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Proceso de oxidacién-reduccién.

Ajuste de reacciones red-ox.

Potencial de electrodo.

Celda electroquimica.

Esquema de la celda.

Potenciales estandar de los electrodos.

Potencial de celda y energia libre.

Potencial de celda y concentracién: ecuacién de Nernst.
Celdas y producto de solubilidad.

Celdas de concentracién.



Introduccidn

Procesos quimicos en los que hay un intercambio de electrones.

@ Procesos homogéneos (reacciones redox)
@ Procesos heterogéneos (electrodos)
e Cambio quimicos causados por una corriente eléctrica y produccién de
energia eléctrica por medio de reacciones quimicas.
e Segln la definicién anterior tenemos dos tipos de células:
o Células galvanicas o voltaicas:
Reacc. quimicas (espontdnea) = Corriente electr.

o Células electroliticas:
Corriente electr. = Reac. quimicas (no espontdnea).
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Tema 9: Reacciones de oxidacion-reduccidn

Conceptos bésicos:

o Estado de oxidaciéon o nimero de oxidacién
Oxidacién y reduccién

Semirreaccién

Ajuste de reacciones redox.

Valoraciones redox.

Electroquimica.

Serie electromotriz: semirreacciones y potenciales de electrodo.

Tipos de electrodos.

Efecto de la concentracién sobre el voltaje: Ecuacién de Nernst.
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Estado de oxidacidn

e Estado de oxidacién (o niimero de oxidacién) de un dtomo en un ion
o molécula es la valencia que parece tener ese 4tomo seglin unas
reglas arbitrarias.

® Regla general de asignacién de estados de oxidacién (e.o.):

o Se imagina la situacién limite (no real) de que los electrones de un
enlace se hayan transferido completamente al dtomo mas
electronegativo del enlace.

o El estado de oxidacién de cada atomo es la carga que tiene tras esta
operacién mental.

@ e.o. positivo: el dtomo pierde total o parcialmente electrones en la
molécula respecto al 4tomo aislado neutro.

@ e.0. negativo: el 4&tomo gana total o parcialmente electrones en la
molécula respecto al &tomo aislado neutro.
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Reglas basicas de asignacion de estados de oxidacion

Los e.o. de los atomos en sus compuestos de determinan aplicando las
reglas siguientes, en orden, hasta donde sea necesario:
@ El e.o. de un dtomo individual sin combinar quimicamente con otros
elementos es 0.

@ La suma de los e.o. de todos los atomos de una molécula neutra es 0;
la de todos los dtomos de un i6n es la carga del idn.

©

En sus compuestos, los metales alcalinos (Grupo 1) tienen e.o. +1y
los alcalinotérreos (Grupo 2) tienen e.o. +2.

En sus compuestos, el e.o. del F es -1.
En sus compuestos, el e.o. del H es +1.

En sus compuestos, el e.o. del O es -2.

©0 00

En sus compuestos binarios con metales, los elementos del Grupo 17 (F, Cl, ...)
tienen e.o. -1, los del Grupo 16 (O, S, ...) tienen e.o. -2, y los del Grupo 15 (N, P,
...) tienen e.o. -3.
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Estado de oxidacién (ejemplos)

0 0 +1 -1 +1 -2 +1 + -2
0 0, Na H NaOH H,O
-4 +1 -3+l -2+l -1+l +4 -1
CH, CH, CH, GCH, CF
o472 7 -2 3+l 45 2
KMnO,  MnO;, NH; NO;
2 43 -2 1813 -2 +2 +3
FeO Fe, O, Fe,0, | FeO-Fe, 0O,

