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INTRODUCCION

Es un hecho conocido que las disoluciones iénicas son conductoras de la corriente
eléctrica. Efectivamente, si se aplica una diferencia de potencial a dos electrodos
introducidos en la disolucién de un electrolito, los iones en ella que se mueven
inicialmente al azar, adquieren un componente de velocidad en el sentido del
electrodo de carga opuesta él. De esta manera se establece un flujo de iones en
ambas direcciones lo que se traduce en capacidad para conducir la electricidad.
Una vez que los iones alcanzan el electrodo de carga opuesta, tienden a
descargarse, puesto que la disolucion debe ser siempre, neutra. En el catodo
(electrodo de polaridad negativa), los cationes pierden total o parcialmente su
carga al interactuar con los electrones que llegan alli, mientras que en el anodo
(electrodo de polaridad positiva), ocurre un fendmeno equivalente con los aniones,
aunque debe mencionarse que el metal del electrodo pasa a la disolucion en
forma idnica, quedando en cada caso electrones en libertad que reestablecen la
corriente eléctrica. Este transito de electricidad a través de la disolucion ionica
conduce, necesariamente, a una serie de procesos electroquimicos que se rigen

por las leyes de Faraday.

La velocidad de los iones y el numero de estos en la disolucion determinan la
conductividad electrolitica de la misma. La intensidad de la corriente eléctrica que
circula a través de la disolucion, por su parte, depende de esta conductividad y de
la diferencia de potencial aplicada a los electrodos y en general, suele ser menor a
aguella calculada mediante la Ley de Ohm. La diferencia de potencial se utiliza en
parte, para vencer la diferencia de potencial que se crea entre la disolucién y cada
electrodo en el paso de la electricidad, ya que al introducir un metal (e incluso, un
no metal) en una disolucién de sus iones, se origina simultdneamente, una

diferencia de potencial entre el electrodo y la disolucion.

En virtud a lo anteriormente expuesto, existen tres clases de fendmenos
electroquimicos a saber: la electrdlisis, conductividad electrolitica y potenciales de
electrodos y pilas galvanicas, que son los temas que trataremos de abarcar en el

presente trabajo. Sin embargo, como una introduccién a la electroquimica, los
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aspectos cuantitativos de la misma que pueden interesarnos mas en un Curso
elemental, son las unidades, la relacion existente entre el cambio quimico y la
corriente eléctrica y la correspondencia entre la tendencia a producirse una

reaccion quimica y el voltaje.

1.- Bases Teoricas

La electroguimica estudia los cambios quimicos que producen una corriente

eléctrica y la generacion de electricidad Reacciones electroliticas
mediante reacciones quimicas. Es por ello, que

Celdas
el campo de la electroquimica ha sido dividido e

en dos grandes secciones. La primera de ellas ~ Galvanicas  Electroquimicas

es la Electrélisis, la cual se refiere a las

. L. Producen Consumen
reacciones quimicas que se producen por energia energia
accion de una corriente eléctrica. La otra \ /
secciobn se refiere a aquellas reacciones Pﬁ"é‘b"‘gf

guimicas que generan una corriente eléctrica.

Este proceso se lleva a cabo en una celda o pila galvanica.

Las “Celdas electroliticas” son aquellas en las cuales la energia eléctrica que

procede de una fuente externa, provoca reacciones

Batecia

Catodo

guimicas no espontdneas, dando lugar a un proceso l—‘i }
denominado electrdlisis. Las celdas electroliticas constan I
de un recipiente para el material de reaccién y dos
electrodos sumergidos dentro de dicho material vy

conectados a una fuente de corriente directa.

Las Celdas voltaicas o galvanicas: son celdas electroquimicas en las cuales las
reacciones espontaneas de oxido-reduccion producen energia eléctrica. Las dos
mitades de la reaccion de 6xido reduccion, se encuentran separadas, por lo que la

transferencia de electrones debe efectuarse a través de un circuito externo.
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En todas las reacciones electroquimicas hay transferencia de electrones y por

tanto, son reacciones de Oxido reduccion (redox).

Entre las teorias que permiten explicar el comportamiento de las soluciones
electroliticas tenemos, la “Teoria de la lonizacién de Arrhenius”. Arrhenius
propuso en 1887 la Teoria de la disociacidn electrolitica, la cual esta basada en la
idea de que los electrolitos se disocian en iones al ponerse en contacto con el

agua.

Postulados de la Teoria de Arrhenius:

a) Los electrolitos al disolverse en el agua se
disocian parcialmente en iones, los cuales son NaCl — Na* + CI-

atomos o radicales con carga eléctrica.

b) EI numero de cargas eléctricas
transportadas por cada ion es igual a su
valencia y el niumero total de cargas de los
. . CacCl; —Ca* + 2CI-
cationes es igual al total de cargas de los
iones, de alli que las soluciones electroliticas

sean eléctricamente neutras.

c) La ionizaciébn es un proceso reversible y se establece un equilibrio,

propio de cada electrolito, entre las moléculas no disociadas y los iones.

d) Los iones deben ser considerados como especies quimicas con sus
propiedades caracteristicas.

e) Los poliacidos se ionizan en fases. POr |primera fase: H,50, —HSO-, + H*
ejemplo: Segunda fase: HSO-, — SO, + H*
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La electrolisis como proceso de Oxido — Reduccion: Se tiene un recipiente o cuba
electrolitica compuesta por dos electrodos inertes conectados a una fuente de
corriente. Al colocar una solucion electrolitica en el recipiente y hacer pasar una
corriente eléctrica, los iones positivos de la solucién se mueven hacia el catodo
(cationes) y los iones negativos hacia el anodo (aniones). La reduccion ocurre en
el catodo y la oxidacion en el anodo. De esta manera, todos los procesos
electroliticos implican reacciones de 6xido-reduccion o redox. Por ejemplo: en la
electrdlisis de una solucion de cloruro de sodio, el numero de oxidacion del cloro
pasa de -1 a 0 en el &nodo y en el catodo el nimero de oxidacion del sodio pasa

de +1 a 0. Cuando se da la oxidacion de manera simultanea se da la reduccion.

Leyes de Faraday de la Electrdlisis: Michael Faraday, formuld las leyes de la

electrdlisis en 1833:
Primera Ley de Faraday:

“La masa de un producto obtenido o de reactivo consumido durante la reaccion en
un electrodo, es proporcional a la cantidad de carga (corriente x tiempo) que ha

pasado a través del circuito”.

Esta primera ley, permite calcular, la cantidad de electricidad (en coulombios o

Faraday) para depositar un equivalente gramo de una sustancia.

La unidad eléctrica que se emplea en fisica es el coulomb (C). Un coulomb se
define como la cantidad de carga que atraviesa un punto determinado cuando se

hace pasar un ampere (A) de corriente durante un segundo.

Intensidad (A) = Coulombios = Amperios x segundos

Ejemplo: Calcular el equivalente electroquimico del ion férrico (Fe+++)

Equivalente guimico = Masa atomica %= 18,66 gfEqui-g

Valencia

El equivalente electroquimico es la masa transportada por un Coulomb:
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Equivalente electroquimico = equivalente quimico = 18,66 = 0,0001933 g/Equi-g x ¢
96.500 96.500

0,0001933 = 1,933 x 10-4 g/Equi-g x C.

Ejemplo: Calcular el nimero de coulombios necesarios para depositar en el
catodo 30 g de plata, cuando se hace pasar una corriente de 3 amperios a
través de una solucion de AgNOs.

Célculo del equivalente quimico: Plata = @= 107,8 g/Equi-g

Si 96.500 coulombs depositan 107,8 g/Equi-g, 30 gramos de plata cuantos

coulombs requiere.

96.500 c —— 107,8 g/Equi-g

Célculo de la electricidad empleada:

30gx96.500C
cC= =26.8552¢
107.8 g/Equi-g

Segunda Ley de Faraday:

“Las masas de diferentes sustancias producidas por el paso de la misma cantidad

de electricidad, son directamente proporcionales a sus equivalentes gramos”.

Esta ley permite calcular la masa de diferentes sustancias depositadas por la
misma cantidad de electricidad. La cantidad de elemento depositado por un

Faraday (96.500 c) se conoce como equivalente electroquimico.

Ejemplo: Calcule la cantidad de cobre que se depositard al hacer pasar una
corriente de 100 Amperes durante 20 minutos por una solucion de sulfato

cuprico (CuSQ,). Peso atomico del Cu = 63,54 g.
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_ Masa atomica
Célculo del Equivalente guimico *Valencia
Equivalente
quimico: Equi-g del Cut+ =%= 31,77 g/Equi-g

Célculo de la cantidad de electricidad empleada:

Q=Axt

Q =100 Amperes x 1.200 segundos = 120.000 coulombios.

