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Introduccion

Reacciones redox

B Reacciones redox: procesos quimicos en los que hay un
intercambio de electrones.

¢ Procesos homogéneos.

¥ Procesos heterogéneos (electrodos).

e Cambios quimicos causados por una corriente eléctrica y
produccion de energia eléctrica por medio de reacciones
guimicas.

m Células electroliticas:
Corriente eléctrica — reaccion quimica (no espontdnea).

B Células galvanicas o células voltaicas o pilas:
Reaccion quimica (espontdnea) — corriente eléctrica.

EQUILIBRIO REDOX 2
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Estado de oxidacion

m Estado de oxidacion o numero de oxidacion (e.o.) de un atomo en
un ion o molécula es un numero que se le asigna y que indica de
modo aproximado la estructura electronica de ese atomo en esa
molécula.

n de estados de

s=>~
Q
(4}
O~

e Regla general de asignac

Q

x. cl n.'

= Se imagina la situacion limite (no real) de que los electrones de
un enlace se hayan transferido completamente al atomo mas
electronegativo del enlace.

= El estado de oxidacion de cada atomo es la carga que tiene en
esa situacion imaginaria.

e e.o. positivo: el atomo pierde total o parcialmente
electrones en la molécula respecto al atomo aislado neutro.

e e.o. negativo: el atomo gana total o parcialmente electrones
en la molécula respecto al atomo aislado neutro.

EQUILIBRIO REDOX 3
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Estado de oxidacion

Reglas basicas de asignacion de estados de oxidacion
B Los e.o. de los atomos en sus compuestos se determinan aplicando
las siguientes reglas, en orden, hasta donde sea necesario:

O El e.o. de un atomo 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; Ia
de todos los atomos de un ion es |la carga del ion.

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

O 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.

@ 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 oxidacion

Ejemplos

0 0 +1 -1 +1 -2 +1 +1 -2 +1 -1 -4 +1

O 0, NaH NaOH H,0 H,0, CH,

: 1 s 1 1 s 1 : AN 1 1 . N 1 s 1 « =7 e : =7 e
-3 +1 -2 +1 -1 +1 +4 -1 +1+2 -1 +1 +7 =2 +7 -2

CH. CH, CH, CF, HCF, KMnO, MnO,

-3 +1 +5-2 -3 +1+5-2 +2 =2 +3 -2 +2 -2 +3 =2

NH,* NO;~ NH,NO, FeO Fe,O; FeO-Fe,0Oq
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Semirreacciones de oxidacion y reduccion

e OXIDACION: pérdida de electrones — aumento del e.o.
» REDUCCION: ganancia de electrones — reduccion del e.o.

B Reaccion redox o de oxidacion-reduccion: reaccion de
transferencia de electrones, en la que uno o varios elementos se
oxidan y uno o varios se reducen.

 Oxidante: especie que gana electrones y, por tanto, se reduce.

® Reductor: especie que pierde electronesy, por tanto, se oxida.

EQUILIBRIO REDOX 6
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Semirreacciones de oxidacion y reduccion

/ 3 -2 +2-2 0 +4 -2 \

Fe,0; +3 CO—2Fe + 3 CO,

reduccion oxidacion

Fe gana electronesy se C pierde electronesy se
reduce de +3 a 0 (Fe,O, oxida de +2 a +4 (CO se

se reduce a Fe) oxida a CO,)

\ Fe,O, es el oxidante CO eselreductor /
/ 0 +1 +2 0 \

Cu(s) + 2 Ag*(ac) — Cu** (ac) + 2 Ag(s)
oxidacion reduccion
Ag gana electronesy se Cu pierde electronesy se
reduce de +1 a 0 (Ag* oxidade 0 a +2 (Cu se
se reduce a Ag) oxida a Cu?*)
K Ag* es el oxidante Cu es el reductor /

EQUILIBRIO REDOX 7
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Semirreacciones de oxidacion y reduccion

B Semirreacciones de reduccion y oxidacion: cada una de las dos
partes en que se separa una reaccion redox y en las que se aislan
la reduccion (ganancia de e™) y la oxidacion (pérdida de e7).

» Reaccion redox giobal: Cu+2 Ag"— Cu®* +2 Ag
e Semirreaccion de reduccion: Ag*+e — Ag
e Semirreaccion de oxidacion: Cu—Cu®*+2e

EQUILIBRIO REDOX 8
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Ajuste de reacciones redox

Método del ion-electron (método de la semirreaccion)
1) Descomponer los compuestos en sus iones (los que se formarian
en disolucidon acuosa).

