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CAPITULO 19

Electroquimica

19.1 Reacciones redox

19.2 Celdas electroquimicas

19.2 Potenciales estandar
de electrodo

Michael Faraday, el padre de fa electroquimica, trabajando en su
faboratorio.

79.4 Espontaneidad de las
reacciones redox

19.5 Efecto de la
concentracion

|nt|‘OdLICC|Orj en la fem de la celda

19.0 Baterias
La energia eléctrica es una de las formas de energia de mayor importancia

practica para la vida contemporanea. Un dia sin energia eléctrica, ya sea por 19.7 Corrosion
fallas de la compania que suministra la luz o por falta de baterias, es
inconcebible en nuestra sociedad tecnolégica. El drea de la quimica que 19.4 Electrolisis
estudia la conversion entre la energia eléctrica y la energia quimica es la
electroguimica.
Los procesos electroquimicos son reacciones redox en donde la energia
liberada por una reaccién espontanea se transforma en electricidad, o la
electricidad se utiliza para inducir una reaccién quimica. A este ultimo proceso
se ie conoce como electrolisis.
En este capitulo se explican los fundamentos y las aplicaciones de las
celdas (pilas) electroguimicas, la termodinamica de las reacciones
electroguimicas y las causas y la prevencion de la corrosion por medios
electroquimicos. También se analizan algunos procesos electroliticos simples y
los aspectos cuantitativos de la electrélisis.
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19.1 Reacciones redox

La electroquimica es la rama de la quimica que estudia la transformacion entre la ener-
gia eléctrica y la energia quimica. Los procesos electroquimicos son reacciones redox
(oxidacién-reduccién) en donde la energia liberada por una reaccién espontinea se con-
vierte en electricidad o la energia eléctrica se aprovecha para inducir una reaccién qui-
mica. Aunque las reacciones redox se estudiaron en el capitulo 4, es conveniente revisar
algunos de los conceptos basicos que vuelven a aparecer en el presente capitulo.

En las reacciones redox se transfieren electrones de una sustancia a otra. La reac-
cién entre el magnesio metdlico y el dcido clorhidrico es un ejemplo de una reaccién
redox:

Q0 +1 +2 0
Mg(s) + 2HCl(ac) — MgCl,(ac) H,(g)

Recuerde que los nimeros que aparecen encima de los simbolos de los elementos indi-
can sus nimeros de oxidacidén. La pérdida de electrones durante la oxidacién de un ele-
mento se distingue por un aumento en su nimero de oxidacion. La reduccién de un
elemento implica una disminucién en su nimero de oxidacién debida a la ganancia de
electrones. En la reaccién anterior, el Mg metilico se oxida y los iones H" se reducen; los
iones CI son espectadores.

Balanceo de las ecuaciones redox

Las ecuaciones para las reacciones redox como la anterior son relativamente ficiles de
balancear. Sin embargo, en la practica nos enfrentamos con reacciones redox mis com-
plejas en las que participan oxianiones tales como cromato (CrQ3), dicromato (Cr,0%),
permanganato (MnQ;), nitrato (NO;) y sulfato (SO}"). En principio, es posible balancear
cualquier reaccion redox utilizando el procedimiento descrito en la seccién 3.7, pero, si
se emplean los métodos especiales para manejar las reacciones redox, es mas facil
visualizar los procesos de transferencia de electrones. En esta seccién se analizard uno
de ellos, el llamado método del ion-electrén. En este método, la reaccién global se divi-
de en dos semirreacciones: la reaccién de oxidacién y la de reduccién. Las ecuaciones de
estas dos semirreacciones se balancean por separado y luego se suman para obtener la
ecuacion global balanceada.

@ Suponga que se pide balancear la ecuacién que representa la oxidacién de los iones
Fe** a Fe** por iones dicromato (Cr,0%") en medio 4cido, si se sabe que los iones Cr,03
se reducen a iones Cr**. Para balancear la ecuacion se siguen los pasos siguientes:

Paso 1: Escriba la ecuacion no balanceada de la reaccion en su forma iénica.
Fe* +Cr,07 —>Fe™ + Cr™

Paso 2. La ecuacion se divide en dos semirreacciones.

+2 +3
Oxidacion:  Fe**——Fe*

+6 +3
Reduccién: Cr,0r — Cr*

Paso 3. En cada semirreaccion se balancean los dtomos distintos de Oy H.

La semirreaccion de oxidacién ya tiene balanceados los dtomos de Fe. Para balancear los
atomos de Cr, el Cr’* se multiplica por dos en la semirreaccion de reduccidn.

Cr,07 —>2Cr™
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Paso 4. En las reacciones que se llevan a cabo en medio dcido, para balancear los
dtomos de O se agrega H,0 y para balancear los dtomos de H se agrega H'.

Como la reaccién transcurre en medio dcido, se agregan siete moléculas de H,O al lado
derecho de la semirreaccién de reduccién para balancear los dtomos de O:
Cr,0” — 2Cr™* + 7H,0
Para balancear los 4tomos de H, se agregan 14 iones H* al lado izquierdo de la ecuacién:
14H* + Cr,07 — 2Cr™ + 7H,0

Paso 5. Para balancear las cargas se afiaden electrones a un lado de cada semirreaccion.
Si es necesario, se iguala el niimero de electrones en las dos semirreacciones multipli-
cando una de ellas 0 ambas por los coeficientes apropiados.

Para la semirreaccién de oxidacion se escribe

Fe* — > Fe™ + ¢

Se afiade un electrén al lado derecho para que haya una carga de 2+ a cada lado de la
semirreaccion.

En la semirreaccién de reduccién hay 12 cargas netas positivas del lado izquierdo y
sOlo seis cargas positivas del lado derecho. Por tanto, se agregan seis electrones a la
izquierda.

14H* + Cr,0F + 6e” —> 2Cr*  #,0

Para igualar el nimero de electrones en ambas semirreacciones, la semirreaccién de
oxidacién se multiplica por seis:

6Fe” — 6Fe’ "+ 6e~

Paso 6. Se suman las dos semirreacciones y se balancea la ecuacion final por inspec-
cion. Los electrones a ambos lados de la ecuacion se deben cancelar.

Al sumar las dos semirreacciones se obtiene
14H* + Cr,07 + 6Fe™ + 660 — 2Cr™*  6Fe™ TH3O +.6¢
Los electrones se cancelan, y queda tnicamente la ecuacién i6nica neta balanceada:
14H* + Cr,0¥ + 6Fe™ — 2Cr™* 6Fe™ 7TH,O

Paso 7. Se verifica que la ecuacion contenga los mismos tipo y niimero de dtomos, asi
como las mismas cargas en ambos lados de la ecuacion.

4 ¢

La inspeccién final muestra que la ecuacién resultante estd “atémica” y “eléctricamente”
balanceada.

En las reacciones en medio alcalino, los dtomos se balancean como se hizo en el
paso 4 para un medio acido. Luego, por cada ion H" se debe agregar un nimero igual de
iones OH™ en ambos lados de la ecuacion. En el mismo lado de la ecuacién donde apa-
rezcan iones H* y OH", éstos se pueden combinar para dar agua. El ejemplo siguiente
muestra el uso de este procedimiento.

Ejemplo 19.1 Escriba la ecuacién ionica balanceada para representar la oxidacion-del
ion yoduro (I) por el ion permanganato (Mn0O;) en una disolucion basica para formar
yodo molecular (1) y 6xido de manganeso(IV) (MnO,).
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Problemas similares: 19.1, 9.2.
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Razonamiento y solucién Se sigue el procedimiento para las reacciones en medio
alcatino.

Paso 1:

Paso 2:

Paso 3:

Paso 4:

Paso 5:

Paso 6:

Paso 7:

La ecuacién sin balancear es
MnO; + I —> MnO, + 1,

Las dos semirreacciones son

-1 [
Oxidacién: r—si
+7 +4

Reduccién: MnO; — MnQO,

Se balancean los atomos de | en la semirreaccion de oxidacion:
A —5 |,

En la semirreaccion de reduccion, se afiaden dos molécuias de H,O del lado dere-
cho de la ecuacion para balancear los &tomos de O:

MnO; —— MnO, + 2H,0

Para balancear los 4tomos de H, se afiaden cuatro iones H* del lado izquierdo de
la ecuacion:

MRO; + 4H* — MnO; + 2H,0

Como la reaccion se lleva a cabo en medio basico y hay cuatro iones H*, se ana-
den cuatro iones OH™ en ambos lados de la ecuacién:

MnO; + 4H* + 40H- — MnO, + 2H,0 + 40H~

Se combinan los iones H* y OH~ para formar H,0 y se cancelan 2H,0 en ambos

Jados de la ecuacion:

MnO; +2H,0 —> MnO, + 40H"

Enseguida se balancean las cargas de las dos semirreacciones de la siguiente
manera:

A — 1, + 2e7

MnO; + 2H,0 + 3" — MnO, + 40H"

Para igualar el numero de electrones, la semirreaccion de oxidacién se multiplica
por tres y la semirreaccion de reduccion se mulitiplica por dos:

67 — 3, + Be”
2MnO; + 4H,0 + e —— 2Mn0O, + 80H~
Las dos semirreacciones se suman para dar
61" + 2MnO; + 4H,0 + e~ — 31, + 2MnO, + 80OH"™ + fe~
Al cancelar los electrones en ambos lados se obtiene
6l + 2MnO,” + 4H,0 — 3i, + 2MnO, + 80H"

Se verifica que la ecuacion quede balanceada en términos de 4tomos y de cargas.

