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Tema 7

Electroquimica

OBJETIVOS W

® |dentificar y ajustar una reaccién de oxidacién-reduccién.

® Describir y esquematizar el funcionamiento de una pila galvénica.
e Escribir la notacion de una celda a partir de una reaccién y viceversa.

® Describir el electrodo normal de hidrégeno y cémo se establece la tabla
de potenciales normales.

e Calcular la fuerza electromotriz a partir de los potenciales estandar.

® Determinar la direccién de espontaneidad de una reaccién a partir de
los potenciales de electrodo.

e Calcular la variacién de energia libre a partir de los potenciales estan-

dar.

e Calcular el valor de la constante de equilibrio de un reaccién redox a
partir de la fem de la pila.

* Calcular la fem de una celda en condiciones no estandar.
e Diferenciar un proceso electroquimico de un proceso electrolitico.
* Describir el proceso electrolitico de una solucién acuosa.




RESUMEN

Este tema se centrado en el estudio de la electroquimica, la parte de la
quimica que estudia la relacion entre la electricidad y las reacciones quimi-
cas. El tipo de reacciones que intervienen en estos procesos son las reaccio-
nes de oxidacién-reduccion.

Las celdas electroquimicas pueden ser de dos tipos: galvanicas y electro-
liticas.

En las pilas galvanicas se hace uso de una reacciéon quimica espontanea
de oxidacién-reducciéon para generar una corriente eléctrica. En ellas los
electrones fluyen a través de un circuito externo del anodo al catodo y el ori-
gen de la fuerza electromotriz que los mueve es la diferencia de potencial
entre los dos electrodos de la celda. El potencial de la celda en condiciones
estandar se conoce como la fem estandar, E2,. A partir de estos valores se
puede establecer la direccién de una reaccién redox. E2, y la constante de
equilibrio de una reaccién esta relacionadas. La ecuacion de Nernst relacio-
na la fem estdndar y no estandar de la siguiente forma:

2, RT
b e 2303RT

log O

Las aplicaciones mas importantes de este tipo de pilas son las baterias
corrientes. Los principios electroquimicos son también la base del fenéme-
no de la corrosion.

Las celdas electroliticas son las celdas electroquimicas que utilizan un
voltaje externo para desarrollar una reaccién no espontanea. El medio que
transporta la corriente en una celda electrolitica puede ser una sal fundida o
un electrolito en solucién. La electrolisis tiene muchas aplicaciones indus-
triales en el depdsito de metales y en la obtenciéon de muchos compuestos.




7.1. REACCIONES DE OXIDACION-REDUCCION

En el capitulo 5 se vio que las reacciones 4acido-base son procesos quimicos
que transcurren con transferencia de protones. En este capitulo se estudian las
reacciones en las que se transfieren electrones de una especie a otra. Son las re-
acciones de oxidacién-reduccion (redox) que constituyen la base de la electro-
quimica. Para establecer si una determinada reaccién quimica es de oxidacién
reducciéon hay que comprobar la variacién en el nimero de oxidacién de cada
elemento que interviene en la reaccién.

El nimero de oxidacion, o estado de oxidacién de un atomo en una sustan-
cia, se define como la carga hipotética que se le asigna al dtomo mediante unas re-
glas con la vinica finalidad de determinar si los electrones se han transferido de un
dtomo a otro.

Reglas para determinar nimeros de oxidaciéon

1. El numero de oxidacién de un &tomo en un elemento siempre es cero. Asi,
cuando los 4&tomos no estdn combinados con otro elemento, por ejemplo,
oxigeno en O,, fésforo en P,, el Fe en el metal, etc., el nimero de oxida-
cién es cero.

2. El ntmero de oxidacién de un i6n monoatémico es igual a su carga. Asi,
el nimero de oxidacién del ién Ca®** es igual a +2 y el del Cl™ es igual
a—1.

3. Algunos elementos tienen el mismo nimero de oxidacién en casi todos
sus compuestos.

¢ El hidrégeno tiene un numero de oxidacién de +1 en todos sus com-
puestos excepto cuando esta combinado con un metal que es, —1.

¢ El oxigeno tiene un niumero de oxidacién de —2, excepto en los peréxi-
dos en los que el nimero de oxidacién es —1. Por ejemplo H,O0,.
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¢ El flior tiene un nimero de oxidacién de —1 en todos sus compues-
tos.

4. Los nameros de oxidacion de los restantes elementos se calculan facil-
mente a partir de las reglas anteriores teniendo en cuenta que en un
compuesto neutro la suma algebraica de los nimeros de oxidacién de
todos los elementos tiene que ser cero. En el caso de iones poliatémicos
el nimero de oxidacion es igual a la carga del i6n. Por ejemplo, en el
S0,, como el namero de oxidacién del oxigeno es —2 y hay dos atomos,
el nimero total para el oxigeno es —4 y como la suma tiene que ser
cero el nimero de oxidacién del azufre serd +4. En el caso del SO;,
como la carga es —2 y el nimero de oxidacion del oxigeno es, —2-4 =
= —8, el ntmero de oxidacién del azufre en el i6n sulfato debe ser +6:
+6 + (—=2)4 = —2.

Por otro lado, la presencia de un elemento no combinado siempre indica una
reacciéon redox porque cuando se combina para formar un compuesto siempre
hay transferencia de electrones y por tanto un cambio en su ntmero de oxi-
dacién.

Consideremos la siguiente reaccién redox en la que los ntimeros de oxida-
cién que cambian son los del H y Fe:

HZSO4(€\C) + Fe(s)%_P‘esoé‘(ac) + HZ(g)

El hierro cambia de 0 a +2 y el hidrégeno de +1 a 0, luego el Fe pierde dos
electrones a medida que el Fe, se transforma en Fe*" y estos dos electrones son
aceptados por los dos atomos de hidrégeno. Hay una especie que gana electro-
nes y otra que los pierde es por tanto una reacciéon redox. En una reaccién redox
ambos procesos siempre van juntos.

