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Reactividad rédox
® Objetivos basicos:
= 1) ajustar reacciones rédox tanto en medio acido como bdsico

= 2) conocer el funcionamiento de una pila y saber representarla

= 3) predecir espontaneidad de una reaccion rédox y calcular AG° y K

— manejar con fluidez los potenciales rédox

— completar reacciones rédox
= 4) calcular potenciales en condiciones no estandar (ecuaciéon de Nernst)
= 5) analizar la estabilidad relativa de los EO’s en medio acido y basico

= 6) conocer el funcionamiento de una celda electrolitica




1.- Reaccion rédox. Definicion 1. Revision de conceptos
® reaccion quimica en que una sustancia se oxida y otra se reduce
® Experimento: reaccion del cinc con CuSO,(ac)

a) Una barra de cinc va a introducirse en la disolucion de
sulfato de cobre(Il) [el color azul de la disolucion se debe
al ion Cu?*(ac)].

b) Al sumergir la barra de cinc durante varias horas en
CuSO,(ac), desaparece el color azul y se deposita cobre
metdlico sobre la barra de cinc.

¢) La barra de cinc estd desgastada, demostrando que el
metal cinc ha participado en la reaccion quimica
(depdsito de cobre metdlico en vidrio reloj).

d) Vista microscopica de la reaccion: los dtomos de cinc

(esferas grises) ceden electrones a la superficie metdlica y
se incorporan a la disolucion en forma de iones Zn’*.
Mientras que los iones Cu?* aceptan electrones de la
superficie metdlica y se depositan en forma de dtomos de
| cobre (esferas rojizas).

(adaptada de: R. H. Petrucci, F. G. Herring, J. D. Madura, C. Bissonnette, Quimica General, 10* ed, Pearson, 2011) 5

1.- Reaccion rédox. Definicion 1. Revisién de conceptos

* Experimento: reaccion del cinc con CuSO,(ac)

— 1) macro: el cinc reacciona con el sulfato de cobre

observable macro — se deposita un solido marron, desaparece el color azul de la
disolucion y la barra de cinc estd “atacada”

— 2) submicro: para comprender lo que ocurre en esta reaccion se analiza a nivel submicro
el cinc metal en forma de ion cinc desplazard a un ion cobre de su sal; el ion cobre de
la disolucion se deposita en forma de dtomo de cobre

— 3) simbdlico:
la reaccion se puede representar mediante las ecuaciones ionica y quimica:
Zn(s) + Cu?*(ac) — Zn**(ac) + Cu(s) ecuacion ionica

Zn(s) + CuSO,(ac) — ZnSO,(ac) + Cu(s) ecuacion quimica

@




1.- Reaccion rédox. Definicion 1. Revision de conceptos
® reaccion quimica donde una sustancia se oxida y otra se reduce
0x; red, red, 0x,
Cu?*(ac) + Zn(s) Cu(s) + Zn**(ac)

reduccion

oxidacion I

semirreaccion de reduccion: Cu?*(ac) + 2 e~ — Cu(s) | ii ambas semirreacciones
ocurren simultineamente!!

semirreaccion de oxidacion:  Zn(s) — Zn**(ac) + 2 e~

= reduccion: ganancia de electrones = rédox proviene de
= oxidacion: pérdida de electrones reduccién—oxidacién
= Par rédox: Cu**/Cu Par rédox: Zn*/Zn

= es una reaccion espontanea AG <0
= exotérmica AH <0, (AS ~0)
* la energia quimica se transforma en calor

® no se detecta la transferencia de electrones ;se podria aprovechar la energia quimica?

1.- Reaccion rédox. Estado de oxidacion 1. Revisién de conceptos

*® Diferenciar — valencia, EO y carga formal: Ejemplos

Table 1. Simple Definitions of Common Terms

Term Definition
Valence Number of elecirons that an atom uses .o
in bonding. H-O-H

Oxidation number The charge remaining on an atom
when all ligands are removed
heterolytically in their closed form, with oo oo
the electrons being transferred to the H,0: + H* — H,0*
more elecironegative partner;
homonuclear bonds do not contribute

to the oxidation number. oo
1010 T+
Formal charge The charge remaining on an atom H— H
when o|ﬁi nds are removed 100 to 120°
homolyﬁco?l‘;'. H variable

[adaptada de: G. Parkin, J. Chem. Educ. 2006, 5, p. 791]
1) H,0 — valencia(O) =2 ; EOO)=-2; CFO)=0
= 2) H;0* — valencia(O) =4 ; EOO)=-2; CFO)=+1
= 3) NH; — valencia(N) =3 ; EON)=-3; CF(N)=0
*4)NH,* — valencia(N) =5 ; EON)=-3; CF(N)=+1

= 5) CH,Cl, — valencia(C) =4 ; EOC)=0; CFI(C)=0 8




2.- Ajuste de reacciones rédox 1. Revision de conceptos
® 1. Medio acido

= Ejercicio 1: En el manual de laboratorio de Quimica Inorgdnica I se describe la
preparacion de los oxidos de nitrogeno NO y NO,. Ajusta la siguiente reaccion rédox
correspondiente a la obtencion del NO, en medio dcido:

» HNO;(conc) + Cu(s) = NO,(g) + Cu**(ac) + H,O(1)

* Procedimiento:
—1.- Escribir por separado la semirreaccion de oxidacion y la de reduccién
—2.- Balance de masas:
» 1) en cada semirreaccion ajustar los atomos de la especie que se oxida/reduce
» 2) ajustar los atomos de oxigeno
» 3) ajustar los atomos de hidrégeno
—3.- Balance de cargas:

» ajuste de cargas de cada semirreaccion utilizando electrones

—4.- Multiplicar cada semirreaccion por el n° adecuado, para que el n° de
electrones sea el mismo en ambas semirreacciones

» después sumarlas eliminando las especies repetidas

9
2.- Ajuste de reacciones rédox 1. Revision de conceptos
® 1. Medio acido
medio 4cido anadir a se genera en
(utilizar en el ajuste H*/ H,0) reactivos productos
necesito H H* -
necesito eliminar H -- H*
necesito O H,0 2 H*
necesito eliminar O 2 H* H,0

= Ejercicio 1: Ajustar
—  HNOj;(conc) + Cu(s) = NO,(g) + Cu**(ac) + H,O(1)
semirreaccion de oxidacion: semirreaccion de reduccion:

b.c. Cu— Cu**+2e i) NO; + ... ... - NO, + ... ..

b.c. iii) NO;~ +2H*+e~ — NO,+H,0
2x[NO; +2H* + ee— NO, + H,0]

10




2.- Ajuste de reacciones rédox
® 1. Medio acido

1. Revision de conceptos

— HNOj4(conc) + Cu(s) — NO,(g) + Cu**(ac) + H,O(1)

Cu — Cu?* +2e¢
2NO; +4H* +2e — 2NO, +2H,0

Cu(s) + 2 NO;(ac) + 4 H*(ac) — Cu?**(ac) + 2 NO,(ac) + 2 H,O(l) ecuacion ionica

Cu(s) + 4 HNOj;(conc) — Cu(NO;),(ac) + 2 NO,(ac) + 2 H,O(1)

= Ejercicio 2: Ajustar en medio dcido

— VO*(ac) + MnO,(ac) + H,0(l)) = VO,*(ac) + Mn**(ac) + H*(ac)

semirreaccion de oxidacion:

VO* +..— VO,* +..

b.c. VO* + H,O0 — VO,*+2H* + ¢
5x [VO* + H,0 — VO,*+2 H* + ¢7]

5VO*+5H,0 — 5VO,*+ 10 H* +5 ¢~

ecuacion quimica

semirreaccion de reduccion:

VO*+H,0 +.. = VO,*+2H* + ... ii) MnO,~ +8H*+ ... = Mn* +4H,0 +....

b.c. iii) MnO,~+ 8 H*+5 ¢~ — Mn* +4 H,0

= sumar ambas semirreacciones y eliminar repeticiones

11

2.- Ajuste de reacciones rédox

® 2. Medio basico

1. Revision de conceptos

medio basico

se requiere en

S€ genera en

(utilizar en el ajuste H,O / OH") reactivos productos
si ... necesito afiadir H H,0 OH~
si ... necesito eliminar H OH~ H,0
si ... necesito afadir O 2 OH™ H,0
si ... necesito eliminar O H,0 2 0H-

¢ Ejercicio 3: Ajusta la siguiente reaccion rédox en medio bdsico

= S,0,2 (ac) + 0,(g) — SO,*(ac) + H,O(l) ; oxidacion de ditionito y reduccion de oxigeno

