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Equilibrios de oxidacion-reduccion. Principios de
electroquimica.

@ Estudio de las reacciones red-ox: nimero de oxidacidn, ajuste de reacciones
red-ox.

@ Espontaneidad de reacciones red-ox.
@ Potenciales de electrodo.

@ Ecuacion de Nernst.

@ Corrosion.

@ Electrolisis.
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Numero de oxidacion

@ El nimero de oxidacién o estado de oxidacion de un elemento en un
compuesto es un nimero que le asignamos seguiendo ciertas reglas y que
permite racionalizar los procesos quimicos denominados como reacciones de
oxidacién-reduccion

@ El nimero de oxidacién no se puede medir experimentalmente de forma directa.
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Reglas para determinar el nimero de oxidacion de un
elemento en un compuesto (D

@ El nimero de oxidacién de un elemento quimico en un sistema (molécula o
s6lido cristalino) en el que se encuentra solo es cero.

P. ej. son cero los nimeros de oxidacion del Cl en el Cly, del S en el S, del C en
el carbono sélido (grafito o diamante), o del Na en el sodio metélico.

@ El nimero de oxidacién de los metales alcalinos (grupo del Li) es siempre +1.

@ El nimero de oxidacién de los metales alcalinotérreos (grupo del Be) es
siempre +2. El nlimero de oxidacién del H es siempre +1 salvo en los hidruros
(unién de H con un metal) en que es —1.

@ El nimero de oxidacién del O es siempre —2 salvo en los perdxidos, en que es
—1.
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Reglas para determinar el nimero de oxidacion de un
elemento en un compuesto (IT)

@ El nimero de oxidacion del F es siempre —1, p. ej. en el HF, CIF;, SF;.

@ El nimero de oxidacion de los haldgenos en sus dcidos binarios (hidracidos) y
sales binarias (haluros) es siempre —1.

@ El nimero de oxidacién de union atémico es igual a su carga. P. ej. enel Cl™ es
—lyenel Ca®t es +2.

@ La suma de nimeros de oxidacién en un sistema (molécula o ion) debe ser igual
a la carga neta del sistema.

P.ej. 1a suma debe ser nula en el H,SO,4, NaCl, Ca(OH),,; debe ser —1 en el
MnO, y NO;', debe ser —3 en el POf{_; debe ser +1 en el NHT, etc.
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Reglas para determinar el nimero de oxidacion de un
elemento en un compuesto (III)

@ En los compuestos organicos, para enlaces simples el nimero de oxidacién de
un elemento se calcula sumando +1 por cada elemento mds electronegativo
unido a él, —1 por cada elemento menos electronegativo, y 0 por cada elemento
igual de electronegativo.

@ En el caso de enlaces multiples (dobles o triples) se multiplica la
correspondiente contribucién por el orden del enlace (2 para los dobles y 3 para
los triples).
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Ejercicio 1

Determinar los niimeros de oxidacion del los distintos atomos en los compuestos
siguientes:

@ HBr e NH,OH @ Na,0, e N,O
e H,O @ H,SO4 e H;0, @ NO

@ CaCl, @ CaCOs @ NaKLiPO, @ N,03
@ NH; @ Sr(OH), @ KMnO, e NO,
@ Na,O @ K,CrOy4 @ Fe(OH); @ N,0q4
@ Na,O, o K),Cr Oy @ (NH4),SOq4 @ N;0s5
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Ejercicio 2

Determinar los niimeros de oxidacidn del los distintos 4tomos en los compuestos
siguientes:

o NH; e CN- o NayAsO; e PO;~
e ClI- @ SCN~ e KPO;~ ° PO3”
o Ch e ClO; e HCO; e PO,
° SO~ e 10y @ NaSeO; ° P07
° SO ° PHY ° [Cu(CN)~ @ P3Oy
® HyAs e NO, ® [Cd(CN)4J*~ ° P,0;~
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Reacciones redox

@ Una reaccién redox se caracteriza porque en ella hay elementos que cambian de
nidmero de oxidacion.

