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Electroquimica

Rama de la quimica que estudia la relacion entre
la energia eléctrica y la energia quimica.

Si en cambio es necesario aplicar
electricidad para
producir una reaccion quimica
se trata de electroélisis

Si la reaccidén quimica es capaz de
producir electricidad se habla de
una pila electroquimica
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LA PILA

Luigi Galvani

1727-1708
(1737-1798) Alessandro Giuseppe

Antonio Anastasio Volta
(1745-1827)
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Galvani, mientras estaba anatomizando una rana not6 que la pata de la
misma temblaba a pesar de no estar viva. Tras varias pruebas, expuso la
teoria que la electricidad provenia de la rana y la denominé electricidad
animal.
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LA PILA DE VOLTA

Volta utilizd6 metales diferentes en un liquido
y llevo a cabo un descubrimiento que abrio
una nueva rama de la  quimica.
Habia descubierto la corriente continua.
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Volta presenta a la Royal Society of London
un documento con titulo “Sobre la
electricidad excitada por simple contacto de
sustancias conductoras de diferentes tipos”.

La controversia Galvani- Volta concluye
con la victoria de Volta. Galvani ha caido en
el desprestigio y su carrera se ha truncado.
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Hoy sabemos que existe una corriente
continua que proviene de las células del
individuo.
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Por ejemplo, el electrocardiograma y el
electroencefalograma son mediciones de la
electricidad producida por las células del
corazon y del cerebro.
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Galvani no estaba tan equivocado, después
de todo.
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Procesos electroquimicos

Los procesos electroqguimicos son reacciones de oOxido-
reduccion (redox), en las cuales, la energia liberada por una reacciéon
espontanea se convierte en electricidad o viceversa: la energia
eléctrica se aprovecha para provocar una reaccién quimica no
espontanea.

Reacciones redox: son aquellas en las cuales una o mas de las
sustancias intervinientes modifica su estado de oxidacion.

En la mayoria de las aplicaciones, el sistema reaccionante esta
contenido en una celda electroquimica.
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2+ 2-

oMg (s)+ 0, (g) = 2MgO (s)

2Mg =2 2Mg?* + g4e°

O, +4e 2 20*

2Mg(s) + O, (9) = 2MgO (s)

Oxidacion media reaccion (pierde e°)

Reduccion media reaccion (gana e)
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Numero de oxidacion

La carga del atomo que tendria en una molécula (o un

compuesto ionico) si los electrones fueran completamente
transferidos.

1. Los elementos libres (estado no combinado) tienen un numero de
oxidacion de cero.

Na, Be, K, Pb, H,, 0,, P, =0

Li*, Li = +1; Fe3*, Fe = +3; 0>, 0 =-2

3. El ntmero de oxidacion del oxigeno es normalmente —2. En H,0,y
0,2 este es —1.
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5. Los metales del grupo IA son +1, metales de IIA son +2 y el flaor siempre
es —1.

6. La suma de los numeros de oxidacidon de todos los atomos en una
molécula o ion es igual a la carga en la molécula o ion.

¢L.os numeros de oxidacion de HCO.-
todos los elementos en HCO, ?

<

O=-2 H=+1

3x(-2) +1+?=-1

C=+4
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Determinacion del namero de
oxidacion
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Tipos de reacciones
redox

« Reacciones espontaneas

Pilas galvanicas o voltaicas: se utiliza la energia
liberada en una reaccion quimica espontanea
para generar electricidad.

« Reacciones no espontaneas

Electrolisis: se utiliza energia eléctrica para
generar una reaccion quimica no espontanea.
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Cual sera la fuerza
que impulsa la
reaccion en cierts
direccion?

OXIDO-REDUCCION
MnO," + Fe*z .|
Zn° + H* s O
Cu+Ag'

Zn° + Cu*2 | Zn+2 + Cu*2

En estas reacciones se produce transferencia de electrones

Zn°® .. 7Zn*2 +2e¢ OXIDACION

Cu*2 + 2¢- - Cu° REDUCCION




Celdas electroquimicas

Voltimetro

—— s,

& e
e 5
Catodo reduccion
-l K'—= de cobre catodo

oxidacién Anodo
anodo de zinc e ol

Puente
salino

Tapones
_ de
zn**l algodon

Solucién Solucidn
de ZnSO, de CuSO,

s Inc. Permission required for reproduction or display.
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Reaccion redox

s espontanea
©
E" .
S El Zinc se oxida El Cu?* se reduce
a Zn?* en el anodo a Cu en el catodo
Zn(s)2 Zn?*(ac) + 2e 2e” + Cu?*(ac) 2 Cu(s)

Reaccion neta

Zn(s) + Cu?* (ac) 2 Zn?*(ac) + Cu(s)

e eass
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Cobre

(catodo) [IF.