* Solucion: procedimiento para ajustar las semirreacciones en medio bdsico

semirreaccion de oxidacion:

b.c. iii)S,0,+80H- — 280, +4H,0 +6e

12




2.- Ajuste de reacciones rédox 1. Revisién de conceptos
® 2. Medio basico

* Ejercicio 3: Ajusta la siguiente reaccion rédox en medio bdsico

= S,0,.2(ac) + 0,(g) — SO,*(ac) + H,0()

semirreaccion de reduccion:

i) 1720,+ ... - H,0

ii)) 120,+2H,0+ ... — H,0+ 20H-
b.c. iii)1/20,+H,0+2¢ — 2O0H-

S,0,7+80H- — 250, +4H,0 +6e
3x[1/20,+H,0 +2 ¢ — 2 OH]

S,0,%(ac) + 3/2 0,(g) + 2 OH~(ac) = 2 SO,*(ac) + H,0()

13

3.- Celda galvanica (pila electroquimica) 1. Revisién de conceptos
® 1.- Terminologia, elementos de la pila

= celda galvanica, voltaica o pila — celda electroquimica que produce electricidad

—resultado de una reaccion rédox espontanea
= semicelda — barra de un metal sumergido en una disolucién de sus propios iones
= electrodo — la barra o pieza de metal que se sumerge en la disolucion

= conexion de los electrodos — cable metalico

= puente salino — disolucion acuosa de una sal
inerte que conecta ambas semiceldas

Flow of Voltmeter

electrons

Salt brdge = electrodo activo — participa en proceso rédox

= electrodo inerte — no participa en el proceso
rédox

— sirve como superficie donde ocurren las
. Cu(s) semirreacciones rédox

' » Pp. €j. electrodos de Pt o de grafito
1.00 M Zn(NO3),(aq) 1.00 M Cu(NO3),(aq)

(adaptada de: R. H. Petrucci, W. S. Harwood, G. E.

Herring, General Chemistry, 8" ed, Prentice-Hall, 2002) 14




3.- Celda galvanica (pila electroquimica) 1. Revision de conceptos

¢ 2.- Funcionamiento de la pila
= en una pila galvanica la energia quimica se transforma en energia eléctrica

= se puede detectar la transferencia electronica (*)
= dnodo —> electrodo donde ocurre la oxidacion

= catodo —> electrodo donde ocurre reduccion

Voltmeter

Flow of

= flujo de electrones? — del dnodo al cdatodo  electrons Salt bridge

= ;funcion del puente salino?

= la pila se caracteriza por su f.e.m. (AE)

—d.d.p. entre los dos electrodos

— como la diferencia de potencial es la

fuerza impulsora para los electrones, Zn(s) ' Cu*(ac) +2e — Cu(s)
suele denominarse fuerza electromotriz de 1.00 M Zn(NO3),(aq) 1.00 M Cu(NO3),(aq)
la celda (f.e.m.)

(adaptada de: R. H. Petrucci, W. S. Harwood, G. E.
. ., Herring, General Chemistry, 8" ed, Prentice-Hall, 2002)
= f.e.m. — relacionada con AG de reaccion

(*) poner una bombilla 15

3.- Celda galvdnica (pila electroquimica) 1. Revisién de conceptos
¢ 3.- ;funcion del puente salino?
= extremos del puente salino cerrados con material poroso
— evita que fluya la disolucion
— pero... permite que emigren los iones

» para mantener electroneutralidad en cada semicelda

—no utilizar cable metalico para esta conexion

An electrochemical cell with a measured
potential of 1.10 V.

» no permite migracion de iones
(adaptada de: S. S. Zumdahl, S. A. Zumdahl,

Chemistry, 7% ed, Houghton Mifflin Co, 2007) . . N
Y £ - 4.- Significado de los signos (+) y (=) sobre los electrodos

= una celda galvanica es una fuente de
corriente y como tal tiene 2 polos

Flow of Voltmeter

electrons
Salt bridge

KNO,(aq) _|Cathode

— el de mayor potencial — polo positivo (+)

— el de menor potencial — polo negativo (-)

®* NOTA: cuba o celda electrolitica — celda
electroquimica que utiliza electricidad para
(s)  producir una reaccion rédox no espontianea

" (adaptada de: R. H. Petrucci, W. S. Harwood, G. E.

1.00M Za(NO3)>(ag) 1.00 M Cu(NO3)2aq)  Herring, General Chemistry, 8" ed, Prentice-Hall, 2002) 16




1. Revision de ...

3.- Celda galvanica (pila electroquimica): Diagrama de celda

® diagrama de celda — forma simbolica de describir los componentes de una celda

diagrama de celda

Flow of Voltmeter e
electrons
Salt bridge
Anode glCatce Zn(s) | Zn?**(ac) Il Cu?*(ac) | Cu(s)
anodo catodo

® dnodo: se escribe a la izquierda

® catodo: se escribe a la derecha

- . ® limite entre semiceldas se denota con el
1.00 M Zn(NO3),(aq) 1.00 M Cu(NO3),(aq) simbolo I

Zn (s) = Zn** (ac) + 2¢ Cu** (ac) + 2¢ = Cu (s) * normalmente es un puente salino

® limite entre dos fases se representa con el simbolo |

AEOcelda =E° Eoénodo AEocelda =1,103V

catodo

17

1. Revision de ...

3.- Pila electroquimica: realizacion de trabajo eléctrico
® Relacion entre la f.e.m. (AE) y AG

= celda voltaica/galvanica — produccion de electricidad debido a una reaccion
espontdnea

— convierte energia quimica en energia eléctrica
» cuando una reaccion espontanea procede hacia el equilibrio quimico
= AG — maximo trabajo (de no expansion), que puede generar una reaccion
quimica,a T y P ctes

= la pila galvanica realiza un trabajo eléctrico, w,.,

— consistente en el transporte de e~ debido a un proceso espontaneo
= trabajo realizado por el sistema, 0, , es negativo
*"AG=w

elec

— la energia libre de Gibbs se utiliza para transportar carga eléctrica

18




3.- Pila electroquimica: realizacion de trabajo eléctrico 1. Revision de ...
® Relacion entre la f.e.m. (AE) y AG
= trabajo realizado por el sistema es negativo —> w,, =—- n*F-AE

— AE —> trabajo realizado al transportar la unidad de carga eléctrica
» f.e.m. de la pila

— nF —> carga transportada (Q)
» n —> n° de moles de e~ transportados
» F—> carga en culombios de 1 mol de e~

» constante de Faraday —> T = 96.485 C/mol e~
"AG = 0y, ; AG =-nF-AE
AG =-nF-AE;  AG°=-n-F-AE°

Unidades: V-C =]
(carga del electron = 1,602-107”° C; N, =6,022-10% mol™)

3.- Pila electroquimica: Criterio de espontaneidad 1. Revisién de ...
°Si  AE,;,>0 (AG<0) AG =-nF-AE;  AG®=—n-F-AE°

= reaccion espontdnea tal como esta escrita

Cu?*(ac) + Zn(s) Cu(s) + Zn?>*(ac) AE°=+1,10 V
*Si  AE,,<0 (AG > 0)
Zn**(ac) + Cu(s) Zn(s) + Cu?*(ac) AE°=-1,10V

= reaccion no espontdnea tal como esta escrita
— hay que aportar trabajo eléctrico para que se produzca

— conectando las semiceldas a una bateria externa los electrones fluiran en
direccion opuesta (al caso de la pila)

» celdal/cuba electrolitica

*Si AE;, =0 — bateria descargada (AG = 0)
* ha perdido su capacidad para transportar electrones

= pila donde la reaccion esta en equilibrio

(*) AG = AG° + RTInQ; siAG=0—AG°=-RTInK 20




2. Potenciales rédox

1.- Medida de Potenciales estandar
= no podemos medir potenciales electrédicos
— s6lo podemos medir diferencias de potencial entre 2 electrodos

— es necesario tomar una referencia arbitraria

= electrodo de referencia (convenio internacional): /6— Pt wire
2H*(a=1)+2e —H,(g,1bar) E°=0,00V | —

o114 Glass tube to [ 2(8:1 ban)
= E°(H*/H,) = 0,00 V contain H,(g) —

* realizar medidas de AE° de diferentes
pilas (siempre referidas al electrodo
H*/H,)

— se determinan los valores de los
potenciales estandar E°

(adaptada de: R. H. Petrucci, W. S. Harwood, G. E.
Nota: 1 bar = 100 kPa Herring, General Chemistry, 8" ed, Prentice-Hall, 2002)

(*) a; = y; []] = y; = coeficiente de actividad de la especie i 21

1.- Medida de Potenciales estandar 2. Potenciales rédb"c

Cu2*(ac) + 2 e- — Cu(s) E°cu2tica =87

= si se conecta el electrodo de hidrégeno al terminal (=) del voltimetro
y el electrodo de cobre al terminal (+)