3 +1 45 -2

NH,NO,
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Semirreacciones

@ Semirreacciones de reduccién y de oxidacién:
Cada una de las dos partes en que se separa una reaccién redox y en
las que se aislan la reduccién (ganancia de e™) y la oxidacién (pérdida

de e™).
Reaccidon redox global Cus) +2Ag" = Cu™ +2Ag
semirreaccion de reduccion Ag+ +e — Ag
semirreaccion de oxidacion Cu— Cu*™ +2¢
Reaccion redox global RH,+ NAD* -R+H" + NADH

semirreaccion de reduccion NADY+ H™ +2¢” — NADH
semirreaccién de oxidacion RH, — R+ 2H" +2e
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Ajustes de reacciones redox

Método del i6n-electrén (método de la semirreaccion)

1.- Descomponer los compuestos en sus iones (los que se formarian en
disolucién acuosa).

2.- ldentificar elementos que cambian su ndmero de oxidacién y escribir
semirreacciones idnicas de oxidacién y de reduccién.

3.- Ajustar las semirreacciones como si estuviéramos en medio acido,
siguiendo estos pasos:

@ Ajustar los dtomos que no sean H ni O.
@ Ajustar los O, utilizando H»O.

@ Ajustar los H, utilizando H™.

@ Ajustar la carga utilizando e™.

4.- lgualar el nimero de e~ de ambas semirreacciones multiplicando una o
ambas por nimeros enteros.

5.- Sumar las semirreacciones y simplificar las especies comunes en ambos
lados de las reaccién global.
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Ajustes de reacciones redox

Método del i6n-electrén (1)

6.- Completar la reaccién con los compuestos o iones que no participan en
las oxidaciones y reducciones.

7.- Obtener los compuestos que se habian disociado en iones en el paso 1. a
partir de esos mismos iones.

8.- Comprobar el ajuste del nimero de dtomos y del nimero de cargas.

Si la reaccién es en medio dcido ya estaria ajustada pero si es en medio bdsico debemos
realizar los siguientes pasos adicionales:

9.- Sumar a ambos lados de la ecuacién obtenida tantos OH™ como iones
H* aparezcan en ella.

10.- Combine los iones OH™ y H' en el lado de la ecuacién en que
aparezcan juntos. Simplificar las moléculas de H>O si aparecen en
ambos lados de la reaccién.

11.- Comprobar el ajuste del nimero de dtomos y del ndmero de cargas.
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Ajustes de reacciones redox (ejemplo)

Reaccién: ] KMnOj4 + H205 + HySO4 — O + MnSO4 + K2SO4 + Hzo\

1) Descomponer los compuestos en sus iones (los que se formarian en disolucién acuo-
sa).
KT + MnO; + H20; + 2HT + SO2™ — O + Mn?t + SO~ + 2K* + S02™ + H,0

(2.) Identificar elementos que cambian su niimero de oxidacién y escribir semirreacciones
idnicas de oxidacién y de reduccién.
+7 +2 -1 0
Mn O, — Mn?* H» 02 — O

3.) Ajustar las semirreacciones como si estuviéramos en medio 4cido, siguiendo estos
pasos:

(3a.)  Ajustar los dtomos que no sean H ni O.
(3b.)  Ajustar los O, utilizando H2O.
MnO,; — Mn?* +4H,0

(3c.)  Ajustar los H, utilizando HT.
MnO; +8HT — Mn? 4 4H,0 H,Op — O 4 2HT

(3d.)  Ajustar la carga utilizando e™.
MnO; + 8HT +5e” — Mn2+ + 4H,0 H,O0, — 0o + 2Ht+ + 2e~
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Ajustes de reacciones redox (ejemplo 1)

(4.) lgualar el ndmero de e~ de ambas semirreacciones multiplicando una o ambas por
niimeros enteros.

(MnOg +8H* +5e~ — Mn®* +4H;0) x 2
(H202 — O2+2H" +2e7) x5

(5.) Sumar las semirreacciones y simplificar las especies comunes en ambos lados de las
reaccién global.

2MnO; + 5H,02 + 6HT — 50, + 2Mn?* + 8H,0

(6.) Completar la reaccién con los compuestos o iones que no participan en las oxida-

ciones y reducciones.