Célculo de
96500 Coul — 31,77 g/Eq-g

la cantidad 120000 Coul x 31,77 g 3951
120000 Coul — x 96500 Coul ’

de cobre

depositado:

Las dos leyes de Faraday se cumplen para los electrolitos tanto fundidos como en
solucion. Su validez no se altera por variaciones de temperatura, presion,

naturaleza del solvente y del voltaje aplicado.

Aplicaciones tecnolégicas de los procesos electroquimicos: Los procesos
electroquimicos se emplean en la produccion y purificacion de diversos metales.
También se utiliza en la galvanoplastia que se basa en procesos de electrolisis
para recubrir un metal con otro. La galvanoplastia se aplica en joyeria para
recubrir con plata u oro diversas prendas y joyas; cucharas, tenedores, jarras y
otros utensilios que son moldeados en metales de bajo costo para luego ser
cubiertos por una delgada capa de un metal mas atractivo y resistente a la

corrosion, como el oro o la plata.

La galvanoplastia se utiliza también para proteger tuberias o tanques por lo cual

se les denomina galvanizados, ya que estan recubiertos con metales que evitan la
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accion corrosiva del aire y el agua. La corrosién consiste en la oxidacion del metal

y es producto de reacciones de oxido reduccion.

A continuacion, profundizaremos en los célculos asociados a las bases tedricas

antes expuestas.

2.- Unidades

La unidad préactica de carga eléctrica es el “Coulomb”, cuya definicion exacta es
sumamente complicada. En este punto de nuestro curso, sera suficiente con decir

que el Coulomb es igual a 2,998 x 10° ues (unidades electrostaticas)

La “unidad electrostatica” (“ues”), es la carga que colocada a 1 cm de distancia
de otra idéntica en el vacio, la repele con una fuerza de una dina o 1 gramo

centimetro por segundo al cuadrado.

1.- La carga de un electrén es — 1,609 x 10™° coulomb. ¢ Cudl es la equivalencia

en ues?

1 coulomb = 2,998 x 10° ues

ues
— 1,609 x 10~ °coulomb = (—1,609 x 10~° coulomb )x (2,998 x 109—)
coulomb

= —4,803 x 10~ Oues

2.- La carga eléctrica (niumero de oxidacion) del i6n aluminio suele indicarse como

+3. ¢ Cuanto equivale esto en coulomb?

1 electrén, de carga -1= -1,609 x 10™*° coulomb. Luego, el aluminio, Al*3, tiene el

triple de esta carga, pero con signo opuesto:
3 x (+1,609x1071%) = 4,806 x 10~1° coulomb

3.- ¢, Cudl sera en coulomb la carga del nimero de Avogadro (6,02 x 10%) de iones
Na*?

(6,02 x 10%3) x 1,609 x 1071° = 9,648 x 10* coulomb

Prof. Leopoldo Simoza L.




La unidad practica de intensidad de corriente eléctrica es el “Amperio”, que
equivale a un fluo de 1 Coulomb por segundo en un punto dado. En

oportunidades, se puede expresar el amperio como “coulomb x segundo”.

También debemos recordar que la intensidad de corriente multiplicada por la
unidad de tiempo es igual a la carga (Q =1 x t) si se expresa la intensidad en

Amperios (o coulomb/seg.) y el tiempo en segundos.

4.- Por un conductor pasa una corriente eléctrica de 1,8 A =Cuéantos coulomb

pasan por un punto dado en 1,36 min?

) seg
1,36 min = 60—— = 81,6 seg
min

Coulomb
1,84=180——
seg

Al pasar una corriente de 1,8 A durante 81,6 seq, la carga transportada sera:

coulom
(1,8 )x (81,6 seg.) = 147 coulombs
5.- Dado que la carga de un electrén es 1,609 x 10™*° coulombs ¢Qué intensidad
de corriente pasard4 por un conductor en el que se transportan 1,27 x 10

electrones por minuto?

Calculamos los electrones transportados por segundo:

1g €lectrones 1 min. 1¢ electrones
(1,27x10 —_— )x ( ) =212x10"° ———
min 60 segs seg
La carga transportada en un minuto:
1¢ €lectrones _19 Coulobs _3 .
2,12x10"°——— x 1,60 x 107" —— = 3,39 x 107~ Amperios
seg seg

6.- Si en 1 hora pasan 0,068 moles de Al*® por un punto dado. ¢Qué intensidad de

corriente eléctrica pasa? R: 5,47 A

Aunque la unidad de carga mas usual es el Coulomb, es mucho mas conveniente,

10
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en el area quimica, el empleo del Faraday, por razones que estudiaremos mas
adelante. Un Faraday corresponde a la carga de un mol de electrones y equivale a
96500 coulombs. En los célculos electroquimicos es usual la transformaciéon de

unidades enunciadas en coulombs, amperios y segundos en Faradays.

7.- Si una fotocélula solar produce una corriente de 80 microamperios durante 100

dias ¢, Cuantos Faradays se han producido?

Transformamos las unidades de tiempo a segundos:

) horas min seg
(100 dias)x (24 d )x (60 )x (60—=) = 8,64 x 10°seg
dia hora min

Intensidad de corriente: 80 uA =80 x 1074

Coulomb

Q=Ix1:=(80xlO‘6
seg

)x 8,64 x 10° seg = 691.2 coulombs

Como 1 Faraday= 96500 Coulombs:

691,2 coulombs

Coulombs
Faraday

= 7,16 x 1073 Faraday
96500

8.- Un conductor transporta 1,80 x 10 electrones por segundo. ¢Cuantos
Faraday pueden acumularse en 1 hora con dicha corriente? La carga del electréon
es 1,60 x 10™*° Coulombs. R: 0,0108 Faradays

9.- A través de un tubo circula una corriente de iones cloruro, CI, que transporta
6,09 x 10* Faradays de carga negativa en 10 minutos. ¢Cuél es la velocidad de
los iones CI" en iones/seg? R: 6,11 x 10® iones/seg

3.- Electrélisis.
De acuerdo con su comportamiento frente al paso dela corriente eléctrica, las

substancias compuestas se clasifican como electrolitos y no electrolitos.

Las primeras conducen la electricidad descomponiéndose al mismo tiempo, en

tanto que las segundas, no permiten la conduccion eléctrica.

11
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Este fendmeno de descomposicién de una substancia por efecto del paso de la

electricidad se conoce con el nombre de electrolisis.

La electrdlisis, por tanto, es el proceso que permite separar los elementos de un
compuesto por medio de la electricidad. En ella ocurre la captura de electrones por
los cationes en el catodo o

electrodo negativo (una reduccién) y

la liberacion de electrones por los
aniones en el anodo o electrodo Amdo

Catodo
de cobre

=
de cinc
positivo (una oxidacion). Kt

La electrdlisis consiste, entonces,

en el proceso de descomposicion

L S 4
Puente salino
or
de una substancia en disolucion,

por efecto de la corriente eléctrica. (Dl

Los primeros estudios cuantitativos
referentes a este fendmeno fueron realizados por Faraday, aunque fue
descubierta accidentalmente en 1800, por William Nicholson, mientras estudiaba

el funcionamiento de las baterias.
La electrdlisis opera de la siguiente manera:

e« Se aplica una corriente eléctrica continua a una disolucion electrolitica
mediante un par de electrodos conectados a una fuente de electricidad. El
electrodo conectado al polo positivo se conoce con el nombre de anodo, y

el conectado al polo negativo, como céatodo.

o Cada electrodo atrae a los iones de carga opuesta. Asi, los iones negativos,
0 aniones, son atraidos y se desplazan hacia el anodo (electrodo positivo),
mientras que los iones positivos, o cationes, son atraidos y se desplazan

hacia el catodo (electrodo negativo).

e« La manera mas facil de recordar toda esta terminologia es asociarla al
proceso que en €l ocurre; es decir: en el anodo se produce la oxidacion (las

dos palabras empiezan con vocales) y en el catodo la reduccion (las dos

12
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palabras comienzan con consonantes).

e La energia necesaria para separar a los iones e incrementar su
concentracion en los electrodos es aportada por la fuente de alimentacion

eléctrica.

« En los electrodos se produce una transferencia de electrones entre estos y
los iones, produciéndose nuevas sustancias. Los iones negativos o0 aniones
ceden electrones al anodo (+) y los iones positivos o cationes toman

electrones del cétodo (-).

En definitiva lo que ocurre es una reaccion de oxidacion-reducciéon, donde la

fuente de alimentacion eléctrica se encarga de aportar la energia necesaria.