— lectura del voltimetro =+ 0,34 V

Pt(s) | H,(g, 1 bar) | H*(a = 1) Il Cu?*(1 M) | Cu(s) ; AE°® ;.= +034V

danodo catodo
Hzﬁ e E—

dnodo: H,(g) =2 H*(ac) + 2 e”

cdtodo: Cu?*(ac) + 2 e — Cu(s)

Salt tlaridge

H,(g) + Cu?**(ac) — 2 H*(ac) + Cu(s)

o _ o ) — o o
AE pila = E catodo — E 4anodo— E Cu?¥/Cu -E HY/H)

0,34 V = E°C|12+/Cll - 0 V

Eocu2+/cu =+ 0,34 V H+(aq) 'W77

(*) Cu?*(ac) mejor oxidante que H*(ac) 22




1.- Medida de Potenciales estandar 2. Potenciales rédox,

Zn**(ac) + 2 e~ — Zn(s) E°,247n =47
® si se conectan
= electrodo de cinc al terminal (-) del voltimetro
= electrodo de hidrogeno al terminal (+)
— lectura del voltimetro = + 0,76 V

Hye [—E—> Zn(s) | Zn**(ac) Il H*(ac) | Hy(g) | Pt(s)
anodo cdtodo

Salt bridge

2 H*(ac) + Zn(s) — H,(g) + Zn**(ac); AE°;,=0,76 V

pila

) — o o — o o .
AE pila = E catodo — E anodo = E HY/Hy ~ E Zn?*/Zn 5

\ = Zn(s) 0,76 =0 — E°7,24/7,

Zn* E°, 2+;,,=— 0,76 V

El valor de E° nos da informacion sobre la capacidad
oxidantelreductora de las especies del par rédox

(*) Zn**(ac) — peor oxidante que H*(ac) 23

2.- Potenciales estdndar. Serie electroquimica 2. Potenciales rédox.

® ordenacion de pares rédox segun valor del potencial rédox estandar (a 25°C, pH = 0)
BO

Reduction Half-Reaction (\%]

Stronger Fyg) + 2 —> 2F (aq) 2.87 Weaker

oxidizing H;Ox(aq) + 2H*@ag) + 2e=  —> 2H,0()) 1.78 reducing

agent MnO,(aq) + 8H*(ag) + 5e —> Mn?*(ag) + 4 H,O(l) 1.51 agent
Cly(g) + 2e” — 2Clag) 1.36
Cr,0.2(ag) + 14 H*(ag) + 6 e« —> 2Cr**(ag) + 7 HO() 1.33
Oa(g) + 4H*ag) + de — 2H,0() 1.23
Bry(l) + 2e — 2 Brag) 1.09
Ag*(aq) + e —> Agl(s) 0.80
Fe**(aq) + e~ —> Fe*(ag) 0.77
0a(g) + 2H*(ag) + 2e~ —> H;Ox(aq) 0.70
I(s) + 2e” —> 2I(agq) 0.54
0,(g) + 2H,0() + 4 e —> 4OH(ag) 0.40 (adaptada de: J.
Cu2+(aq) + 2e —> Culs) 0.34 ! McMurry, R.C. Fay,
Sn**(ag) + 2" —> Sn2*(aq) 0.15 | Chemistry: Matter and

Measurement, 4% ed,

2H'ag) + 2¢ — HE) 0 Pearson, 2004)
Pb?**(ag) + 2e” — Pb(s) -0.13
Ni**(ag) + 2~ —> Ni(s) -0.26
Cd**(ag) + 2 € —> Cd(s) -0.40
Fe**(aq) + 2 e~ —> Fels) -0.45
Zn?*(ag) + 2" —> Zn(s) -0.76
2H0() + 2e —> H,(g) + 20Hag) -0.83
AP*aq) + 3e” — Al(s) -1.66

Weaker Mg?*(ag) + 2 —> Mg() -2.37 Stronger

| oxidizing Na*(ag) + e~ — Na(s) =271 reducing
agent Li*(aq) + e~ —> Li(s) -3.04 agent 24




2.- Potenciales estdandar. Serie electroquimica 2. Potenciales rédox,

® ordenacion de pares rédox segin valor del potencial rédox estandar (a 25°C, pH = 0)

= si E° del par rédox es muy positivo

— especie oxidada del par — agente oxidante enérgico

= cuanto mas positivo es el potencial del par
— mas oxidante es la especie oxidada del par
— la especie reducida serd mds débil como reductor
» analogia formal con par dcido/base de Bronsted

» F, excelente oxidante — F~ el peor reductor

= si E° del par rédox es muy negativo
— especie reducida es muy reductora
— ¢y la especie oxidada?

» Li excelente reductor — Li* el peor oxidante

25

3.- Potenciales estdandar: Determinacion de K y AG* 2. Potenciales rédox

® Relacion entre AE° y la constante de equilibrio K
= AG =AG’+R-T'InQ ; AG=-n"F-AE; AG°=-n-F-AE°

= cuando se alcanza el equilibrio AG =0 (AE ;, =0) = AG’=-R-T"In K = - n-F-AE’

= AE° . =(R‘T/n-® In K
pita = (RT/0-8) In 0,05916

AE log K

o —_
pila —

n

Ejercicio 4: ;Cudl es el valor de la constante de equilibrio K, para la reaccion entre el
Cu(s) y los iones Fe3*(ac) a 25°C? Datos: E°(Fe’*/Fe?) = 0,771 V; E°(Cu*?/Cu) = 0,34 V.
catodo: 2 Fet(ac) +2 e — 2 Fet?(ac) E°(Fe3t/ Fe*t)= 0,771V
dnodo: Cu(s) = Cu*?(ac) + 2 e~ E°(Cu*?/Cu)=0,34 V
Cu(s) + 2 Fe¥*(ac) — Cu?*(ac) + 2 Fe?*(ac)

AE® . =E° . 4 —E° 4= 0,771 — (0,340) = 0,431 V

o
pila catodo

0,05916
0431= ——logK; logK=14,57 | K.~ 3,72-10
2

26




3.- Potenciales estandar: Determinacion de K y AG° 2. Potenciales rédox

Ejercicio 5: ;Cudl es el valor de la constante de equilibrio K, para la reaccion entre el
Cu(s) y los iones Fe’*(ac) a 25°C? Calcula K a partir de AG°.
Datos: E°(Fe’t/Fe’t) = 0,771 V; E(Cu*?/Cu) =0,34V; R =8,3145 J/mol - K

Cu(s) + 2 Fe3*(ac) —> Cu?*(ac) + 2 Fe?*(ac)
cdtodo: 2 Fe’*(ac) + 2 e — 2 Fe**(ac) E°(Fe*/Fe**) =0,771 V
dnodo: Cu(s) = Cu?*(ac) +2 e E°(Cu?*/Cu)=0,34 V

Cu(s) + 2 Fe3*(ac) — Cu**(ac) + 2 Fe?*(ac); AE°=E°_,.,— E’inodo = 0,771 — 0,34
AG°=—n-F-AE° =-2 - 96485 - (0,431)
AG® = —83170,07 J ;
AG°=—RT-lK; _ 83170,07 = — 8,3145-298 InK;

33,567 =2,303-1g K ; lg K= 14,57

K= 3,72101
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2. Potenciales rédox

4.- Variacion de la f.e.m. de la pila con la concentracion: Ecuacion de Nernst
® Prediccion espontaneidad reacciones rédox desde valores de AE° ;.
= suelen ser validas en un amplio intervalo de concentraciones

® pero ...si AE° ;. es pequefio hay que determinar AE ;. en condiciones no estandar para

aplicar criterio de espontaneidad

celda

a 0X, + b red,
AG =AG° +RT In Q

_— redl +d 0X, catodo = ox,/red,

Q — relacion de concentraciones, elevadas a respectivos
exponentes, para cualquier instante de la reaccion

Walther Nernst (1864-1941)
— Cc. d a. b (adaptada de: N. D. Jespersen, J. E.
Q [l‘edl] [OXZ] / [OXI] [redZ] Brady, Chemistry: The Molecular
Nature of Matter, 6™ ed, Wiley, 2012)

-nF-AE . =—n"F -AE°

pila —

Jia + RT-In Q

nF

AE . =AE° In Q

pila pila —

0,05916
—— - log ([red, ] [0x,]? / [ox,]? [red,])

n 28

— AIEpila = A]E‘:opila -




2. Potenciales rédox

® Ejercicio 6: La pila de Daniell y la correspondiente reaccion son:

Zn(s) | Zn**(ac) Il Cu?*(ac) | Cu(s) (adaptada de: R. H. Petrucci, W. S. Harwood, G. E.