Ejercicio Balancee de la siguiente ecuacién la reaccién en medio acido por el método

del ion

electrén:
Fe?* + MnO; — Fe** + Mn?*



19.2

Celdas electroquimicas

En la seccion 4.4 se vio que al sumergir una pieza de zinc metdlico en una disolucion de
CuSO,, el metal se oxida a iones Zn"* y los iones Cu™" se reducen a cobre metdlico (véase
la figura 4.9):
7Zn(s) + Cu**(ac) — Zn**(ac) + Cu(s)

Los electrones se transfieren directamente del agente reductor (Zn) al agente oxidaute
(Cu™) en la disolucién. Sin embargo, si el agente oxidante se separa fisicamente del
agente reductor, la transferencia de electrones se puede llevar a cabo a través de un me-
dio conductor externo (por ejermplo, un alambre metdlico). A medida que progresa la
reaccion, se establece un flujo constante de electrones que genera electricidad (esto es,
produce trabajo eléctrico como el que impulsa a un motor).

Una celda electroquimica es un dispositivo experimental para generar electricidad
mediante una reaccion rvedox espontinea. (Esta celda también se conoce como celda
galvdnica o voltaica, en honor de los cientificos Luigi Galvant y Alessandro Volta, quie-
nes fabricaron las primeras celdas de cste tipo.) Los componentes fundamentales de las
celdas electroquimicas se tlustran en la figura 19.1. Una barra de zinc metdlico se sumer-

Voltimetro
S " aliEe, ¢
. % >
| S —
Arodo (P T Citodo
de zing cl K de cobre
l ‘ Puente salino
i
/. ____ Tapones
N de algodon Byt
Zn* SO;

Disolucion
de CuSOy

Disolucién
de ZnSO,

El Zn se oxida a
7Zn~"en el dnodo.

Zn(s) —=> ;/_nzt(m_') +2¢

Reaccién neta

Zn(s) + Cu™(ac) —=>2Zn**(ac) + C'u(s}“

FIGURA 18.1 Una ceida electroquimica. £/ puente safino (un tubo en U invertido) contiene una
disolucion de KCl que proporciona un medio conductor eléctrico entre las dos discluciones. Los
orificios del tubo en U se taponan con bolas de algoddn para evitar que la disolucion de KCI fluya
hacia los recipientes, al tiempo que se permite el paso de aniones y cationes. Los electrones fluyen por
afuera desde el electrodo de Zn (el anodo) hacia el electrodo de Cu (el catodo).
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W

Celdas galvdnicus

El Cu-" se reduce a Cu
en el cdtodo.

2¢ + Cu*(ac) — (_‘.ut.\-)J
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ge en una disolucién de ZnSQO, y una barra de cobre se sumerge en una disolucion de
CuSO,. El funcionamiento de la celda se basa en el principio de que la oxidacion de Zn
a /n™ y la reduccién de Cu** a Cu se pueden llevar a cabo simultdneamente, pero en
recipientes separados, con la transferencia de electrones a través de un alambre conduc-
tor externo. Las barras de zinc y cobre serian los electrodos. Esta distribucion particular
de electrodos (Zn y Cu) y de disoluciones (ZnSO, y CuS0,) se conoce como celda de
Daniell. En una celda electroquimica, el drrodo es, por definicidn, el electrodo en el que
se lleva a cabo la oxidacion, y el cdatodo es el electrodo donde se efectiia la reduccion.

En la celda de Daniell, las reacciones de oxidacion y de reduccion en los electrodos,
es decir, las reacciones de semicelda, son

Electrodo de Zn (dnodo): Zn(s) —— Zn’ (ac) + 2¢”
Electrodo de Cu (cdtodo): Cu*~(ac) + 2¢ — Cu(s)

Observe que los iones Cu®* reaccionaran directamente con la barra de zinc, 2 menos que
las disoluciones estén separadas:

Cu’*(ac) + Zn(s) —— Cu(s) + Zn" (ac)

pero no se obtendria trabajo eléctrico Util.

Para completar el circuito eléctrico, las disoluciones se deben conectar mediante un
conductor por el que puedan pasar los cationes y aniones desde un compartimiento al
otro. Este requisito se cumple con un puente salino, que en su forma mas simple es un
tubo en forma de U invertida lleno con una disolucién de un electrélito inerte como KCl
o NH ,NO,, cuyos iones no reaccionardn con los iones de la disolucién o con los electro-
dos (véase la figura 19.1). Durante el curso de la reaccién redox global, fos electrones
fluyen externamente desde el dnodo (electrodo de Zn)-hacia el cdtodo (electrodo de Cu)
a través del alambre conductor y del voltimetro. En la solucién, los cationes (Zn**, Cu**
y K*) se mueven hacia el cdtodo y los aniones (SO; y CI7) se dirigen hacia el 4nodo. Sin
el puente salino, pronto se acumularfan cargas positivas en el compartimiento del dnodo
(por la formacién de iones Zn™) y cargas negativas en el del cdtodo (cuando parte de [os
iones Cu”* se reduzcan a Cu), impidiendo que la celda funcione.

La corriente eléctrica fluye del dnodo al cdtodo porque existe una diferencia de
energia potencial eléctrica entre los electrodos. El flujo de corriente eléctrica es andlogo
ala caida de agua en una cascada debido a la diferencia de energia potencial gravitacional,
o al flujo de gas desde una zona de presion elevada a una de presion baja. La diferencia
de potencial eléctrico entre el dnodo y el cdtodo se mide en forma experimental con un
voltimetro (figura 19.2), donde la lectura (en voltios) es el voltaje de la celda. Este

FIGURA 19.2 Dispositivo
experimental de la celda

lectroquimica descrita en la figura
Dbserve que el tubo en U (el
' salino) conecta a los dos vasos.
ndo las concentraciones de ZnSO,
iSO, son 1 molar (1 M) a 25°C, el
voltaje de la celda es 1.10 V. ; : o




también se denomina con los términos de fuerza electromaotriz o fem (E) v potencial de
celda. Mds adelante se verd que el voltaje de una celda depende no sélo de la naturaleza
de los electrodos y de los 1ones, sino también de sus concentraciones y de la temperatura
a la cual funciona la celda.

[.a notacion convencional para representar las celdas electroquimicas es un diagra-
ma de celda. Para la celda de Daniell que se itlustra en la figura 19.1, v suponiendo que
las concentraciones de los iones Zn** y Cu™ son 1 M, el diagrama de la celda es:

Zo(s) | Zn? (1 M) Cut (1 M)y | Culs)

La linca vertical simple representa los limites de las fases. Por ejemplo, el electrodo de
7inc es un solido y los iones Zn** (del ZnSO,) estan en disolucién. Para representar el
limite de las fases se traza una linea entre Zn y Zn*". La doble linea vertical representa
el puente salino. Por convencidn, el dnodo se escribe primero a [a izquierda y los demds
componentes aparecen en el mismo orden en que se encontrarian al moverse del dnodo
al catodo.

Potenciales estandares de electrodo

Cuando las concentraciones de los iones Cu®™ y Zn** son 1.0 M, el voltaje o fem de la
celda de Daniell es 1.10 V a 25°C (véase la figura [9.2). Este voltaje debe tener una
relacion directa con las reacciones redox, pero ;como? Asi como la reaccion global de la
celda puede considerarse como la suma de dos reacciones de semicelda, es posible tratar
la fem medida en la celda como la suma de los potenciales eléctricos en los electrodos de
Zn y Cu. Conociendo uno de ellos, el otro se obtiene por sustraccién (de 1.10 V). Es
imposible medir el potencial de un solo electrodo, pero si arbitrariamente se asigna el
valor de cero a un electrodo particular éste se puede usar para determinar los potenciales
relativos de otros electrodos. El electrodo de hidrégeno que se muestra en la figura 19.3
sirve de referencia para este fin. En una disolucién de dcido clorhidrico se burbujea hi-
drdgeno gaseoso a 25°C. El electrodo de platino tiene dos funciones. Primero, propor-
ciona la superficie en la que pueden disociarse las moléculas de hidrégeno:

H,—2H" + 2¢

Segundo, sirve como conductor eléctrico para el circuito externo.

En condictones de estado estdndar (cuando la presidén de H, es 1 atm y la concentra-
ci6n de la disolucién de HCl es 1 M), el potencial para la reduccidn de H a 25°C se
define exactamente como cero:

2H* (1 M) + 2¢” — Hy(1 atm) EP=0V

<— H, gascoso a | atm

== Electrodo de Pt

M HCI

gaseoso se b
T atm en une

El el

LT

trodo de hi
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FIGURA 19.4 3) Una celda gue Voltimetro

Zn | <— Gas Haa b am
! ! Puente
|i saling
b
1 |
———— Electrodo de Pr
IM ZnSO, 1M HCL
tlectrodo de zine Electrodo de hidrogeno
a)
Volumetro
¢ &
N =
1
Gas Hya ] alm —= | Cu
Puente
salino
Electrodo de Pt. —————
M HCL 1M CusS0y
Electrodo de hidrdgeno Electrodo de cobre
D)

€203

El exponente denota condiciones de estado estandar, y £ s ¢l potencial estandar de
reduccion, o el voltaje en un electrodo asecicdo con una reaccion de reduccion cuando
todos los solutos son [ M y todos los cases estan a 1 atm. Asi, el potencial estdndar de
reduccion del electrodo de hidrogeno es cero. El electrodo de hidrégeno se conoce como
electrodo estandar de hidrogeno (EEH).