3.1.- Electrdlisis del agua Diagrama simplificado del
Si el agua no es destilada, la electrélisis no sélo proceso de electrolisis.
separa el oxigeno y el hidrégeno, sino los demas g
componentes que estén presentes como sales, + l

Ancdo Catodo

metales y algunos otros minerales (lo que hace que "
el agua conduzca la electricidad no es el H,O, sino
los minerales contenidos en ella. Si el agua estuviera

destilada y fuera 100% pura, no tendria

conductividad).
Es importante hacer varias consideraciones:

e Nunca deben unirse los electrodos, ya que la corriente eléctrica no va a

conseguir el proceso y la bateria se sobrecalentara y quemara.

o Debe utilizarse siempre corriente continua (energia de baterias o de
adaptadores de corriente), nunca corriente alterna (energia del enchufe de

la red).

o La electrdlisis debe hacerse de tal manera que los dos gases desprendidos

no entren en contacto, de lo contrario producirian una mezcla

13
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peligrosamente explosiva (ya que el oxigeno y el hidrogeno resultantes se

encuentran en proporcion estequiométrica).

« Una manera de producir agua otra vez, es mediante la exposicion a un
catalizador. El mas comun es el calor; otro es el platino en forma de lana
fina o polvo. El segundo caso debe hacerse con mucho cuidado,
incorporando cantidades pequefias de hidrégeno en presencia de oxigeno y
el catalizador, de manera que el hidrégeno se queme suavemente,

produciendo una llama tenue.

Como se mencion6 anteriormente, Faraday formul6 dos Leyes que llevan su

nombre y que se enuncian, simplificadamente, a continuacion:

3.2.- Primera Ley de Faraday:
“La masa de substancia descompuesta por efecto del paso de la electricidad, es
directamente proporcional a la cantidad de electricidad que pasa a través de la

solucion”.

3.3.- Segunda Ley De Faraday
“Cuando la misma cantidad de electricidad pasa a través de varios electrolitos
colocados en serie, las masas de cada una de las substancias que se libera, son

proporcionales a sus equivalentes quimicos”.

Cuando una substancia se descompone por efecto de la electricidad, se suceden
simultdneamente dos reacciones: una en el anodo (polo positivo) y otra en el
catodo (polo negativo). Las substancias que se originan sobre los electrodos
reciben el nombre de “Productos Primarios” de la electrdlisis. Sin embargo, otras
substancias pueden formarse circunstancialmente y se les llama “Productos

Secundarios” de la electrolisis.

Aunque ya hemos hablado sobre las unidades que se emplean en los célculos

electroliticos, vamos a reiterar sus conceptos:

.- Amperio: Unidad de intensidad eléctrica. Se define como la corriente que

deposita 1,1180 mg de plata (Ag) cuando la corriente pasa durante 1 segundo a

14
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través de una solucion de nitrato de plata.

.- Coulombio: Unidad de carga eléctrica y se define como la cantidad de carga
gue atraviesa durante un segundo, una seccién de un conductor en el cual
circula una corriente de un amperio. Un Coulombio deposita 1,1180 mg de
plata, por lo que 1 Amper = 1 coulomb/seg

Recordemos la ecuacion:

Q=Ixt

Q = Cantidad de energia en Coulombs.
Dénde: { I = Intensidad de la corriente electrica.
t = tiempo en segundos.
El Faraday también es una unidad de carga eléctrica y se define como la cantidad
de energia necesaria para depositar 1 equivalente gramo de cualquier elemento o

su equivalente en litros, en condiciones normales.
1 Faraday = 96500 Coulombs

10.- Calcular el equivalente electroquimico del cobre en el sulfato cuprico (CuSOy,).

(Peso atémico del Cu = 63,5)

El sulfato ctprico contiene Cu*?

P.atomico _ 63,5

valencia 2

P.equivalente = =31,75g

96500 Coulombs son transportados por 1 eq-g de cobre (31,75 Q)
96500 coulomb — 31,75 g

1 coulomb — X

31,75 g
96500 coulombs

x 1 coulomb = 0,00033 g

1 Equiv — electroquimico de Cut?> =33 x107*g

11.- Determine el equivalente electroquimico del hierro cuando actda como ion
Férrico (Fe*®). P. at Fe = 56
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56—1867
3 - )

18,67 g
96500 Coulobs

=1,93x10"%g

12.- Determine el equivalente electroquimico del cobre en el cloruro cuproso.
P. at Cu= 63,5

16n Cuproso: Cu*?

63,5
1

= 63,5

63,5 =6,58x10"*
96500 % 9

13.- ¢ Cuantos gramos de cobre se depositaran en el catodo al hacer circular 2400
Coulombs a través de una solucién de Sulfato cuprico sabiendo que el peso

atomico del cobre es 63,5?

CuSO, — Cu™ + SO,

63,5g
2

=31,75g

96500 coulomb — 31,75 g
2400 coulombs — X
X=0,79¢

14.- Calcular la cantidad de plata depositada en el catodo cuando 8000

coulombios pasan a través de una solucién de nitrato de plata. P.at Ag= 108

Eg. Electroquimico de la plata (Ag")=108 g
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108 g x 8000 Coulombs
96500 Coulombs

=895g

15.- Se hacen pasar 25000 Coulombs a través de una solucion de sulfato
Niqueloso. Calcule la cantidad de niquel que se depositara en el catodo.
P. atdbmico Ni = 58,7

Sulfato Niqueloso, NiSO4 <=> Ni*? + SO,

58,7 g
2

=29354

96500 coulombs — 29,35 g
25000 Coulombs — X

25000 Coul x 29,35 g _
96500 B

7,6 g

16.- Se hace pasar una corriente eléctrica de 15500 Coulombs a través de una
solucion de cloruro de magnesio. ¢Qué cantidad de magnesio se obtiene en
el catodo? P at. Mg = 24. R:1,92¢

17.- ¢Cuantos gramos de hierro se obtienen de la electrdlisis de una solucion de
cloruro ferroso al paso de una corriente eléctrica de 148500 Coulombs?
P. atémico de hierro = 56 R: 43¢

18.- Se disuelven 10 g de sulfato cuprico en 500 cc de agua y por esta solucién se
hacen pasar 9500 coulombs. ¢Qué cantidad de cobre se deposita en el
catodo? P.at Cu = 63,5 R: 3,12 ¢

19.- En una solucién de nitrato de plata se hace pasar, durante 5 minutos, una
corriente de 10 Amperios. ¢Qué cantidad de plata se obtiene?
P. at Ag: 107,8

Q=Ixt=>0Q=10A x 5min x 60 seg/min = 3000 Coulombs
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107,8 g
1

=1078g
96500 Coulombs — 107,8¢g
3000Coulombs — X

3000 Coulombs x 107,8 — 335
96500 Coulombs =909

20.- Por una solucién de cloruro de cinc se hace pasar una corriente eléctrica de

6 A durante 20 minutos y 30 segundos. Calcule la cantidad de cinc
precipitado. P. at Zn = 65 R: 2,48 g

21.- Durante 1 h, 55 min, 15 seg, se hace pasar una corriente eléctrica de 15 A a
través de una solucién acuosa de sulfato cuprico. Determine la cantidad de
cobre depositada en el catodo. P. at Cu: 63,5 R: 34,12 g

22.- ¢Cuéntos cc de hidrogeno a PTN, se desprenderan al hacer pasar una

corriente eléctrica de 5 A durante 25 minutos, a través de agua acidulada?

. 60 seg
Q=Ixt =>Q=5Ax25minx — =75004
H>=1eq.-g
96500 Coulomb  —1eqg-g

7500 Coulombs — X
X=0,0777¢g

2,016 g — 22,4 It
0,0777g — X

X=0,861t=863,6 cc H,
23.- Cuando se electroliza una disoluciéon acuosa de cloruro de sodio ¢ Cuantos

Faradays hacen falta en el anodo para producir 0,15 moles de cloro

gaseoso?
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En la semi-reaccion:
2ClI'—= Cl, + 2e

Vemos que en el anodo se forma un mol de Cl, por cada dos moles de CI" con
entrega al electrodo de dos Faradays por lo que puede decirse que obtenemos 1

mol de ClI, por cada 2 Faradays transportados, luego:

2 Faradays

(0,015 moles Clz)x( Tmol Cl,

) = 0,030 Fradays

24.- Al electrolizar una solucién acuosa de NaCl ¢, Cuanto tiempo debera pasar una

corriente de 0,010 A para producir 0,015 moles de H; en el catodo?

2H,0 + 2 & — H, (g) + 20H"

En la semireaccion se puede observar que por cada dos Faradays consumidos se

libera un mol de Ho.