De acuerdo con el concepto de nimero de oxidacién, un elemento es oxi-
dante cuando disminuye su namero de oxidacion, es decir se reduce, en nuestro
ejemplo el H. El agente oxidante quita electrones a otra sustancia y los adquiere
él mismo. Reductor es el elemento que aumenta su niumero de oxidacion y se
oxida en el proceso, reductor es el agente que cede electrones al oxidante. En el
ejemplo anterior el agente reductor es el Fe.

Con frecuencia la reacciones redox son complicadas para ajustar ya que,
ademas de obedecer la ley de conservacién de la masa, la ganancia y pérdida de
electrones debe ser la misma. Por ello es conveniente seguir siempre un procedi-
miento sistemético que facilite el proceso. Para las reacciones que tienen lugar
en disolucién acuosa el método mas apropiado es el método del ién-electréon
que consiste en dividir primero la ecuacién global en dos semirreacciones una
para la oxidacién y otra para la reduccién y ajustarlas por separado, después se
combinan para obtener la ecuacién redox global ajustada. Teniendo en cuenta
que el nimero de electrones que se ganan en la reaccién de reduccién tiene que
ser el mismo que el numero de electrones que se pierden en la reaccién de oxi-
dacién.
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7.2. PILAS GALVANICAS

Una celda voltaica o galvénica es un dispositivo formado por dos semiceldas
que estan conectadas por un circuito externo a través del cual se realiza la trans-
ferencia de electrones. En cada una de las semiceldas tiene lugar una semirreac-
cién de la reaccién redox global. El nombre de estas celdas se debe a dos fisicos
italianos, Alexandro Volta (1745-1827) y Luis Galvani (1737-1798). Alexandro
Volta, a principios del siglo X1x construyé la primera serie de celdas electroliti-
cas con discos de zinc y cobre introducidos en un electrolito (agua salada). Pos-
teriormente, Volta demostré que podian utilizarse cualquier par de metales y
otros electrolitos para formar una pila.

Una reaccién espontanea puede ser la que se lleva a cabo cuando una tira de
zinc se introduce en una solucién acuosa de sulfato de cobre. Se transfieren
electrones del metal Zn al ién Cu** y se forman iones Zn*" y cobre metélico. Du-
rante el proceso se puede observar que el color azul de la solucién que contiene
iones Cu’* va desapareciendo a medida que desaparecen los iones coloreados
Cu’" del medio de reaccién y se va depositando cobre metélico sobre la tira de
zinc. Al avanzar la reaccion el zinc se disuelve y la temperatura aumenta.La re-
accion redox espontanea que resume el proceso es:

Zn, + SO,Cu,,, — Cug, + SO,Zn,,

si se expresan sélo las sustancias que se transforman:
2+ 2+
Zn(s) + Cu(ac) — CU(S) + Zn(ac)

Se puede observar que el zinc cede dos electrones al ion Cu®*, que los capta y
forma cobre metalico. La pila basada en ésta reaccién es la pila de Daniell en
honor a su inventor. En este ejemplo, como la transferencia de electrones tiene
lugar por el contacto directo en la solucién, no se puede detectar la transferen-
cia de electrones de una sustancia a otra, pero si el zinc metalico y los iones Cu*"
no estan en contacto directo y se obliga a los electrones a pasar desde el Zn al
Cu’" por un circuito externo (un alambre que conecte los dos metales) se genera
una corriente eléctrica ttil a partir de una reacciéon quimica.

En la figura 7.1 se puede observar un esquema basado en la reaccién ante-
rior. En la celda de la derecha se encuentra una tira de metal (Cu) sumergida en
una solucién de una sal de cobre (CuSO,) y en la celda de la izquierda una tira
de zinc sumergida en una solucién de ZnSO,. Los dos metales s6lidos que estan
conectados por un circuito externo se llaman electrodos, electrodo de cobre y
electrodo de zinc, respectivamente. Los electrones fluyen de un electrodo a otro
a través del circuito externo en el que se intercala un voltimetro para leer el po-
tencial de la celda. Cuando se oxidan los 4tomos de Zn, los electrones salen de
ellos vy, a través del alambre, llegan al electrodo de cobre, donde reducen los io-
nes Cu’* de la solucién. El electrodo en el que ocurre la oxidacién, es decir, se
pierden electrones, es el anodo, es el polo negativo, en este caso el electrodo de
Zn, mientras que el electrodo donde tiene lugar la reduccion, es decir, donde lle-
gan los electrones es el catodo o polo positivo.
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Flujo de e~
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(Anodo) Zn voltimetro Cu (Cétodo)
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Figura 7.1. Celda galvénica de Zn/Cu.

En la celda que se representa en la figura 7.1 las reacciones que tiene lugar son:

Zng — Zng., + 2e” reaccion en el dnodo
Cugey + 2¢~ — Cu, reaccion en el catodo
Zng, | Zn(), I Cufy, | Cu,  reaccion global

Si s6lo ocurriera el flujo de electrones, al emigrar los electrones, la concentra-
cién de iones Zn’" en la celda del anodo aumentaria acumulédndose una carga po-
sitiva en la soluciéon a medida que se va disolviendo el electrodo de zinc. En la
celda del catodo sin embargo, al reaccionar con los iones Cu?*, se forma cobre
metélico que se deposita (el peso del electrodo de cobre aumenta) y ademas la
concentracién de Cu’* disminuye en la solucién por lo que la solucién se hace
menos positiva. Esta acumulacién de cargas que se produce en los dos comparti-
mentos haria que el flujo de electrones se detuviera en poco tiempo. Para que la
celda siga en funcionamiento se debe neutralizar la acumulacién de carga positi-
va en el &nodo afiadiendo iones negativos y la disminucién de carga positiva en el
catodo anadiendo iones positivos. No obstante el flujo de iones debe producirse
sin que se mezclen las dos soluciones que contienen los iones Zn** y Cu’* ya que
si contactaran, por ejemplo los iones Cu®* con el electrodo de Zn metal, podria
realizarse la reaccion directamente sin generarse corriente eléctrica por lo que la
celda galvanica dejaria de funcionar. Para evitar la acumulacién de carga y que
las soluciones se mezclen, se separan las soluciones por un tabique poroso o se
conectan las dos semiceldas por un puente salino (mas utilizado).