Herring, General Chemistry, 8" ed, Prentice-Hall, 2002)
anodo catodo

22—
1.18
—1.14

Cu?*(ac) + Zn(s) — Cu(s) + Zn**(ac)
AE® ;. = 1,10V

2 1.10
Calcula la fem de la pila si [Zn**] = 0,10 M y i)

8 1.06 —
2+] —
[Cu*] =0,00IM | BN | 1.(|)2_ "
. —4-3-2—-1 0 1 2 3 4
Solucion: log [Zn2*]
2+
AF‘pila = AEOpila - w lOg ([Zn2+] / [Cll2+]) (*) [Cu ]

n

AE,;, = 1,10 — 0";592 log 102 = 1,10 - 0,059

AE,;, = + 1,04

(*) ecuacion de una rectay = a — bx; a = AE®, b = 0,0592/n, x = log{[Zn**]/[Cu**]} 29

5.- Dependencia del potencial electrodico con la concentracion (*)

a 0X; +b red, cred, +d ox, cdtodo = ox,Ired,

. 0,0592
AE;, = AE°;, - log ([red,][ox,]¥[0x,]*[red,]")
n

AEpila = Ecat - Eanodo = onl/redl - onZ/redZ

0,0592
Exirreat = Eoxareaz = Eoxtrear = El oxaireaz — log ([red,]°[ox,]%[ox,]*[red,]")
n
0,0592 0,0592
Eoy1reai— Eoxzreaz TE oxtreart — 10g ([0X,]¥/[red,]°) —{E°, /. cq:+ —log ([0x,]Y/[red,]")
n n
0,0592 .,
onl/redl = Eooxl/redl + ,— lOg ([Oxl]a/[redl]c) M
n
cuando [forma oxidada]{ ,E_ .1
0,059
Eooreas = Epxareaz + ———— log ([0x,]%/[red,]”) | cuando [forma reducida]? ,E .|
n

(*) no podemos medir un potencial electrddico pero podemos calcular como varia con la concentracion 30




2. Potenciales rédox

5.- Dependencia del potencial electrodico con la concentracion

® Ejercicio 7: Calcula el potencial Ey+y, a pH =7y py, = 1bar
= Solucion:
- 2H*(ac) +2 e — H,(g); E°=0,0V
- E=0+(0,05916/2) - log ((H*]*/py,)
- E=0+(0,05916) - (-7)=-0414V
= Solucién: apH =17, Ep+m, =— 0414V
= Conclusion:

— al disminuir la concentracion de la forma oxidada del par

» disminuye el potencial rédox del par

31

3. Factores cinéticos: Sobrepotencial

Factores cinéticos: estabilidad redox del agua
b E0H+/H2 = 0,00 // EOOZ/HZO = +1,23 V

® velocidad de una reaccion redox espontanea en disolucion acuosa
= la termoquimica no da informacién sobre su velocidad
* no hay una regla de validez general para predecir dicha velocidad

—los factores que la controlan son diversos

® Sobrepotencial: regla empirica

* un metal M, cuyo E(M™/M) < E(H*/H,) deberia reducir al H*(ac)
—Datos (apH =7): E” g 2+p.=— 0,44 V; E”, 24/, == 0,76 V; E” 41, =— 0,41 V
—apH=7,el Fe o el Zn no reducen al H,0 ;por qué?

= sobrepotencial: factor energético necesario para superar la barrera de energia
activacion del proceso de transferencia de e~ en la interfase electrodo/disolucién

32




3. Factores cinéticos: Sobrepotencial

Factores cinéticos: estabilidad redox del agua
® Sobrepotencial: regla empirica

= factor energético necesario para superar la barrera de energia activacion del
proceso de transferencia de e~ en la interfase electrodo/disolucion

— su determinacion es experimental

—su valor suele ser elevado cuando se desprenden gases

» oxidacion o reduccion del H,O Hye, [—E—>

Salt Fridge

= en el caso de la pila Zn?*/Zn, los electrones fluyen
hacia el catodo de Pt y desde alli se han de transferir
a la disolucion donde:

2H*(ac)+2e —>H,(g 11

= la barrera cinética (E,) se presenta en la transfe-
rencia entre electrodo y disolucion, y suele ser elevada e | ‘ [ A
cuando se desprenden gases como es el caso (H,) H*(aq) o (aq)

(*) el sobrepotencial también depende del tipo de electrodo: electrodos reversibles bajo sobrepotencial 33

3. Factores cinéticos: Sobrepotencial

® Sobrepotencial: regla empirica
* a) reacciones redox en medio acuosos donde se desprende H,

—los pares con potenciales 0,6 V mas negativos que E(H*/H,) producen
desprendimiento de H, a velocidad apreciable

* b) oxidacion del agua con desprendimiento de O,

— en medio acido, oxidantes como MnO,~ o0 Cr,0,> no oxidan al H,O (con
desprendimiento de O,) a velocidad apreciable

— los pares con potenciales 0,6 V mds positivos que E°(O,/H,0) producen
desprendimiento de O, a velocidad razonable

» hay algunos agentes oxidantes (p. e. Ag**) capaces de oxidar al agua con
suficiente rapidez para que se aprecie el desprendimiento de O,

= Sobrepotencial del agua: El campo de estabilidad del disolvente frente a procesos
redox se amplia en ~1,2 V debido a efectos cinéticos

— campo de estabilidad redox del agua a pH = 0 — aprox.de -0,6 a+1,8V
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1.- Diagramas de Latimer 4. Estabilidad redox en disolucién acuosa

® a) forma compacta y simplificada de presentar los potenciales estindar de una
serie de EO’s de un elemento

® b) la especie con mayor EO se escribe a la izquierda (orden descendente)

Estados de oxidacion del hierro: diagrama de Latimer en medio acido

220V 0,77V
—_— —_—

[Fe®VDO 4l 2- Fe3+

® ¢) permiten predecir el comportamiento redox de las especies y analizar su
estabilidad relativa

i) [FeO,*"(ac) +8 H*(ac) +3 e — Fe¥*(ac) + 4 H,0();  E°yequp-mer = 2,20 V

= elevado valor positivo del potencial — ién [FeO,]*~ es un agente oxidante fuerte
(se reduce facilmente)

(*) [FeO,)*~ : anion tetraoxoferrato(VI) 35

4. Estabilidad redox en disolucién acuosa

ii) Fe3*(ac) + e — Fe?*(ac) E% g =077V

1.- Diagramas de Latimer

= moderado valor positivo del potencial redox — ién Fe** es un agente oxidante
moderado
iii) Fe2*(ac) +2 e~ — Fe(s) E°po2+p. =044V
= moderado valor negativo del potencial redox indica que la especie reducida
(Fe) es un agente reductor moderado
® d) precisiones sobre los diagramas de Latimer

= la conversion de los datos de un diagrama de Latimer en una semirreaccion
requiere ajustarla

= tablas de datos disponibles para valores de pH =0y pH = 14

— las predicciones quimicas solo son validas para estos valores de pH

= predicciones quimicas a otro pH — requieren calcular los correspondientes
potenciales redox
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4. Estabilidad redox en disolucion acuosa

Ejercicio 8: Calcula el potencial redox, E°y, 3+, , no incluido en el diagrama

220V

[Fe(VI)O4]2— —_— Fe3+ ﬂ.

-0.44V
Fe>* ——— Fe

3 [

® Solucion:

* los potenciales redox 720 son aditivos

i) Fe*+ e — Fe¥t; E°pesper = 0,77 V; AG,°
ii) Fe**+2¢ — Fe ; E°pepe =044V 5 AG,°
iii) Fe** +3 ¢~ — Fe ; AE®;; AGy°
" AG;° = AG,° + AG,’% -n;F-AE°;=—n,-F-AE°, —n, - F-AE’,;

(‘,AEO ? = EoFe3+/Fe— 0 = EoFe3+/Fe
- 3 F B =— 1 F 0,77 - 2-F-(-0,44);
B = (077 -0,88)/3=—-0,04V

37

e Dismutacion: 4. Estabilidad redox en disolucién acuosa

" una especie X"* reacciona consigo misma para originar dos especies

— una con estado de oxidacion superior y la otra con e.o. inferior

* una especie quimica ;cuando tendera (termoquimicamente) a dismutar en las
especies vecinas (estables)?

— cuando en el diagrama de Latimer el potencial a su derecha es mayor que
a su izquierda

= (H,0, tiene tendencia a dismutar?