2 Faradays

(0,015 moles H,)x ( > = 0,030 Faradays

mol H,

1 Faraday = 96500 Coulombs

96500 Coulombs
Faraday

(0,030 Faradays) x ( ) = 2895 Coulombs

Si la corriente es de 0,010 A (0,010 coulombs/seg) para obtener 2895 Coulombs:

2895 Coulombs

=29x10°
0,010 Coulombs/seg x segs

25.- ¢ Cuantos gramos de Cinc metal puede depositarse en el catodo al electrolizar
cloruro de cinc fundido si se hace pasar una corriente de 0,010 A por 1 hora?
P. at Zn: 65,37

Zn** +2e — Zn
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0,010 Coulombs) (60 min) (60 seg
X X

0,010 A = <
seg

>x 1 hora = 36 Coulombs

1 hora min

Un Faraday equivale a 96500 Coulombs, por lo que 36 Coulombs son:

36 Coulombs

Coulombs
Faraday

= 3,73 x 10~* Faradays
96500

De la semireaccion sabemos:

1mol Zn

(3,73x107* Faradays)x ( > = 1,86 x 10 *moles Zn

2 Faradays
Un mol de Zn pesa 65,37 g:

65,37 g Zn

(1,86 x 10~* moles)x (
mol

) =0,012gZn

26.- Una forma muy sencilla de determinar la carga transportada a través de una
célula electrolitica consiste en conectar en serie con la misma, otra que
contiene Nitrato de plata. (Conectar en serie significa, unir las dos células de
manera que el catodo de una esté conectado con el anodo de la otra. El
resultado es que toda la corriente que pasa a través de una de las células
tiene que pasar través de la otra). Supdéngase que tenemos una célula de
nitrato de plata conectada en serie con otra que contiene cloruro de sodio,
ambas en disoluciones acuosas. Si en la primera célula se depositan 0,0198
g de Plata ¢ Cuantos moles de Hidrégeno se produciran en el catodo de la
segunda? P. at Ag: 107,87

En la primera célula:
Ag'+1e — Ag

Observamos que se deposita 1 mol de plata por cada Faraday transportado,
luego:

20

Prof. Leopoldo Simoza L.




0,0198 g

0,0198 g Ag = g = L84x 10~* moles de Ag
107,87 =L
mol
1 Faraday _ _
(—) x 1,84 x 107* moles Ag = 1,84 x 10™* Faraday
mol de Ag

En la segunda célula tenemos:
2H,0 +2 e — H, + 20H
Por cada dos Faradays transportados se produce 1 mol de H,, luego:

1 mol H,

—4 e
(1,84 x 10™*Faraday)x (2 Faradays

) = 9,18 x 10~>moles H,

27.- En un electrodo se verifica la siguiente semireaccion: Al"® +3 e — Al
¢, Cuantos gramos de Aluminio pueden obtenerse al paso de 0,69
Faradays? R: 6,29

28.- En un electrodo tiene lugar la siguiente semireaccion: Fe*” + 2 e — Fey).
¢,Cuanto tiempo debera pasar una corriente de 0,0205 A por dicho electrodo

a fin de obtener 6,93 g de hierro?
R: 1,17 x 10° seg.

29.- Suponer que en un anodo tiene lugar la semireaccion:

2H,0 — 4H" + O, + 4e". Observamos que a 743 Torr y 25 °C se forman 36,5 cc de
oxigeno humedo. ¢Cuantos moles de H* se han formado en el anodo?

P vap agua 25 °C— 23,8 mm Hg

La presiéon de vapor de agua a esa temperatura es 23,8 Torr, luego, la presion que

ejerce el oxigeno sera: 743 Torr — 23,8 Torr = 719,2 Torr.
Transformamos a atmdsferas: 719/760 = 0,94 atms

PxV 0,94 atm x 0,0365 1t

RxT 0,083 M
K x mol

x 298 °K

PxV=nxRxT =>n-=

1,41 x 1073 moles de 0,
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En la semireaccion: 2H,0 — 4H" + O, + 4e™, se forman 4 moles de H* por mol de
O,. Es decir, que si se formaron 1,41 x 10 moles de O,, se habran formado: (4 x
1,14 x 10°®) = 5,68 x 10 moles de H*

30.- Suponer gue en un catodo tiene lugar la reaccion: 2e” + 2H,O0 — 20H" + H,. Si
por la célula pasa una corriente de 0,010 A durante 18,6 seg ¢ cuantos
moles de OH" se formaran en el catodo?

R: 1,93 x 10°® moles

31.- Cuando se hidroliza en condiciones apropiadas una disolucion acuosa de
AgNOs3, la reaccion anodica es: 2H,O — O, + 4H" + 4e’, mientras que la
catodica es: Ag® + e — Ag(). En esta electrolisis observamos que en el
catodo se depositan 23,8 mg de plata. ¢Cuantos cc de oxigeno, en

condiciones normales, se formaran en el anodo? R: 4,95 cc

32.- Calcular la intensidad de corriente eléctrica necesaria para descomponer 18 g

de cloruro cuprico en disolucion acuosa en 50 minutos.

La formula del cloruro cuprico es: CuCl,
Peso Formula:

Cu:1x63,54=6354¢g
PF CuCl,{ Cl:2x35,5=171,00g
Total: 124,54 g/mol

Reacciones:

catodo: Cut? +2e~ - Cu
anodo: 2Cl= - Cl, + 2e~

Un mol de CuCl; requiere 2 Faradays para su descomposicion, luego:

1mol 2 Faraday 96500 Coulombs

18 g CuCl = 27894,7 Coulomb
ghtuthx 124,54 gx mol x Faraday outomos
27894,7 Coulombs Coulombs
60 se =93 = 9,3 Amper
50 min x _g seg
min

33.- Calcular la cantidad de aluminio que puede obtenerse en 1 dia, de 50 cubas
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de electrolisis de una mezcla en fusién de 6xido de aluminio y criolita, si cada cuba
funciona con una intensidad de 10000 Amper y el rendimiento catédico de
corriente es del 80 %. Pat Al: 26,97

Al+3 + 3e” - Al(s)

10000 A 80 Amp utiles 1 Coulomb 86400seg
Cuba o 100 Amp totales x Amp x seg x dia a

50 cubas x

Coulombs 1 Faraday lat—g 2697gAl
dia 96500 Coulombs 3 Faradayx at—g

3,456 x101°

3,222 x 10° Al 3220 K —Al
’ X T = p

gdla 9 dia
4.- Celdas Galvanicas.

Si se sumerge una lamina de Zn en una disolucién que contenga iones Cu*?, tiene

lugar la siguiente reaccion redox:
Zn) + CU™ aq) =ClUgs) + Zn" aq)

en la que la transferencia de electrones transcurre de manera directa desde el Zn
a los iones Cu*2. Como no hay flujo neto de carga en una determinada direccion

de la reaccion anterior no se genera corriente eléctrica alguna.

Sin embargo existe un camino para llevar a cabo la misma reaccion convirtiendo la
transferencia de electrones en una corriente eléctrica aprovechable. Esto puede

llevarse a cabo mediante la utilizacion de los dispositivos de la figura 1.

Fig 1: Pila “Daniell”
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En el dispositivo de la figura, se tiene, a la izquierda, una disolucién de ZnSO, 1M
en la que se sumerge una lamina de Zn. Esta combinacion metal-disolucion
se denomina electrodo. A la derecha hay otro electrodo formado por una
disolucién de CuSO,4 1M y una lamina de Cu. Ambas disoluciones estan
separadas por un tabigue poroso. Si se unen las laminas de Zn y Cu mediante
un hilo conductor, el amperimetro A sefiala el paso de electrones de la lamina de
Zn a la lamina de Cu, es decir, hay una circulacién de corriente eléctrica a través
del conductor exterior. Esto puede explicarse facilmente si se admite que en los

dos electrodos ocurren simultdneamente las semirreacciones:
Zne — ZnPag + 2 €
Cu*?ag + 2 e —Cu
Siendo la reaccion global la suma de ambas
Zn(s) + Cu?aq) — Cugs + Zn*%ag)

En el electrodo de Zn tiene lugar una oxidacion y en el electrodo de Cu una
reduccion. Los electrones puestos en juego no se transfieren directamente del Zn
al Cu?*, sino que lo hacen a través del hilo conductor dando lugar a una corriente

eléctrica.