El puente salino consiste en un tubo en U que contiene un electrolito en un
gel (para evitar que se derrame), por ejemplo KCI, KNO; o NaNO; cuyos iones
no reaccionan con los otros iones de la celda o con el material de los electrodos.
El puente salino permite el flujo de iones pero impide la mezcla de las solucio-
nes y a medida que se produce la oxidacién y la reduccién en los respectivos
electrodos los iones del puente salino emigran para neutralizar la carga en las
semiceldas. Los aniones van hacia el anodo y los cationes hacia el catodo.
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La figura 7.1 puede resumir el proceso quimico que se lleva a cabo en una
celda voltaica de forma general, en ella se sefiala el signo de los electrodos, el
movimiento de los electrones a través del circuito externo y el sentido del flujo
de iones en las soluciones.

En general la descripcién de una reaccién cualquiera que transcurre en una
celda galvanica se puede esquematizar de una forma practica y rapida. La celda
galvanica descrita anteriormente, formada por dos semiceldas de Zn-i6n Zn y
Cu-i6n Cu, se simboliza de la siguiente forma:

Zng | znty, l cuts [ Cug

En esta notacion el anodo o electrodo negativo, en el que ocurre la oxida-
cién, siempre se escribe a la izquierda y el catodo o electrodo positivo, en el que
ocurre la reduccién, a la derecha. Las dos rayas verticales indican la presencia
de un puente salino o un tabique poroso. Una raya vertical separa las distintas
fases de las sustancias que intervienen en las reacciones de los electrodos. Ob-
serve que los terminales estdn en los extremos (Zng, es el terminal del anodo y
Cuy, es el terminal del catodo) y los respectivos electrélitos en el centro (Zn*" es
el electrolito anédico y Cu’” es el electrolito catédico). Ademas del estado fisico
de las distintas sustancias que intervienen, para especificar completamente una
celda galvanica se debe sefialar también la concentracién de las soluciones o io-
nes y las presiones de los gases, excepto en el caso de sustancias sélidas cuya
concentracién se considera igual a la unidad. La notacién para la pila de Daniell
quedaria asi:

Zng | zZnZ(1 M) [ cu?s (1 M) | Cuy,

7.3. FUERZA ELECTROMOTRIZ

A lo largo del capitulo se ha visto que los electrones fluyen de manera es-
pontanea a través del circuito externo. Ahora veremos cual es la fuerza electro-
motriz que empuja a los electrones en su movimiento. La fuerza electromotriz,
fem, se produce por la diferencia de energia potencial entre los dos electrodos
y los electrones se mueven de manera aniloga a como lo hace el agua desde un
punto de mayor altura a otro de altura menor. El trabajo realizado para mover
el agua de un punto a otro depende de la masa (volumen) del agua y de la dife-
rencia de altura. De manera similar una carga eléctrica se mueve esponténea-
mente de un punto de mayor potencial (dnodo) a otro de potencial mas bajo
(catodo) y el trabajo necesario para mover la carga a través del conductor de-
pende de la carga total (nimero de electrones) y de la diferencia de potencial.
La diferencia de potencial, se mide en voltios, V, que es la unidad del sistema
internacional para la diferencia de potencial y se suele denominar fuerza elec-
tromotriz, E o voltaje de la pila. El trabajo eléctrico efectuado al mover una
carga es:

Trabajo eléctrico = carga - diferencia de potencial
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La carga eléctrica se mide en culombios, C, y el trabajo en julios, luego, ju-
lios = culombios - voltios. El nimero de culombios por mol de electrones es el
faraday, F, en honor de Michael Faraday, que es una unidad de carga igual a
96.485 C y que se redondea normalmente a 96.500 C.

Carga de un mol de electrones =

( 6,022 - 10* electrones )( 1,6022 - 107 C

electréon

) = 96.500 C/mol e~
mol

El trabajo eléctrico que una pila puede efectuar se puede expresar:
W=n-F-V

donde 7 es el nimero de moles de electrones transferidos en la reaccién global,
F es la constante de Faraday y V es la diferencia de potencial.

7.4. POTENCIALES ESTANDAR

De la misma manera que la reaccion global se efectia en la celda en semirre-
acciones separadas, una de oxidacion y otra de reduccién, su fuerza electromo-
triz, E 4, se puede considerar como la suma algebraica de dos potenciales par-
ciales asignados cada uno a una semirreaccién, denominados potencial de
reduccion y potencial de oxidacién:

Ecelda = Ered + on

El potencial de reduccién es una medida de la capacidad de la especie como
oxidante, es decir para captar electrones, y, por convenio, el potencial asociado
con cada electrodo se ha elegido como el potencial de reduccién. Pero como una
reaccion de oxidacién se puede considerar la inversa de su reaccién de reduc-
cién, el potencial de oxidacién de una reaccién de oxidacion es igual a menos el
potencial de reduccién de la reaccion inversa:

E,, (para una semirreaccién) = —E ., (para la semirreaccion inversa)

Esto significa que en la practica sélo es necesario tabular el valor de uno de
los potenciales de semirreaccién (por convenio es el potencial de reduccion).

Para la celda Zn-Cu, descrita anteriormente, las semirreacciones son:
Zn, — Zni., + 2¢~ E,  reaccién en el &nodo
Cujy, +2¢” > Cuy Eg, reaccién en el catodo

Se puede observar que la primera reaccién es una oxidacién luego el poten-
cial de esta semireaccién a partir de los potenciales tabulados es — E,,, y la se-
gunda una reduccién por tanto:

Ecelda = ECu + (_EZn) = ECu - EZn
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De manera que el potencial de una celda voltaica se puede obtener por la di-
ferencia entre dos potenciales de reduccién, uno asociado al catodo y otro al
anodo.