@ Ejemplo:
MnO,(2) 4+ 4H™ (ac) 4 2C1™ (ac) — Mn*T (ac) + 2 H,0 + Cly(g)

el niimero de oxidacién del Mn pasa de ser +4 en el MnO; a +2 en el Mn’>*, y el
del cloro,de =1 enel CI™ a0enel Cl,.

@ Cuando el nimero de oxidacién de un elemento disminuye, se dice que la
especie reactiva correspondiente se reduce.

@ Cuando el mimero de oxidacién de un elemento aumenta, se dice que la especie
reactiva correspondiente se oxida.

@ En las reacciones redox hay al menos una especie que se oxida (agente
reductor) y otra que se reduce (agente oxidante).
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Ajuste de ecuaciones redox (I)

@ Decimos que una ecuacién quimica en la que aparecen especies cargadas
cuando los coeficientes estequiométricos son tales que se cumplen dos leyes de
conservacion: de la materia y de la carga.

@ Ley de conservacion de la materia: en las reacciones quimicas no se crean ni se
destruyen dtomos. Por tanto, todos los dtomos que aparecen en los reactivos
deben aparecer en la misma cantidad en los productos.

@ Ley de conservacion de la carga: en las reacciones quimicas no se crea ni se
destruye carga neta. Por tanto, la suma algebraica de cargas en los reactivos
debe ser igual a la suma algebraica de cargas en los productos.
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Ajuste de ecuaciones redox (II)

@ Ejemplo de ajuste de ecuacién redox:
aPt+bCl” +c¢NOj +dHT — e [PtCly]*>~ + f NO, + gH,0

@ Laley de la conservacion de la materia exige que:

Pt: a=e Cl: b=4e N:c=f
O: 3c=2f+g H: d=2g

@ Laley de la conservacion de la carga exige que:
b-(=1)+c-(=1)+d-(+1) =e-(=2)

es decir:
d—b—c= —2e
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Ajuste de ecuaciones redox (III)

@ Es ficil comprobar que el juego de coeficientes: a = 1,b =4,c =2,d = 4,
e=1,f =2, g =2 cumple el sistema de ecuaciones.

@ También lo cumple cualquier solucién que consista en multiplicar todos los
coeficientes por un mismo nimero distinto de cero. p: ej.a = 1/2,b = 2,
c=1d=2,e=1/2,f=1,g=1
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Método de ajuste de ecuaciones redox (I)

Como alternativa a la resolucién del sistema de ecuaciones, se puede seguir el
siguiente procedimiento:

@ Identificar que especies se reducen y oxidan.
@ Escribir las semirreacciones separadas de ambos procesos.

@ En cada semireaccion por este orden:

o ajustar los d&tomos que no sean hidrégeno u oxigeno;
e ajustar el nimero de dtomos de oxigeno anadiendo agua donde sea

necesario;

e ajustar el nimero de dtomos de hidrégeno afiadiendo protones donde sea
necesario;

e ajustar la carga neta afiadiendo donde sea necesario.

© Multiplicar las dos semireacciones por nimeros tales que el nimero de
electrones que aparecen en los reactivos de una coincida con el niimero de
electrones que aparecen en los productos de la otra.

© Sumar ambas ecuaciones para obtener la ecuacidn final.
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Método de ajuste de ecuaciones redox (II)

Algunas situaciones especiales:

@ Si en la ecuacidn original aparecen 4cidos no afectados por la oxidacién ni por
la reduccidn, se reajustan con los protones.

© En medio basico, si aparecen protones serd necesario afiadir tantos hidroxilos
(OH™) como sea necesario para cancelarlos, dando lugar a agua.