Representacion esquematica
de una pila
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Celdas electroquimicas

La diferencia en el potencial
eléctrico entre el anodo y el
catodo se llama:

» voltaje de la celda
 fuerza electromotriz (fem)

 potencial de celda

Diagrama de celda
Zn (S) + Cu?* (ac) = Cu(s)+ Zn?* (ac)
[Cu®*]=1M vy [Zn>*]=1M

Zn (s) | Zn?* (1 M) || Cu?* (1 M) | Cu (s)
anodo I catodo

puente salino
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Copyright © The McGraw-Hill Companies, Inc. Permission required for reproduction or display.

Voltimetro
FE" If
' h

/n <« Gas H, a 1 atm
.l Puente
ll salino
ll - Electrodo de Pt
IM ZnSO, IM HCI

Electrodo de zinc Electrodo de hidrégeno

Zn () | Zn2* (1 M) || H* (1 M) | H, (1 atm) | Pt (s)
Anodo (oxidacion): Zn (s)

Catodo (reduccion): 2+ 2H* (1 M)

Zn%* (1 M) + 2e

H, (1 atm)

Zn (s) + 2H* (1 M)

Zn?* + H, (1 atm)
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Potenciales estandares del electrodo

El potencial estandar de reduccion (E°) es el
voltaje secundario a una reaccion de reduccion en

un electrodo cuando todos los solutos son 1 M y todos
los gases estan a 1 atm.

“— GasH, a1atm
Reaccion de reduccidon

2e-+ 2H*(1 M) H, (1atm)

E°=0V
"

Electrodo de Pt

IM HCI
Electrodo estandar de hidrégeno (EEH)
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Copyright © The McGraw-Hill Companies, Inc. Permission required for reproduction or display.

E° =0.76 V
celda
Voltimetro
[_L — Estandar fem (E° ), ,.j;
Zn +—1 GasH, a1atm
1 -
Puente o o
salino Egelda = Ecstodo = Esnodo
= Electrodo de Pt
IM ZnSO, 1M HCI
Electrodo de zinc Electrodo de hidrégeno

Zn(s) | Zn2* (1 M) || H* (1 M) | H, (1 atm) | Pt (s)

(0]
0 — +_
EceldE EH2/H EZ" [zt

076 V=0 -EJ, .2+
EZ(:1 /Zn2 = _0.76 V

/n2*(1M)+2e 2 7Zn E°=-0.76V
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E° =0.34V
celda Voltimetro
e e Ec =E - EO
e A’_] la catodo ~ ~anodo
celda
GasH, a1atm C O 2+ O
1 : Echa - ECu /Cu EH /H +
Puente : 2
salino l 0 o4
i 0.34 = ECu /Cu ~ 0
Electrodo de Pt - 0 2+
Ecy jcu = 0.34 \Y%
IM HCI
Electrodo de hidrégeno Electrodo de cobre

Pt(s) | H, (1atm) | H- (1 M) || Cu?* (1 M) | Cu (s)
Anodo (oxidacién): H,(1atm) 2 2H*(1 M) + 2¢

Catodo (reduccion): 2¢+Cu>*(1M) 2 Cu(s)

‘Ae[dstp 10 uononpoidai 10y paambail uoisstuLdd -ouj ‘satueduwio) [[IH-MBIHI YL, @ 1WSukdo)

H, (1 atm) + Cu?>* (1 M) 2 Cu(s) + 2H* (1 M)
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Proceso redox (Zn +Cu2*2 Zn2* +Cu)

Deposito de cobre sobre la lamina de zinc (b)
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Cobre

(catodo)

Celda galvanica

Puente salino

C(VENE"' SQ;‘?