Ecelda = Ecétodo - Eénodo

La fuerza electromotriz de una celda voltaica depende de las reacciones es-
pecificas que se realizan en el catodo y en el anodo, de la concentracién de los
reactivos y productos y de la temperatura, pero al ser una propiedad intensiva
no depende de la cantidad de materia. Por eso cuando una ecuacién se multipli-
ca por algtin factor, el valor de la fem no se altera. Para su tabulacién por acuer-
do internacional, se definen unas condiciones estdandar: 1 M para las concentra-
ciones de solutos y 1 atm de presién para los gases; la temperatura siempre se
especifica, normalmente 25 °C. En estas condiciones la fuerza electromotriz
se llama fuerza electromotriz estandar o potencial de electrodo estandar,
El.4.- El superindice de grado (°) indica condiciones estandar.

Egelda =E —E

o o
catodo 4nodo

En una celda voltaica lo que se mide es una diferencia de potencial entre los
electrodos, no es posible medir el potencial de un electrodo solo. Para determi-
nar el valor de E° de un electrodo estandar lo que se hace es escoger una semi-
rreacciéon como estandar y comparar todas las demas con ella. La reaccién
de referencia escogida para comparar los potenciales de electrodo es la que ocu-
rre en el electrodo estandar de hidrégeno, que es la reaccién de reduccion de
H(,, a H,, realizada en condiciones estdandar y a la cual se le asigna un poten-
cial estandar de reduccién de 0 voltios:

2H{,, (1 M) + 2¢"=H,,, (1atm) E°=0V

El electrodo estandar de hidrégeno en el que se realiza esta reaccién de refe-
rencia consiste en un alambre de platino conectado a una ldmina del mismo me-
tal recubierta de negro de platino (platino finamente dividido) sumergida en
una solucién acida (1 M). La lamina de platino sirve como superficie inerte don-
de se realiza la reaccion y el platino cataliza la semirreaccién pero no participa
en ella. El electrodo esta encerrado en un tubo de vidrio por el que hace burbu-
jear una corriente de hidrégeno gaseoso a 1 atm de presion (figura 7.2).

Cuando el electrodo estandar se combina en una celda con otra semirreac-
cién, la medida del voltaje de esta celda es la diferencia de potencial entre los
dos electrodos y como el potencial de electrodo del hidrégeno ya hemos dicho
que es 0, por definicién, el voltaje de la celda da el voltaje del otro electrodo. De
manera que, establecido el electrodo de referencia, se puede medir el potencial
de electrodo estandar para otros electrodos.

Veamos como se puede obtener el potencial de electrodo estandar, E°, para
el electrodo de zinc. Para ello se conecta un electrodo estandar de zinc (en el
que la concentracién de iones Zn* es 1 M) con el electrodo de hidrégeno, que es
el electrodo de referencia, y se cierra el circuito con un puente salino. Al medir
la fem de la celda con un voltimetro se obtiene 0,76 V. Después de un tiempo se



272 QUIMICA APLICADA A LA INGENIERIA

observa que la masa del electrodo de Zinc ha disminuido, como consecuencia
de que se va disolviendo gradualmente a medida que se realiza la reaccién, lue-
go el electrodo de zinc debe ser el anodo, es decir es el electrodo en el que se re-
aliza la oxidacion, y el electrodo de hidrégeno el catodo, en el que produce la
reduccion.

Las semirreacciones que tienen lugar son:
Ing — Ini., + 2¢- E,
+ - o
2H(,) + 2¢" > Hy, Eg,

y como la fem de la pila es:

Ecida = Erea + B3, = Ep, + E7,
Sustituyendo:
0,76 =0 + ES, de donde ES, = 0,76 V
y como 0,76 V es el potencial de oxidacién del zinc y E,, = —E 4 €l potencial es-

tandar del electrodo de Zn (reduccién) es —0,76 V, que es el valor tabulado (ver
apéndice).

En el caso de una semicelda de cobre conectada a un electrodo estandar de
hidrégeno el voltimetro marca 0,34 V. En este caso se observa que el electrodo
de cobre aumenta su masa, luego es que se deposita cobre al reaccionar los io-
nes Cu’" con los electrones, es decir se realiza la reaccién de reduccién por tan-

Conexion
del electrodo

A e H, Puente

salino

Placa
de platino

Figura 7.2. Electrodo de hidrégeno.
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to en este caso el electrodo de cobre es el catodo y el electrodo de hidrégeno el
anodo. Las reacciones son:

H,, — 2H{. + 2¢~ Ej
Cu?ac) + 267 e CU(S) E%u
Al sustituir en

Eeu = E2, + B,

celda
resulta que
2. =034V

Procediendo de la misma manera con otros electrodos y el electrodo de hi-
drégeno se obtiene el potencial de electrodo para una serie de semirreacciones.
Luego la fuerza electromotriz de una celda galvanica, construida con electrodos
estandar, se puede calcular facilmente a partir de una tabla de potenciales. En el
apéndice se presenta una lista de potenciales de reduccién estandar en solucién
acuosa a 25 °C.

El potencial estandar de un electrodo también se puede determinar si se co-
noce el potencial estandar de la pila y el potencial del otro electrodo. En la pila
de Daniell el potencial estandar de reduccién del electrodo de cobre se puede
obtener a partir del potencial estandar de la pila que es 1,10 V, y en la que el elec-
trodo de zinc también actia de anodo. Por tanto si se sustituye en E_, = E2, +
+ E$, resulta, E3, = 1,10 — 0,76 = 0,34 V.

Es importante insistir en que el signo del potencial normal de electrodo de-
pende de cémo esta escrita la reaccién (observe que las reacciones de la tabla de
potenciales del apéndice son de reduccién) y que los potenciales normales de
oxidacién tienen el mismo valor absoluto pero con el signo cambiado (la reac-
cion es la inversa de la reduccion).

Los potenciales estandar son también ttiles para determinar la fuerza como
oxidante y reductor de las distintas especies. Se puede generalizar que cuanto
mas positivo es el valor de E2; en una semirreaccion mayor es la tendencia del
reactivo a reducirse y por consiguiente mayor es su capacidad como oxidante
(captar electrones). Asi, por ejemplo, el F, que es el oxidante mas fuerte y la es-
pecie que se reduce con mayor facilidad, presenta los valores mas elevados de
E?2.. Sin embargo, el ié6n Li" es la especie que se reduce con mas dificultad, su
potencial estandar es el mas bajo y su poder oxidante es el mas pobre. Esto favo-
rece, por otro lado, que la reaccién inversa, la oxidacién de Li metalico a Li', sea
muy favorable y el Li metalico sea el agente reductor més fuerte de la tabla. De
manera que se puede generalizar que las sustancias que son agentes oxidantes
fuertes se reducen a sustancias que son reductores débiles y viceversa.

