n”
electrones y por tanto, menor es la tendencia de la especie reductora a oxi iendo “n” electrones
POTENCIALES ESTANDAR DE REDUCCION

Reductor E*(enV)

Zk +2,65

Mn’ (aqg) + 4 H,0 +1,51

Au(s) +1,36

2CI (aq) +1,09

2Br (aq) = +0,96

NO (g) +2H,0(1) 81| <080

Ag (s) 3 +0,54

Cu(s) g +0,34

= H, (g) § +0,0

o Sn (s) 3 -014

Cd™ (ag)+2¢ e Cd(s) g -0,40

In“(ag)+2e e In(s) & -0,76

A (aq)+3e — Al(s) -1,67

Mg” (aq) +2¢ T Mg (s) -2,38

Na(ag) +e — Na (s] -2,/1

Li' (aq) + e — Li(s) & -3,05

Los valores({a€plo potenciales estandar de reduccién permiten predecir si una reaccién redox es o no
esponta n sentido determinado
Un ejemplo: Zn* (aq) + Sn (s) > Zn (s) + Sn** (aq)
E@cuén es el resultado de la suma de las semirreacciones:
Céatodo (reduccién): zZn* (ag) + 2e" >Zn (s)
Anodo (oxidacién): Sn (s) »Sn*" (aq) + 2e’
Para una pila con esta reaccion, su potencial normal sera — 0,76 — (-0,14) =- 0,62 V

Como el potencial es negativo, significa que la reaccién no es espontanea. Los iones Sn®* tienen méas

tendencia a reducirse a estafio que los iones Zn** a cinc, luego el equilibrio esta desplazado de derecha a
izquierda.
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5.- Electrélisis: estudio de la cuba electrolitica: Leyes de Faraday. Principales aplicaciones
industriales.

Electrélisis La electrélisis es el proceso en el que se consigue forzar una reaccion redox no espontanea
mediante la aplicacion de una fem adecuada

Por ejemplo:

e 2Na+Cl, »>2NaCl AG < 0 luego, es espontanea

e 2NaCl—>2Na+Cl,Be (g) AG>0luego, no es espontanea

Se puede obligar a que los iones Cl cedan 1 € a un i6n Na’, con la ayuda de una pila de fem adecuad@

ANDDD —e e CATODD
Oxidacidn: @ o Reduccion:
20N - CL+2e i 2Na'+2e —» 2HNa
: i )
-_— . \
® ] Q\
e —8
* » r
Ol Ma® — Na
cl,
Cl=— CI —€
¥ *
Ma" —= Na

Al igual que en la pila galvanica se produce la reduccién @%todo y la oxidacién en el &nodo pero en la

electrolisis, el catodo es negativo y el anodo es pos@
Anodo (+) Oxidacion: 2 CI' »Cl, + 2¢

Céatodo (-) Reducciaf: 2 Na’ +2e -2 Na

. Reaccion 2Na" +2 ClI'>Cl, +2 Na
E pila = E catodo — anclo = -2,71-1,36 =-4,07V

. . - .’ - s ’ et . -
El valor negativo del potencial |nd|ﬁ %’i reaccién no es espontanea; para forzar la electrélisis es necesario

utilizar una pila cuya fem sea m ev,07Vv
En la practica, debido a la s%c de los hilos conductores y de la propia cuba electrolitica, es necesario
aplicar una tensién mayor d

El recipiente donde se re electrdlisis se denomina cuba electrolitica Cati6n Catodo  Reduccién
Anion __ Anodo __ Oxidacion
.
Electrélisis de as fundidas y disueltas
De forma general, a electrdlisis de una sal del tipo MY, fundida, sucede lo siguiente:
e Los catign icos M"" avanzan hacia el catodo donde se produce la reduccion de:
e Los anj " se dirigen al &nodo, donde entregan electrones, oxidandose al estado elemental:

M™ + ne—> M
S , Y™ Y+ ne

C se electroliza una sal en solucién acuosa es mas dificil predecir qué reacciones se daran en los
electrodos ya que tanto en el catodo como en el anodo, ademas de producirse las reacciones de los iones
correspondientes a la sal, se producen las reacciones del agua:

Reduccion del agua: 2H,O0 (I) + 2" > H, (g) + 20H (aq)

Oxidacion del agua: 2H,0 () 50, (g) + 4H" (aq) + 4e
Para ver qué reacciones se producen habra que comparar los potenciales
Por ejemplo en el caso de una disolucién acuosa de NaCl, en el catodo se reduce el agua y no los iones Na*
debido a que E° (H,0 / H, + OH) > E°(Na’ / Na)
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S0.%, NOy , H,0 (OH), X (halagenuros)

Facilidad para oxidarse en el anodo
Las leyes de Faraday
e La cantidad de una sustancia producida durante una electrélisis es directamente proporcional a la
intensidad de corriente y al tiempo que circula por la misma, es decir, a la cantidad de electricidad (carga
eléctrica) que circula por el electrolito
e Para una misma carga eléctrica, la masa de una sustancia obtenida en una electrélisis es proporcional a
su equivalente gramo (eq)

Si lo aplicamos para una sustancia reducida cualquiera, la ecuacion de la semirreaccion que tiene | gno
de los electrodos de una célula electrolitica seria: M™ + ne” > M
Esto indica que deben fluir n moles de electrones para que se deposite 1 mol del metal M

= 1 mol de electrones deposita 1 mol / n del metal M. .\\Q

Sabemos que equivalente gramo se define como 1 mol/ n = 1 mol de electrones dégo 1 equivalente.
En un proceso electrolitico, el paso de 1 Faraday de electricidad reduce en el ca oxida en el anodo un
equivalente gramo de la sustancia considerada. @

Aplicaciones de la leyes de Faraday
Si tenemos las siguientes semirreacciones de reduccion catddicas: 0 1 Faraday : carga eléctrica de 1

Ag' (aq) +1e — Ag(s) (L mol de electrones = N, . e =

Cd* (aq) +2e — Cd (s) 6.023.10°x 1.6 .10 =96487 C
Au*(aq) +3e — Au(s)

Se puede deducir que:

= 1 mol de electrones produce 1 mol Ag = 1 Faraday gro 1 molAg=1eq
= 2 mol de electrones produce 1 mol Cd = 1 Fargday\preduce 1/2 mol Cd =1 eq
= 3 mol de electrones produce 1 mol Au = 1 Farad oduce 1/3 mol Au=1eq
Algunas de las aplicaciones de las leyes son: v 4
= Determinar con gran precisién el n® de Av ro.

= Determinar con gran precision la carg@ a que ha pasado o la intensidad de corriente que atraviesa la

disolucién de un electrolito.
-
Corrosién del hierro \

Un 20% del hierro que se p§d ualmente es para remplazar el hierro que ha sido inutilizado a causa de la

corrosion
=  Es necesario la pre imultanea de agua y oxigeno para que se de la corrosién
= ElpH, la presencia de'sales o el contacto con metales, pueden acelerar el proceso
La corrosion dej r@l es de naturaleza electroquimica, la superficie de un trozo de hierro se puede

considerar como x nto de pequefias pilas voltaicas, donde el hierro actia como conductor de electrones y
los iones circula , a disolucion.

Una regi@n @ o’actiia de &nodo donde se da la oxidacion del hierro: Fe (s) — Fe®* (aq)
Los elecN ajan a la otra zona de la superficie del hierro que actia de catodo y se produce la reduccion del
oxigen Y+4H +4e - 2H,0 ().

Prevengion de la corrosién

Hay dos formas principales:

Recubrimiento con capas protectoras: El hierro se recubre frecuentemente con una capa de pintura o de otros
metales (cinc, estafio, cromo) para protegerlo de la corrosion

Proteccidn catédica: Se protege un metal convirtiéndolo en el catodo de una pila eléctrica

Por ejemplo el hierro galvanizado, (hierro recubierto por un afina capa de zinc) ademas de impedir la corrosién
por recubrimiento, se beneficia de la proteccion catddica

- el hierro hace de catodo (electrodo positivo) donde se reduce el oxigeno

- el cinc hace de anodo (electrodo negativo) donde se oxida, ya que su potencial es mayor que el del hierro

El metal que se utiliza para que se oxide se denomina anodo de sacrificio (Zn).
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