2) Identificar los elementos que cambian su e.o. y escribir las
semirreacciones ionicas de oxidacion y de reduccion.

s en medio acido

Ajustar las semirreacciones como si estuviéramc
siguiendo estos pasos:

a) Ajustar los atomos que no sean H ni O.

b) Ajustar los O, utilizando H,0.

c) Ajustar los H, utilizando H*.

d) Ajustar la carga utilizando e".

(09
~——

4) lgualar el nUmero de e~ de ambas semirreacciones multiplicando
una o ambas por numeros enteros.

5) Sumar las semirreacciones y simplificar las especies comunes en
ambos lados de |a reaccion global.

EQUILIBRIO REDOX 9
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Ajuste de reacciones redox

6) Completar la reaccidon 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 n2 de atomos y del n? de cargas.

Si la reaccion es en medio acido ya estaria ajustada pero si es en
medio basico debemos realizar los siguientes pasos adicionales:

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

10) Combinar 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 reaccion.

11) Comprobar el ajuste del n? de atomos y del n2 de cargas.

EQUILIBRIO REDOX
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Ajuste de reacciones redox

e Ejemplo de ajuste en medio acido:
KMnO, +H,0,+ H,50, — O,+ MnSO,+ K,SO,+ H,0

1) Descomponer los compuestos en sus iones (los que se formarian en disolucion
acuosa):
K* + MnOj + H,0,+ 2H" + 503~ — 0, + Mn*"+ SO5 ™+ 2K* + SO + H,0

2) Identificar los elementos que cambian su e.o. y escribir las semirreacciones

ionicas de oxidacion y de reduccion:
+7 +2 -1 0

MnO; — Mn®* H,0, — O,
3) Ajustar las semirreacciones como si estuviéramos en medio acido siguiendo
estos pasos:
a) Ajustar los atomos que no sean H ni O.
b) Ajustarlos O, utilizando H,O:
MnO; — Mn?* +4H,0

EQUILIBRIO REDOX
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Ajuste de reacciones redox

c) Ajustar los H, utilizando H*:
MnOj +8H' — Mn®* +4H,0 H,0, — 0,+ 2H"
d) Ajustar la carga utilizando e:

MnO, +8H"+5e~ — Mn** +4H,0  H,0, —0,+ 2H"+ 2e”

4) lgualar el nUmero de e~ de ambas semirreacciones multiplicando una o ambas
por numeros enteros:

(MnOj +8H"+5e™ — Mn®* +4H,0)x2
(H,0, = 0, + 2H"+ 2e7)x 5

5) Sumar las semirreacciones y simplificar las especies comunes en ambos lados
de la reaccidn global:

2Mn0Oj +5H,0, + 6H* — 50,+ 2Mn** + 8H,0

EQUILIBRIO REDOX
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Ajuste de reacciones redox

6) Completar |la reaccidon con los compuestos o iones que no participan en las
oxidaciones y reducciones:

2Mn0Oj +5H,0, + 6H* — 50,+ 2Mn** + 8H,0
3502~ — 3505~

2K" — 2K*
2K*+ 2MnQj + 5H,0,+ 6H"+ 3505 — 50, + 2Mn**+ 2505+ 2K* + SO5~ + 8H,0

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

2KMnO, + 5H,0,+ 3H,50, — 50,+ 2MnS0, + K,50,+ 8H,0

8) Comprobar el ajuste del n? de atomos y del n2 de cargas.

En este caso, la reaccion tiene lugar en medio dacido por lo que ya estaria ajustada.

EQUILIBRIO REDOX
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Ajuste de reacciones redox

e Ejemplo de ajuste en medio basico:
MnO, (ac) + CN™ (ac) — MnO, (s)+ OCN™ (ac)

e Reaccion ajustada en medio dcido:

2MnOj (ac) + 3CN™ (ac)+2H" (ac) —2MnO, (s)+30CN™ (ac)+ H,O0 (I)

9) Sumar a ambos lados de la ecuacion obtenida tantos OH™ como iones H*
aparezcan en ella:

2MnOy +3CN™ +2H" + 20H™ — 2Mn0O, + 30CN™ + H,0 + 20H~

10) Combinar 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
reaccion:

2MnQ, +3CN" +2H,0 — 2Mn0O, + 30CN + H,0 + 20H"
2MnO, (ac) + 3CN ™ (ac) + H,0 (I) = 2Mn0O,(s) + 30CN™ (ac) + 20H™ (ac)

11) Comprobar el ajuste del n2 de atomos y del n? de cargas.