Ya se ha dicho que en las celdas voltaicas la reacciones redox transcurren es-
pontdneamente, es decir, cualquier reacciéon que se utilice para producir una
fem debe ser espontdnea y la fem de la celda positiva. Por eso a partir de la tabla
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de potenciales también se puede pronosticar la direccién de una reaccién redox
que se lleve a cabo espontdaneamente. Para ello, generalizando la ecuacién

o — o o
Ecelda - Ecélodo - Ez’modo
e ignorando el subindice celda para indicar que no necesariamente es una pila
sino que puede ser cualquier reaccién redox, se puede escribir:
E° = E2,, (reaccién de reduccién) — E?,, (reaccién oxidacion)
y usando los potenciales estdndar tabulados se puede determinar si la reaccién

es espontanea en la direccién escrita. Un valor positivo de la fem estandar de la
reaccién indica que la reaccion es espontanea tal y como esta escrita.

Para la pila de Daniell,
E° = Eg, — E3, = 0,34 — (-0,76) = 1,10

7.5. CONSTANTE DE EQUILIBRIO Y FEM

En el tema anterior se vio que la variacion de energia libre de Gibbs, AG, es
una medida de la espontaneidad de una reaccién, y a lo largo de este mismo te-
ma, que la fem de una reaccién redox indica si una determinada reaccién es es-
pontanea. Es facil concluir por tanto que AG y E deben estar relacionadas.

El trabajo maximo que se puede extraer de un proceso quimico es,

W =—AG
y para una celda galvanica el trabajo realizado es un trabajo eléctrico
Wiax = nFE a4,
luego:
AG = —nFE

celda

donde # es el nidmero de moles de electrones que se transfieren en la reaccién, F
la constante de Faraday y E la fuerza electromotriz. Obsérvese que tanto n como
F son cantidades positivas, luego un valor positivo de E da lugar a un valor ne-
gativo de AG, y recuérdese que tanto un valor positivo de E como un valor nega-
tivo de AG indican que la reaccién es espontianea. Cuando los reactivos y pro-

ductos estan en condiciones estandar se escribe:
AG° = —nFE?

celda

La medida de la fem de una celda da otra forma de obtener la constante de
equilibrio a partir de la ecuacién anterior. Combinando

AGO == nFEzelda

AG°=—-RTInK
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se obtiene:
NFES,, = RTIn K
de donde: RT 5303 RT
gelda = ln K = ’ log K
nF n

Sustituyendo R (8,31 J/K - mol) y F (96.500 C) a 25 °C tenemos:
0,0592

o —
celda

log K

La relacién entre la constante de equilibrio, la variacién de energia libre y la
fem se resume en el esquema siguiente:

AG° = AH° — TAS AG°=-RTInK
AH°, AS® | > AGS | > K

AG"—an&A ‘A"'—Ean
E° nF

7.6. EFECTO DE LA CONCENTRACION SOBRE LA FUERZA
ELECTROMOTRIZ

La fem de una pila depende entre otros factores de la concentracién de los
iones y de las presiones de los gases que intervienen en la reaccion. Por eso cam-
bia al variar las concentraciones en el transcurso de la reaccién. Cuando aumen-
ta la concentracion de los reactivos aumenta también la fem mientras que, cuan-
do aumenta la concentracién de los productos la fem disminuye. La aplicacion
del principio de Le Chatelier permite deducir esta dependencia. Veamos la pila
de zinc y cobre que en condiciones estandar (1 M) tiene un potencial de +1,10 V.
Si consideramos los equilibrios:

Cuzac) + 267(—_{:11(5) El?ed = +0,34 Vv
I Zndl, + 2¢° ES = +0,76 V

cuando la concentracién de Cu®" desciende por debajo de 1 M el primer equili-
brio por el principio de Le Chatelier se desplaza hacia la izquierda, la tendencia a
que se produzca la reduccién disminuye y por tanto el potencial (E?.;) también.
Lo mismo ocurre en el caso de Zn, si la concentracién de Zn>* aumenta por enci-
ma de 1 M el segundo equilibrio se desplaza hacia la izquierda y el potencial (E,)
disminuye. De manera que al avanzar la reaccién Zn, + Cu(,, — Cu, como au-
menta la concentracién de Zn’* y disminuye la de Cu”** disminuyen E,, v E,, y el
potencial de la pila (E = E.4 + E,,) se hace menor. Finalmente, cuando la reac-
cién llega al equilibrio y no sigue progresando porque las velocidades se igualan
en ambos sentidos, el potencial de la celda se hace cero. Por eso, como antes o
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después todas las reacciones quimicas alcanzan el equilibrio, el voltaje de cual-
quier pila desciende con el tiempo conforme avanza la reaccién y se anula cuan-
do se alcanza el equilibrio. Se dice entonces que la pila se ha «agotado».

7.6.1. Ecuacion de Nernst

Generalmente las medidas experimentales de potenciales se hace en condi-
ciones no estandar. La relacion cuantitativa entre la fem de la celda generada en
condiciones no estandar y la concentracion de los reactivos fue deducida por el
quimico aleman Walter Nernst en 1899 y se denomina ecuacién de Nernst.

La variacion de energia libre, AG, se relaciona con la variacion de energia li-
bre estandar, AG®, (tema 6) por la siguiente ecuacién:

AG =AG° +RTInQ

En esta expresion, R es la constante de los gases, 8,31 J/mol-K, T es la tempe-
ratura absoluta y Q es el cociente de reacciéon que tiene la misma forma que la
constante de equilibrio excepto que las concentraciones no son las del equili-
brio, son las que tenga la mezcla de reaccién en un instante dado.