Cu**(ag) + 2 e~ — Cu(s)

(a)

Zinc

(anodo)
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Standard Reduction Potentials at 25°C”

Half-Reaction E*(V)
Fﬂy',l + 2e —= 2F (ag) +2.87
Oslg) + 2H' (ag) + 28— Dglg) + H;0 +2.07
Co’' lagl + & — Co”'fag) +182
HQalag) + 2H (ag) + 28 — 2H0 _ +1.77
PBD.(s) + 4H (ag) + 50§ lag) + 26 — PhSOL{s) + 2H,0 +1.70
Ce*' (ag) + & —= ¥ lag) +1.81
MnO; fag) + BH" (aqg) + Se~ —« Mn"{ag) + 4H,0 +1.51
Au'lag) + 36 —= Auls) ~1.50
Clylg) + 26~ — 2C1 {ag) +1.36
Cr 0% (ag) + 14H" lag) + G~ — 20" fag) + TH:O +1.33
MO, + 4H [ag) + 267 — Mn? "(ag) + 2H,0 +1.23
Oulg) + 8H ' (ag) + 8 — 2H;0 123
Brylf) + 28° —=28r (ag) .07
NO; (ag) + 4H" (ag) + 3¢~ — NO(g) + 2H,0 ~0.96
2HY [ag) + 287 — Hgd " (ag) +0.92°
Hg? '(ag) + 28— 2Hailh) #1085
Aglag) + & — Agls) ~0.80
Fe'*lag) + 8- —Fa’*{ag) +0.77
E O4lg) + 2H  {ag) + 26— H,0,(aq) <068 §
®  MnDglag) + 2H,0 + 38— MnO,(s) + 40H (ag) 058 &
g Islsh - 287 — 21 {aep) +053 &
2 Odg) + 2H,0 + de” —» 40H (ag) +040 S
B cu’(ag)+ de0 —Culs) +0.34 '5
& AgCil + & — Aals) + © (ag) +0.22 ®
503 (ag) + 4H' (ag) + 28 — 50:{g) +2H:0 +0.20 ‘i
cuf'fagh + &8 — Cu'lag) “015 5
g sn''fagh+ 26— 507 (ag) 013 %
i IH 'fag) = 20— Hilg) 0.00
Pb?* () + 2e — Phis) -0.13
S '{ag) + 267 — Snls) -0.14 g
NI*“fag)l + 28— Nifs) -0.25
Co’ (ag) + 26~ — Cols) ~0.28
PBSOL(s) + 28— Phis) + SOF " (ag) -0.31
Cd™* {ag) + 287 —s Cds) =040
Fa''lag) + 28" —-Fais) ~ 044
cr'lag) + 38— Crfs) ~0.74
In?'lag) + 28" —=Znis) ~0.76
ZH,0 + 28 — Hylg) + 20H {ag) ~0.83
M lagl + 28 — Minis) -1,18
A {ag) +« 38— Alls) ~1.66
Be''(ag) + 28— Bals) -1.85
Mg (g + 26— Mgli) -2.37
Ma‘jag) + &= —= Mais) -n
Ca’'(ag) + 287 — Cafs) ~Z87
e {ag) + 287 —rls) -289
Ba®'lag) + 28” —sHals) -2.80
Kilag)+ 8 —Kis) -1.93
Li*{ag} + @ — Lils) —3;5 -

" Fio bt mareonr e ronoericsiion & | A bor disioien goeckis and i peesane 5 T e o e, Tharss am [ crawkand - crees washsss

Copyright © The McGraw-Hill Companies, Inc. Permission required for reproduction or display.




Celdas galvanicas

« En el ejemplo anterior, los electrones se transfieren
directamente desde el Zn al Cu>+.

« Si se pudieran separar fisicamente el oxidante del
reductor, se podria forzar el paso de e- por un conductor.

« De esta forma se generaria una corriente eléctrica. (se
esta realizando
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Celda galvanica

! ] — £y L": x o d
J Znso,

Los dos vasos estan conectados en la parte inferior por una
membrana que permite el pasaje de iones. (Puente salino)
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Electrodos

« En el electrodo de cobre se produce una reduccion. Se
denomina catodo.

 En el electrodo de zinc se produce una oxidacion. Se
denomina anodo.

« Se'llama fuerza electromotriz o fem a la diferencia
de potencial entre los electrodos de una celda.
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Para esquematizar una pila se
comienza por el anodo y se va
indicando todas las especies
quimicas presentes, marcando
con barras las interfases.

Diagrama de pila

Cobre

(catodo)

Puente salino Zinc

/( 2 Na* 5042“ ?

(anodo)

7Y

Zn* -

ek

Zn(s) —» an"'[m]} +2¢

Cu?"“(ﬂq} +2 e~ — Cu(s)

Cu | Cu?* (aq, 1 M) | NaSO, (sat) | Zn?* | Zn
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Electrodo normal de Hidrégeno

E° = 0,00V

electrodo.