El EEH sirve para medir los potenciales de otros electrodos. Por cjemplo, la celda
electroguimica de fa figura 19.4qa tiene un electrodo de zine y un EEH. Aqui. el ¢lectro-
dode zinc es el dnodo y el EEH es el cdlodo. Esto se deduce porque fa masa del electrodo
de zinc disminuye durante la operacion de la celda, que es congruente con la pérdida de
zinc hacia la disolucién debida a la reaccion de oxidacion:

Zn(s) ——» Zn*(ac) + 2e
El diagrama de la celda es
Znisy  ZnPT( My HY (M) Ha(1 atm) | Pt(s)
Como ya se dijo, el electrodo de Pt proporciona la superficie en la que se lleva a cabo la
reduccion. Cuando todos los reactivos estdn en su estado estanaar (es decir, el H, esti a

} atmyJos iones H'y Zn™" a 1 M), la fem de la celdaes 0.76 V a 25°C. Las reacciones de
semicelda se escriben de la forma siguiente:

Anodo (oxidacion): Zn(s) —— Zn? (1 M) + 2e’
Catodo (reduccion): 2H (1 M) + 2e —— H,(1 atm)
Reacciéon global: Zn{s)y + 2H (1 M) —— Zn* (1 M) + H,(1 atm)
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Por convencion, la fem esténdar de la celda, E,,,, que resulta de las contribuciones del
dnodo y del cétodo, estd dada por

Efoga = Egiodo — Efnoso (19.1)

donde E° ;40 ¥ E°40d0 50N l0s potenciales estandares de reduccién de los electrodos. La
celda de Zn-EEH se escribe como

E‘;‘dﬂ = EH“’/HZ - E;n“/Zn
076 V=0 - E°

Za?*/Zn

El subindice H'/H, representa 2H* + 2¢”— H, y el subindice Zn*'/Zn representa la reac-
¢i6n Zn>* + 2¢” — Zn. Por tanto, el potencial estdndar de reduccion del zinc, E3, 2/, €s
-0.76 V.

El potencial estdndar de reduccién del cobre se obtiene de la misma manera, con
una celda formada por un electrodo de cobre y un EEH (figura 19.4b). En este caso, el
electrado de cobre es el catodo, porque aumenta su masa durante la operacién de la
celda, como predice la reaccién de reduccion:

Cu**(ac) + 2¢- —> Cu(s)
El diagrama de la celda es
Pt(s) | Hy(1 atm) | H*(1 M) || Cu** (1 M) | Cu(s)
y las reacciones de semicelda son

Anodo (oxidacion): H,(1 atm) —— 2H*(1 M) + 2e~
Catodo (reduccién): Cu?*(1 M) + 26 —— Culs)
Reaccion global: Hy(1 atm) + Cu?* {1 M) —— 2H"(1 M) + Culs)

En condicicnes de estado estdndar y a 25°C, la fem de la celda es 0.34 V, asi que se
escribe

Ei = Eddoto — Eguoao
034V=E , —-E
Cu“"/Cu H™/H,
=F -0
cu?* /cu

En este caso, el potencial estdndar de reduccion del cobre Eg:., es 0.34 V, donde el
subindice representa la reaccién Cu** + 2¢” — Cu.
Para la celda de Daniell representada en la figura 19.1, ahora es posible escribir:

Anodo (oxidacion): Zn(s) —— Zn**(1 M) + 2e”
Cétodo (reduccion): Cu?*(1 M) + 2e” —— Cu(s)
Reaccion global: Zn(s) + Cu**(1 M) — Zn** (1 M) + Cu(s)

La fem de la celda es:

o

celda

o o
- Ecétodo -E

‘dnodo

=F 24 -E 2+

Cu“"/Cu Zn“" /Zn
=034 V—-(-0.76 V)
=110V
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Este ejemplo muestra cémo utilizar el signo de la fem de una celda para predecir si
una reaccién redox es espontanea. En condiciones de estado estindar para reactivos y
productos, la reaccion redox es espontdnea, tal como se escribe, si la fem estandar de la
celda es positiva. Si la fem es negativa, la reaccion es espontanea en la direccién opues-
ta. Es importante recordar que un Eg, ,, negativo no significa que una reaccién redox no
va a suceder al mezclar los reactivos en concentracién | M. Tan sélo indica que el equi-
librio de la reaccidn estard desplazado a la izquierda. Mas adelante se estudia en este
capitulo la relacién entre EL,,,,, AG° y K.
Los potenciales estandar de reduccién de varias reacciones de semicelda se dan en
la tabla 19.1. Por definicién, el E° del EEH tiene un valor de 0.00 V. Por debajo del EEH
La serie de actividad de la figura 4.15 se aumentan los potenciales estandares negativos, y por arriba de é] aumentan los potencia-
basa en los datos que se dan en la tabla les estandares positivos. En los calculos, es importante entender los siguientes puntos
194 @ acerca de esta tabla:

e El valor de E° se aplica a las reacciones de semicelda que se leen de izquierda a
derecha.

e Cuanto mds positivo sea el E°, mayor serd la tendencia de la sustancia a reducirse.
Por ejemplo, el E° de la reaccidén de semicelda

Fy(1 atm) + 2¢” — 2F(1 M) E°=287V

es el valor de £° positivo mds alto de todas las reacciones de semicelda. Asi que el
F, es el agente oxidante mds fuerte, porque es el que tiene mas tendencia a reducirse.
En el otro extremo, se encuentra la semirreaccion

Li"(1 M) + e~ — Li(s) E°=—-305V

que tiene el valor de E° mas negativo. Por lo que el Li* es el agente oxidante mds
débil, porque es la especie mds dificil de reducir. Puesto de otro modo, se dice que el
F es el agente reductor mds débil y el Li metélico es el agente reductor mas fuerte.
En condiciones de estado estdndar, la fuerza de los agentes oxidantes (las especies
que estdn del lado izquierdo de las semirreacciones en la tabla 19.1) aumenta de
abajo hacia arriba, y la de los agentes reductores (las especies que estdn al lado
derecho de las semirreacciones) aumenta de arriba hacia abajo.

e Lasreacciones de semicelda son reversibles. Dependiendo de las condiciones, cual-
quier electrodo puede actuar como catodo o como dnodo. Antes se vio que el EEH
es el catodo (el H' se reduce a H,) cuando se acopla con zinc en una celda, y se
convierte en el dnodo de la celda (el H, se oxida a H*) cuando estd frente al cobre.

e En condiciones de estado estandar, cualquier especie que esta a la izquierda en una
reaccion de semicelda dada reaccionard en forma espontdnea con la especie que esté
a la derecha en cualquier reaccién de semicelda que se ubique por debajo de ella en
la tabla 19.1. Este principio se llama a veces la regla diagonal. En la celda electro-
quimica de Daniell

Cu**(1 M) + 2¢” —— Cu(s) E° =034V
Zn?t (1 M) + 2¢” —— Zn(s) E°=20.76V

observamos que la sustancia que estd a la izquierda en la primera reaccion de
semicelda es el Cu”, y la sustancia que estd a la derecha en la segunda reaccién
de semicelda es el Zn. Por consiguiente, como se vio antes, el Zn reducird esponté-
neamente al Cu®* para formar Zn** y Cu.

e El cambio en los coeficientes estequiométricos de una reaccién de semicelda no
afecta el valor de E° porque los potenciales de electrodo son propiedades intensivas.
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Tabla 19.1 Potenciales estandares de reduccion a 25°C

Semirreaccion

E*(V)

Fuerza oxidante creciente

F,(g) + 2e" — 2F (ac)

0s4(g) + 2H*(ac) + 2e — O,(g) + H,0

Co’*(ac) + e- — Co?(ac)

H,0,(ac) + 2H*(ac) + 2~ — 2H,0 .

PbO,(s) + 4H"(ac) + SOZ (ac) + 2e- —— PbSO,(s) + 2H,0
Ce**(ac) + e~ — Ce**(ac)

MnO; (ac) + 8H*(ac) + 56" — Mn?*(ac) + 4H,0 ’
Au*(ac) + 3e” — Au(s) ‘
Cl(g) + 26 — 201 (a0)

Cr,0%2°(ac) + 14H*(ac) + 6e- — 2Cr**(ac) + 7H,0
MnO,(s) + 4H*(ac) + 2e” — Mn?*(ac) + 2H,0
0x(g) + 4H*(ac) + 4~ — 2H,0

Br(/) + 2 — 2Br(ac)

NO;(ac) + 4H*(ac) + 3e” — NO(g) + 2H,0
2Hg?*(ac) + 2e- — MgZ (ac)

Hgi*(ac) +.2e” — 2Hg(h

Ag*(ac) + e~ —— Agls)

Fe’*(ac) + e- — Fe?*(ac)

0,(g) + 2H*(ac) + 2e- — H,0,(ac)

MnO;(ac) + 2H,0 + 3e~ — MnO,(s) + 40H (ac)
1,(s) + 2~ — 2l (ac) :
0,(g) + 2H,0 + 4e- — 40H (ac)

Cu?*(ac) + 2e™ — Cu(s)

AgCl(s) + e~ — Ag(s) + Cl™(ac)

SOZ (ac) + 4H*(ac) + 2e” — SO,(g) + 2H,0
Cu?*(ac) + e — Cut(ac)

sn**(ac) + 2e- — Sn**(ac)

2H*(ac) + 2e” — Hy(g)