Sustituyendo AG°® = —nFE y AG = — nFE°. Se obtiene:
—nFE = —nFE° + RTIn Q
y despejando E, se obtiene la ecuacién de Nernst:

RT 2,303 RT
E=E°-———InQ o E=E°-————1logQ
nF nF

Si se sustituyen los valores de Ry F a 25 °C queda:

~0,0592

E=E° log Q

ecuaciéon que permite conocer la fem de una pila en condiciones no estandar si
se conoce la concentracién de los reactivos y la fem estandar.

Veamos un ejemplo siguiendo con la reaccién de la pila de Daniell:
2+ 2+
Zn, + Cug,, — Zng,, + Cuy,

En este ejemplo n = 2 (recuérdese que se transfieren dos electrones) y E° = 1,10 V

Z 2+
a 25 °C. El cociente de reaccién es Q = M a que los solidos puros se ex-
[Cu®'] yaq p
u

cluyen de la expresién de Q. Sustituyendo en la ecuacién de Nernst, queda:
0,0592 [Zn*']

E=110- ]
2 Bcu]
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Si consideramos ahora el caso practico de una pila que comienza a funcio-
nar en condiciones estandar [Zn**] = [Cu’*] = 1 M y después de un cierto tiem-
po las concentraciones son: [Zn**] = 1,5 M y [Cu’*] = 0,5 M, entonces,

0,0592 1,5
E=1,10—-——Ilog—/—=1,10 — (0,014) = 1,086 V
2 0,5
se observa que tal y como se sefial6 anteriormente el potencial ha disminuido
conforme avanza la reaccién y la concentracién de iones Zn** va aumentando y
la de Cu”** va disminuyendo.

La ecuaciéon de Nernst se puede aplicar a cualquier concentracién de iones.
El hecho de que E resulte positivo significa que la reaccién es espontanea hacia
la derecha. Un valor positivo de E mayor que E° indica que la reaccién tiene ma-
yor tendencia a realizarse en esas concentraciones que en condiciones estandar.
En cambio un valor negativo de E significa que la reaccién a esas concentracio-
nes es espontanea en sentido contrario.

7.6.2. Medida del pH

La medida del pH es otra aplicacién importante de la ecuacion de Nernst. El
pH de una solucién se puede obtener midiendo la fem de una celda adecuada y
aplicando la ecuacién de Nernst. Para ello consideremos una solucién de ensayo
cuyo pH se quiere determinar. La celda se compone de la siguiente manera: la
solucién de ensayo se usa como electrolito para el electrodo de hidrégeno y a es-
te electrodo de hidrégeno se le conecta un electrodo estandar de cobre.

La celda obtenida es la siguiente:
Pt, H, (1 atm) |HL,, [lCu’, (1 M) | Cuy,
la reaccion de la celda es
Culey + Hy — Cug) + 2HY,,

y la ecuacion de Nernst para esta reaccién es:

+72
Eope - 00592, [11]
2 [Cu™" 1Py,

Como la concentracién de Cu®* es 1 M y la presién del H, es 1 atm, sustituyendo
resulta que la fem de esta celda depende de la concentracién de ién H':

E=FE°

0,0592
R log[H']? o E =E°-0,0592log[H"]

y como pH = —log [H*], queda:
E = E° + 0,0592 pH
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por tanto la fem de la celda es proporcional al pH. La medida de la fem de la cel-
da permite determinar el pH de la soluciéon donde est4 inmerso el electrodo de
hidrégeno.

Un pH-metro es un instrumento basado en una celda en la que el electrodo
de hidrégeno, que es engorroso de manejar, se ha sustituido por un electrodo de
vidrio. El electrodo de vidrio consiste en un alambre de plata recubierto de AgCl
e inmerso en una solucién de HCI diluido. La solucién del electrodo se separa
del tubo de ensayo por una membrana de vidrio y la fem producida en la celda
depender4 de la concentracién de i6n H™ que exista en la solucién que se intro-
duzca. El electrodo de vidrio es un ejemplo de un electrodo de ién selectivo. Ac-
tualmente en el mercado se encuentran electrodos que son sensibles a un deter-
minado i6n, por ejemplo, K, NH;, Ca’*, etc.

7.7. CELDAS VOLTAICAS COMERCIALES

Las celdas voltaicas son muy comunes en el mercado por ser los instrumen-
tos mas comodos para obtener corriente eléctrica de poca intensidad (baterias).
Cualquier reaccién redox espontianea puede servir como base para una celda
voltaica pero no todas son rentables. Las celdas con puente salino permiten
comprender bien el funcionamiento de las celdas voltaicas pero no son comer-
ciales, porque el flujo de los iones es limitado y disminuye la corriente.

Las baterias pueden clasificarse en primarias o secundarias dependiendo de
si pueden recargarse después de ser usadas. En las baterias primarias los reacti-
vos se van consumiendo al producir corriente y pasado un tiempo se agotan y no
es posible regenerarlos por lo que hay que desecharlas. En cambio, una bateria
secundaria (también llamada acumulador o bateria recargable) utiliza una reac-
cién electroquimica en la que si se pueden regenerar los reactivos mediante el
paso de una corriente eléctrica en sentido contrario a la que produce la misma
pila y por tanto se pueden recargar. En condiciones favorables se pueden recar-
gar muchas veces. Otro tipo de celdas comerciales son las celdas de combustible
cuya diferencia con las anteriores consiste en que trabajan con un suministro
continuo de los reactivos desde el exterior.

Por otro lado, las reacciones que tienen lugar en las celdas voltaicas son
fuente de electricidad pero los principios electroquimicos en que se fundamen-
tan son la base también de los procesos de corrosién, que en este caso se con-
vierten en reacciones indeseadas. El problema de la corrosién y su control se
analizara en temas posteriores.