© En todos esto casos, si las especies estdn cargadas, deben ajustarse antes de
incluir los electrones.
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Ajuste de ecuaciones redox: ejemplo 1

aMnO,(2) 4+ b H* (ac) + ¢ C1™ (ac) — d Mn** (ac) + e H,O + f Cly(g)

@ MnO, se reduce a Mn>™.
@ EICl™ se oxida a Cl,.
© Aplicando las reglas anteriores a la ecuacion de semirreaccién para el MnO;:

MnO, +4H" +2¢~ — Mn** + 2H,0
© Aplicandolas a la ecuacién de semirreaccion para el CI™ queda:

2CIT = Clp +

© Como el nimero de electrones que aparecen en los reactivos de la primera
semireaccion coincide con el de los que aparecen en los productos de la
segunda, podemos sumar ambas sin mds, cancelando los electrones en ambos

lados:
MnO, + 4H' + 2C1™ + 2~ — Mn*" + 2H,0 + Cl, + 2~
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Ajuste de ecuaciones redox: ejemplo 2

aPt+bCl” 4+ c¢NO; +d H" — ¢ [PtCly]*~ + f NO, + gH,0

@ NO; sereduce a NO;.
@ EI Pt se oxida a [PtCl,]?>~.

© Aplicando las reglas anteriores a la ecuacién de semirreaccién para el NO5
queda:
NO; +2H" 4+ ¢ — NO, + H,0

© Aplicindolas a la ecuacion de semirreaccién para el Pt queda:

Pt +4Cl~ — [PtCly)*™ +

© Para igualar el nimero de electrones en ambos lados, multiplicamos la primera
ecuacién por 2 y sumamos:

Pt+4 Cl~ +2NO; +4H" +2¢7 — [PtCly]*~ +2NO; + 2H,0 + 2~
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Ajuste de ecuaciones redox: ejemplo 3

a CN~ (ac)+b OCI™ (ac)+c OH™ (ac) — d Np(g)+e CO3™ (ac)+f CI™ (ac)+gH,0

@ OCI sereduceaCl .
@ CN~ se oxida a Nj.

© Aplicando las reglas anteriores a la ecuacion de semirreaccién para el OC1~
queda:
OCI™ +2H" +2¢ — CI” + H,0

@ Aplicandolas a la ecuacion de semirreaccion para el CN— queda:

2CN™ + 6H,0 — N, +2C0; + 12H' +
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Ajuste de ecuaciones redox: ejemplo 3 (continuacion)

@ Para igualar el nimero de electrones en ambos lados, multiplicamos la primera
ecuacién por 5 y sumamos:

2CN™+50C1™ +10HT +6H,0+ 157 — N2+2CO§’+5Cl’+12H++5H20+//

@ Simplificamos el agua y los protones:

2CN™ +50C1™ + H,0 — Ny +2C0; +5CI~ +2H"
© Como la ecuacion original aparece en términos de OH™ en lugar de protones:

neutralizamos los protones de la derecha sumando dos OH™ a cada miembro, y
volvemos a simplificar las moléculas de agua:

2CN~ +50CI™ +20H™ — N; +2C0%™ 4 5CI™ + H,0
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________________________________________
Ejercicio 3

Ajustar las ecuaciones redox siguientes (completar con agua y protones si es
necesario):

S03™ (ac) +MnO; (ac) — SO; ™ (ac) + Mn** (ac)
NO,(g) + Ha(g) — NH;(g) + H20(g)
$,035 (ac) + Cly(ac) — HSO; (ac) + C1~ (ac)
MnOj (ac) + C207 (ac) — Mi*(ac) + COx(g)
Fe** (ac) + MnOj (ac) — Fe’T (ac) + Mn** (ac)
P4(s) + NO;3 (ac) — H,PO; (ac) +NO(g)
Fe™ (ac) + NH;OH (ac) — Fe** (ac) + N,O(g)
BrOj5 (ac) + NoHy(ac) — Br™ (ac) + Na(g)
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________________________________________
Ejercicio 4

Ajustar las ecuaciones redox siguientes en medio bdsico (completar con agua e
hidroxilos si es necesario):