1,23V I E’m02m20=1,78 V

" 2 H,0,(ac) = 2 HO() + Ox(g)

= NOTA .- descomposicion de H,0,:

—es lenta y origina una sustancia (O,) con menor capacidad oxidante
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4. Estabilidad redox en disolucion acuosa

cdtodo: H,0,(ac) + 2 H*(ac) + 2 e — 2H,0(l) ; E°[H,0,/H,0] =178V

dnodo: H,0,(ac) > O,(g)+2H*@ac)+2e ;  E°[0,/H,0,] = 0,68V

2 H,0,(ac) — 2 H,0() + O,(g) AE° =E°,, , —E°
AE° =1,78 - 0,68 = + 1,10V

anodo

= ¢(dismutacion del H,0,?
— proceso termoquimicamente espontaneo (AE° > 0 , AG°< 0)

— pero cinéticamente lento

= descomposicion del H,0, — se acelera por la presencia de catalizadores

— P. €j. ciertos iones de metales de transicion

= metabolismo humano — genera pequeiias cantidades naturales de H,O,
— en el organismo humano ;quién cataliza la eliminacion del agente toxico H,0,?

» el enzima catalasa

39

4. Estabilidad redox en disolucién acuosa

* H,0,, puede ser un compuesto intermedio en reacciones redox y puede ser el origen
de reacciones lentas:

= la mayoria de las oxidaciones mediante O, ocurren via H,O, como producto
intermedio

—la reduccion directa de O, a H,O es altamente improbable ;por qué?
O,(ac) +4 H*(ac) +4 ¢~ — 2 H,0()

= cualquier reductor con E° < E°, 1,0= 1,23 V, deberia ser oxidado por el O,
— el I es oxidado rapidamente a I, (E°,;-=0,54 V)

— pero ...1a oxidacion del Br~ (E°; ;.- = 1,06 V) es muy lenta, ;por qué?

* los reductores con E° (ox/red)
—E°02m20= 1,23 > E°, > E°45/1120,= 0,68 V Eo2m202 = 0,68 V3
— suelen reaccionar con el O, con lentitud Em00m0 = 1,78 V;

1) La reduccion O, —> H,0, es insuficiente para oxidar al Br~; se requiere que actie
como oxidante el H,0, generado; H,0, = H,0, (E° = 1,78).
—— 2) Observar que la reduccion del H,O, implica la ruptura del enlace O-O: —_—
H,0O5(ac) + 2 H*(ac) + 2 e~ — 2 H,0(l) 40




2. Diagramas de Frost 4. Estabilidad redox en disolucién acuosa

® permite obtener una vision global de la quimica redox de un elemento, tanto en
medio acido como basico

® la construccion se hace a partir de los datos del diagrama de Latimer, representando
= en ordenadas —> energia libre “relativa” AG* F, (V-mol e"), (*)

= en la abcisa —> estados de oxidacion.

= elemento en estado de oxidacion 0 se toma como referencia de energia libre

— se toma como cero — coordenadas (0,0)

AG°/F = -n-AE°
(V-mol e”)

v

€.0.

(*) tomando como cero AG°/F (H*/H,) = 0 41

4. Estabilidad redox en disolucién acuosa

2.- Diagramas de Frost

¢ particularmente util cuando el elemento presenta varios estados de oxidacion

¢ 2.- Estabilidad de los EQ’s del nitrogeno (ver quimica del grupo 15)

Estado ) ] )
oxidacion (™) (+4) (*+3) (*+2) *+1) (0) (-1) (-2) (-3)

. 0.803 1.07 0.996 1.59 1.77 -1.87 1.41
M. Acido

1.275
pH=0 NO3z~ —> NoOg4—> HNO9 NO N>O No

NH30H*—> NoHs™— NH4*

-0.86 0.887 046  0.76 0.94 -3.04 0.73 0.1
MHBf:ico NO3™ —> N204—> NO," NO NoO Ny NHoOH — NpH4 —— NH3
p =

42




4. Estabilidad redox en disolucion acuosa

Construccion del diagrama de Frost para el O, (pH = 0)
* estados de oxidacion del oxigeno — 0 (0,),-1 (H,0,) y -2 (H,0)

0,68V 1,78V
0, — H)0, H,0 Par e.o. [n=lA(e.0.)l| AE° -n - AE°
123V 0,/H,0, | 0—-1| 1 |+0,68/-1-0,68=—0,68
+1 — H,0,/ H,0|-1 = -2 1 +1,78-1(1,78) =-1,78
0,/H,0 [0—>-2| 2 |+123|-2123=-246

O, especie | x y

0, 0 0
H,0, | -1 | -0,68

Acidic

HO0 | -2 | -246

| H.0 | | 1/2 0y + H*+ e~ = 1/2 H,0, ;
-2 1 0 AE®, = AE°, — AE°, 5, =0.68-00; (AG’/T)=—1(068)
Oxidation number. V¥
(diapo 28 de: slideplayer.com/slide/8148384/) 112 Hy0y+ H"+ e~ = H,0 ; (AG%/ P =-1(1,78)  ,,

4. Estabilidad redox en disolucién acuosa

°® 1) termoquimicamente, la especie mas estable sera el H,O
= que esta en el punto mas bajo de la grafica 0,68V 1,78V

0, — H,0,—/ H,0
* 2) ;el H,0, sera inestable frente a la dismutacién?

2 H,0, (ac) -2 H,0 + O, (g) AE°® =1,78 - 0,68 = 1,10V

¢ ]a pendiente de la recta que une dos estados de oxidacion corresponde al E° del par
redox formado por ambas especies

especie | X y
g : 0, | 0 0
n-AE° HO0, | -1 | -068
L HO | -2 | 246
® par O,/H,0,; E°gp4120,= 0,68 V
2 * pendiente = Ay/Ax
= pte =[0 - (-0,68)])/[0 - (-1)] = 0,68 V
3 | | —* E%o2m20= [0 - (-2,46))/[0-(-2)] =1,23 V
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Construccion del diagrama de Frost para el Manganeso (pH= 0)

Solucién acida

+7 +6 +5

+4 +3

1.51

+2

- 0.90 - 8 0.95 15 -1.18
MnO4 » HMnO, » (Hz3MnOj) » MnO, » Mn3* ¥ Mn2* >
A
2.09 1.23 T
1.69
par e.o. n=IA(e.0.)l | AE° —n;AE° valor de y

Mn — Mn?* 0—+2 2 +1,18 -2,36 —2.36
Mn?* — Mn** +2 — +3 -15 [-1:(-1,5)=+1,5 -2,36 +1,5=-0,86
Mn* — MnO, +3 — +4 1 -095 (-1:(-0,95)=+0,95 |-0,86 + 0,95 = 0,09
MnO, — [MnO,]*- +4 — 45 1 -29 |[-1(-29)=+29 0,09 +2,9=2,99
[MnO, > — [MnO,]*~ | +5 —= +6 1 -1,28 (- 1-(-1,28)=+1,28 | 2,99 +1,28 =427

[MnO,]*~ — [MnO,]~ | +6 — +7 1 -09 |[-1:(-09)=+09 427 +09=5,12

I (*) Mn —Mn*? ; AE° = E° 440 — Einodo = 0.0 — (- 1,18) = +1,18 V

45

Aclarando conceptos

® 1) Calculo de AG’/F para oxidacion de Mn a Mn!!

= E°(Mn*? /Mn)=-1,18V
* dnodo : Mn — Mn*2+ 2 e

= cdatodo:

“AE°=0-(-1,18) =+ 1,18 V;

2 H*(ac) + 2 e — H,(g)

AG’/F=-n-AE°=-2 - (1,18)

® 2) Calculo de AG’/F para la oxidacion de Mn'! a Mn'!!

* E°(Mn3*/ Mn?") =+1,5V
= dnodo : Mn2+ — Mn3+ + e

= cdatodo:

"AE°=0-(15)=-15V;

(*) si el par constituye el cdatodo (reduccion) —> AE°= E°

H*(ac) + e~ — 1/2 H,(g)

AGYF=-nAE°=—1-(-1,5)=+1,5

cat

0, coinciden AE°y E°

4. Estabilidad redox en disolucién acuosa
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diagrama de Frost para el Manganeso (pH = 0)
Manganeso

—e—pH=0
--@--pH=14

especie

MnO 2.~
4~
4.7,
L

(H3Mn04)/

G
Q

&
¥
g g
0
E o
0
E -
p 0
-
2 ¥
i >
E
E o
0
1 o
4 -
. g
Q
0
.
Q

MnO -

en medio acido (pH = 0)
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4. Estabilidad redox en disolucién acuosa

® Analisis del diagrama en medio acido (linea azul)

= 1) estado termoquimicamente mas estable —> mas bajo en el diagrama

—el Mn''es 1a especie mas estable

= 2) especies situadas sobre las partes convexas — tienden a dismutar
—Mn", Mn" y MnV!