7.7.1. Baterias primarias

Una de las baterias primarias més usadas es la pila seca, conocida también
como pila de Leclanché, en honor a su inventor quién la patent6 en 1866. Du-
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rante mucho tiempo ha sido la principal fuente de energia para linternas, jugue-
tes, etc. Esta celda consiste en una lamina de zinc como anodo, que es a su vez el
recipiente, un catodo formado por una varilla de grafito situada en el centro y, en
el espacio comprendido entre el catodo y el dnodo, un electrolito que es una pas-
ta hiumeda de MnO,, NH,CI, ZnCl, y carboén (fig.7.3). Todo ello se protege y se se-
Ila con una capa exterior de cartén o metal. El voltaje inicial de la celda es 1,5V,
pero disminuye a medida que se utiliza. El voltaje es el mismo sea cual sea su ta-
mafio, lo que ocurre es que cuanto mayor sea el tamafio de la pila, al contener
mas cantidad de reactivos, mayor es la cantidad de corriente que puede producir.

+

Capa anddica
de zinc

Catodo
de grafito

Pasta humeda

de NH,CI,
MnO,,

y carbon

Figura 7.3. Pila seca de Leclanché.

Las reacciones que tienen lugar en los electrodos son complejas y general-
mente se presentan como:

Anodo:  Zn, — Zn(. + 2e”
Catodo: 2NHj,, + 2MnO,, + 2¢~ — Mn,0y + H,0 + 2NHs,

A medida que se forma el amoniaco, este reacciona con los iones Zn** for-
mando un i6n complejo zinc-amoniaco ([Zn(NH,),15f, que evita que se acumule
el amoniaco gaseoso. No obstante, un inconveniente de esta pila es que si se pro-
duce una descarga rapida, el amoniaco producido en la reaccién catédica no
reacciona con la velocidad suficiente con los iones Zn*" y se acumula, disminu-
yendo el voltaje. Otra desventaja de esta bateria es que se produce un reaccién
directa entre el electrodo de zinc y los iones amonio, por lo que se agotan paula-
tinamente aunque estén almacenadas. Se puede alargar su vida activa guardan-
dolas a baja temperatura (4 °C) ya que disminuye la velocidad de la reaccién. La
pila seca de Leclanché no se puede recargar debido a que no se conoce un meca-
nismo adecuado para romper el ién complejo zinc-amoniaco formado.

Una pila seca alcalina es similar a la celda anterior pero en ella el electroli-
to de NH,CI se ha sustituido por KOH. Esta celda presenta frente a la de Leclan-
ché la ventaja de que no se forman gases y la produccién de corriente no decae,
conservando un voltaje ttil durante méas tiempo.
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Otra pila primaria es la bateria de mercurio en la que el agente oxidante es
el 6xido de mercurio y el agente reductor sigue siendo el zinc metélico. La reac-
cién de reduccioén en el catodo es:

Hg0<s) + HZO(I) + 267 —> Hg(l) + ZOHzaC)

El voltaje de esta bateria es de 1,35 V y presenta la ventaja de que no se pro-
ducen productos gaseosos y es de tamafio muy pequerio por lo que se usa en re-
lojes, calculadoras, etc. Tiene el inconveniente de que una vez agotada el mercu-
rio es toxico y debe controlarse su desaparicién para evitar problemas de
contaminacién.

La bateria de litio es una bateria primaria en la que el anodo es de metal de
litio y el catodo varia de unas a otras (MnO,, SOCI, ...). Una de las més conocidas
es la de litio-yodo en la que el agente reductor es un complejo de I,. Esta bateria
se usa como fuente de energia en los marcapasos cardiacos por su bajo peso
(densidad del litio = 0,534 g/cm?) y porque duran hasta 10 afios.

7.7.2. Baterias secundarias

Las baterias secundarias méas conocidas son las del niquel-cadmio y los acu-
muladores de plomo que se utilizan en los automéviles.

Las baterias de niquel-cadmio («nicad») estan formadas por un dnodo de
cadmio y un ciatodo de un compuesto de niquel, NiO(OH), y el electrolito es
KOH. Las reacciones de las semiceldas son:

Cd(s) + ZOH(;C) - Cd(OH)Z(S) + 2e”
NiO(OH),, + H,0 + ¢~ — Ni(OH),,, + OH_,,

Estas baterias se pueden recargar porque los hidréxidos insolubles produci-
dos en la reaccién global permanecen en la superficie de los electrodos. Las ba-
terias nicad son muy utilizadas por su pequeno tamano y porque son muy lige-
ras pero ademas, porque producen un voltaje constante hasta que se descargan
totalmente. Tienen el mismo inconveniente que las de mercurio y es que el cad-
mio es téxico.

Una nueva bateria, en la que se aprovecha la baja densidad del litio y la
fuerza reductora de este metal, es la de i6n litio que genera una gran cantidad
de energia por unidad de peso. Se utilizan en ordenadores portatiles, teléfo-
nos, etc.

El acumulador de plomo es una bateria secundaria que produce una fem
de 12 voltios, formada por una serie de seis placas cada una de las cuales produ-
ce 2 voltios. Los electrodos de cada celda, entre los que se lleva a cabo la transfe-
rencia de electrones, estan formados por plomo poroso y PbO, sumergidos en
H,SO, y separados por madera o fibra de vidrio para evitar que contacten. Las
reacciones que tienen lugar durante la descarga son:
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Catodo: PbO, + SOj, + 4H{,, + 2¢~ — PbSO,, + 2H,0,, ES, = 1,685V
Anodo: Pb, + SOj.., — PbSO,, + 2¢~ E2 = 0,356V
Global: PbO,, + Pb, + 4H{,, + 2S0j,, — 2PbSO,, + 2H,0,

por lo que el potencial estandar de cada celda es 2,041 V. Durante la descarga ca-
da electrodo se cubre de PbSO, y se consume H,SO, por lo que disminuye la
concentracién de este electrolito y la fem varia. Cuando el acumulador de plomo
se ha descargado se recarga con una fuente de energia externa para invertir el
sentido de la reaccion redox espontanea. La reaccién global de carga es:

2PbS0,, + 2H,0, — Pb, + PbO,, + 4H{,, + 2S0j.,

Si la carga se realiza muy rapidamente puede surgir un problema y es que el
agua se puede descomponer en H, y O,. Esta mezcla de hidrégeno y oxigeno en
el interior de la bateria puede ser explosiva y, ademas, acorta la vida util de la
bateria. El desprendimiento de estos gases arrastra los sélidos depositados en
las placas y se depositan como lodos en el fondo de la bateria, pudiendo provo-
car cortocircuitos que la inutilizan. Las baterias nuevas solucionan estos proble-
mas afiadiendo calcio metalico al plomo de los electrodos, esta aleacién calcio-
plomo resiste mejor la descomposicion del agua durante la carga.