Pb?*(ac) + 2e- — Pb(s)

sn**(ac) + 2e- — Sn(s)

Ni**(ac) + 2e~ — Ni(s)

Co**(ac) + 2e- — Co(s)

PbSO,(s) + 2e~ — Pb(s) + 503 (ac)

Cd**(ac) + 2~ — Cd(s)

Fe? (ac) + 2e- — Fe(s)

Cr¥*(ac) + 3e- — Cr(s)

Zn**(ac) + 2" — Zn(s)

2H,0 + 2e” —> Hy(g) + 20H (aq)

Mn?*(ac) + 2e” — Mn(s)

AlP*(ac) + 3e” — Al(s)

Be?*(ac) + 2e” — Be(s)

Mg?*(ac) + 2e- — Mq(s)

Na*(ac) + e~ — Na(s)

Ca*(ac) + 2e” — Caf(s)

sr¥*(ac) + 2~ ——Sr(s)

Ba?*(ac) + 2e- —— Bal(s)

K*(ac) + e — K(s)

Li*{ac) + e- — Li(s)

+2.87
+2.07
+1.82
+1.77
+1.70
+1.61
+1.51
+1.50
+1.36
+1.33
+1.23
+1.23
+1.07
+0.96
+0.92
+0.85
+0.80
+0.77
+0.68
+0.59
+0.53
+0.40
+0.34
+0.22
+0.20
+0.15
+0.13

0.00
-0.13
—-0.14
—0.25
—0.28
—0.31
-0.40
-0.44
-0.74
~0.76
-0.83
-1.18
-1.66
~1.85
-2.37
-2.71
-2.87

~2.89

—2.90
—-2.93

-3.05

Fuerza reductora creciente

* En todas las semirreacciones, la concentracion de las especies disueltas es 1 My la presion es de 1 atm para los gases. Estos son los valores

del estado estandar.
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Problemas similares: 19.14, 19.17.
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Esto significa que el valor de E° no se modifica por el tamaiio de los electrodos o
por la cantidad de disolucién. Por ejemplo,

L(s) + 2¢” — 21°(1 M) E° = +0.53V

pero el E° no cambia si la semirreaccién se multiplica por dos:

2L,(s) + 4e” — AT (1 M) E° = +0.53V

e Aligual que AH, AG y AS, el signo de E° cambia cuando se invierte la reaccion, pero

su magnitud permanece igual.

Como se muestra en Jos siguientes ejemplos, la tabla 19.1 permite predecir el resul-
tado de las reacciones redox en condiciones de estado estdndar, ya sea que se lleven a
cabo en una celda electroquimica, donde los agentes oxidante y reductor estdn fisica-
mente separados, o en un vaso de precipitados, donde los reactivos estin mezclados.

Ejemplo 19.2 Prediga lo que suceders si se afiade bromo molecular (Br;) a una disolu-
cion que contenga NaCl y Nal a 25°C. Suponga que todas las especies estan en su estado
estandar.

Razonamiento y solucién Para predecir cual reaccién redox se llevaréa a cabo, se de-
ben comparar los potenciales estdndares de reduccion de las siguientes reacciones de
semicelda:

CL(1atm) + 2" — 2CI (1 M) E°=136V
Br{l) + 26* —> Br (1 M) E°=1.07V
L{(s) + 227 — 27 (1 M) E°=0.53V

Aplicando la regla diagonal, se ve que el Br, oxidara al I, pero no al CI; por tanto, la
unica reaccion redox que ocurriré en condiciones de estado estandar es

Oxidacién: 21 M) —— I{s) + 2e”
Reduccion: Br() + 26" — 2Br {1 M)
Reaccion globatl: 217{1 M) + Bry(t) —— L,(s) + 2Br- (1 M)

Comentario Observe que los iones Na* son inertes y no intervienen en la reaccién
redox.

Ejercicio ¢El Sn puede reducir al Zn?*{ac) en condiciones de estado estandar?

Ejemplo 19.3 Una celda galvanica se compone de un electrodo de Mg en una disolu-
cion 1.0 Mde Mg(NQ,), y un electrodo de Ag en una disolucién 1.0 M de AgNOQ,. Calcule
la fem estandar de esta celda electroquimica a 25°C.

Razonamiento y solucién = En la tabla 19.1 se encuentran los potenciales estdndares
de reduccion de los dos electrodos:
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Ag* (1 M) + e= —— Agls) E°P=080V
Mg?* (1 M) + 2e- —— Mg(s) E=-237V

Aplicando la regla diagonal, se ve que la Ag* oxidara al Mg:

Anodo (oxidacién): Mg(s) — Mg (1 M) + 2e”
Cétodo (reduccion):  2Ag*(1 M) + 2e” —— 2Ag(s)
Reaccion global: Mg(s) + 2Ag*(1 M) —— Mg?* (1 M) + 2Aqg(s)

Observe que la reaccién de reduccion de la Ag* se multiplic6 por dos para balancear la
ecuacién global. Esto es valido porque al ser £° una propiedad intensiva, su valor no se
modifica con este procedimiento. La fem de la celda se calcula por medio de la ecuacién
(19.1) y la tabla 19.1:

E:elda = ;todo - E;nodo

o

o
- EAg*IAg - EMgZ+IMg
=080V - (-237V)
=317V

Comentario El valor positivo de E° indica que la reaccién de la celda es espontanea.

Ejercicio ;Cuél es la fem estandar de una celda electroquimica compuesta de un elec-
trodo de Cd en una disolucién de Cd(NO,), 1.0 My un electrodo de Cr en una disolucién
de Cr(NO;); 1.0 M?

19.4 Espontaneidad de las reacciones redox

El siguiente paso es ver como se relaciona el E, 4, con algunas cantidades termodindmi-

cas, tales como AG® y K. En una celda electroquimica, la energia quimica se transforma
en energia eléctrica que, en este caso, es el producto de la fem de la celda por la carga
eléctrica total (en culombios) que pasa a través de la celda:

energia eléctrica = voltios X culombios

= joules

La carga total estd determinada por el nimero de moles de electrones (n) que pasan a
través del circuito. Por definicién:

carga total = nF

donde F, la constante de Faraday,' es la carga eléctrica contenida en 1 mol de electrones.
Experimentalmente se ha encontrado que I faraday equivale a 96 485.3 culombios, o
96 500 culombios, redondeando a tres cifras significativas. Asi,

' Michael Faraday (1791-1867). Quimico y fisico inglés, a quien muchos consideran el cientifico experi-
mental mas grande del siglo X1X. Comenz6 como aprendiz de encuadernador a la edad de 13 aiios, pero se
interes6 en la ciencia después de leer un libro de quimica. Faraday inventé el motor eléctrico y fue el primero
en demostrar el principio que rige a los generadores eléctricos. Ademds de contribuir con aportaciones extraor-
dinarias en los campos de la electricidad y el magnetismo, también incursiond en la actividad 6ptica y descu-
bri6 y le dio nombre al benceno.

Problemas similares: 19.11, 19.12.

n es el nimero de moles de electrones
transferidos entre el agente reductor y el
agente oxidante en la ecuacion de la

reaccién redox global.
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1 F = 96 500 C/mol
Puesto que
1J=1CxX1V
las unidades de faraday también se expresan como
1 F=965001/V - mol
La fem medida es el voltaje mdximo que se puede alcanzar en la celda. Este valor
permite calcular la cantidad maxima de energia eléctrica que es posible obtener de la
reaccién quimica. Esta energia se utiliza para hacer trabajo eléctrico (w,,), asi que
Wiax = Wete
= —nF Ecelda
El signo convencional para el trabajo donde w,,, es la cantidad maxima de trabajo que se puede hacer. El signo negativo indica
eléctrico es el mismo que el del trabajo que el sistema hace el trabajo eléctrico sobre los alrededores. En el capitulo 18 se definié
P-V que se estudié en la seccién 6.7. la energia libre como la energia disponible para hacer trabajo. Concretamente, el cambio
de energia libre (AG) representa la cantidad maxima de trabajo titil que es posible obte-
ner de una reaccion:
AG = Wy,
Por tanto, se escribe
AG = —nFE,,, (19.2)
Para un proceso espontineo, n y F son cantidades positivas y AG es negativa, asi que el
E. 4, debe ser positivo. Para las reacciones en las que los reactivos y productos estin en
sus estados estdndares, la ecuacién (19.2) se transforma en
Al igual que en las ecuaciones (18.9) y AG°® = —nFE,, (19.3)
{18.10), las unidades de AG° y AG en las
ecuaciones (19.2) y (19.3) son k¥/mol. De nuevo, el EL,;, es positivo para un proceso espontineo.