2MnO; +5H,05 + 6HT — 50, + 2Mn2t + 8H,O
350, — 350, i 2KT — 2KT

2K+ 42MnO; +5H20, +6HT +35S027 — 50, +2Mn?t 425027 +2K* +S02~ +8H,0
(7.)  Obtener los compuestos que se habian disociado en iones en el paso (1) a partir de

€sos mismos iones.

2KMnOj + 5H20; + 3H2S04 — 50, + 2MnSO4 + K204 + 8H,0 |

(8.) Comprobar el ajuste del niimero de dtomos y del nimero de cargas.
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Ajustes de reacciones redox (medio basico IlI)

Reaccidn sin ajustar: MnO;(ac) + CN(;C) — MnOy) + OCN(;C)

Reaccién ajustada como si el medio fuera acido:

2MnO4_(aC) —|— 3CN(_ac) + 2H+ — 2Mn02(5) + 3OCN(_‘3C) + H20(/)

9.) Sumar a ambos lados de la ecuacién obtenida tantos OH™ como iones HT aparezcan
en ella.

2MnO,

atoy F3CN oy + 2HE ) +20H ) — 2MnOy) + 30N, + H20() + 20H

(20) (ac) (ac) (ac)

(10.) Combine los iones OH™ y H* en el lado de la ecuacién en que aparezcan juntos.
Simplificar las moléculas de H,O si aparecen en ambos lados de la reaccién.

2MnO,,

4(ac) + 3CN;C) + 2H20(/) — ZMHOZ(S) + 3OCN;C) + H2O(,) + 20H,

( ( (ac)

2MnQO,,

4(ac) + 3CN(:1c) + H20(,) — 2Mn02(5) +30CN;_ , +20H/

(ac) (ac)

(11.)  Comprobar el ajuste del nimero de dtomos y del nimero de cargas.
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Valoraciones Redox

Valoracién: Reaccién que se realiza al afiadir de manera controlada una
disolucién sobre otra.

Punto de equivalencia: Momento en el que los reactivos de ambas
disoluciones han reaccionado completamente.

Deteccién del punto de equivalencia: Variacién de pH o del potencial,
cambio de color de un indicador o de alglin reactivo, aparicién de un
precipitado, ...

Ejemplo de valoracién redox:

MnO;  + 8HT + S5Fe?* — Mn** 4 5F3T 4+ 4H,0
(violeta) (incoloro)
_ 5 mol Fe?* -
(Vi im0y X Mn051) xR0 = (Vi e X [Fe1])
—
mol MnOZ relacién de moles mol Fe?™
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Electroquimica, In

Dos ejemplos de posibles reacciones redox heterogéneas.
CU(S) — Cu?t 4 2e~

Agt +1le” — Ags)

ggi Cuis)+2Ag" = Cu™ +2Ag(s)
il paso del tiempo
Ag' NO;

CU(S) - Cu?t + 2e”

Zn*t 4+ 2e” » Zn(s)

U

L

\ Potenciales de electrodos‘

Cus) + Zn** 7'—;Cuzdr +Zn(s)

paso del tiempo

Enero—Mayo, 2011 14 / 36
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Semirreacciones

Un electrodo! es una pieza de metal (Me) que sumergido en una disolucién
que contiene iones del propio metal (Me™") forma una semicélula.

oxidacion
_

_l’_ —
M(S) reduccién M™ + ne
Jeduccion
CU(S) + 2Ag+ — Cu*™ +
elecdt;cvdu elecdtgodu 2Ag
Cu Ag ()
semicélula ] semicelula @ Reduccién:
Jr —
he At Ag + le” — Ag(s)
0.24 0.1M @ Oxidacion:
No; | No; Cuey — Cu® +2e~

1
A veces se llama electrodo a toda la semicelula.
Enero—Mayo, 2011 15 / 36
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Semirreacciones

+0,422 V
e
voltimetro ' Cugs) + Agt — Cu?t + Ag(s)
puente salino
= ¥
S )
¥ v @ Reduccién:
semicélula ] semicélula /—\g+ +1le” — /—\g(s)
] @ Oxidacién:
Anodo = = . Catodo C C 24 e
(oxidacion) Cu** Ag'— (reduccion) us) — Cu™™ + 2e
0,2M 01
NO, -] NO;

@ Anodo ~ Oxidacién ~ Perdida de e™.