Au(s) + CN~ (ac) + O2(g) — [Au(CN),] ™ (ac)

CN~ (ac) +MnO, (ac) — MnO,(s) + CNO~
[Fe(CN)g]*~ (ac) + NaHy(ac) — [Fe(CN)g]*~ (ac) + Na(g)
Fe(OH)x(s) 4+ O2(g) — Fe(OH)3(s)
C,HsO0H(ac) + MnO; (ac) — CoH30; (ac) + MnO,(s)
Cly(g) — CI” (ac) + ClO; (ac)

MnO; (ac) — MnOy(s) + MnOj (ac)

P4(s) — H,PO; (ac) + PH3(g)
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Reacciones de desproporcion o dismutacion

@ Son reacciones redox en las que una misma especie se oxida y se reduce a la
vez.

@ Ejemplo:
2H,0;(ac) — 2H;0 + O,(g)

@ Otro ejemplo:

$,03* (ac) + 2H" (ac) — S(s) + SO, (g) + H,0
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Células galvanicas (pilas)

@ En ocasiones se puede conseguir que las reacciones de oxidacién y de reduccién
de un procesos redox ocurran en lugares fisicamente separados. Ese es el
fundamento de las células galvanicas, también conocidas como pilas

T T

o E, E’: Electrodos

o T, T’: Terminales metalicos
del mismo metal (conductores

electrénicos)
® @ I: Conductor i6nico
® ) o Fuerza electromotriz, &:
e o © ® A¢ a circuito abierto
® I e
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Pila Daniell

2

Cuw’ Cu Cw’ Cu”’
e —
4—5(2 CuzL-
CuSOyac)
so”
o Zn = Zn**(ac) + 2e~ (Zn) e Anodo:

Zn — Zn** (ac) + 2e~(Zn)
e Catodo:

Cu**(ac) + 2¢~(Cu) — Cu
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Electrodos

@ Un electrodo es la parte de una pila en que tiene lugar la oxidacién o la
reduccion de una especie quimica.

e El electrodo en que se produce la oxidacién se denomina anodo.
@ El electrodo en que se produce la reduccion se denomina catodo.

@ Un electrodo es reversible cuando el proceso que se produce en €l se
puede invertir de manera reversible aplicando una f.e.m. externa.

e Ejemplo: en la pila Daniell, los electrodos son reversibles, y los procesos
asociados al dnodo y al cdtodo (a circuito abierto) son:

o Zn = Zn*" (ac) 4 2~ (Zn)
o Cu”"(ac) +2¢~(Cu) = Cu
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Potencial estandar de electrodo

@ El potencial estandar de un electrodo es la fuerza electromotriz, &°, de una pila
como la indicada en la figura a 25°C, donde el electrodo de la izquierda es el
electrodo normal de hidrégeno.

@ Corresponde a un potencial de reduccion.

@ Se encuentran tabulados para muchas especies de interés.

e Anodo: Electrodo de
hidrégeno estandar: Presion
de hidrégeno: 1 bar.
Actividad de H": ay+ = 1

o Catodo: electrodo con
potencial &° en condiciones
estandar (actividades de todas
las especies iguales a 1).
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Termodinamica de la célula galvanica

@ La fuerza electromotriz de una célula galvanica, &, se relaciona con la energia
libre de Gibbs de la reaccién redox asociada a ella por:

AG=-nF&

n es el nimero de electrones intercambiado

F = 96485,3415 C mol~! es la constante de Faraday: carga de un mol de
protones

& es la fuerza electromotriz de la pila.