EQUILIBRIO REDOX
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Valoraciones redox

® Ejemplo:
MnO; + 8H' + 5Fe’* — Mn?* + 5Fe* + 4H,0
violeta incoloro
En el punto de equivalencia:

moles de Fe** = 5 - moles de MnOj

Meer Ve = 5'/anO; 'VMnO;

EQUILIBRIO REDOX
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Electroquimica: introduccion

B Dos ejemplos de posibles reacciones redox heterogéneas:

.(.”u

‘ I

Ag”™ NO;

-

) . Cu

‘ l

Zn*" NOj

-

Cup +2 Ag* (g — Cu2+(ac)+ 2Ag>(s)

paso del tiempo

Cuf +Zn** ) % Cu*  + an)

paso del tiempo

. Cu

i
&y

Zn*" NO;

Cu(s) — Cu?(ac) + 2 e

I | — 7/ _

+ 1e — Ag(s)

Cu(s) > Cu? (ac) + 2 e

Zn%t (ac) + 2e= % ZIn(s)

¢

AG

Potenciales de electrodos

EQUILIBRIO REDOX
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Electrodos

B Un electrodo es una pieza de metal (M) que sumergido en una
disolucion que contiene iones del propio metal (M"*) forma una
semicélula (a veces se llama electrodo a toda la semicélula):

M ( ) oxidacion_ N+ ( )
S) < — ac) + ne
reduccion
elzctrcodo electrodo
e\uA — deAg
A !
CH2+ ,‘jlg-r
0, 2M 0, LM
R RIEL b L NO;, |
\ 5 ) \ . J
semicélula semicélula

EQUILIBRIO REDOX
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Celula electroquimica

+0,422 V
f'___, = ~ e
| voltimetro \
puente salino
Cu gu —NO;, K— aw Ag
5 v X +
anodo 33 - catodo
mE ('H: ; A 44 : -1
0.2M 0. 1M
« Reduccion: N
Ag*(ac) + 1e= — Ag(s)

. Reaccion global:
- Oxidacion: Cu (s) + 2Ag* (ac) — Cu®* (ac) + 2Ag (s)
Cu(s) — Cu®(ac) + 2e

- ANODO: oxidacidn (pérdida de electrones).
- CATODO: reduccién (ganancia de electrones).

EQUILIBRIO REDOX
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anodo

+0,422 V

voltimetro

puente salino

ENO- R

Celula electroquimica

5

catodo

____________________________________________________________

/

B Esquema
de la pila:

4

o ———————— -

separacion
de fases

L

puente
salino

.

separacion
de fases

L

Cu|Cu?* (0.2 M)|| Ag* (0.1 M)|Ag

~

Izquierda

Anodo

Oxidacion

2

Derecha

Catodo

Reduccion

EQUILIBRIO REDOX

-
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Celula electroquimica

" B e

{n !,.-_ .H"-.I {J e z
| \ = Reaccion NO espontanea:

' voltimetro | s oy
puente salino Cu(S)-I-Zn (ac) » Cu (ac) +Zn($)

Cu um o e /N .
. = | = Reaccion espontanea:

| \ Cu? 4 + 2Ny — Cuyy +Zn*

— - | e * Reduccion:
Cu* o+ 267 — Cuy

e - Cu* o
0.2M 0.3M  Oxidacion:

Zng —In* ., + 2 e

SO 1

EQUILIBRIO REDOX
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Potencial de la célula (E_.)

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

Una diferencia 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 bien que hay
que suministrar una energia de 1 J para que pase 1 C de carga (segun el

rAanuonin Ao cinnAc).
CLUIIvVCIIIv Uc olyrivo/.

1J=1V-1C

Podriamos calcular la fem de células electroquimicas hipotéticas si
conociésemos los potenciales de sus respetivos electrodos, por
diferencia:

E

Ecel = Ecétodo — L3anodo

= Problema: no existe una escala absoluta de potenciales de
electrodo.

EQUILIBRIO REDOX
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Potencial de la célula (E_.)

= Solucion: se define una escala arbitraria de potenciales de
electrodo, por convenio internacional:

O Se asigna potencial cero a un electrodo concreto, el
electrodo estandar de hidrégeno (EEH).