@ Citodo ~ Reduccién ~ Ganancia de e™.

Esquema de la célula: Cu|Cu®"(0,2 M)||Ag™ (0,1 M)|Ag
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Esquema de una célula

Cus) +Ag™ — Cu®t + Ag

semicélula

Anodo
(oxidacién)

40,422V

voltimetro
puente salino
0, K"

[ NOT K

v

]

v

cu®
0,2M

2

=

"

AgT—

0.1M

NO;

(Fundamentos de Quimica, Grado en Fisica)

semicél

Cato
(reducq

@ Reduccién: Ag” +1le™ — Ag,

@ Oxidacién: Cugsy — Cu®t 4 2e~

Separacién entre
dos fases

ia \

Separacién entre
dos fases

/

o Cu|Cu2t(0,2 M) || AgT(0,1 M)|Ag

v/

Izquierda T Derecha
Anodo Ps:ﬁ:ge Catodo
Oxidacién Reduccién

Enero—Mayo, 2011
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Semirreacciones

-1,098 V -
e ﬁ e
' voltimetro | @ Reaccién NO espontanea:
puente salino Cug) + Zn%t - Cu?t + Zn(s)
Cu K*cr Zn
/ 5 Cl \\

Cu*t +2e — Cus)

3 @ Reaccién espontanea:
‘ l Cu2Jr + Zn(s) — CU(S) + ZI’12Jr
| = o Reduccién:
nt e

Cu™ Zn™ 58

0,2m 0.3M o Oxidacién:
LSO SO> Zn(s) — Zn** 4 2e”
semicélula semicelula
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Semirreacciones

+1,008 V

e " €

potenciometro v

puente salino

{,— cr K*—\‘ Cu

¥ v
o - -1,008 v e semicélula semicélula
' voltimetro |
te sal < == = .
/p"}”*eé‘}'m Anodo 1 il Catodo
(oxidacion) e Zn*t Cu (reduccion)
‘ l = 0,3M 0.2M
2- 7
In* 504 -+ 504
0,31
No

semicélula

semicélula

Cu2Jr + Zn(s) — CU(S) + ZI’12Jr

@ Reduccién: Cu** 4+ 2e~ — Cugs

@ Oxidacién: Zn) — Zn** + 2e~

(Fundamentos de Quimica, Grado en Fisica)
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Potenciales de Electrodo

El voltaje medido en una célula electroquimica es la diferencia de potencial entre sus
electrodos, o fuerza electromotriz (fem).

Una dif. de potencial de 1 V indica que se realiza un trabajo de 1 J por cada 1 C de
carga que pasa por el circuito eléctrico; o que hay suministrar una energia de 1 J
para que pase 1 C de carga (segtin el convenio de signos). |1 J=1V x 1C|

@ Podriamos calcular la fem de células electroquimicas hipotéticas si conociésemos
los potenciales de sus respectivos electrodos, por resta

‘ Ece = E¢ E4nodo

atodo

@ Problema: No existe una escala absoluta de potenciales de electrodo.