SR, [HC1) = 1 M
de Platino <L

“pH=0
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Poder reductor
i'Fe+2 + 2e” — Fe®

‘ Ni*2 + 2e- — Ni°

2H* + 2e > H,

¢Es posible
obtener una escala

cuantitativa que
exprese el poder
reductor?
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- Media celda de reduccion ﬁq
 Agente Falg) + 2¢€ — 2F (ag) 2.87 Agente
fuertemente H,Ox(ag) + 2H*aq) + 2¢= — 2 H,O() 1.78 débilmente
oxidante MnO; (aq) + 8 H*(aq) + 5= — Mn**(ag) + 4 HO()) 1.51 reductor
Clig) + 2¢ — 2 Cl(aq) 1.36
Cr,0(aq) + 14 H*(ag) + 6 e~ — 2 Cr'*(ag) + 7 H,O() 1.33
O,(g) + 4 H*(ag) + 4 e — 2 H,0() 1.23
Bra(l) + 2¢ — 2 Br(aq) 1.09
Ag*lag) + e — Ag(s) 0.80
Fe™*(aq) + e~ —> Fe**(ag) 0.77
Os(g) + 2H*(aq) + 2 —> H:0s(aq) 0.70
L(s) + 2e —> 2 I(ag) 0.54
Oy(g) + 2H0() + 4 ¢ —> 4 OH-(ag) 0.40
Cu**(aq) + 2¢” — Cu(s) 0.34
Sn**(aq) + 2 e —— 5n*(ag) 0.15
2H*ag) + 2 ¢ —> Hy(®) 0
Pb**{ag) + 2~ —> Pb(s) -0.13
Ni*(aq) + 2 e~ — Ni(s) -0.26
Cd*(aq) + 2¢ — Cd(s) -040
Fe**(aq) + 2 ¢ — Fe(s) -0.45
Zn**(aq) + 2 ¢ — Zn(s) -0.76
2H,O(l) + 2 — Ha(g) + 2 OH~ag) ~0.83
AP*ag) + 3¢ —> Al(s) -1.66
Agente i\-:gj"{uq} + ?e‘ —> Mg(s) j2,3? Agente
débilmente a*(aq) + e — Na(s) 2N fuertemente
oxidante Li*(aq) + e~ — Li(s) -3.04 rgductor

Copyright © The McGraw-Hill Companies, Inc. Permission required for reproduction or display.
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— alambre

Fe?*(aq)
<>
Agente oxidante Agente reductor
(aceptor de electrones) (donor de electrones)
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Teoria de ionizaciéon de Arrhenius

« Arrehenius publica en 1887 su teoria de

— Hay sustancias (electrolitos) que en disolucion se disocian en
cationes y aniones.

Defini6 ademas:
« ACIDO: sustancia que en disolucion acuosa disocia cationes H*.
« BASE: sustancia que en disolucion acuosa disocia aniones OH-.

2 P2 P
+ _—— &
e~ T
Agua (HO) {HO) lon hidréxide  lon hidronio
(OH) (HO)

blog.educastur.es
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La teoria de Arrhenius

£
ul “:f-x;_w_-‘:i-ﬁ;,ﬁa Las disoluciones de electrolitos contienen iones.

La conductividad de una disolucion electrolitica depende
del grado de concentracion de los iones del electrélito que
hay en dicha disolucion.

Las disoluciones de electrdlitos son malas conductoras de
corriente eléctrica, comparadas con los conductores
metalicos (s6lidos) como oro (Au), plata (Ag) y cobre (Cu).
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Leyes de Faraday

PRIMERA LEY. La masa de un producto obtenido o de reactivo consumido
durante una reaccion en un electrodo es proporcional a la cantidad de
carga (corriente x tiempo) que ha pasado a través del circuito.

La unidad eléctrica que se emplea en fisica es el coulombio (C)
y se define como la cantidad de carga que atraviesa un punto
determinado cuando se hace pasar un ampere (A) de corriente
durante un segundo.
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’l ' carga negativa
—1—sobre el electrodo

¢QUE OCURRE CUANDO UN METAL SE SUMERGE EN

UNA SOLUCION DE SUS IONES?

carga positiva
sobre el electrmiur

SE GENERA UNA DIFERENCIA
DE POTENCIAL ENTRE LA
SOLUCION Y EL METAL QUE
DEPENDE DE LA TENDENCIA
DEL METAL A REDUCIRSE

E = ¢s_ d)sol

Este potencial no se puede
medir experimentalmente en
forma aislada




Aplicaciones
B} Voltimetro

Movimiento de los cationes
en el interior de la p|lah

Movimiento de los aniones
<& el interior de |a pila

A

Consta de dos semiceldas.