{e]

Ahora se puede relacionar el EZ, 4, con la constante de equilibrio (K) de una reaccién
redox. En la seccién 18.5 se explic6 que el cambio de energia libre estdndar AG® de una
reaccion esti relacionado con su constante de equilibrio de la forma siguiente [véase la
ecuacion (18.10)]:

AG°= —RTInK
Por consiguiente, si se combinan las ecuaciones (19.3) y (18.10) se obtiene
—nFEZ,,= ~RTIn K

{e]

Resolviendo el EZ,q,

RT
Eou = In K (19.4)
nF

Cuando T = 298 K, la ecuacion (19.4) se simplifica sustituyendo los valores de Ry F':

_ (8314 J/K - mol)(298 K)
celda n(96 500 J/V - mol)

19.5
_ 00257V InK (18.5)

In K

n
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19.4 ESPONTANI 5 REACCIONES X
Relaclon entre AG°, Ky E.,4, TR
Reaccién en condiciones 4 ® .
AG° K ica 8 de estado estandar o 5/ i
£ %
Negativo > 1 Positivo Espontanea o ’::Q*
0 = ] 0 En equilibrio Lo/ ?7‘
Positivo <1 Negativo No es espontanea. La reaccion es
espontanea en la direccién opuesta. 4 NG = RTInK b
AG® = = K
Aplicando el logaritmo base 10, la ecuacion (19.5) quedaria expresada como FIGURA 19.5 entre £
Ky AEE
0.0592 v
i = ———— 108 K (19.6)

Por tanto, si se conoce cualquiera de las tres cantidades AG®, K ¢ Eg,,,, €s posible calcu-
lar las otras dos con las ecuaciones (18.10), (19.3) 0 (19.4), como se muestra en la figura
19.5. En la tabla 19.2 se resumen las relaciones entre AG®, K'y E¢.4,que permiten esta-
blecer la espontaneidad de una reaccidn redox. Para simplificar, se omitird el subindice
“celdas” en las expresiones £° y E.

En los ejemplos 19.4 y 19.5 se aplica la ecuacion (19.5).

Calcule la constante de equilibrio de la reaccién siguiente a 25°C:
Sn(s) + 2Cu?'(ac) == Sn*"(ac) + 2Cu(ac)

1 Para calcular la constante de equilibrio se necesita cono-
cerel £°de Ia celda formada por los pares Sn**/Sn y Cu®*/Cu. Las dos semirreacciones para
el proceso global son

Oxidacion: Sn(s) — Sn**(ac) + 2e
Reduccion: 2Cu? (ac) + 26 —— 2Cu'{ac)

En la tabla 19.1 se encuentra que el £z, = -0.14 V y EZ 2o, = 0.15 V. Por tanto

E E - E
Cu“ /Cu Sn* " Sn
=0.15V - (-0.14 V)
0.29V

La ecuacion (19.5) se puede expresar como

nE°

INK= ——
0.0257 vV

En la reaccion global se encuentra que n = 2, por tanto

k=202 _ ;.
0.0257 V

K=e"" =65 x 10°

Calcule la constante de equilibrio de la siguiente reaccién a 25°C:

Fe?'(ac) + 2Ag(s) === Fe(s) + 2Ag (ac)
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Problema similar: 19.24.
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Ejemplo 19.5 Calcule el cambio de energia libre estandar para la siguiente reaccién a
25°C:

2Au(s) + 3Ca** (1 M) — 2AUW3T(1 M) + 3Ca(s)

Razonamiento y soluciéon Para calcular el AG° de la reaccién se necesita conocer el
valor del E° del proceso redox. Primero se divide la reacciéon global en las semirreacciones:

Oxidacion: 2AuU(s) — 2AU3 (1 M) + 6e™
Reduccion: 3Ca?*(1 M) + 6e~ —— 3Cals)

En la tabla 19.1 se encuentra que EZ s, = 1.50 V y £2.2., = -2.87 V. Por consiguiente

E°= E&”Kﬂ - :u"/Au
=287V-150V
=-437V

Ahora, usando la ecuacién (19.3):
AG® = —nFE°
La reaccién global muestra que n = 6, asi que

AG° = —(6)(96 500 J/V - mol)(—4.37 V)
= 2,53 x 10° J/mol
= 2.53 x 10° Ki/moi

Comentario El alte valor positivo de AG° indica que la reaccién no es esponténea en
las condiciones de estado estandar a 25°C,

Ejercicio Calcule el AG° de Ja siguiente reaccién a 25°C

2AP* (ac) + 3Mg(s) = 2Al(s) + 3Mg**(ac)

19.5 Efecto de la concentracion en la fem de la celda

Hasta ahora, la discusién se ha enfocado en las reacciones redox en las que los reactivos
y productos estdn en sus estados estandares, pero a menudo es dificil, y a veces imposible,
mantener estas condiciones. No obstante, existe una relacién matematica entre la fem de
una celda y la concentracién de reactivos y productos de una reaccién redox en condicio-
nes que no corresponden al estado estandar. Esta ecuacién se desarrolla a continuacién.

La ecuacion de Nernst

Considere una reaccién redox del tipo

aA + bB—— ¢C + dD

De 1a ecuacién (18.9)

AG=AG°+RTInQ
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Puesto que AG = —nFE y AG° = —nFE®, la ecuacién anterior se expresa como
—nFE = —nFE° + RTIn Q

Dividiendo la ecuacién entre —nF, se obtiene

RT
E=E°-—1In Q (19.7)
nF
donde Q es el cociente de la reaccién (véase la seccion 14.4). La ecuacién (19.7) se
conoce como ecuacion de Nernst.* A 298 K, la ecuacién se expresa como

00257V
n

E=F InQ (15.8)

o, empleando el logaritmo en base 10 de Q, la ecuacién (19.8) quedaria expresada como:

E=FE° log 0 (19.9)

00592V
n
En el equilibrio no hay transferencia neta de electrones, de modo que E=0y Q = K|
donde K es la constante de equilibrio.
La ecuacion de Nernst permite calcular E en funcién de las concentraciones de los
reactivos y los productos en una reaccién redox. Por ejemplo, para la celda de Daniell de
la figura 19.1

Zn(s) + Cu**(ac) — Zn**(ac) + Cu(s)

La ecuacién de Nernst para esta celda a 25°C se escribe como

00257V [Zn**]

E=110V - o]

Recuerde que las concentraciones de los
5 sélidos puros (y de los liquidos puros) no
Si el cociente [Zn**]/[Cu**] es menor que 1, el 1n ([Zn*)/[Cu*]) es un nimero negativo,  aparecen en la expresion para Q.

y el segundo término del lado derecho de la ecuacidn anterior es positivo. En esta con-
dicién, E es mayor que la fem estdndar, E°. Si el cociente es mayor que 1, E es menor
que E°.

El siguiente ejemplo muestra el uso de la ecuacién de Nernst.

Ejemplo 19.6 Prediga si la siguiente reaccién procedera espontaneamente a 298 K
tal como estéa escrita:

Cols) + Fe**{ac) —> Co**(ac) + Fe(s)

dado que [Co?*] = 0.15 M y [Fe**] = 0.68 M.

Razonamiento y solucién Para determinar si la reaccidon es espontanea se puede
utilizar el valor de E. Para ello, es necesario conocer los valores de E°y In Q en la ecuacién
de Nernst. Las semirreacciones son

Oxidacién: Co(s) — Co**(ac) + 2e
Reduccion: Fe?*(ac) + 2e- —— Fe(s)

% Walter Hermann Nernst (1864-1941). Quimico y fisico alemdn. El trabajo de Nernst se relacion6 princi-
palmente con las disoluciones de electrélitos y la termodindmica. Inventé también un piano eléctrico, y en
1920 recibi6 el Premio Nobel de Quimica por su contribucién a la termodindmica.
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Problemas similares: 19.29, 19.30.

Cuando E=0,Q =K.
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En la tabla 19.1 se encuentra que F2.u,= —0.28 V y Efup = —0.44 V. Por tanto, la fem
estandar es

E° = FRoure — Eiaes
=-044V-(-0.28V)
=-0:16V

De la ecuacidn (19.8) se obtiene

C02+
_ 00257V

E=F°
n [Fe“]
0.0257Vv 0.15
=-016V— e In —
2 .68

=-0.16 V + 0.019 V
=-0.14V

Dado que el £ es negativo, la-reaccidon no es esponténea en la direccion descrita.

Ejercicio La siguiente reaccién ;procederd espontédneamente a 25°C, dado que
[Fe**] = 0.60 M y [Cd**] = 0.010 M?

Cd(s) + Fe**(ac) —> Cd?*(ac) + Fe(s)

Ahora suponga que se quiere determinar la proporcién de [Co®] a [Fe*] para que la
reaccién del ejemplo 19.6 se lleve a cabo espontdneamente. En la ecuacién (19.8):

00257V
n

E=F° inQ

El valor de E se iguala a cero, que corresponde a la condicién de equilibrio.

0=—016v — 2057V [Co]
2 [Fe”*]

lnm =~-125

[Fe*"]

o K=4x10°

Asf, para que la reaccién sea espontdnea, la proporcién [Co**]/[Fe**] debe ser menor que
4% 107,

Como se muestra en el ejemplo siguiente, si en la reaccién de la celda participan
gases, sus concentraciones deben expresarse en atm.

Ejemplo 19.7 Considere la celda electroquimica que se muestra en la figura 19.4a. En
un cierto experimento, se encontrd que la fem (E) de la celda era 0.54 V a 25°C. Suponga
que [Zn™] = 1.0 My P, = 1.0 atm. Calcule la concentracién molar de H*,



19.5 EFECTO DE LA CONCENTRACION

Esta es una aplicacion de la ecuacién de Nernst. Observe
que la concentracion del componente gaseoso se expresa en atmosferas.
La reaccion global de la celda es

n(s) + 2H (2 M) — Zn?' (1 M) + H,(1 atm)

Como se vio antes (pagina 773), la fem estandar de la celda es 0.76 V. De la ecuacién
(19.8), se obtiene

00257V 20 |p,

i e
=
054V =076 v — JOBTV o (1.0)(1.0)
: [H T
022V = @,n %
]
1
171= 1
T
17.1= ——2|n[H ]
ln[H'] =9 ¥

[H‘]:zxm‘“ M

¢Cuél es la fem de una celda compuesta de una semicelda de Cd**/Cd y de
una semicelda de PUH*/H,, si [Cd*] =0.20 M, [H*] = 0.16 M y P,, = 0.80 atm?