@ Solucién: Se define una escala arbitraria de potenciales de electrodo, por convenio
internacional, por medio de:

@ asignar potencial cero a un electrodo concreto, el electrodo estandar de
hidrégeno (EEH), y

Q@ celegir el signo de la fem de modo que a mayor valor del potencial
mayor tendencia a reducirse (poder oxidante).
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Electrodo Estdndar de Hidrégeno (EEH)

o Electrodo de referencia:
Electrodo estandar de
hidrégeno (EEH)

@ Reaccioén:

2HT(1M) + 2e~ = Ha(g, 1bar)
e Esquema:
Pt|Ha(g, 1bar)|HT (1M)
@ Potencial de electrodo:
Efjm, =0 V.

Electrodo
= de
Platino

(suponemos que actividad de H" = 1 ~ [H] =1 My 1 bar ~ 1 atm).

Enero—Mayo, 2011 21/
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Potencial Estandar de Elect

Reaccién EO(V)
Fo + 2~ — 2F +2.87
HyOp 4+ 2HT — 2H,0 +1.78
Mn3t + e~ — Mn2t +1.51
MnO; +8H' +5e~ — Mn?" +4H,0 +1.51
Cly +2e~ — 2CI~ +1.36
Crp02~ +14HY 4 6~ — 2CP3% 4 7H,0  +1.33
MnOs + 4HT + 2~ — Mn2?t + 2H,0 +1.33
0y + 4HT + 4~ — 2H,0 +1.23
Br, +2e~ — 2Br— +1.09
NO; +4HT +3e~ — NO +2H,0 +0.96
Agt + 1em — Ag® +0.80
Fe3t +le” — Fe2t +0.77
MnO, +2H,0 +2e~ — MnO, + 40H™ +0.60
Iy +2e~ — 217 +0.54
Cut +2¢7 — +0.34
St 4 2e — sp2t +0.15
2Ht +2¢~ — Hy 0.0

indamentos de Quimica, Grado en Fisica)

Reaccién EO(V)
2Ht +2¢~ — Hy 0.0
Pb?t +2¢~ — Pb -0.13
Sn2t 4+ 2¢~ — Sn -0.14
S4+2" — 27 -0.48
Zn?t 4+ 2e~ — zn? -0.76
2HyO +2e~ — Hy +20H™  -0.83
Mn?t +2e~ — Mn -1.18
ARt 43¢~ — Al° -1.66
Mg?t + 2¢= — Mg® -2.36
Nat + le~ — Na° 271
Lit +1e= — L -3.05

Enero—Mayo, 2011
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Potencial Estdndar de una célula (EZ,))

EY, = E%derecha) — EP(izquierda)
= EY%cétodo) —  E°(dnodo)
= Eo(reduccién) — Eo(oxidacién)

Ejemplo:

Zn2+(1 I\/I)|Zn(5) ‘ |CU2+(1 M)|CU(5)

Zns) — an;) + 2e” izquierda, dnodo, oxidacién

Cu?;;) +2e~ — Cu(s) derecha, cdtodo, reduccién
ES, = EO(Cu*t/Cu) — E°Zn*t/Zn)
= 0,340 V — (=0,763 V) =1,103 V

Enero—Mayo, 2011
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Ejemplo

i Cudles de las siguientes reacciones se daran espontdneamente en medio dcido cuando
reactivos y productos estén en condiciones estandar a 298K? Completa y ajusta las
ecuaciones.

a) I +NO; — I + NO
b) H,SO3 4+ H,S — S
Datos adicionales: E°(H2SO3,H"/S) = 0,45 V

(a)
21~ — a4 2e” x 3 E°=0,54V
NO; +4H" +3e~ — NO+2H.0 x 2 E°=0,96 V
61~ +2NO; +8H"  — 3l +2NO + 4H.0 E°® =2
E% = Edstodo — Ednodo = 0,96 — 0,54 = 0,42 V/

(Fundamentos de Quimica, Grado en Fisica) Enero—Mayo, 2011



Variacién de energia libre.