® Se elige el signo de la E_,; de modo que cuanto mayor es el
valor del potencial, mayor tendencia a reducirse (mayor
poder oxidante).

EQUILIBRIO REDOX
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Electrodo Estandar de Hidrogeno (EEH)

i}

= Flectrodo de referencia:

" Puente
= salino

Electrodo estandar de hidrégeno (EEH)
= Reaccion:

2 H*(ac, 1 M) + 2e- = H, (g, 1 bar)
= Esquema:

Pt| H, (g, 1 bar) |H* (1 M)

Electrodo

—

m Potencial de electrodo: r Pltl'iinn
0 _

(suponemos que actividad H* = 1)

EQUILIBRIO REDOX
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Potencial estandar de electrodo (EY)

B Tendencia de un electrodo a generar un proceso de reduccion:
M™ + nes — M

B Las especies en disolucidn tienen actividad unidad (=1 M) y los gases
estan a presion de 1 bar.

# Cuando no se indica el metal del electrodo, se considera un
electrodo inerte como el Pt.

Medida de E°:
= Se construye una célula estandar (1 M, 1 bar).
= Se mide su potencial frente a un EEH que suponemos actia como anodo.

o _ 0 0 _ 0 o _ 0
Ecel _ Ecétodo o Eénodo _ Ecétodo _ EEEH o Ecétodo
e Ejemplos:
Pt| H, (g, 1 bar) |[H* (1 M) || Cu?* (1 M) | Cu (s) ES, = 0.34V
Pt| H, (g, 1 bar) |H* (1 M)||Zn2* (1 M) | Zn (s) £’ =-0.76V

EQUILIBRIO REDOX
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Potencial estandar de electrodo (EY)

Potencial estandar de electrodo a 298 K

Reaccion E°/V  Reaccidn E°/V
Fr +287 — 2F +2,87 + —
HoyOp + 2H — 2H,0 41,78 2H™ +2e7 — Hp 0,00
Mn®* 4+ e~ — Mn** +1.51 pp2t L 26— — PD —0,13

— _I_ — 2_ E

Mn04 + 8H" + 5= — Mn<" + 4H,0 +1.51 gn2+ +2e~ — Sn —0,14
Clh + 2~ — 2CI™ +1,36 S +28e— — S§2- _0.48

- S 4 e _ _ ’
Cro05~ + 14H" + 66~ — 2Cr*t + 7H,0 4+1,33 72+ ;26— — 710 0,76
MnO; + 4H* +2e~ — Mn?" + 2H,0 +1.33  2H,0+2e~ — H, +20H~  —0.83
Op +4H™ +4e~ — 2H0 +1,28 Mn®T +2e~ — Mn —1,18
Bro +2e~ — 2Br— +1,09 APt 43¢~ — Al —1,66
NO; +4H" + 36~ — NO + 2H,0 +0,96 Nat +1e— — Na’ 2,71
AgT +1e” — Ag’ 4+0,80 Lt +1e— — Li° —3,05
Fe’t +1e~ — Fe®t +0,77
MnO,” + 2Hp0 + 2~ — MnOg + 40H™ +0,60

l, + 26— — 2™ +0,54
cu’t +2e— — cu’ 40,34
Sntt 1 20— — sp2t +0,15

2HT + 2~ — H, 0,00

EQUILIBRIO REDOX
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Potencial estandar de una célula (EY,)

: 0 0 0 i
i Ecel Ecatodo Eanodo i
i ~
i potenciales de REDUCCION i
E para ambos i
Fiomnln: Dila Naniall- ni{c\17n2+ (1 NY L Coi24 (1 N | C | (c)
. LJCIIIIJIU- 11a waAdl l lil. I\ Il /Ay iy | \J. IVII || \ AV | \L IVI’ | \ ’
izquierda, dnodo, oxidacion: Zn (s) — Zn** (ac) + 2 e”
derecha, catodo, reduccion: Cu?t(ac)+ 2e~ — Cu(s)
reaccion global: Zn (s) + Cu?* (ac) — Zn?** (ac) + Cu (s)
0 _ [O(r, 2+ 072+ _
E., = E'(Cu™/Cu)— E*(Zn"" /Zn) =

= 0.34 - (-0.76) =110V

EQUILIBRIO REDOX
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Espontaneidad de las reacciones redox