= 3) especies situadas en partes concavas — no dismutan
—Mn!' , MnO,

= 4) especies situadas en un punto alto y a la derecha (pendiente positiva)
— especies fuertemente oxidantes: p. ej. MnO,~

= 5) especies situadas en un punto alto y a la izquierda (pendiente negativa)

— son especies reductoras: Mn(s) es un reductor
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4. Estabilidad redox en disolucion acuosa

=
Interpretacion del diagrama de Frost: Resumen e
o Most stable
. L. . = oxidation
® 1) especie termoquimicamente mas estable a2 state
o5
= la que esta en el punto mas bajo de la grafica (1) = g

¢ 2) pendiente de la recta que une dos E.O.’s

= corresponde al E° del par redox formado por ambas

especies Oxidation number
1
Unstable with
respect to

disproportionation ® 3) Una especie dismutara si ...

= sus coordenadas en el diagrama estan por encima

AN

de la linea que conecta dos especies “adyacentes”

(adaptadas de: D. F. Shriver, P. W. Atkins,

C. H. Langford,

Inorganic Chemistry, 2" ed, Oxford University Press, 1994)

Oxidation number
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Interpretacion del diagrama de Frost: resumen

4) cuanto mas positiva sea la pendiente que une un par de especies,
mayor sera el potencial redox del par (2)

= mayor el poder oxidante de la forma oxidada

5) comparacion de las pendientes de dos pares redox

= permite predecir cual de los pares experimentara la

reduccion y cual la oxidacion. 2
— en (3) la especie oxidada del par verde se reduce NE® apiﬂgzrggblel
— la especie reducida del par rojo se oxida E;belgieti reduction
- _ undergo
* 6) ;cuando dos especies NE i"s:t:g?ow'th °X'd$"/.

reaccionaran para formar una comproportionation

especie con E. O. intermedio?(6)
= reaccion de comproporcion

* cuando las coordenadas de la
intermedia estén por debajo de la
linea que une las especies vecinales

Oxidation number

NE Higher
reduction

potential

Lower
reduction
potential

~

Oxidation number

Oxidation number

3

(adaptadas de: D. F. Shriver, P. W. Atkins, C. H. Langford,
Inorganic Chemistry, 2" ed, Oxford University Press, 1994)
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1.- Procesos de Electrolisis. Introduccion 5. Celdas electroliticas

® 1.- Generalidades

= celda voltaica/galvdanica — produccion de electricidad debido a una reaccion rédox
espontdnea

— convierte energia quimica en energia eléctrica
» cuando una reaccion espontanea procede hacia el equilibrio quimico
= electrolisis — proceso donde se utiliza energia eléctrica para producir una reacciéon
rédox no espontdnea (se convierte energia eléctrica en energia quimica)

—una corriente eléctrica origina un proceso rédox no espontdneo en la direccion
que se aleja del equilibrio quimico

celda/cuba electrolitica — celda electroquimica donde se produce la electrolisis

tipos de electrodos

—a) electrodos inertes — no experimentan reaccioén rédox
» sirven como superficie donde ocurren las semirreacciones rédox
» P.ej. electrodos de Pt o de grafito

—b) electrodos activos — participan en los procesos rédox

51

1.- Procesos de Electrolisis. Introduccion 5. Celdas electroliticas

¢ 2.- Celda electrolitica
= ejemplo: conexion de la celda Daniell a una bateria
—electrodos conectados a una fuente de electricidad externa
—se fuerza a los electrones a entrar en el electrodo de cinc (cdtodo)

—se extraen electrones del electrodo de cobre (dnodo)

- %
( ’ g
Flujo de

clectrones

semirreacciones:

cdatodo: Zn*(ac) +2 e — Zn(s)

dnodo: Cu(s) — Cu?*(ac)+2 e

o Puente salino ®
Citodo | 4 ( __ KNOjag) |, - Anodo Global:  Zn**(ac) + Cu(s) = Zn(s) + Cu?*(ac)
li" .‘ i } i ,?ll E°(Zn*/Zn)=-0,763V;  E°(Cu?**/Cu)=0,34V
I ] Ej fj | I AEocelda = Eocétodo_ Eoz’modo == 0’763 - 0934 == 1’103 Vv
i

e = para forzar la reaccion no espontanea, en
condiciones estandar, se debe aplicar una

LOOM ZoqiOn(0 LM OIONeD diferencia de potencial > 1,103 V

|_(adaptada de: R. H. Petrucci, F. G. Herring, J. D. Madura,
C. Bissonnette, Quimica General, 10" ed, Pearson, 2011)
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1.- Procesos de Electrolisis. Introduccion 5. Celdas electroliticas

¢ 2.- Celda electrolitica
= la bateria externa actia como bomba impulsora de electrones
— impulsa los electrones hacia un electrodo (cdtodo)
— extrae electrones del otro electrodo (d@nodo)
= electrodo conectado al polo negativo de la bateria — cdtodo de la celda

—recibe electrones que se emplean en la reduccion

= electrodo conectado al polo positivo de la bateria

- +
ot
— dnodo de la celda
Flujo de
clectrones |© — de este electrodo se extraen electrones
Puente salino
Cétodo KNO,(ag) | 2 Anodo » asociados al proceso de oxidacion,
I’ ( i i ] 0" » que se desplazan hacia el polo positivo de la
!' .] I ‘ I '! | bateria
' ?j tj ! I = las semirreacciones que ocurren en cada electrodo
vienen determinadas por las conexiones a los polos
M
de la bateria externa
1,00 M Zn(NO;);(aq) 1,00 M Cu(NOs)y(aq)
(adaptada de: R. H. Petrucci, F. G. Herring, J. D. Madura, C. Bissonnette, Quimica General, 10" ed, Pearson, 2011) 53

2.- Prediccion de las reacciones de electrolisis 5. Celdas electroliticas

® 1.- Electrolisis del agua.

= descomposicion del agua en hidrogeno y oxigeno — no espontdinea

. H,0(0) — H,(g) + 2 0,(g) AG°’ =+ 4744 kJ/mol
= celda electrolitica

—dos electrodos de Pt sumergidos en agua destilada
—se conectan los electrodos a la bateria ;qué ocurre?

» i NADA!! (el agua pura es un mal conductor de la electricidad)

Battery
| “ = cambiar el agua pura por el
e e
o . sepes electrolito H,SO, 0,1 M
el | R [ o
! ’ | = conectar a la bateria ;qué ocurre?
5 ; — inmediatamente aparecen
o r Dilute H,S0O, solution burbujas de gas en cada electrodo
Oxidation — : Bt (adaptada de: R. Chang, Chemistry, 10" ed,

McGrw-Hill, 2010)
2H,0(l) — O,(g) + 4H*(ag) + 4¢-  4H*(ag) + 4¢- —=2H,(g)

Nota: el que un electrodo de Pt sea dnodo o cdtodo depende de las conexiones a la bateria 54




2.- Prediccion de las reacciones de electrolisis 5. Celdas electroliticas

® 1.- Electrolisis del agua.

« E°(0,/H,0) =123 V; E°(H*/H,) = 0,0 V JAE°

f‘)
celda *
semirreacciones:

dnodo: 2 H,0(l) = O,(g) +4 H*(ac)+ 4 e
catodo: 4 H*(ac)+4e — 2 H,(g)

Global: 2 H,0(l) = 2 H,(g) + O,(g)

AEocelda =E° E°

AE°

catodo~ ™ 4nodo

=0,0-123=-123V

celda

= para forzar la descomposicion del agua se debe
aplicar una diferencia de potencial > 1,23 V

daptada de: XXIII Olimpiada Nacional ) ) )
e Souilla 2010 hectomlw syl es el cdtodo y el dnodo en la celda de esta figura?
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2.- Prediccion de las reacciones de electrolisis 5. Celdas electroliticas

® 1.- Electrolisis del agua.

|
Dilute
H SO,
£ t": (,:\
“»
: 2
g Pt anode
l* — 1"t cathode
) J
I e <
- +

Power supply

A photograph and a schematic diagram of a cell for the electrolysis of water. The cell generates H; gas and
O gas in a 2:1 ratio.

(adaptada de: J. Olmsted, G. Williams, Chemistry, 4™ ed, Wiley, 2005)
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2.- Prediccion de las reacciones de electrolisis 5. Celdas electroliticas

¢ 2.- Electrolisis de NaCl(ac): sobrepotencial
= disolucion acuosa de NaCl, pH =7
= ;especies en disolucion? — Na*, Cl-, H,O, H*, OH- {[H*] ~[OH"] = 10-7 M}
= . qué especie se reducira?
Na*(ac) + e — Na(s) ; E”(Na*/Na)=-2,71V
2H,0() + 2 e~ — H,(g) + 2 OH (ac); E”(H,0/H,) =-041V (pH=7)
—H,0 mucho mas facil de reducir que Na*
—se desprendera H, en el catodo
= . qué especie deberia oxidarse?
2Cl (ac) = CL(g)+2e ; E”(CL/CIN) =136V
2H,0() = 0,(g) +4H*(ac) +4 e ; E”(0,/H,0)=082V (pH=7)
—H,0 mas facil de oxidar que CI-

—deberia desprenderse O, , pero ....