@ En condiciones estandar:
AG = —n 7 &°
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Relacion entre la fem estandar de una pila y los potenciales
de electrodo

@ La fuerza electromotriz estdndar de una pila viene dada por:

éaO _ éaO éaO

'pila atodo — “anodo
0 0 - . .
donde &, ., Y €4ouo SON l0s correspondientes potenciales estandar de
electrodo.
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Ejercicio 5

El acumulador de plomo tiene como dnodo un electrodo de Pb(s)/PbSO4(s) y como
cétodo un electrodo PbO;, () /PbSO4(s) ambos sumergidos en una disolucién
concentrada de H,SOy. Los potenciales estandar de electrodo son:

Epbsos(s)/pois) = ~0:3388 Ve o, () pesons) = 16913V

Escribe las semirreacciones correspondientes a ambos electrodos.

Escribe la reaccion total.

Calcula el potencial estdndar del acumulador.

Calcula AG? a 25°C para esa reaccion.

Calcula el valor de la constante de equilibrio a 25°C para esa reaccion.
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Ejercicio 5 (solucion)
El acumulador de plomo tiene como 4nodo un electrodo de Pb(s)/PbSOy(s) y como
cdtodo un electrodo PbO;(s) /PbSO4(s) ...

@ Escribe las semirreacciones correspondientes a ambos electrodos.
Oxidacién: Pb(s) + SO; ™~ (ac) — PbSOy(s) + 2e~
Reduccién: PbO;(s) + SOZ ™ (ac) + 4H* (ac) +2 e~ — PbSO4(s) + 2 H,0

@ Escribe la reaccion total.
Pb(s)+PbO,(s)+2 SOif (ac)+4H™ (ac) +2¢= — 2PbSO, (s)+2 H,0 +2¢°

@ Calcula el potencial estdndar del acumulador.

éaz?cmn - gigimdo - gégmdu - gl?boz (s)/PbSO4(s) — ggb504(,$)/Pb(,y)
—  1,6913 — (—0,3588)V = 2,0501V
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Ejercicio 5 (solucién, cont.)

El acumulador de plomo tiene como dnodo un electrodo de Pb(s)/PbSO4(s) y como
cétodo un electrodo PbO; () /PbSO4(s) ...

@ Calcula AG® a 25°C para esa reaccion.
AG' = —2.7-8%, = —2-96485Cmol '-2,0501 V = —395,6kJ mol ™"
@ Calcula el valor de la constante de equilibrio a 25°C para esa reaccion.
K o efAG“/(R ) _ 67395,6»103 Jmol~'/(8,314 T mol~" K~'. 298,15K)
eq - -

= 2,0-10%
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Ecuacion de Nernst

@ La energia libre de Gibbs asociada a una reaccién viene dada por:
AG = AG’ +RT InQ

donde Q es el cociente de reaccion

@ Dividiento ambos miembros de la ecuacién entre —n.%# y simplificando se
obtiene la Ecuacién de Nernst:

RT

&=
nF

InQ
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Espontaneidad y equilibrio en las células galvanicas

@ A temperatura y presion constantes, una reaccion es espontanea si AG < 0. En
el caso de una célula galvanica esto corresponde a & > 0

@ El equilibrio se alcanza cuando AG = 0. En la célula galvénica: & = 0 (muerte
de la pila):
RT

0=6"——
nF

In K,

por tanto:
K., = em%?"/(R T)
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Termodinamica de las reacciones redox

@ Las células galvanicas son procesos redox en los que la oxidacién y la
reduccion ocurren en lugares fisicamente separados.

@ Todo los visto sobre espontaneidad y equilibrio para células galvanicas es
aplicable a las correspondientes reacciones redox.
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Ejemplo de ecuacion de Nernst en un proceso redox (D

@ Sea la reaccion redox:
2 Al(s) + 3Cu* (ac) — 3 Cu(s) + 2 AP (ac)

@ los procesos de oxidacion y reduccion son:

Oxidaci6n: Al(s) — AP (ac) 4 3e~ AG,
Reduccién: Cu®"(ac) + 2¢~ — Cu(s) AG,
@ Multiplicando la primera ecuacién por 2 y la segunda por 3, y sumandolas, se
obtiene:
2 Al(s) 43 Cu*" +6e~ — 3Cu(s) +2APT 4 6e AG =2AG, +3AG,
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Ejemplo de ecuacion de Nernst en un proceso redox D)