Equilibrium
composition
measurements

AG®= — RT'In Km ._,r W= %hlf\’m
Calorimetry: ,/'
AH® 8 ,.r'; } -
N\, AG® = AH® — TAS® AG® Electrical
> - AG® - o measurements:
/ E%and EZ,

Calorimetry and
theoretical calculations:
5% and AS”

L

indamentos de Quimica, Grado en Fisica) Enero—Mayo, 2011



Un metal en medio acido.

@ Para que un proceso estandar sea espontdneo debe ocurrir que:
AGy < 0= Epjla > 0. Los metales Ag,Cu, ... tienen el potencial
estandar de reduccién positivo; con lo que en medios dcidos no se
oxidan espontdaneamente.

@ Los metales como plomo y el zinc que tienen de reduccidn negativos
son los que se oxidan en medio acido, propiciando la reduccién del HT.

M(s) > M?(aq)+ 2 e E° =-E°%p+y,

2 H(ag) + 2 & — H,(g) E°ppm, =0V

2 H*(aq) + M(s) — H,(g) + M**(aq)
E° 1= Eprm, - E%prng = -E%prny
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Variaciéon de energia libre.

@ Cuando el proceso redox se produce espontdaneamente tenemos que:

AG=AG’+RTlog.Q=—nFE}, +RTlog, Q<0

ila
la reaccién transcurre hasta alcanzar el equilibrio AG = 0:

0=AG’+ R Tlog, Keg = —nFE%, + R Tlog, Keg

pila
RT
Egﬂa = F log, Keq
@ Por analogia con AG® y Egﬂa se establece:

AG

AG = _nFEpila Epila = _F
0 0 RT
—nF Epa = —nF Ej, + RTlog, Q Epila = Epjja — —F log, Q
0,0592 V
Epita(T = 298K) = E;, — = logyo @
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Combinacién de semirreacciones.

@ Para obtener el potencial estandar de varias reacciones en secuencia
se deben sumar las energias libres y no los potenciales:

Fe**(aq) + 3e- — Fe(s) Bt =1

Fe?*(aq) + 2e — Fe(s)  E° 5, =-0440V AG®=+0.880]

Fe*(aq) + 3¢ — Fe?*(aq) E°%spe=0771V AG°=-0.7711]

—

Fe**(aq) + 3¢ - Fe(s)  E’pups=<d331V AG°=+0.109V

AG°=+0.109 V= -nFE®

EC sz, =+0.109 V /(-3F) = -0.0363 V
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Combinacién de semirreacciones.

@ Para obtener el potencial estandar de la pila se toma:
EO_ — EO o EO
pila catodo dnodo*
e Para la reaccién: 2 Ag*? (ac) + Cu(s) = Cut? (ac) + 2 Ag (s)
tenemos E;(J)i/a = E((:)a',todo - Ea?nodo =0,80 — 0,34 = 0,46V a pesar del
coeficiente 2 del Ag.
@ Usandko AG=E-gq=—-E-qg.-n-N,, =—E -n- F para cada

semirreaccién tenemos:
Ag™ (ac)+e” = Ag(s)  AG = —77,1kJ/mol
Cu(s) = Cu™(ac) +2e” AGy = +65,5kJ/mol
e Con lo que (F=-96400 cul, n=2)
AG=Ey-n-F=2-AG + AGy = —88,7kJ/mol
@ Al final se llega a Ey = 0,46V con o que se demuestra que

ESia = E&todo — Efnodo independientemente del nimero de electrones

involucrados en el proceso redox y de cuantas veces se use cada

semirreaccion.
(Fundamentos de Quimica, Grado en Fisica) Enero—Mayo, 2011 29 / 36



Ejemplo.

= pum sy 5 DIOS92V
. ‘ Volimeter 1 ECBH Fa ECEH - log Q
e bl n
“““““  Jamse K i e 3+
! cell cell u 0g [Fe2+] [Ag"‘]
=
RN E._,=0029V-0018V=0011V

Pt{Fe2*(0.10 M),Fe*(0.20 M)||Ag*(1.0 M)|Ag(s)

Fe*"(aq) + Ag'(aq) — Fe’"(aq) + Ag(s)
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Two half cells with identical electrodes
but different 1on concentrations.