La funcion del tabique poroso es doble. Por una parte impide la mezcla de ambas
disoluciones, evitando asi que la transferencia de electrones tenga lugar de
manera directa. Por otra parte mantiene la neutralidad eléctrica. La oxidacion del
electrodo de Zn produce un aumento de la concentracién de iones Zn*?, con el
cual la disolucién de la izquierda queda cargada positivamente y se crea un campo
eléctrico, el sentido del mismo va de la disolucién a la lamina de Zn, frenando la
tendencia a que pasen nuevos iones Zn*? a la disolucién. Por el contrario, en el
electrodo de Cu ocurre lo contrario, ya que al disminuir la concentracién de iones
Cu*? la disolucién queda cargada negativamente y se crea un campo eléctrico, de
sentido de la lamina de Cu a la disolucién, lo cual se opone a que nuevos iones
Cu*? se depositen sobre la lamina de Cu. Los efectos anteriores se anulan si el

anion de las sales (en este caso el sulfato) puede circular a través del tabique
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poroso desde la disolucion de Cu*? a la disolucién de Zn*?, de forma que ambas

permanezcan eléctricamente neutras.

En el dispositivo de la fig. 2 las dos disoluciones estan unidas por un puente
salino, que contiene una disolucion de un electrolito muy conductor, como por
ejemplo, KCIl o NaNOg3. En este caso son los iones de la sal del puente salino los
gue preservan la neutralidad eléctrica de ambas disoluciones. El cation de la sal
se dirige hacia la disolucién de iones Cu*? y el anién hacia la disolucién de iones

Zn*?, tal como se ve en la fig. 3.

Los dispositivos anteriores, que permiten la
conversion de energia quimica en energia
eléctrica, reciben el nombre de pilas o celdas
galvanicas. La explicada en este apartado es la
pila Daniell.

El electrodo donde tiene lugar a semirreaccion

de oxidacion recibe el nombre de anodo (del

griego anodos, camino ascendente) y se le | Figura 2:Pila Daniell con puente

salino

asigna polaridad negativa. El electrodo donde

tiene lugar a semirreaccion de reduccion se denomina catodo (del griego
kathodos, camino descendente) y se le asigna polaridad positiva. La polaridad de
los electrodos se determina experimentalmente mediante un galvanémetro, que
indica la direccion de flujo de los electrones. En una pila los electrones circulan del
anodo al céatodo (o del polo negativo al polo positivo) a través del hilo conductor

del circuito externo.

Dicho flujo de electrones tiene lugar debido a que entre los electrodos de la pila se

establece una diferencia de potencial eléctrico.

Se denomina fuerza electromotriz (f.e.m.) de la pila al valor médximo de esta
diferencia de potencial cuando la intensidad de corriente es cero; se simboliza por
Epila-

Hay dos métodos para determinar el valor maximo de Eja:
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1. Utilizar un voltimetro de transistores. Este instrumento es un dispositivo
gque mide diferencias de potencial tomando una cantidad muy pequefa de

corriente.

2. Utilizar un dispositivo potenciométrico.

6.- Representacion de pilas.

A efectos practicos, en lugar de dibujar un diagrama completo de una pila es
conveniente utilizar una notacién simplificada, para especificar los procesos que

tienen lugar en dicha pila. Por ejemplo, la pila Daniell se representa por:
Zng) | Zn"aq) || CU™(aq) | CU)  Eo = +1,10V
Analicemos esta notacion:

1) Las lineas verticales simples indican una separacion de fases. La doble linea

vertical representa un tabique poroso o un puente salino.

2) El electrodo de la izquierda es el anodo y por lo tanto la semirreaccion asociada
con él se escribe como una oxidacion. El electrodo de la derecha es el catodo y la
semirreaccion asociada con él se escribe como una reduccién. En nuestro

ejemplo:
Zne) —Zn g + 2€
Cu?ag +2e” — Cu
La reaccion de la pila se obtiene como suma de las anteriores:
ZN) + CU™ (g — Zn"(ag) + Cuy

3) A la f.e.m. medida se le asigna el signo correspondiente a la polaridad real del
electrodo situado a la derecha. El flujo de electrones a través del circuito externo

va de izquierda a la derecha, por lo tanto, el electrodo de cobre es el positivo.

4) Si las concentraciones de Zn*? y de Cu*? corresponden a los estados normales
(1M) se pone un superindice a la E yja, asi E%;a. La polaridad del electrodo de Cu
es (+) y por lo tanto la f.e.m. es +1,10V
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) <
Zng) | Zn+2(aQ) | CquZ(aq) | Cugs) E° =+1,10V

5) Si la f.e.m. de la pila es positiva significa que la reaccion tiene lugar
espontaneamente tal como esta escrita. Veremos que este criterio de signos esta
intimamente relacionado con el criterio termodinAmico de espontaneidad. En

nuestro ejemplo, E° es positivo, luego la reaccidn espontanea es:
2 2
Zn() + CU™ (ag) = Zn""(aq) + Cl(y

La notacion

(+) (-)
Cu | Cu™%ag || Zn"?ag | Zns  E°=-1,10V

corresponde a la reaccion
+2 +2
Cu) + Zn"™ (@aq) = ZN() + CU™ (ag)
gue no es espontanea.

El signo menos (-) de la f.e.m. indica que el flujo de electrones tiene lugar de
forma espontanea de derecha a izquierda, es decir, del Zn al Cu contrariamente a

como esta escrita la reaccién anterior.

34.- Se dispone de una celda galvanica en la que la reaccion anodica es: Zn —
Zn*? + 2e’. ¢ Cuéntos Faradays se obtendran si se consume 1 g de cinc en dicha

reacciéon? P. at Zn = 65,37 g/mol

La semireaccion indica que se generan dos moles de electrones (2 Faradays) por

cada mol de Zn consumido.

lg
1gZn = — = 10,0153 [
gan 65,37 g/mol motes

Si un mol de Zn produce 2 Faradays, 0,0153 moles produciran:

1mol Zn — 2 Faradays
0,0153 moles — X
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2 Faradays

(0,0153 moles) x ( ) = 0,0306 Faradays

1 mol Zn

35.- En una celda galvanica tiene lugar la siguiente reaccion catodica: Clyg) + 2 €
— 2CI" . Si en esta reaccion se consume 1 g de cloro, ¢cuantos Faradays entraran
en la celda? P. at Cl = 35,453 g/mol

Una molécula de Cloro gas esta constituida por dos &tomos, luego, 1 mol de Cl,
pesa: 35,453 x 2 = 70,906 g/mol

lg
70,906 g/mol

(1gcCl) = = 0,0141 moles Cl,

2 Faradays

(0,0141 moles Cl,) x ( ) = 0,0282 Faradays

mol Cl,
36.- En una celda galvanica tiene lugar la reaccion:
Zn(s) + C|2(g) — Zn+2 +2CI

Si se consumen 1,50 g de Cinc, ¢cuanto tiempo podra esta celda entregar 0,10 A

al exterior? P.at. Zn = 65,37 g/mol

Solo se debe considerar una de las semirreacciones ya que la otra debe

transcurrir en la misma magnitud:

Zne — Zn*?+2¢€

1,50¢g
1,509 Zn = — g = 0,0229 moles Zn
65,37 =
mol
2 Faradays

(0,0229 moles Zn) x ( ) = 0,0458 Faradays

mol Zn
1 Faraday = 96500 Coulombs:

coulombs

(0,0458 Faradays) x <96500 Faraday

) = 4419,7 Coulombs

La corriente necesaria es 0,10 A, segun se postula en el texto del ejercicio, es
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decir, 0,10 Coulombs/seg

4419,7 Coulombs
0,10 Coulobs/seg

= 4,4 x 10* seg

37.- En un acumulador de plomo la reaccion anddica es:
Pb) + HSO, — PbSO4 + H' + 2e

Una bateria tipica tiene una capacidad de 100 Amper/hora, lo que significa que
tiene la capacidad quimica suficiente para entregar 100 amperios durante 1 hora
0, 1 amperio durante 100 horas. ¢ Cuantos gramos de plomo se consumiran en el

anodo en este proceso? P. At Pb: 207,19 g/mol.