Los acumuladores de plomo para automéviles son relativamente baratos y
duran mucho tiempo pero pesan mucho ya que contienen hasta 20 kg de plomo,
necesarios por otra parte para generar el gran namero de electrones que se nece-
sitan para arrancar el motor de un coche. Otro problema adicional es la acumu-
lacién de plomo que pueden provocar en el medio ambiente si no se reciclan
adecuadamente.

7.7.3. Celdas de combustible

La diferencia de una celda combustible con las expuestas anteriormente es
que en las celdas de combustible el suministro de reactivos combustibles se rea-
liza continuamente desde el exterior. La celda de combustible mas conocida es
la que usa hidrégeno y oxigeno como fuente primaria de energia eléctrica y que
se utilizé en vuelos espaciales por su bajo peso y su gran eficiencia. La reacciéon
neta de la celda es la oxidacion de hidrégeno para dar agua y las reacciones en
los electrodos de una celda de combustible H, — O, son las siguientes:

Céitodo: O, + 2H,0() + 4¢” — 40H
Anodo: 2H,, + 40H|,, — 4H,0, + 4e”

Global 2H,, + O,y — 2H,0,,

En estas baterias el hidrégeno pasa a una camara en la que el gas entra en
contacto con un material de carbén poroso comprimido impregnado de platino,
que actaa de catalizador. El oxigeno entra a un electrodo similar donde se redu-
ce a i6n hidroxido. El electrolito es una solucién acuosa caliente de KOH.
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7.8. CELDAS ELECTROLITICAS

En el apartado anterior ha debido quedar claro que las celdas voltaicas se
basan en reacciones espontaneas de oxidacién-reduccién a partir de las cuales
se puede producir una corriente eléctrica. Ahora veremos el proceso inverso, es
decir que es posible utilizar energia eléctrica para llevar a cabo reacciones redox
no espontaneas. A este tipo de reacciones se les llama reacciones de electroli-
sis y las celdas donde se realizan celdas electroliticas.

Una celda electrolitica, igual que una celda voltaica, consta de unos electro-
dos en contacto con un medio conductor y un circuito externo. El electrodo, en
el cual se realiza la oxidacion, es el anodo y el electrodo, en el cual se realiza la
reduccion, es el catodo. Sin embargo, a diferencia con las celdas voltaicas, el cir-
cuito externo se encuentra conectado a una fuente de electrones y normalmente
no es necesario un puente salino porque no es preciso separar las reacciones de
los electrodos. El medio conductor para ambos electrodos frecuentemente es el
mismo y puede ser una sal fundida o una solucién acuosa. En la figura 7.4 se
presenta un esquema de una celda electrolitica.

+ _
O O e —p

Bateria

—

e 4— Anodo(+) Catodo (-)

Figura 7.4. Esquema de una celda electrolitica.

7.8.1. Electrolisis de sales fundidas

La descomposicién del cloruro sédico fundido es un ejemplo de reacciéon
que puede realizarse por electrélisis. Supongamos que un par de electrodos
inertes conectados a un generador de corriente eléctrica se sumergen en NaCl
puro que se ha calentado por encima de su punto de fusién (800 °C) y se ha fun-
dido. Al conectar la bateria se introducen electrones por el catodo y saldran por
el anodo, y como en el cloruro sédico liquido los iones Na' y Cl™ se encuentran
libres para moverse, los iones Cl™ se irdan al extremo positivo, es decir, al &nodo y



ELECTROQUIMICA 283

los iones Na' seran atraidos por el catodo o polo negativo. Las reacciones que
tienen lugar en los dos polos son:

Anodo:  2Clj, — Cly, + 2e” —-E°=-136V
Catodo: 2Nag, +2e” —2Na, E°=-2,71V

y la reaccion total que tiene lugar en la celda electrolitica es la formacién de clo-
ro gas y sodio metalico:

2Cl, + 2Naj) — 2Nag, + Cly, E°=-4,07V

y que como se puede observar es la inversa de la reaccién espontanea que ocurre
en la naturaleza que es la formacién de NaCl a partir de sus elementos.

En la electrdlisis de sales fundidas se requiere mucha energia y hay que su-
ministrar a la celda electrolitica un voltaje mayor que el que teéricamente (4,07)
se necesita para llevar a cabo la reaccién ya que también se consume energia pa-
ra que se efecttien las reacciones en los electrodos.

Obsérvese que tanto en las pilas galvanicas como en las celdas electroliticas,
el electrodo donde tiene lugar la oxidacion es el anodo y el electrodo donde se
desarrolla la reduccioén el catodo. Pero en las celdas electroliticas el catodo es el
polo negativo y el anodo el polo positivo, mientras que el signo de los electrodos
en las celdas voltaicas era el contrario: el catodo era el polo positivo y el &nodo el
negativo. Para evitar confusiones se nombra siempre a los electrodos segin la
semirreaccion que tiene lugar en cada uno de ellos; asi, el anodo siempre es el
electrodo donde se produce la oxidacién y el catodo siempre es el electrodo don-
de se realiza la reduccién. Ademas, el desplazamiento de los iones se produce de
la misma forma en las celdas electroliticas y en las celdas voltaicas. Los iones
negativos, Cl, se dirigen al anodo (polo +) y los cationes al catodo.

En la figura 7.5 se presenta un esquema de la electrolisis del NaCl fundido.
Este proceso se utiliza en la obtencién comercial de sodio metélico a partir de

+ _
| | e—p
Bateria
e 44— Anodo(+) Cétodo (-)

2CI + Cly, + 2¢” 2Na +2¢ +2Na,

o
coo Cl Na*
<«

Figura 7.5. Electrélisis del NaCl fundido.