» se desprende Cl, en el anodo  ;por qué?
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2.- Prediccion de las reacciones de electrolisis 5. Celdas electroliticas

¢ 2.- Electrolisis de NaCl(ac): sobrepotencial

= ;por qué se desprende Cl, en el anodo?
—sobrevoltaje para el desprendimiento de O,

—sobrevoltaje — debido a problemas cinéticos en la transferencia del
electron en la interfase electrodo-disolucion

—sobrevoltaje — mucho mayor para O, que para Cl,
semirreacciones observadas en los electrodos:
dnodo: 2 Cl(ac) = Cly(g) +2e
cdatodo: 2 H,O(l) +2 e~ — H,(g) + 2 OH (ac)

Global: 2 Cl-(ac) + 2 H,O(1) — Cl,(g) + H,(g) + 2 OH(ac)

E*(CL/CIF) =1,36 V; E”(H,0/H,) =- 0,41 V;
AE? q.= E” E” AE” . =-041-136=-1,77V

catodo 4nodo * celda =

= ;productos obtenidos? — Cl, , H, y NaOH

= debido a sobrevoltaje, cuando los valores de E° son “similares” puede ser dificil
predecir qué semirreaccion ocurrird — sélo la experimentacion dira cual ocurre sg




3.- Aspectos cuantitativos de la electrolisis

5. Celdas electroliticas

N

® Jos electrones se desplazan del anodo al catodo

® pero ... en el interior de la cuba electrolitica se
produce un desplazamiento de iones

= existe transporte de carga y de materia
¢ Faraday observo:

* masa de producto formado (o de reactivo
consumido) en un electrodo

—depende de la cantidad de carga que ha
pasado a través de la celda

. . . Michael Faraday lecturing at the Royal
® en los procesos electroliticos no se mide la carga sino [pstitution before Prince Albert and others

la intensidad que circula por la cuba electrolitica (1855). The faraday was named in honor of

Michael Faraday (1791-1867), an English-
(adaptada de: S. S. Zumdahl, S. A. Zumdahl,
Chemistry, 7" ed, Houghton Mifflin Co, 2007

durante un tiempo determinado

*I (A, amperios = culombios/s) y t (segundos)

— I=Q/t; Q=I-t (C, culombios)
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5. Celdas electroliticas
3.- Aspectos cuantitativos de la electrolisis ¢

® Ejercicio 9: Calcula la masa de aluminio producida en la electrolisis de una sal de
aluminio fundida si la intensidad de corriente eléctrica es de 10 A durante 1 hora.

Datos: A (Al) =27,0 ; F= 96485 C/mol e~.
= Solucion
= semirreaccion:  AP*+3 e — Al
* moles de Al = (1/3) moles de e~
=Q=I1-t=10-3600=3,6-10'C ; Q=nF
* moles de e = Q /carga 1 mol e~ ; carga de 1 mol de e~ =96485 C

= moles de e~ = 3,6 -10% / 96485 = 0,373 moles de e~
= moles de Al = 0,373/3 = 0,124 moles

= gde Al =0,124 - 27,0 = 3,36 g de aluminio
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4.- Electrolisis con electrodos activos: Refinado electrolitico 5. Celdas ...
¢ Refinado electrolitico del cobre

= ;objetivo? — obtener cobre de pureza 99,95%
— para cumplir los requisitos de la industria eléctrica
— pequeinas cantidades de impurezas reducen mucho conductividad del cobre

— cobre obtenido en el tratamiento de sus minerales — pureza ~98 %

" dnodo: placa de cobre impuro

= cdtodo: placa de cobre de alta pureza

= electrolito: disoluciéon de CuSO, en H,SO,

— 45 g de Cu?*/L. ; 200 g H,SO,/L ;
mpure —] — Pure
. . . . . oo+ copper
= t* ~ 55°C (para disminuir resistencia anode 7 cathode
. (i) ==t
electrolito) P Zaz
- adiadillll | c5
= ;qué ocurre durante la electrolisis? P m
pnodemmd e U
(Ag, Au, Pt) £
(adaptada de: J. McMurry, R. C. Fay, Chemistry: Matter and Measurement, 4" ed, Pearson, 2004) 61
4.- Electrolisis con electrodos activos: Refinado electrolitico 5. Celdas ...

® Refinado electrolitico del cobre ;qué ocurre durante la electrolisis?

= dnodo: cobre impuro se oxida

— junto con las impurezas metalicas mas facilmente oxidables

» impurezas mas dificiles de oxidar como Ag, Au y Pt se depositan en el fondo de la
cuba electrolitica (barro anoddico)

— anodo se va consumiendo

= cdtodo: los iones Cu?*, se reducen a cobre y se depositan sobre el citodo de Cu puro
— aumenta la masa del catodo e - &
semirreacciones:

dnodo: “Cu(s,impuro)” — Cu?*(ac) +2 e~

Pure

copper
cathode

cdatodo: Cu?t(ac) +2 e —> Cu(s, purisimo) o

Global: *“Cu (s, impuro)” —> Cu(s, purisimo)

Anode mud

= no hay reaccion rédox neta (Ag, Au, PO

— sélo implica transferencia de cobre metal desde el anodo impuro al catodo puro
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4.- Electrolisis con electrodos activos: Refinado electrolitico 5. Celdas ...

® Refinado electrolitico del cobre

= s0lo se necesita una pequeiia f.e.m. externa para causar la transferencia de atomos
de cobre de un electrodo al otro

— electrolisis se lleva a cabo a bajo voltaje 0,15-0,30 V

= impurezas de Ag, Au, Pt no se oxidan en el anodo
— se depositan en el fondo de la cuba como sedimento denominado barro anodico
—recuperacion de Ag, Au, Pt (del barro anédico) compensa costo de la electrolisis

(adaptada de: R. H. Petrucci, W. S. Harwood, G. E.
Herring, General Chemistry, 8" ed, Prentice-Hall, 2002)

* NOTA:
= Otros metales presentes (impurezas):

—Sn, Bi, Sb y Pb, se oxidan y precipitan [el Pb como
PbSO,(s)]

— As, Fe, Ni, Co, Zn se oxidan pero forman especies
solubles

5.- Trabajo eléctrico en una cuba electrolitica 5. Celdas electroliticas

® celda voltaica/galvanica — produccion de electricidad debido a una reaccion
rédox espontdnea

= el sistema produce un trabajo eléctrico consistente en la circulaciéon de
electrones debido a un proceso espontaneo

* trabajo realizado por el sistema es negativo: AG = w,,, ; Oy, =— 1 F-AE;

elec —
- AG =-nF-AE ; AG’=—-nF-AE°

® celda/cuba electrolitica — la fuente de energia externa produce un trabajo
eléctrico sobre el sistema

* trabajo realizado sobre el sistema es positivo: AG = . ; ®

- AG = n-F-AE AG’ = n-F-AE°,,,

=mw T.AEext

elec

ext

* n — n’ de moles de e~ forzados a desplazarse en el sistema al aplicar el
potencial externo

* n-F — carga eléctrica total suministrada al sistema por la fuente de
electricidad externa
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5.- Trabajo eléctrico en una cuba electrolitica 5. Celdas electroliticas

® Ejercicio 10: Calcula cuantos kWh de electricidad son necesarios para producir 103 kg

de Al, mediante electrolisis de una sal fundida de aluminio si la f.e.m. aplicada es 4,50 V.
Datos: A (Al) =27,0 ; 17= 96485 C/mol e".

= semirreaccion: APt +3e — Al

“ w=n-F-AE,, =0 AE,,

= moles de e~ = 3 ‘moles de Aluminio ; moles de Aluminio = 10° g/ 27 g-mol! ;
= moles de e~ = 3 -10° g/ 27 g-mol!

" molesde e-=Q /carga 1 mol e~ ; Q=nF

= Q=(3-105/27) - 96485 = 1,72 -101° C

"w=0"-AE,,=1,72-10'"- 4,50 = 4,824 - 101 J

= 1 kWh = 1000 (J/s) - 3600 s — 3,6 -10¢ J/kWh

= n° de kWh = 4,824 - 101°/ 3,6 -106 = 1,34 -10* kWh
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6. Complementos Formativos

1.- ;Como se genera un potencial electrodico? Equilibrio electroquimico

® al sumergir un electrodo metalico en una disolucion que contiene sus propios iones, se
establece un equilibrio entre el electrodo metalico y sus iones

= dependiendo de la naturaleza del metal, una pequeiia cantidad del metal se
disolvera o por el contrario una pequeiia cantidad de iones metalicos se reduciran

— estos procesos ocurren en pequeiia extension
— el equilibrio suele alcanzarse en menos de un microsegundo
® mientras se alcanza el equilibrio tendra lugar una pequena transferencia de carga en
la interfase metal/disolucion (doble capa eléctrica)

= ello originara una diferencia de potencial en la interfase metal/disolucion que se
opondra a una transferencia de carga adicional

Zn = este proceso es el origen de todos los potenciales electrodicos

® n° neto de e~ sobre el electrodo antes y después de alcanzarse
el equilibrio electroquimico — algo diferente

+

+b g+ - M(s) < M™(ac) + n e
+ Zn g Zn"?+2e

ZnSO04(aq)
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6. Complementos Formativos

= el electrodo presentara una pequeiia carga eléctrica mientras que la disolucion
adquiere la carga opuesta

1.- ;Como se genera un potencial electrodico?