Un Amperio durante 100 horas es igual a:

1 Coulomb 60 min 60 se
(—) x 100 horas x ——= x 229 = 3,6 x 10° Coulombs
seg hora min

3,6 x 10°Coulombs

Coulomb
Faraday

= 3,73 Faradays
96500

La reaccion nos dice que cada mol de plomo produce 2 Faradays, (Pbs — Pb*? +

2e ), luego:

3,73 Farad LmolPb _ 1 o6 moles de Ph
, ara aystFaradays_ ,86 moles de

1 mol de Pb pesa 207,19 g:

1,86 moles Pb x 207,19% = 385,37 g Pb

38.- En una pila de linterna puede decirse que la reaccién catddica es:
2MnOys) + Zn*? + 2e” — ZnMn,04

Si esta pila aporta una corriente de 4,6 mA. ¢Durante cuanto tiempo podra hacerlo

si partimos de 3,5 g de MnQO,?
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Mn:1x 54,938 = 54,938 g
Peso Formula Mn0,< 0: 2x 15,999 = 31,998 g
86,936 g/mol

3,5 g MnO,

2% — 0,04 M
86,04 g/mol 0,0403 moles MnO,

La semireaccion indica que dos moles consumidos de MnQO, transportan 2
Faradays, luego:

2 Faradays

0,043 moles MnO
motes fntiz X 2 Moles MnO,

= 0,043 Faradays

96500 Coulombs
0,043 Faradays x = 4149,5 Coulombs
Faraday

Con una corriente de 4,6 mA 6 0,0046 Coulombs/seg tendremos que la duracion

sera de:
4149,5 Coulombs = 902 5 10°
0,0046 Coulombs/seg ' x 5egs
En dias:
24 horas 60min 60 seg segs
; X X — = 86400 —
dia hora min dia

9,02 x 10°segs

864003’49
a

= 10,44 dias

39.- En la celda “Daniell”, la reaccion total es:
Zne + Cu™® — Cu + Zn**

Si en una se producen 865 Coulombs ¢Qué peso de cinc se disolvera en el
proceso? P. at Zn: 65,37 g/mol. R: 0,293 g

40.- Una bateria de plomo entrega 174,6 A durante 1,2 seg (condiciones tipicas

del arranque de un automévil). Dado que la reaccion andédica es:

Pb + HSO, — PbSO,4 + H + 2e, determine el peso de plomo necesario para

esta operacion. Suponga que hay seis células idénticas conectadas en serie.
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P. at Pb: 207,19. R: 1,379

41.- Una célula en la que tiene lugar la reaccion total: Zn) + 2MnO2 — ZnMn,O4s),
ha funcionado durante 9,63 horas entregando 1,86 pA. ¢ Cuantos gramos de MnO,

se habran consumido? R: 5,81 x 10° g.

7.- Potenciales de Oxidacion.

En una celda galvanica se toma una reaccion de oxido-reduccion y se la separa en
dos semirreacciones que tienen lugar en dos compartimientos de la celda

llamados “semi-celdas” o “semi-pilas”.

Ya hemos estudiado anteriormente, que una celda puede producir corriente
eléctrica. Supongamos ahora una celda en la que no se permite conexion externa
entre los electrodos (anodo y catodo). En este caso, continda la tendencia a salir
electrones por el catodo, pero éstos no encuentran salida. Lo Unico que existe es
una diferencia de potencial entre el &nodo y el catodo. Esta diferencia de voltaje o
de potencial se puede medir mediante un instrumento denominado

“Potencidmetro” sin consumir corriente de la celda.

Esta diferencia de potencial entre los electrodos de una celda depende de los
materiales presentes en cada compartimiento y de su concentracion. Como
referencia, se ha convenido considerar la semi-celda basada en la reaccion

H, — 2H" + 2e” como patrén y se

Interruptor

le asigna un valor cero, en otras

palabras, contribuye con cero

voltios al voltaje de la celda donde Hyig)

Compartimiento
catddico

intervenga. Obviamente, esto se

refiere a las condiciones R - | _

‘ omE\:u:txml_ntnlo ‘! RO By hidrogeno)

normales, es decir, 25 °C y ‘ F
i

Znfs) ~» Zn* {ac) + 2e 2H' (ac) + 2¢~ = H,{R)

actividad igual a la unidad, sin
embargo, para lo que nos g 3

interesa, basta con suponer que
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un gas a la presion atmosférica tiene actividad uno y que las especies disueltas

tienen actividad uno cuando la concentracion es 1 Molal.

La figura muestra una celda galvanica dispuesta para medir la diferencia de
potencial entre el anodo y el catodo de una celda, basada en la reaccion:
Zn(s) +2H" - H, @t Zn2+

La semi-reaccion Zne) + 2H" — Hyg + Zn* tiene lugar en el compartimiento de la
izquierda, donde hay una barra de Cinc sumergida en una disolucién que contiene
Zn*? y el anién NOs . La semi-reaccion 2H* + 2e” — Hy tiene lugar en el
compartimiento de la derecha, donde estd sumergido un electrodo inerte, que
puede ser por ejemplo, de carbon o platino, en una disolucion que contiene H* y
NOs y en la que burbujea hidrogeno gas a 1 atm junto a la superficie del
electrodo. Si la presion del Hidrogeno es 1 atmésfera y la concentracion de los
deméas componentes es de la unidad, el potenciémetro leerd 0,76 V. Supondremos
gue estos 0,76 V se deben exclusivamente al electrodo de Cinc ya que el voltaje

del electrodo de hidrogeno ha sido definido como cero.

Los potenciales definidos con relacion al electrodo de hidrégeno reciben el nombre
de “Potenciales de Oxidacion” y se emplean como medida cuantitativa de la
tendencia de una semi-reaccibn a entregar electrones, en otras palabras, la

espontaneidad de la reaccion.

A continuacion se presenta una tabla donde se han tabulado algunas semi-
reacciones corrientes con sus potenciales de oxidacién. Los valores numeéricos
corresponden a los estados normales de las especies que intervienen en la

reaccion.

Es importante resaltar que cuando las especies estan en su estado normal, el
potencial de oxidacién suele indicarse como E°. Los problemas siguientes
muestran la utilidad de E°, que indica la tendencia que muestra una reaccién, pero
también pueden combinarse los E° de dos semi-reacciones, produciendo una
celda galvanica con un potencial determinado por estos E° lo cual podra

indicarnos si la reaccién total tiene lugar espontaneamente. Si E° total es positivo,
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la reaccion total serd espontanea, es decir, transcurre sin necesidad de introducir

un potencial exterior para obligar que proceda la reaccidén en sentido contrario a

su tendencia.

Electrodo de Oxidacion

Reaccion de Oxidacion

E° (Voltios)

Li|Lit Li ==Li"+1e + 3,045
KK K=K"+1e +2,925
Na|Na* Na ==Na'+ 1le’ +2,715
Mg | Mg*™ Mg ==Mg™ + 2e + 2,370
Al | AI™® Al == A" + 3¢’ + 1,660
Zn|zn*? Zn == Zn* + 2e” +0,763
Fe|Fe™ Fe == Fe' +2e + 0,44
cd|cd™ Cd == Cd*™ +2e + 0,403
Co|Co™ Co ==Co™+2¢ +0,277
Ni | Ni*? Ni == Ni** + 2¢” + 0,250
Ag, Agl | I Ag+ I ==Agl+ e +0,152
sn | sn* Sn ==Sn* + 2¢’ +0,140
Pb |Pb*? Pb == Pb* + 2¢ +0,126
Pt, H, |H* H, ==H"+ le’ 0,000
sn*? | sn* Sn** ==sn™ + 2¢’ - 0,150
Ag, AgCl | CI Ag +CI" == AgCl + 1’ - 0,223
Hg, H92C|2 Hg +ClI =1 H92C|2 + le - 0,268
Cu | cu™ Cu ==Cu*™ +2¢ - 0,337
L | 21 =21, + 2e - 0,536
AsO,” |AsO, 2H,0 + HASO, == H3AsO, + 2H" +2¢” - 0,560
Pt |H,0,, H Hy0, == Oy + 2H" + 2¢° - 0,680
Pt | Fe™ Fe™ Fe =Fe"™ + 1e -0,771
Hg |Hg,™ 2 Hg == Hg,™" + 2e’ - 0,789
Ag |Ag* Ag ==Ag’ + 1€ - 0,799
Pt | Hg,”, Hg*? Hg == Hg™ + 2e” - 0,920
NO | NOg 2 H,0 + NO == NOj + 4H" +3¢” -0,960
Ag | CI', AuCl, 4CI" + Ag(s) == AuCl, + 3e’ - 1,000
Br, |Br 2Br = Br, + 2¢” - 1,070
I, | 105 6H,0 + 1, == 2105 + 12 H + 10e” - 1,200
Pt |H,0, H' 2 HyO == Oy + 4H" + € -1,230
Cr,0; |cr® 7H,0+2Cr*==Cr,0, + 14 H" + 6’ - 1,330
Cl, |cr 2 CI" == Clyg, + 2€ - 1,360
Mn*? |MnO, 4 H,0 + Mn™ =MnO, + 8 H" + 5¢ -1,510

Tabla 1: Potenciales de Oxidacion a 25 °C

42.- Si el E® de Hyq — 2H" + 2€” es cero ¢ Cuél serd el E° de 2H" +2e” — Hy)?

E® es cero en ambos sentidos.
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Si decimos que una semi-reaccion tiene tendencia nula a proceder de izquierda a

derecha, también tendra la misma tendencia en el sentido contrario.

43.- Si el E° de Zng — Zn™ + 2e es 0,76 V ;cudl sera el E° de

2e +Zn*? - Zn(y?