B Reaccidn en una pila voltaica — trabajo eléctrico (W, ):
» W,,..(J) =carga (C) x potencial (V) = AG
¢ La carga depende del numero de e~ transferidos en la reaccion (z).
Ejemplo:  Zn (s)|Zn?* (1 M) || Cu?* (1 M) | Cu (s)
se intercambian 2 e~ (z = 2). Si se consume 1 mol de reactivo

tendremos:

carga=2xcargae xN, =
=2x(-1.6022:107° C) x 6.022:10> mol™ =

=—2 x 96485 C/mol
[ F=96485 C/mol — constante de
En general: |carga =—z-F | < Faraday
_z — numero de e~ transferidos

EQUILIBRIO REDOX
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Espontaneidad de las reacciones redox

» Potencial: £, =E_ ;40— Esnodo

» Trabajo eléctrico: W, (J) = carga (C) x potencial (V) = —z-F-E_,,
» Variacion de energia libre asociada:

general: |AG =—z-F-E_,

condiciones estdndar: |AG® = —z-F-E

B Reaccion (Py T constantes) espontdnea: AG<0— E_,>0

B SiE__,<0— AG >0 lareaccion es no-espontanea (la reaccion

inversa es espontdnea en las mismas condiciones).

E En el equilibrio: AG =0 — AG® = —z-F-E_,, =—R-T InK,,

EC = InK

cel — 7. F

EQUILIBRIO REDOX
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Espontaneidad de las reacciones redox

e Ejemplo: ies espontanea la siguiente reaccion en medio acido
cuando reactivos y productos se encuentran en condiciones
estandar a 298 K? Datos: E°(I,/I") = 0.54 V; E°(NO,~,H*/NO) = 0.96 V.

I + NO; — I, + NO

( 20— 1, + 2~ )x3

(NO; + 4H" + 3e” — NO + 2H,0)x2

61 + 2NO; + 8H" — 3I, + 2NO + 4H,0

ED, = Eo yo— Eooqo = 0.96—0.54 = 0.42V — espontdnea

cel

EQUILIBRIO REDOX
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Espontaneidad de las reacciones redox

B Ejemplo: |a pila de combustible hidrogeno-oxigeno es una célula
voltaica con la siguiente reaccion neta:
2H, (g) + O, (g) — 2H,0(l)
Calcula E° y AGP para esta reaccidn. Datos: E° (O,,H*/H,0) = 1.23 V.

( H, (g, 1atm) — 2H' (ac, 1 M) + 2e~ ) x2
O, (g, 1 atm) + 4H"(ac, 1 M)+ 4e” — 2H,0 (/)

2H, (g, 1 atm) + O, (g, 1 atm) — 2H,0O (/)

0 _ 0 0
E _ Ecétodo Eénodo

cel

= 1.23-0 = 1.23V

AG® = —z-FE°, =—4-96485 C/mol -1.23 V =—-474320 J/mol = —-474.3 kJ/mol

cel —

EQUILIBRIO REDOX
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Espontaneidad de las reacciones redox

Combinacion de semirreacciones

B La ecuacién AG®° =-z-F-E), nos permite obtener potenciales
estandar y energias libres de reacciones obtenidas como
combinacion de otras conocidas. Por ejemplo, la reaccion:

3+ -
puede opbtenerse a partir de otras:

@ Fe?,,+2e” — Fe, E;=-0440V — AG,)=-2F(-0.440)]
® Fe¥, +e —Fe?,, EJ=+0771V — AGy=-F-0.771)

O=@+0®— AG)=AG)+AG) =F-0.109) (7 #EJ +EJ)

_AG _F-0.109 _

E; = =-0.0363 V
' —zF -3-F

EQUILIBRIO REDOX
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Espontaneidad de las reacciones redox

Combinacion de semirreacciones

B jCuidado con las semirreacciones de oxidacion!: el potencial
estandar de las semirreacciones:

2 —_
Fe, — Fe’ )+ 2e
Fe2+(ac)

es E9=—-0.440 V en ambos casos, ya que los potenciales estandar
siempre se refieren a la reduccion.

+ Ze_ —> Fe/s)

Sin embargo, la variacion de energia libre es:
AG, =-AG,

oxidacion reduccion
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Ecuacion de Nernst

Potencial de la célula en condiciones no estandar (E_,)

0 - ,
® £, — condiciones estdndar: 1 bary 1 M.
e E, — condiciones no-estdndar.