= este tipo de equilibrio se presenta en todos los metales

— excepto para aquellos que reaccionan con el agua

® en ciertos metales la tendencia de los atomos metalicos de la superficie del electrodo a
oxidarse es mayor que la tendencia de sus iones metalicos a reducirse

® mientras que para otros metales ocurre lo contrario — mayor tendencia a reducirse
los iones metalicos de la disolucion que a oxidarse los Atomos metalicos del electrodo

® resumiendo:

= para ciertos metales el equilibrio tiene mayor tendencia a ir hacia la derecha (dando
carga positiva extra a la disoluciéon y quedando electrones sobre el electrodo)

= mientras que en otros metales la tendencia es mayor hacia la izquierda (los iones
positivos abandonan la disoluciéon, dando una carga global negativa a la disolucion)
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1.- ;Como se genera un potencial electrodico? Equilibrio electroquimico

® como ejemplo comentaremos los electrodos de la pila Daniell

= 1) electrodo de cinc [separacion de carga en cada interfase (polaridad del electrodo)]

— cuando el electrodo de cinc se sumerge en una disolucion de sus propios iones,
algunos atomos de cinc se disolveran dando iones Zn** y quedando electrones en la
lamina metalica

— por otro lado, algunos iones Zn* de la disolucion atraeran cada uno de ellos 2
electrones de la superficie metalica y se depositan en la lamina

— proceso neto: Zn
» debido al caracter electropositivo del cinc la primera
tendencia es mas fuerte que la segunda p
»y por lo tanto conduce a que algunos atomos de cinc (en I 21
forma de iones) escapan de la superficie metalica dejando +o8+
una carga negativa sobre dicha superficie, mientras que la ZnS04(aq)

disolucion queda positivamente cargada
a P g Zn g Zn" +2e

— consecuentemente el electrodo tiene un potencial menor que la disolucion
» el potencial del metal cinc es menor que el de la disolucion de ZnSO [ac)
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1.- ;Como se genera un potencial electrodico? Equilibrio electroquimico
= 2) electrodo de cobre J-
Cu
— el cobre es menos electropositivo que el cinc
» Cu menor tendencia a formar iones
— cuando el electrodo de cobre se sumerge en una disolucion de sus efge
propios iones, algunos atomos de cobre se disolveran dando iones Cu?* oo
a
y quedando electrones en la lamina metalica -
Cul+2e g Cu

— por otro lado, algunos iones Cu?* de la disolucion atraeran cada uno de
ellos 2 electrones de la superficie metalica y se depositan en la lamina

— efecto neto:

» debido al menor caracter electropositivo de este elemento la 2° tendencia mas
fuerte que la 1* — domina la pérdida de electrones desde la superficie metdlica

» la superficie metalica quedara cargada positivamente, mientras que la
disolucion queda negativamente cargada

— por lo tanto el electrodo tiene un potencial mayor que la disolucion

» el potencial del metal Cu es mayor que el de la disolucion de CuSO [ac)
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6. Complementos Formativos

1.- ;Coémo se genera un potencial electrodico? Equilibrio electroquimico

= 3) comentario final

— como resultado de estos fenomenos la semicelda con electrodo de cinc tendra
menor potencial que la semicelda del cobre

— por lo tanto, en una celda galvanica los electrodos metalicos (el lado metalico de la
doble capa eléctrica en cada semicelda) tienen cargas netas positiva o negativa

— pero ... estas cargas son extremadamente pequeiias (sélo 1 electrén por cada ~10'4
atomos metalicos) y muy dificiles de medir

— una celda galvanica es una fuente de corriente y como tal tiene 2 polos
» el de mayor potencial se denomina polo positivo

» el de menor potencial se denomina polo negativo

— consecuentemente, el electrodo de cobre es designado como (+) y el electrodo de
cinc como (-)

— para obtener una corriente los dos polos tienen que estar conectados mediante un
conductor metalico, y las dos semiceldas mediante un puente salino

2.- ;Como se mide la f.e.m. de la celda galvdnica? 6. Complementos ...
® 1.- ;Como se mide la diferencia de potencial en una celda electroquimica?

* no es posible medir un potencial electrédico (la diferencia de potencial entre la
disolucion y el electrodo)

= pero si que se puede medir la diferencia entre dos diferencias

— o diferencia de potencial entre dos semiceldas

= procedimiento: = cada electrodo se une a uno de los terminales de un
Ecr=1.10V potenciéometro
) ,
bt — potenciometro — voltimetro especial con resistencia muy
Zn k=0 Cu elevada
el » para asegurar que se esta midiendo el potencial de la
celda sin que se produzca flujo de corriente (I = 0) (¥)
! J » no puede ocurrir ninguna reaccion electroquimica neta
ZnSO,(1M) cuso.(1M| * lalectura del potenciometro es el potencial de la celda

a:z +2 +2

Zn Zn"+2 Cu™+ Ze#Cu (adaptada de: A. R. Ozkaya, M. Uce, H. Sarigayir, M. Sahin, J. Chem. Educ., 2006, 83(11),
E"=0.76V E"=+0.34V 1719-1722 (Supplemental Material)

(*) Esta es una situacion ideal. La resistencia tipica de un voltimetro de alta calidad requerido para

-~ esta medida es ~10'> a 10'* Q, y por lo tanto fluird una corriente muy pequefia 10-'4 a 10712A. Esta =~ —

corriente se considera demasiado pequefia para perturbar el equilibrio electroquimico 72




6. Complementos ...

2.- ;Como se mide la f.e.m. de la celda galvanica?

¢ ;. Como se mide la diferencia de potencial en una celda electroquimica?

* 1a lectura del potenciometro es el potencial de la celda, E,,,,, y representa la
diferencia de potencial entre las dos semiceldas

= ya que esta diferencia de potencial es la fuerza impulsora para los electrones, suele
denominarse fuerza electromotriz de la celda (f.e.m.)

Ecar=1.10V

= ;qué ocurrira si hay flujo de corriente?
— cuando haya flujo de corriente la diferencia de potencial
ira disminuyendo
—es decir, la diferencia de potencial entre los terminales sera
menor que la fem de la celda.

Il::.:ll= 0

Salt bridge

—la f.e.m. de una celda nos indica la capacidad mdxima de la

Inq® Zn?+2  Cul+2eg®Cu celda para producir trabajo eléctrico
E'=0.76V E’=+0.34V
o . . o
Figura 1A.- Medida de la fem de una celda Daniell: NOTA: un voltimetro ordinario
. . conectado a los polos de una celda
* no hay flujo neto de corriente en la celda L . , .,
o o . galvanica s6lo mediria su fem de
= hay equilibrio electroquimico en cada semicelda manera aproximada, ya que no
b
y en la celda ——  puede funcionar sin un pequeiio
" no hay reaccion neta ni en interfases ni en celda flujo de corriente. 73

6. Complementos ...

2.- ;Como se mide la f.e.m. de la celda galvanica?

NOTA sobre los voltimetros:
= todos los voltimetros tienen dos terminales/entradas para medir la diferencia de
potencial entre los dos electrodos de una celda

* un input es rojo y el otro negro

= el aparato esta construido para indicar el signo y la magnitud del potencial del electrodo
conectado al input rojo con respecto al del electrodo conectado al input negro

= si el potencial del electrodo conectado al terminal rojo es mas positivo que el conectado
al terminal negro, la aguja se desplazara en direccion positiva (generalmente hacia la
derecha), o si el aparato es digital aparecera un signo + delante de la lectura
= en este caso se puede considerar al electrodo unido al terminal positivo como un
sumidero de electrones respecto al electrodo conectado al terminal negativo, el cual se
podria considerar a su vez como una fuente de electrones
— alternativamente, el electrodo conectado al terminal negativo también se podria

describir como teniendo una mayor presion de electrones
—ello implica que si se proporciona una via de baja impedancia los electrones fluiran
espontaneamente desde el electrodo con menor potencial hacia el electrodo con

mayor potencial
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