Una con un electrodo de Cu en una
disolucion de CuSO 4

Otra con un electrodo de Zn
en una disolucion de ZnSO 4

Estan unidas por un puente salino
que evita que se acumulen cargas
del mismo signo en cada semicelda.

Entre los dos electrodos se genera
una diferencia de potencial que se
puede medir con un voltimetro.




Bateria de plomo

Reduccion
PbO.(s) + 3 H*(aq) + HSO, (aq) + 2 & > PbSO,(s) + 2 H,O(1)
Oxidacion

Pb (s) + HSO, (aq) > PbSO,(s) + H (aq) + 2 &

PbO, (s) + Pb(s) + 2 H*(aq) + HSO, (aq) = 2 PbSO,(s) + 2 H,O()

el = Efoamsos = Efsogm =174V —-(-028V)=2.02V

[AIIIIIIIIdIIIdIIIIddIIaddI Il Iaaad,
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Bateria de plomo

Anodo: Pb(s) + SO, (ac) » PhSOy(s) + 2e

Catodo: PbO,(s) + 4H (ac) + SO-l"(at) + 2e = PDHSO,(s) + 2H,0(1)
Global: Pb(s) + PbO,(s) + 4H (ac) + 2504"(31{') = 2PbS0Oy(s) + 2H,O(1)

_ Anodo

Placa positiva: .\
Enrejado de plomo
cubierto de PbO; Placa negativa:

Enrejado de plomo

Disolucion de
H,S0,




Pilas comunes-pilas secas

Oxidacion Zn(s) > Zrr*(aq) +2 ¢
Reduccién 2 MnO,(s) + H,O(l) + 2 e =2 Mn,0;(s) + 2 OH
Reaccion acido - base NI-L+ + OH- éNHi (g) +H, O(])

Reaccién de precipitacion NH; + Zn*"(aq) + Cl 2 [Zn(NH; ),]C1,(s)

HAHAA A A A A A A




Pilas comunes-pilas secas

d R
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Pila seca alcalina

Reduccion 2 N[IIO«»_(S) + H:O(l) +2e = MIL_OE,(S) + 2 OH-
Reaccion de reduccion puede ser a través de dos etapas
Zn(s) 2 Zn*(aq) +2 &

Zn*"(aq)+2 OH" 2> Zn (OH)4(s)

Zn(s)+2OH 2 Zn (OH),(s) +2 e




Pilas recargables

Actualmente existen dos tipos de baterias
recargables que dominan el mercado: las
baterias de plomo y las de niquel- cadmio.

Las baterias de plomo son las que se utilizan
en automoviles pero solo destinadas a cubrir
las necesidades de arranque, iluminaciéon e
ignicion (no tienen suficiente energia para
mover el coche).

Las baterias de niquel-cadmio a falta de
mejores baterias, se emplean en articulos de
electronica de consumo como videocamaras y
ordenadores o teléfonos méviles.
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Bateria de litio

A diferencia de las baterias anteriores, la bateria de litio tiene un
conductor sé6lido en lugar de una solucién de electrolito como conexion
entre los electrodos. El dnodo es de litio metalico y el catodo es de
sulfuro de titanio (TiS,). El electrolito sélido es un polimero organico
que permite el paso de los iones pero no de los electrones. Las
reacciones que ocurren son:

En el anodo:
L1 = 1 +1¢

En el catodo:
TiS, + 1l = TiSsy

de donde
Li +TiSa —Li +TiSy




Ccurio

Bateria de mer

d R
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P

*Baterias de mercurio "“ §'

Tin-plated

Steel outer inner top Sealing and

top
Outer steel

case ‘\\_

insulating
gasket

Zn (anode)

KOH saturated with ZnO in
absorbent material (electrolyte)

HgO mixed with
graphite (cathode)

Inner steel case

Anodo: Zn + 4HO —— Zn(OH)f' + 2e

Catodo:  HgO + H,0 + 2e
Global: Zn + HgO(s)

——— Hg+2HO
————  Zn(OH){" + Hg()
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Electroélisis del cloruro de sodio fundido

2CI(I) — Cly(g)+2¢€” 2 Na*(l)+2e  —> 2 Na(l)




HAHAA A A A A A A

Electrolisis del agua

; Electrodo
(—-hx

~

Oxidacion
2H,0 — Oy(g) + 4H" + de-

Catodo
Reduccion
2H»0O + 2e= — H,(g) + 20H"
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