En el ejemplo anterior se mostré que una celda electroquimica donde participan
iones H' en la reaccién de celda puede servir para medir [H'] o pH. El potenciémetro
descrito en la seccidn 15.3 se basa en este principio, pero, por cuestiones practicas, los
electrodos que se utilizan en los potenciémetros son muy distintos al electrodo de zinc y
al EEH de una celda electroquimica (figura 19.6).

Como el potencial de electrodo depende de las concentraciones de los iones, es factible
construir una celda con dos semiceldas hechas del mismo matenal, pero que tengan dis-
tinta concentracién idnica. A este tipo de celda se le conoce como celda de concentra-
cion.

Considere el caso en el que se sumergen electrodos de zinc en dos disoluciones acuo-
sas de sulfato de zinc 0.10 M y 1.0 M. Las dos disoluciones se conectan con un puente
salino, y los electrodos se unen con un trozo de alambre, como en el diagrama de la figura
19.1. De acuerdo con el principio de Le Chatelier, la tendencia para la reduccién

" (ac) + 2¢ > Zn(s)

aumenta con la concentracidn de los jones Zn**. Por consiguiente, 1a reduccién se llevard
a cabo en el compartimiento més concentrado y la oxidacion se producird en el lado més
diluido. El diagrama de la celda es

Zn(s) | Zn?*(0.10 M) || Zn*>' (1.0 M) | Zn(s)

UNTREF VIRTUAL | 19

EN LA FEM DE LA CELDA

FIGURA 19.6 Un electrodo de
vidrio que se emplea junto con un
electrodo de referencia en un
potenciometro.
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y las semirreacciones son

Oxidacion: Zn{s) ——Zn**(0.10 M) + 2e”
Reduccién: Zn** (1.0 M) + 2e- —— Zn(s)
Reaccién global: (1.0 M) — Zn**(0.10 M)

La fem de la celda es

00257V | [zn* ]
- n
2 [Zn2+ ]

il

E=FE°

lonc

donde los subindices “dil” y “conc” se refieren a las concentraciones 0.10 M y 1.0 M,
respectivamente. El E° de esta celda es cero (porque la celda tiene el mismo tipo de
electrodos y de iones), de modo que

00257V __ 0.10
- 2 gy 2
2 1.0

=0.0296 V

E=0

La fem de las celdas de concentracidn suele ser pequeiia, y va disminuyendo continua-
mente durante la operacién de la celda a medida que se igualan las concentraciones
i6nicas en los dos compartimientos. Cuando éstas son iguales, el E se hace cero y ya no
se observan cambios.

Una célula biolégica es comparable con una celda de concentracién cuando se nece-
sita calcular su potencial de membrana. Este es el potencial eléctrico que existe a través
de la membrana de distintos tipos de células como, por ejemplo, las células musculares y
las células nerviosas. El potencial de membrana es el responsable de la propagacion de
los impulsos nerviosos y del latido cardiaco.* Siempre que haya distintas concentracio-
nes del mismo tipo de ion dentro y fuera de una célula se establece un potencial de

1mM=1x10"M, membrana. Por ejemplo, las concentraciones de los iones K* en el interior y exterior
de una célula nerviosa** son de 400 mM y 15 mM, respectivamente. Si esta situacion se
trata como una celda de concentracién y se aplica la ecuacién de Nernst, se escribe

E=E°

00257V . [K']
AN
1 (K]
= (00257 V) In >
400

=0.084 Vo 84 mV

donde “ex” e “in” significan el exterior y el interior de la célula. Observe que el E° se ha
igualado a cero porque estd implicado el mismo tipo de ion. Asi, a través de la membrana
existe un potencial eléctrico de 84 mV debido a la diferencia de concentracién de los
iones K*.

19.6 Baterias

Una bateria es una celda electroquimica, o un conjunto de celdas electroquimicas com-
binadas que pueden servir como fuente de corriente eléctrica directa a un voltaje cons-

* N. de las T.: La propagacién del potencial de accién (impulso nervioso), es un proceso complejo. El
potencial de accién mismo es un ciclo de despolarizacién, hiperpolarizacién y regreso al estado de reposo
(potencial de membrana o potencial de reposo). Los cambios eléctricos, debidos principalmente al aumento
transitorio en la conductancia de iones Na* y luego de K* a través de la membrana, dan lugar a la generacién y
conduccidn de los potenciales de accién en las membranas de las células nerviosas.

** N. de las T.: En este caso, el ax6n gigante de calamar.



tante. Aunque, en principio, una baterfa funciona igual que las celdas electroquimicus
descritas en la seccion 19.2, la baterfa tiene la ventaja de que posee todos los componern-
tes necesarios y no precisa de aditamentos auxiliares como los puentes salinos, En estu
seccion se describen los tipos de batertas mds comunes.

Las celdas secas no tienen un componente fluido. La mas comun es la celda de Leclanché
que se utiliza en las ldmparas portdtiles y en los radios de transistores. El dnodo de la
celda es un contenedor de zine que estd en contacto con didxido de manganeso (MnO,)
y un electrélito. El electrolito es una disolucidn de cloruro de amonio y cloruro de zinc
en agua merclada con almidén para que adquiera una consistencia pastosa espesa y no
haya fugas (figura 19.7). El catodo es una barra de carbén inmersa en el electrélito en el
centro de la celda. Las reacciones de la celda son:

Anodo: Zn(s) »Zn°ac) + 2e”

Catodo:  2NH, (ac) + 2MnO,(s) + 26 —— Mn,04(s) + 2NH.(ac) + H,OU)
Reaccion global: Zn(s) + 2NH, (ac) + 2MnO.(s) ——Zn*“(ac) + 2NHy(ac) + H,O() + Mn,O4(s)
En realidad, esta ecuacion es una simplificacién de un proceso mas complejo. El voltaje
que produce una celda seca es de aproximadamente [.5 V.

La bateria de mercurio

La bateria de mercurio tiene muchas aplicaciones en medicina y en la industria electrs-
nica, pero es mas costosa que la celda seca comin. Estd contenida en un cilindro de
acero inoxidable y se compone de un dnodo de zinc (amalgamado con mercurio), que
estd en contacto con un clectrélito fuertemente alcatino de 6xido de zine y 6xido de
mercuria(1l) (figura 19.8). Las reacciones de la celda son

Anodo: Zn(Hg) + 20H (ac) > Zn0(s) + H,Of) + 2e
Catodo: HgO(s) + H,0(}) + 2e —— Hgl) + 20H (ac)
Reaccion global: Zn(Hg) + HgO(s) —— ZnO(s) + Hall)
Como no hay cambios en la composicion del electrélito durante a operacién de la celda
-en la reaccion global de la celda tan sélo participan sustancias solidas— la baterfa de
mercurio suministra un voltaje mas constante (1.35 V) que la celda de Leclanché. Tam-
bién tiene una capacidad considerablemente mayor y una vida mds larga. Estas cualida-

des hacen que la baterfa de mercurio sea ideal para marcapasos, aparatos auditivos, relo-
Jes eléctricos y fotémetros.

El acumulador de plomo

La bateria o el acumulador de plomo que se usa comdinmente en los automoviles estd
formada(o) de seis celdas idénticas ensambladas en serie. Cada celda tiene un dnodo de
plomo y un cdtodo hecho de diéxido de plomo (PbO,) empacado en una placa metdlica
(figura 19.9). Tanto el cdtodo como el anodo estan sumergidos en una disolucion acuosa
de dcido sulfurico, que actia como electrolito. Las reacciones de la celda son

Anodo: Pb(s) + SO: (ac) > PbSO,(s) + 2e

Catodo:  PbO.,(s) + 4H (ac) + SOZ (ac) + 2e > PhSO,(s) + 2H,0())
Reaccion global: Pb(s) + PbO. (s} + 4H (ac) + 2505 (ac) —— 2PbSO,(s) + 2H,0())

En condiciones normales de operacion, cada celda produce 2 V; las seis celdas suminis-
tran 12 V de energia al circuito de encendido del automévil y sus demds sistemas eléctri-
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| -il-— Separador de papel
= Pasta humeda de
ZnCl, y NH,CI

Capa de MnO,

Cdtodo de grafito

Anodo de zinc

FIGURA 19.7

una cefda

Ciitodo de acero

Alslante Anodo (contenedor de Zn)

-

Disolucion electrolitica de KOH,
pasta de Zn(OH), v HgO

FIGURA 19.8 Seccion
una bateria de mercurio.
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FIGURA 19.9 Seccon interior de Tapa removible
un acumulador de plomo. En
condiciones normales de operacion, la
concentracion de {a disolucion de
acido sulfurico es aproximadamente
de 38% en masa.

Cidtodo

Placas negativas (planchas de plomo
llenas con plomo csponjoso)

T Placas positivas (planchas de ptomo
llenas con PbO,)

cos. El acamulador de plomo puede liberar gran cantidad de corriente por un corto tiem-
po, como el que toma encender el motor.

A diferencia de la celda de Leclanché y la bateria de mercurio, el acumulador de
plomo es recargable, lo cual significa que se invierte la reaccion electroquimica normal
al aplicar un voltaje externo en el catodo y en el dnodo. (Este proceso se conoce como
electrolisis y se describe en la pagina 793.) Las reacciones que restituyen los materiales
originales son

PbSO,(s) + 267 —— Pb(s) + SO} (ac)
PbSO,(s) + 2H,0() —— PbO,(s) + 4H"{(ac) + SO; (ac) + 2e
Reaccion global: 2PbSO,(s) + 2H,00) > Pb(s) + PbO,(5) + 4H*'(ac) + 250; (ac)

La reaccion global es exactamente contraria a la reaccion normal de la celda.