AG, = AGY) + RT In[Al’"]

AG) = =3.F (=61 p) = 3F Epi

° AGzzAGg—kRTlnﬁ

@ AGY = 2T Eui
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Ejemplo de ecuacion de Nernst en un proceso redox  (III)

AG = 2AG; —3AG,
1
= 2AGY+3AG) +2RT n[AP"]| +3RT In ——

[Cu®]
A13+]2
— 2AGY+3AGY 4 RT AT
1 2 [Cu2+]3
3472
0 0 [AI"]
= 6(gngl3+/Al76ﬁgcu2+/cu+RT1nm

@ Dividiendo los dos miembros de la ecuacién entre (—6 %) y teniendo en cuenta
que AG/(—6 F) = &

RT | [APT]?
0 0
& = £)Cu2+/Cu — Eppt /AT 6T n [Cu2+]3
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Diagramas de pilas (IUPAC)

@ Los electrodos metalicos (constituidos con material inerte), se colocan en
los extremos del diagrama.

@ Las sustancias insolubles y/o gases se colocan en posiciones interiores o

adyacentes a los metales.

Las sustancias solubles se colocan en la regién media del diagrama.

Una linea vertical: separacién entre dos fases.

Linea vertical de trazos o puntos: frontera entre dos liquidos miscibles.

Las especies presentes en la misma fase se separan por comas.

En las especies en disolucion se dan las concentraciones entre paréntesis.

En las fases gaseosas se dan las presiones parciales entre paréntesis.

Dos lineas verticales: frontera fisica entre semiceldas (puente salino).

El 4nodo se escribe a la izquierda y el cdtodo a la derecha.

La fuerza electromotriz (&) se da como el potencial de la semicelda

escrita a la derecha menos el de la escrita a la izquierda.
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Ejemplos de diagramas de pilas (IUPAC)

@ Cu'|Zn|ZnSO4(ac,c){CuSO4(ac,c’)|Cu (Pila Daniel)

o Pt|Hy(g, lat) |[HY(1M) || Cu®*(1M) | Cu(s) | Pt & = 0,337V
o Pt|Zn(s)|Zn**(1M) || HT (1M) |Hy(g, lat) | Pt & = 0,763V
o Pt| Ag(s) | Ag™(0,34M) || CI~(0,098M) | Cly(g, 0, 55ar) | Pt
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Ejercicio 6
Sea la célula galvanica

Pt(s) | Al(s) | AP*(0,36M)]||Sn** (0,086M), Sn>*(0,54M) | Pt

@ Indica cudl es el 4nodo y qué fases hay en €l. Escribe su semirreaccion y el
correspondiente potencial de electrodo.

Haz lo mismo con el cdtodo.
Escribe la reaccién completa de la pila.
Calcula el potencial estandar de la pila.

Calcula el potencial de la pila en las condiciones indicadas.

Calcula AG a 25°C para esa reacciéon. Compara ese valor con el estandar, AG?,
e interpreta la diferencia.

@ Calcula el valor de la constante de equilibrio a 25°C para esa reaccion.
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Ejercicio 6 (solucion)
Sea la célula galvanica
Pt(s) | Al(s) | AP (0,36M)||Sn** (0,086M), Sn**(0,54M) | Pt(s)

@ Indica cudl es el 4nodo y qué fases hay en él. Escribe su semirreaccion y el
correspondiente potencial de electrodo.
Anodo: Pt(s) | Al(s) | APT(0,36M)  Tres fases: Pt(s), Al(s) y AT (ac)

Al(s) = AP (ac) + 3e~ Efos = 1,662V

@ Haz lo mismo con el cédtodo.
Citodo: Sn**(0,086M), Sn** (0,54M) | Pt(s)
Dos fases: disolucién con Sn** y Sn*T, y Pt(s)

Sn** (ac) 4 2e= — Sn*" (ac) éﬁﬁ/sm

L =051V
@ Escribe la reaccion completa de la pila.