AG=AG°+RTInQ
AG =—z-FE_, . —z-FE_ =—z-FE)+RTInQ
AG® =—z-FE’

! J Ecet = Ecoel _% InQ

Ecuacion de Nernst
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Ecuacion de Nernst

¥ Ejemplo:  Cu|Cu?*(0.2M)||Ag*(0.1M)|Ag
Eeelagg = 10422V EQ, 505 =+0.460V

O _ O 0 _ —_
EQ, =E0. . —E%. o, =0.799-0.339 = 0.460 V # 0.422 V
CU(S) + 2Ag+(ac) — CU2+(GC) + ZAg(S) z=2
2+
E=£0 BT a1 _ 460 ~8:3145:298, 0.2 _ 455\,

e zF agtP 2-96485 (12
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Ecuacion de Nernst

Ag,g +1e — Agy E°=0.799V

RT 1 8.3145-298, 1
E .. =%,  — | =0.799 — | =0.740 V
Ag'/Ag  "Ag'/Ag  z-F n[Ag+] 1.96485 0.1
Cu 4 + 2" — Cuy F9=0.339V
0 _RT 1 . 8.3145-298, 1 _
Ece jcu = Ecu e - In[Cu2+] =0.339 RTITE |n0_2_o.318v
E  =E —E =0.740-0.318=0.422 V

cel = “cdtodo dnodo
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Ceélulas de concentracion

B Célula formada por dos semicélulas con los mismos electrodos
pero de distinta concentracion.

Ejemplo: Cu|Cu®* (x M)| |Cu®* (y M)|Cu (x<y)

Cu(s) » Cu?*(xM)+2e
Cu?*(yM)+2e — Cu(s)

Cu (s) + Cu?* (y M) — Cu (s) + Cu?* (x M)

e Proceso espontaneo: dilucion de la disolucion mas concentrada y
concentracion de la mas diluida.

e Mismos electrodos — Eox = Egu2+ Icu _Egu2+ cw =0V
RT, [Cu®ly 8.3145-298, x
e £ =E% —2|n =0 - In=
R A 2-96485 y
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Ceélulas de concentracion

pH-metro

B Célula de concentracion formada por un
electrodo de EEH y un electrodo de hidrégeno
inmerso en una disoluciéon de [H*] =x=<1 M.

Pt|H, (g, 1 bar)|H* (x M)|| H* (1 M)|H, (g, 1 bar)|Pt

Reduccion: 2H"(1 M) + 2e” — H,(g, 1 bar)
Oxidacion: H,(g, 1 bar) — 2H"(x M) + 2e”
Reaccion global: 2HT (1 M) — 2H"(x M)
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Ceélulas de concentracion

2
o _RT, x~_,_83145-298 , |  _ _83145-298 logx _

cel T 2 2-96485 96485 loge
=—0.059 log x =0.059 pH

|

El pH-metro transforma la
diferencia de potencial entre el
electrodo de vidrio y un
electrodo de referencia en una
lectura de pH

Ecel =E
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Células electroliticas: electrolisis

e Electrdlisis: aplicacion de energia eléctrica para producir una
reaccion no espontanea.

Espontdneo: Cu**(ac)+Zn (s) — Cu(s)+Zn* (ac) Ecel, esp.
No espontdneo:  Cu (s) +Zn*" (ac) — Cu®*(ac)+Zn(s) E.q no-esp. — —Ecel esp.
— ,-'.Ft A .
( ~ _mﬁ
_ Bateria
Flujo de Por ap/iCGCion de un potenCIG/
clectrones . , .
Puente salino superior al de la célula voltaica, se
Citodo | KNO(aq) Anodo invierte el sentido del flujo de
Ezn: Cu' electrones y, por tanto, la célula
! | voltaica (proceso espontdneo) se

convierte en una célula electrolitica
(proceso no espontdneo)

Zn(NO,),(aq) 1,00 M Cu(NO,),(aqg) 1,00 M
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Células electroliticas: electrolisis

¥ Carga transferida: Q=/-t

/ \ tiempo (s)

carga (C) intensidad
de corriente
(A =C/s)

e Ejemplo: al efectuar la electrdlisis de una disolucion de HCl se
desprende cloro en el anodo. ¢Qué volumen de cloro, medido a 298 K
y 1 atm, se desprendera al hacer circular una corriente de 15 A
durante 1 hora?

2H*+2CF—H, +Cl, Eg=-136V

Q=15-3600=54000C | 54000 C — 0.5597 mol e
1 mole™—96485C — 0.2799 mol Cl, — 6.84 L de Cl,
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