Cabe hacer notar dos aspectos de la operacién del acumulador de plomo. En primer
lugar, como la reaccidn electroquimica consume acido sulftirico, se puede saber qué
tanto s¢ ha descargado la bateria midiendo la densidad de!l electrélito con un hidrémetro,
como normalmente se hace en las gasolineras. La densidad del fluido en una bateria
“atil”, completamente cargada, deberia ser mayor o igual a 1.2 g/mL. En segundo lugar.
la gente que vive en los climas frios a veces tiene problemas con los vehiculos porque la
baterfa “no pasa corriente”. Los cédlculos termodindmicos muestran que la fem de mu-
chas celdas electroquimicas disminuye cuando baja la temperatura. Sin embargo, el
coeficiente de temperatura para una bateria de plomo es de aproximadamente 1.5x 107
V/°C; es decir, hay una disminucién en el voltaje de 1.5 x 107V por cada grado que baja
la temperatura. De manera que, aun cuando hubiera un cambio de temperatura de unos
40°C, el voltaje disminuiria en tan s6lo 6 x 10"V, que representa aproximadamente

6X 107"V
12V

X 100% = 0.05%

del voltaje de operacidn, un cambio insignificante. Lo que en realidad hace que la bateria
falle es el aumento en la viscosidad del electrélito cuando baja la temperatura. Para que
la bateria funcione en forma adecuada, el electrélito debe ser totalmente conductor. Sin
embargo, como los iones se mueven con mayor lentitud en un medio viscoso, la resisten-



(;,/"' = o
Anodo/ Citodo
Li - —— TiS,
Lit
—

Electrélito sélido

Li — Lit+ ¢ TiS,+ e > TiS3

cia del fluido aumenta y la energfa que suministra la bateria es menor. St una bateria que
parece estar “muerta’ se calienta a la temperatura ambiente en un dia frio, recupera su
potencia normal.

A diferencia de las baterfas descritas hasta aqui, una bateria de estado sélido emplea un
electrélito solido (en lugar de una disolucidon acuosa o una pasta a base de agua) como
conector de los clectrodos. En la figura 19.10 se ilustra un esquema de una bateria de
estado sohido de litio. La ventaja que tiene el litio como dnodo es que posee el £7 mds
negativo (tabla 19.1). Ademads, como es un metal ligero, solo se necesitan 6.941 g de 1.1
(su masa molar) para generar | mol de electrones. El electrdlito de esta bateria es un
polimero que permite el paso de iones, pero no de electrones. El cdatodo estd hecho de
TiS, ode V,O,.. El voltaje de una bateria de estado sélido de lifio puede ser hasta de 3 'V,
y es posible recargarla igual que un acumulador de plomo. Aunque actualmente estas
baterias no son tan confiables y tienen poca duracién, quizd sean las baterias del fu-
turo.

Los combustibles fésiles son una fuente importante de energfa, pero la conversién de un
combustible fosil en energia eléctrica es un proceso poco eficiente. Por ejemplo. para
generar electricidad a partir de la combustién del metano:

CH,(g) + 20,(g) — CO.(g) + 2H.,O(/) + energia

el calor producido en la reaccion se utiliza primero para transformar el agua en vapor,
que luego mueve una turbina y ésta a un generador. En cada etapa se pierde una porcion
considerable de la energfa liberada en forma de calor; incluso, la planta de energia méds
eficiente convierte sdlo 40% de la energfa quimica original en electricidad. Como las
reacciones de combustion son reacciones redox, es mejor llevarlas a cabo directamente
por medios electroquimicos a fin de aumentar la eficiencia de la produccién de energia.
Para lograr este objetivo se utiliza un dispositivo conocido como celda de combustible.
una celdu electroquimica gue requiere un aporte continuo de reactivos para su funcio-
namiento.

!
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FIGURA 19.10 Djagrama de una

eria de estado solido de litio. E
do es de litio metalico y el catodo
[15.. Durante I3 operacion de la
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FIGURA 19.11 Una celda de
' dle hidrogeno y oxigeno.

y el NiO sumergidos en fos

- -
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Anado | Citodo
\ \/

- 0,
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1
1 Electrodo de carban
poroso con Niy Ni1O

Electrodo de carbon
poroso con Ni

e Vs M bt e

Disolucidn caliente de KOH
Oxidacion Reduccian
2H,(g) + 40OH (ac) —= 4H,O(/ ) + 4 Oa( g} + 2H,O0) + ¢ —> JOH (ue)

En su forma mas simple, una celda de combustible de oxigeno e hidrogeno esta com-
puesta por dos electrodos inertes y una disolucion electrolitiva, que puede ser de hidroxi-
do de potasio. En los compartimientos del dnodo y del catodo se burbujean hidrogeno
y oxigeno gaseosos (figura 19.11), donde se llevan a cabo las signientes reacciones:

Anodo:  2H,(g) + 40H (ac)—— 4H,0() + 4e
Catodo: O,(g) + 2H,0() + 4e > A40H (a0

Reaccion global: 2H,(g) + » 2H,01))

Con los datos de la tabla 19.1 se calcula la fem estdndar de Ja celda del modo siguiente:
B = B = Bo
=040V — (—0.83 V)
=123V

Asl. la reaccidn de la celda es espontinea en condiciones de estado estandar. Observe
que esta reaccidn es igual a la de combustion de hidrégeno, pero la oxidacion y la reduc-
c16n se lievan a cabo en el anodo y en el citodo por sepurado. Al igual que el platino en
el electrodo estindar de hidrégeno, los electrodos tienen una funcion doble: sirven como
conductores eléctricos y proporcionan la superficie necesaria para la descomposicion
mnicial de las moléculas en dtomos antes de que se transtieran los electrones. Es decir,
son electrocatalizadores. Los metales como el platino, ef niquel y ¢l rodio son buenos
electrocatalizadores.

Ademds del sistema H.-O,. se ha desarrollado otro tipo de celdas de combustible.
Entre éstas figura la celda de combustible de propano y oxigeno, cuyas semirreacciones
son

Anodo: CHyg) + 6H,0() —— 3CO,(g) + 20H'(ac) + 20e
Catodo: 50,(g) + 20H {(ac) + 20e —— 10H,0())
> 3C0O,(g) + 4H.0()

Reaccion global: CsHelg) + 50,(g)
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FIGURA 19.12 Uns celda de
combustible de hidrdgeno y de

ro utilizada en un programa
ial. £l agua pura formada en la

para que la consuman los

astronautas.

La reaccion global es idéntica a la de combustidn de propano en oxigeno.

A diferencia de las baterfas, las celdas de combustible no almacenan energfa quimi-
ca, por lo que es necesario realimentar continuamente los reactivos y eliminar los pro-
ductos. En este sentido, una celda de combustible se parece mds a un motor que a una
baterfa. Sin embargo, la celda de combustible no funciona igual que un motor térmico y,
por tanto, no estd sujeta a las mismas limitaciones termodindmicas en la conversion de
energia (véase la seccion La quimica en accién de la pagina 748).

Las celdas de combustible bien disefladas pueden tener una eficiencia hasta de 70%,
dos veces mds que un motor de combustion interna. Ademds, con los generadores de las
celdas de combustible no se tienen los problemas asociados con las plantas de energia
convencional, ya que son silenciosos, no vibran, no desprenden calor y no contribuyen a
la contaminacion térmica. Sin embargo, las celdas de combustible adn tienen un uso
limitado. La razon principal es que no se dispone de electrocatalizadores baratos que
funcionen en forma eficiente por largo tiempo sin que contaminen. La aplicacién de
mayor éxito de las celdas de combustible ha sido hasta la fecha en los vehiculos espacia-
les (figura 19.12).

19.7 Corrosion

La corrosion es el término que suele aplicarse al deterioro de los metales por un proceso
electroquimico. A nuestro alrededor vemos muchos ejemplos de corrosion: el hierro oxi-
dado. la plata empadada y la pdtina verde que se forma en el cobre y el latén, por mencio-
nar unos cuantos (figura 19.13). La corrosién provoca dafios considerables en edificios,
puentes. barcos y vehiculos. [El costo de la corrosion metilica para la economia de
Estados Unidos se estima en mds de 100 mil millones de ddlares al afio! En esta seccion
se discuten algunos de tos procesos fundamentales que suceden en la corrosion, as{ como
los métodos empleados para proteger a los metales de la corrosion.

El ejemplo tipico de la corrosion es la formacién de herrumbre u oxidacion del
hierro. Para que el metal se oxide debe estar en contacto con oxfgeno y agua. Aunque las
reacciones implicadas son muy complejas y todavia no se conocen en su totalidad, se
cree que las principales etapas son las siguientes. Una parte de la superficie del metal
funciona como dnodo, donde se lleva a cabo la oxidacion:

Fe(s) — Fe " (ac) + 2e”
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FIGURA 19.13 fjemplos de
corrosion. a) Un barco oxidado,

b) un cenicero de plata con la mitad
empanada, y ¢) la Estatua de la
Libertad recubierta por una patina,
antes de su restauracion en 1986.
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Los electrones donados por el hierro reducen el ox{geno atmosférico a agua en el catodo
que, a su vez, es otra regién de la misma superficie del metal:

O,(g) + 4H"(ac) + 4™ — 2H,O(!)
La reaccién redox global es

2Fe(s) + O,(g) + 4H"(ac) — 2Fe” " (ac) + 2H,0()



Con los datos de la tabla 19.1, encontramos la fem estandar para este proceso:

B2 = E3,

e — Pogisdo
=123V = (044 V)
=167V

Observe que esta reaccion se lleva a cabo en medjo dcido; parte de los tones H* provie-
nen de la reaccidon del didxido de carbono atmosférico con el agua, en la que se forma
H,CO..