2Al(s) +3Sn*T 4+ 6¢7 = 2APT £ 3Sn*T 4 6

(Quimica Fisica Aplicada, UAM) 18 de marzo de 2020 41/45



Ejercicio 6 (solucion, cont)
Sea la célula galvanica
Pt(s) | Al(s) | AP (0,36M)||Sn*" (0,086M), Sn** (0,54M) | Pt(s)
@ Calcula el potencial estdndar de la pila.

B = s jgps — Bl = 1813V

“pila

@ Calcula el potencial de la pila en las condiciones indicadas.

RT _ [AP]? [Sn**]?

_ 0
(g;)ila - ®pila 6.7 n [Sn4+}3
3 -1 g1, 362 0.543
— 1813V - 8,314Jmol” " K 2198 K In 0,36 0?4
6 - 96485 C mol™ 0,086
= 1,798V
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Ejercicio 6 (solucion, cont)
Sea la célula galvanica
Pt(s) | Al(s) | AT (0,36M)||Sn** (0,086M), Sn®* (0,54M) | Pt(s)

@ Calcula AG a 25°C para esa reaccion. Compara ese valor con el estandar, AGP,
e interpreta la diferencia.

AG=—6.F &g = —6-96485Cmol ™' - 1,798 V. = —1,04 - 10° kJ mol !
AG'=—6.7 &Y, = —6-96485Cmol " - 1813V = —1,05-10° kI mol ™"

La pila estd ligeramente mds cerca del equilibrio que en condiciones estandar.

@ Calcula el valor de la constante de equilibrio a 25°C para esa reaccion.

_ ,—AG/(RT) _ ,1,05-10° Tmol~'/(8,314 Jmol ™' K~'.298 K) __ 183
Koy = e AO/RD) = mol™"/(8,314 J mo ) = 17,7-10
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Corrosion
Air 0,
Water J
Fe?t_———————3n Rust
Fe?f
\_/ Iron
8 4
Anode Cathode
Fe(s) —»Fe*(aq) + 2¢~ 0,(g) + 4H¥(aq) + 4e~—> 2H,0(])
Fe**(aq) —»Fe™*(aq) + ¢~
Oxidacién: 2Fe(s) — 2Fe* (ac) +4e~ &0 = —0,440V

Fe?t /Fe
Reducci6n: O2(g) +2H20(¢) +4e~ — 40H (ac) &5 Jon- = +0,401V

En medio 4cido:
Reduccion: Oy(g) +4H™ (ac) + 4e~ — 2H,0(¢) ggz/Hzo = 41,229V
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Célula electrolitica

" e Citodo: 2H,0 +2¢~ — Hy +20H™
@ Anodo: 40H™ — 2H,O + O, +4e™

o Cantidad de sustancia transformada por
unidad de tiempo al paso de una
corriente de intensidad /:

.o.o 1\;
s &

o'. o ® /
0]
o:.o :: °. % An = — At
Pt Pt ‘

An: nimero de moles transformados
H,0 , NaOH n.: moles de electrones intercambiados
por mol de reactivo transformado
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Influencia de la cinética en la electrolisis

Electrolisis del cloruro sédico: cuando se hace sobre la sal fundida:

@ Oxidacién: 2Cl~ — Cl + 2¢~ éaglz - = 136V
@ Reduccién: 2Na™ +2¢~ — 2Na 5£a+/Na =-271V

Cuando se hace en una disolucion acuosa, ademds de los anteriores, aparecen
dos nuevos procesos posibles:

o Oxidacion: 2HyO — 20, +4H" +4e” &5 o= 123V
o Reduccién: 2HyO +2¢~ —> Hy +20H" &)y = —083V

Si la disolucién de NaCl es concentrada (industrialmente 5.5 M) apenas se
produce oxigeno (menos del 1 %).
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