El Zn muestra tendencia a aportar electrones respecto a un patrén dado, por lo
gue es logico suponer que la reaccion contraria muestra poca tendencia frente al

+2

mismo patron, esto es, la especie formada por la reaccion Zng — Zn* + 2e

muestra menor tendencia que H* a aceptar electrones:
Zng — Zn?+2e° E°=+0,76V
Hag — 2H" + 2¢’ E°= 0,00V
2e + 2H" — Hy E°= 0,00V
Zn**+2e —Zns E°= -0,76V

44.- Siel E° de Sn*? — + Sn™ + 2e  es — 0,15 V ¢;cudl es el E® de la reacciéon Sn**

+2e — Sn*??

R:+0,15V

45 Si el E° de Mn*? + 4H,0 — MnO, + 8e + 5e” es — 1,5 V ¢cudl sera el E° del

MnO," cuando actia como agente oxidante?
R:+15V

46.- El E° de Cr,0; al pasar a Cr*® en medio acido es +1,33 V (ver Tabla 1:
Potenciales de Oxidacién). ¢Cuél sera el E° del Cr® al actuar como agente
reductor y pasar a Cr,O; en disolucion &cida? Escriba la semi-reaccion
correspondiente.

R: 2Cr*® + 7H,0 — Cr,O; + 6e”
E°=-1,33V

En la mayoria de las tablas de Potenciales de oxidacion, la mayoria de las semi-

reacciones estan escritas de manera que los electrones aparecen a la derecha de
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la ecuacidon. Esto significa que los valores mostrados son validos cuando las
especies de la izquierda de la ecuacion, actian como agentes reductores. Si nos
interesa la reaccién inversa donde los agentes de la derecha de la reaccion actian
como agente oxidante, entonces debemos invertir la flecha y cambiar el signo de
EC.

Para deducir el E® de una reaccién completa, debemos sumar los E° de ambas
semi-reacciones, escritas de forma que se opongan entre si, es decir, que en una
semi-reaccion deben aparecer los electrones a la derecha y en la otra, a la
izquierda, de modo que al sumarlas entre si, se eliminen los electrones en ambos
lados de la reaccidn final. Al proceder de esta manera, no nos preocuparemos por
la diferencia que pueda existir entre el niumero de electrones que pueda haber de
un lado y del otro ya que E° es una propiedad relacionada con el nimero de

electrones.

47.- ¢ Cuél es el E° de la reaccion Zn) + 2H" — Zn*? +Hyg)?

Para solucionar este problema, descomponemos la reaccién original en las semi-
reacciones correspondientes y ubicamos los potenciales de oxidacion en la
Tabla 1:

Zne — Zn*? +2¢° E°=+0,763V
2H" +2e” — Hyq) E°= 0,000V
Zne + 2H" — Zn*? + Hy E°=+0,763V

48.- ;Cuél es el E° de la reaccion Hag) + Zn*? — Zn(g) +2H" ?

Has) — 2H" + 2€° E®= 0,000V
Zn** +2e" — Zn(y E°=-0,763V
Hag + Zn"? —2H" + Zng E°=-0,763 V

49.- ¢ Cuél es el E° de la reaccion Zn) + Clyg — Zn** + 2Cl ?
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Zne — Zn*% + 2¢ E®=+0,763V
Clyq + 26" — 2CI E°=+1,360V

Zn + Clyg — Zn*? + 2CI E°=+2,123V

Observe que la semi-reaccién del Cloro es inversa de la que aparece en la tabla 1,

por lo que se ha invertido el valor de E° indicado en la tabla.

50.- ¢ Cual sera la E° en condiciones normales de la oxidacién del I con H3AsO, a

I, y HAsO, en medio acido? Indique si la reaccidon ocurre espontaneamente.

20— |, + 2 E°= -0,536 V
2e” + 2H" + H3AsO4 — HAsO, + 2H,0 E°=+0,560V
HsAsO, + 2I' + 2H" — HAsO, + 2H,0 E°=+0,030 V

Como la E° de la reaccion total es positiva, la reaccion procedera
espontaneamente de izquierda a derecha.

51.- ¢ Cudl es el E° de la reaccion Fe) + Sn™ — Fe*? + Sn*??
R: +0,59 V

52.- ;Cudl es el E° de la reaccién 3Fe*? + NO3 + 4H* — 3Fe* + NO + 2H,0?
R: +0,19V

53.- ¢, Cudl sera el E° de la oxidacién de I" a I, por NO3 dando NO en medio acido?
R: +0,42V

54.- Escribir e igualar la ecuacién de oxidacion del Br  a Br, por 103" que pasa a |,
en medio acido. Calcule el E® e indicar si la reaccién procede espontaneamente.

R: 10Br™ +2103 + 12H" — 5Br; + |, + 6H-0;
E°=+0,13V;
Lareaccion sera Espontanea

55.- ¢ Cual es el E° de oxidacion de Cr* con O, a H,O y Cr,O;~ en medio acido?

¢ Tendra lugar la reaccion? R:E%=-0,10V

Lareaccidon no es espontanea.
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56.- Si pudiese construirse una celda galvanica en la que la reaccion total
consistiera en la oxidacion del Al a Al*® con O,, dando H,O ¢qué diferencia

podria esperarse en condiciones normales?
R: 2,89V

57.- Escribir e igualar la ecuacion de la oxidacién del I, con AuCl, en medio acido,

dando 103" y Aus) y deducir a partir del E° si tendré lugar la reaccion?

R: 5AuCl,; + 9H,0 + % l, — 5Au(s) + 20CI™ + 3105 + 18H"
E°=-0,20 V. Lareaccién no tendra lugar.

8.- La Ecuacion de Nernst

Los potenciales de oxidacién tabulados en la tabla 1 son aplicables solamente en
condiciones normales, lo que generalmente significa presion de 1 atmdésfera y
concentracion 1 molal. Sin embargo, la ecuaciéon de Nernst nos permite calcular,
de manera sencilla, la diferencia de potencial de una semi-reaccion o de una

reaccion completa, en funcién de la concentracion.

La ecuacion lleva el nombre en honor a quien la formuld, el fisico-quimico aleman

Walther Hermann Nernst.

Como es de esperar, al aumentar la concentracién de un reactivo o al disminuir la
de los productos a la derecha de la reaccion, la misma muestra tendencia a

desplazarse en el sentido que contrarreste esta modificacion.

Puesto que la diferencia de potencial muestra la tendencia de una reaccién a
desplazarse hacia la derecha, toda influencia que altere dicha tendencia también

alterara el potencial. Por ejemplo, sea la semi-reaccion:
Hz(g) — 2H" + 2e”

Aqui observamos cierta tendencia a desplazarse hacia la derecha, que
consideramos cero. Si aumentamos la presion de Hyg 0 disminuimos la

concentracion de H*, aumentamos la tendencia de ir a la derecha, es decir, la
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diferencia de potencial se hace mayor de cero. De la misma forma, al disminuir la
presién de Hpg por debajo de 1 atm o al aumentar la concentracion de H,
disminuira el potencial, es decir, se hara negativo. Si representamos por E° la
diferencia de potencial de la reaccion cuando todas las especies estan en estado
normal y por E la diferencia de potencial en cualquier otra condicidon, podemos

relacionar ambos valores mediante la ecuacion de Nernst:
E=E°-RT/nF.In (Q)
Donde E° = Potencial en condiciones normales.
R = Constante Universal de los gases.
T = Temperatura absoluta en °K
n = numero de moles
F = constante de Faraday (= 96500 Coul/mol)
Q = cociente de reaccion.
Esta ecuacion expresada en una forma desarrollada adquiere la forma:

0,0592 | concentracion de las especies de la derecha
— 0

E =E° g — : —
n concentracion de las especies de la izquierda

Para la reaccion: Hyg — 2H" + 2e’, podemos escribir:

00592 [H*]?
2 [Ha ()]

Note que H" se eleva al cuadrado pues su coeficiente en la ecuacion es 2; H,

E =E°

queda igual pues su coeficiente es 1; en el numerador aparece [H*]? porque esta
especie esta ubicada a la derecha en la semi-reaccién; [H,] esta en el
denominador porque aparece a la izquierda en la ecuacion. Los dos electrones
gue aparecen en la semi-reaccién no intervienen en el logaritmo, sino que dividen
0,0592 por n=2.

¢ Cémo se expresan [H*] y [Hz(g)]? En el caso de los gases, se expresa como

presion, por lo que en lugar de [Hz(g)] podemos escribir pH,. Para las especies en
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disolucién se emplea la molalidad. En disoluciones diluidas la molalidad es casi
igual a la molaridad, pero para ser precisos, se hablara siempre de molalidad. Por
lo tanto, para [H*] escribimos mH*. Por lo que la ecuacién de Nernst para el

electrodo de hidrégeno es:

58.- ¢, Cudl sera el valor de E° para el electrodo de hidrégeno cuando H* es 1 molal

y la presion de H; es 1 atm?