PH{H, (1 atm)[H*(x M)||H*(1.0 M)|H,(1 atm)|Pt(s)

f* e i 2 HY(1 M) + 2 e — Hy(g, | atm)
‘ N0 \ H.(g, 1 atm) » 2 H'(x M)+ 2 &
| < |
PL— | L t l/ gl
\;1‘1 = xM )= m 2 H+(1 M) = 2 H+(x M)
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0.0592V

Ecell - Ecell - ].Og Q 2 H+(1 M) = H+(x M)
R
0.0592V x2
Eoi=Een + log o
H
0.0592V 2
Ecell =0~ log xT

E ,=-00592 Vlogx

E.,=(0.0592 V) pH

(Fundamentos de Quimica, Grado en Fisica) Enero—Mayo, 2011 32 /36



Espontaneidad en una pila.

@ Para saber si a 298 K Ia pila:
Sn(s)|Sn*2(ac,0,5 M)||Pb*2(ac,0,001 M)|Pb(s) produce electricidad
de esa forma hay que, primero, determinar el potencial de referencia:

E,=ES, — ES = Epyi2py — E2 12s, = —0,125 — (—0,137) = 0,012 v

pila cat
y después para la reaccién: Sn(s) 4+ Pb™2 = Sn*? 4 Pb(s) aplicar la
ecuacién de Nerst
2V 2V
E(298K) = EO—% loglo Q = 0,012—% 1Og10 500 = —07068 14

@ Con lo que la reaccién espontdnea ocurre en el sentido opuesto al
escrito: Pb(s) + Snt2 = Pb*2 + Sn(s)

@ Recordad que la ecuacién de Nerst proviene de:
AG=AG’+RTlog,Q=—nF Eyia=—nF E}, +RTlog, Q
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Pilas y producto de solubilidad.

@ Para saber la solubilidad de la sal Agl y su constatente se solubilidad
construimos el proceso redox:

AglAg'(sat’d AgDllAg™(0.10 M)lAg(s)

Ag*(0.100 M) + &= — Ag(s)

Agfs) — Agt(sat’d) + ¢

Ag*(0.100 M) — Ag'(sat’d M)

Ao A (0.100M)

@ En condiciones normales 298 K tenemos un potencial de 0.417 V:
£0 0,0592 V
n

plla

Epila( - 298K) 210 Q[ gsal] = 0,417 4

Agl(s) = Ag™(ac) + 1~ (ac)
§=9110"°M = Kps =s*>=8,310""
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Electrdlisis

@ Se suministra energia potencial para lograr el proceso redox inverso.

- =
Ol €
\

CuSOylaq)

Anode (+) Cathode (—)

Q

@ Para saber la carga que se ha trasferido se usa: | = —

@ Segln las leyes de Faraday, con 96500 C se desprende 1 equivalente
electroquimico.
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Electrdlisis

@ Ejemplo: Al efectuar la electrdlisis de una disolucién de HCl se
desprende cloro en el dnodo. j Qué volumen de cloro, medido en
condiciones normales, se desprenderd al pasar una carga de 50.000
C.7 iQué energia se ha gastado 7.

2CI" (ac) +2H" (ac) — Ha(g) + Ch(g) Eo=—1,36v

Con 50000 cul pasan 3,125 - 1023 electrones, es decir se liberan 0.2594
moles de Cly, ya que se necesitan 2 x 6.023 10?3 para producir 1 mol
de cloro.
0.2594 moles de Ch en condiciones normales (1 mol en C.N. ocupa
22,4 L) ocuparan un volumen de 5.80 litros de Ch,.

@ La energia gastada es E =V - g =1,36-50000 = 68kJ ya que en
condiciones normales V = Ej.
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