Para: Hyg — 2H" + 2e"; E°=0,000

0,0592 m2 .+ (1)
— x log =0-0,0296 xlogT =0

E=E°
2 PH,

59.- ¢Cual sera el potencial del electrodo de hidrégeno cuando la presion de

hidrégeno aumenta a 100 atm y la concentracién H* permanece 1 molal?

Hag — 2H" + 2e"; E° = 0,000

0,0592 m2H,

0
E > x log oH

00592 1
2 *'%700

_EO

= (—0,0296)x(log1072%) =

(—=0,0296) x (—2) = +0,0592V

El resultado no es de extrafiar, pues al aumentar la presion del Hidrogeno gaseoso
ubicado en los reactivos, debe provocarse un desplazamiento de la reaccion hacia

la derecha.

60.- ¢ Cual sera el potencial del electrodo de hidrogeno al disminuir la molalidad de

H* a 10 molal, suponiendo que la presién de hidrégeno se mantiene en 1 atm?

Haq — 2H" + 2e"; E° = 0,000
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(1072)2 4
0,000 — 0,0296 x log———— = —0,0296 xlog(10™*) = +0,118V

61.- ¢Cual sera el E° de la semi-reaccion: Hyg — 2H" + 2e™, si pu,= 100 atmy

mH*t=1022? R: + 0,178 V

62.- Dado que E® =- 1,36 V para: 2Cl — Clyg + 2e” ¢ Cuél ser4 el valor de E si
ClI' =102 m y Clyg = 100 atms? R:-154V

63.- ¢ Que valor puede esperarse para el E de Pb) — Pb*? + 2e” en disolucién de
Pb*? 0,015 m? sabiendo que E°= + 0,13 V

Pbe — Pb™ +2e; E°=+0,13V

, 00592
E =EY— 3 xlogmp,+2 = +0,13 — 0,0296 x 10g(0,015) = 40,18

Para resolver este problema debemos recordar que la
concentracion los sdlidos, en su estado normal, permanece
inalterable en todo momento (ver “Equilibrio Quimico”, La
Salle TH, pag. 21. “Equilibrio en Sistemas Heterogéneos”).

Puesto que la actividad del Plomo metalico de los reactivos es

la unidad, no interviene en la Ecuacion de Nernst.

64.- Calcular el E para la semi-reaccion:
2H,0 + HAsO, — H3AsO, + 2H" +2e"; E°=-0,56V

La concentracion del HAsO, es 0,10 m; HzAsO4 = 0,050 m; H* = 10° m.

2H,0 + HAsO, — H3AsO, + 2H" +2e; E°=-0,56 V

_ 00592 (M, 450, ) x(myg+)?

E=E°
2 (mHASOZ)

(0,050)x(107%)?
(0,10)

E = (-0,56) — (0,0296) x log < ) =-020V
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En este problema deben observarse varios detalles.

e La concentracion del H,0 es invariable, por lo
que no interviene en los calculos.

e Cuando se tienen varias especies en un mismo
miembro de la reaccion, sus concentraciones
elevadas a sus respectivos coeficientes, se
multiplican para formar el término del
logaritmo.

65.- Dado que el E°=- 1,00 V para la reaccion:

ACI + AU(S) — AuCl, + 3e”

¢, Cual sera el E de esta semireaccion si la concentracion de CI" es 0,10 m y la
concentracion de AuCl, es 0,20 m? R:E=-1,06V

66.- Dado que E° = - 0,96 V para 2H,0 + NO — NO3z + 4H" + 3e” ¢, Cuél serd el E

de esta reaccion si la presion de NO() es 0,01 atm y la concentracion de NO3™ es

0,50 m y la concentracién de H* es 2 x 102 m?

R:E=-0,86V

67.- ¢ Cudl sera el E de la reaccion Pb) + 2H" — Pb*? + Hyg cuando H* = 0,010

m; Pb**=0,10 my py, = 10° atm ?

Obtenemos el E° para la semireaccién del Plomo de la Tabla 1 (pag. 36)

Pbe — Pb™ + 2¢° E°=+0,13V
2H" + 26" — Hygy E°= 0,00V
Pb + 2H" — Pb™ + Hy E°=+0,13V

_0,0592 (m Pb*?) x (py,)

E = E©
2 5T (mHY)?

(0,10)x(107°)
(0,010)2

(+0,13) — (0,0296) x log =022V

Prof. Leopoldo Simoza L.
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68.- ¢ Cuél sera el E de la reaccion: 2 Al + 3 Iys) — 2 AI”® + 6 | ; cuando Al =

0,20 my I =0,010 m?

Al — Al + 3¢ E°=+1,66V
lL+2e -2 E°=+054V
2Alg+31, > 2AIP+61 E°=+220V

Recuerde que el E° de la reaccioén total es la suma de los E°de
las semirreacciones, con el signo de acuerdo al sentido conque
procede la reaccion. En este caso, para igualar la ecuacion
total debe multiplicarse por 2 la primera semireaccion y por 3
la segunda antes de sumarlas. Para deducir n de la reaccion
total puede observarse que se han transferido 6 electrones
totales, luego, n = 6

0,0592
E=E°— e X log(my;+3)%x (m;-)®

Note que solo existen especies solidas entre los reactivos
razon por la cual el término del logaritmo carece de

denominador

E = 2,20 — 0,00987 x10g(0,10)?x(0,010)¢ = +2,34V

69.- Calcular el E de la reaccion 2 Hyg) + Ozg) — 2 H20; cuando py, = 5,0 atm y

Po, = 2,5 atmy my+ = 0,60 m

Hag — 2H" + 2¢” E°= 0,00
Oyq+4H" +4e — 2H,0 E°= +123V
2 Hyg) + Oz) — 2 H20 E°= +1,23V

42

Prof. Leopoldo Simoza L.




0,0592 l 1
(sz) x(poz)

£ =+123- 222
T 4 95 25)

E=E°

;donden =4

= +1,26V

70.- Calcular el E° de la reaccion:

2 H™+ 21 + H3AsO, — |, + HASO, + 2 H,0
¢ Tendra lugar en condiciones normales? ¢Qué sucedera si H" se modifica de 1 a
10° m?

R: E®=+0,02 V.
La Reaccidén procede espontaneamente de izquierda a derecha.
SiH*=10%m, E°=- 0,16 V. La reaccion procede de derecha a izquierda.

71.- Sabiendo que E° = 0,00 V para Hyg — 2 H® + 2e " ; ¢cuél sera el E para el
agua pura ? La concentracién de H* pura neutra es 1x 107 m. Suponer
pu, = 1 atm. R:E=+0,414V

72.- Dado que E° = - 1,23 V para: 2 H,O — O, + 4 H" + 4 e ¢ Cudl ser& el E del

agua pura permaneciendo constante el resto?

R:-0,82V

43

Prof. Leopoldo Simoza L.




Bibliografia

.- http://es.wikipedia.org/wiki/Celda_galvanica.

.- Merriam-Webster Online Dictionary: "battery"

.- "battery" (def. 4b), Merriam-Webster Online Dictionary (2008).

.- Daniell Cell. John Wiley and Sons. 1999. pp. 49-51. ISBN 0780311930.

.- Requeijo, D. y Requeijo A. (2002). Quimica. Editorial Biosfera.
.- Irazabal A. y de Irazabal C. (S/A). Quimica. Ediciones CO-BO.

.- Mahan. Quimica. (1977). Fondo Educativo Interamericano.

.- M. J. Sienko. (1977). Problemas de Quimica. Editorial Reverté. México.

.- Ecuacion de Nernst | La Guia de Quimica.
http://quimica.laguia2000.com/ecuaciones-quimicas/ecuacion-de-
nernst#ixzz30vI2J9cH

Prof. Leopoldo Simoza L.

44



http://es.wikipedia.org/wiki/Celda_galvanica
http://www.merriam-webster.com/dictionary/battery
http://www.merriam-webster.com/dictionary/battery
http://es.wikipedia.org/wiki/ISBN
http://es.wikipedia.org/wiki/Especial:FuentesDeLibros/0780311930
http://quimica.laguia2000.com/ecuaciones-quimicas/ecuacion-de-nernst#ixzz3OvI2J9cH
http://quimica.laguia2000.com/ecuaciones-quimicas/ecuacion-de-nernst#ixzz3OvI2J9cH
http://quimica.laguia2000.com/ecuaciones-quimicas/ecuacion-de-nernst#ixzz3OvI2J9cH