Los iones Fe™ que se formaron en el dnodo se oxidan posteriormente por el oxigeno:

4Fe (ac) + O5(g) + (4 + 2x)H,0()) — 2Fe,0, - xH,O(s) + 8H (ac)
Esta forma hidratada de 6xido de hierro(II) es lo que se conoce como herrumbre. La
cantidad de agua asociada con el 0xido de hierro es variable, asi que la férmula se repre-
senta como Fe,O, - xH.O.

En la figura 19.14 se muestra el mecanismo de formacion del 6xido de hierro. El
circuito eléctrico se completa por la migracion de electrones y de 1ones: esto explica por
qué la oxidacién es tan rapida en el agua salada. En los climas frios, las sales (NaCl o
CaCl,) esparcidas en las carreteras para derretir el hielo y la nieve son las causantes
principales de la oxidacion de los automoviles.

La corrosion metdlica no se limita al hierro. El aluminio sirve para fabricar muchas
cosas utiles, inclusive aviones y latas para bebidas, pero tiene mayor tendencia a oxidar-
se que el hierro. En la tabla 19.1 se ve que el Al tiene un potencial estandar de reduccidn
mds negativo que el del Fe. Con este solo hecho, se esperarfa ver que los aviones se
corroyeran lentamente durante las tormentas, y que las latas de bebidas se transformaran
en pilas de aluminio oxidado. No obstante, esto no sucede porque la misma capa de
Oxido de aluminio insoluble (Al,O5), que se forma en la superficie del metal expucsto al
aire, protege al aluninio que estd debajo. Por el contrario, el 6xido que se forma en la
superficie del hierro es demasiado poroso para proteger al metal.

Los metales de acufiacidn, como el cobre y la plata, también se oxidan, pero mds
lentamente.

Cu(s)
Ag(s)

> Cu''(ac) + 2e”
» AgT(ac) + e”

Lin condiciones atmosféricas normales, el cobre forma una capa de carbonato de cobre
(CuCOs,) de color verde, también llamada pdtina, que protege al metal de una corrosion

Aire 0,

Agua #
I-L‘_“__,/"'_ i
Fe'*

Herrumbre

Hierro

Anodo Citodo
Fe(s) —» FeX*(ac) + 2¢~ O,(2) + 4H*(ac) + 4¢ — 2H,0(])
Fe''(ac) —= Fe''(ar) + ¢

fisolucion de CO. en agua.
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FIGURA 19.15 £/ clavo de hierro
que esta protegido catodicamente con
una tira de zinc no se oxida en el
agua, mientras que el clavo que no
estd protegido se oxida muy
rapidamente.

posterior. Asumismo, en los utensilios de plata que entran en contacto con [os alimentos
se desarrolla una capa de sulfuro de plata (Ag,S).

Se han desarrollado varios métodos para proteger a los metales de la corrosion. En
la mayoria de éstos se trata de evitar la formacién de 6xido. El recurso nids obvio es
cubrir la superficie del metal con pintura. Pero si la pintura se descascara, 0 se raya y se
expone aunque sea una pequefia parte del metal, se formara éxido bajo la capa de pintu-
ra. La superficie del hierro metdlico se puede inactivar mediante un proceso conocido
como pasivacion. Cuando el metal se trata con un agente oxidante fuerte (como icido
nitrico concentrado), se forma una delgada capa de 6xido. En los sistemas refrigerantes
y en los radiadores a menudo se afade una disolucion de cromato de sodio para evitar
que se forme 6xido.

La tendencia del hierro a la oxidacién disminuye en forma considerable al alearse
con otros metales. Por ejemplo, en el acero inoxidable, que es una aleacién de hierro y
cromo, la capa de 6xido de cromo que se forma protege al hierro de la corrosién.

Los utensilios de hierro pueden cubrirse con una capa de otro metal como estafio o
zinc. Es posible hacer una lata de “estaino” aplicando una tina pelicula de estanio sobre el
hierro. La herrumbre no se forma mientras la pelicula estd intacta, pero aparece poco
después de que se raspa la superficie. Si se comparan los potenciales estdndares de re-
duccidn de estos metales, se verd que el hierro actia como dnodo y el estafio como
catodo en el proceso de corrosién:

I

-0.14V
044V

Sn**(ac) + 2¢” — Sn(s) E°
Fe' (ac) + 2e~ —— Fe(s) E°

I

El proceso de proteccion es distinto en el recubrimiento del hierro con zinc o galvanizado.
El zinc se oxida con mas facilidad que el hierro (véase la tabla 19.1):

Zn’ (ac) + 2e” — Zn(s) E° =076V

Aunque una pequeiia raspadura exponga al hierro, el zinc es atacado de todos modos. En
este caso, el zinc metdlico funciona como &nodo y el hierro como cétodo.

En el proceso de proteccion catddica, el metal que va a ser protegido de la corrosion
se convierte en el catodo de una celda electroquimica. La figura 19.15 muestra como se
evita la corrosién de un clavo de hierro al conectarlo a un trozo de zinc. Sin esta protec-
ci6n, el clavo se oxidarfa rapidamente en el agua. La corrosion en las tuberias de hierro
subterraneas y de los tanques de almacenamiento puede evitarse, o reducirse bastante,
conectandolos a metales como zinc y magnesio, ya que €stos se oxidan més fiacilmente
que el hierro (figura 19.16).
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FIGURA 19.16 Proteccion catodica
de un deposito de hierro (el catodo)
por magnesio, un metal mas

J sitivo (el anodo). Como solo
2510 £5 atacado durante el

Mg | e 0 electrogquimico, a veces se le
| > a anodo de sacrificio
| Depésito de hierro
|
1
Oxidacion: Mg(s) — ng(u(') +2¢” Reduccidn: O5(g) + 4H (ac) + 4¢- — 2H,O(1)

La quimica en accién de la pagina 799 explica que las molestias que ocasionan las
amalgamas dentales pueden deberse a un fenémeno electroquimico.

Electrolisis

A diferencia de las reacciones redox espontdneas, que convierten la energia quimica en
energia cléetrica, en la electrolisis se utiliza la energia eléctrica para inducir una reac-
cion gquimica que no es espontdnea. Este proceso se lleva a cabo en un dispositivo que se
conoce como celda electrolitica. La electrolisis se basa en los mismos principios en que
se fundamentan los procesos que se realizan en las celdas electroquimicas. En esta sec-
cién se estudiaran tres ejemplos de electrélisis basados en estos principios; posterior-
mente se analizardn los aspectos cuantitativos de la electrolisis.

En su fase fundida. el cloruro de sodio (un compuesto i6nico) se puede electrolizar para
formar sodio metélico y cloro. La figura 19.17a es un diagrama de una celda de Downs
que se emplea para la electrolisis de NaCl en gran escala. En el NaCl fundido, los cationes
y los aniones son los iones Na* y CI7, respectivamente. La figura 19.17b es un diagrama
simplificado que muestra las reacciones que suceden en los electrodos. La celda
electrolitica contiene un par de electrodos conectados a una baterfa. Esta funciona como
una “bomba de electrones” que los lleva hacia el cdatodo, donde se efectia la reduccion
y los retira del dnodo, donde se realiza la oxidacidn. Las reacciones en los electrodos
son:

Anodo (oxidacion): 20170 —— Clig) + 2e”
Catodo (reduccion):  2Na*() + 2e- —— 2Nal(h) )

Reaccion global: 2Na ' (f) + 2CI () —— 2Na() + Cl(g)

Este proceso es la tuente principal de sodio metélico puro y de cloro gaseoso.

Los célculos tedricos indican que el valor de E° para el proceso global es de aproxi-
madamente —4 V, Jo que significa que este proceso no es espontdneo. Por consiguiente,
la bateria debe sumtnistrar un minimo de 4 V para que la reaccion se lleve a cabo. En la
practica, sin embargo, se necesita un voltaje mayor por la poca eficiencia del proceso
electrolitico y por el sobrevoltaje, como se verd en breve.
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FIGURA 19.17 a) Un dispositivo
experimental conocido como celda de
Downs para fa electrolisis de NaCl
fundido (p.f.= 801°C). £l sodio
metdlico formado en los catodos estd
en estado liguido. Como éste es mas
ligero que el NaCl fundido, flota en la
superficie y es posible recolectarlo. £l
cloro gaseoso que se forma en el
anodo se recoge arriba. b) Un
diagrama simplificado que muestra las
reacciones en el electrodo durante la
efectrolisis de NaCl fundido. La bateria
sirve para inducir las reacciones que
no son espontaneas.

FIGURA 19.18 Aparato para la
electrolisis de agua en peguena escala.
El volumen del hidrégeno gaseosos
generado (columna izquierda) es el
doble que el del oxigeno gaseoso
(columna derecha).

i Cual es el minimo voltaje necesario para

este proceso electrolitico?
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Cl, gaseoso
I NaCl

Bateria

N |
1
1

¢

Anodo atodo

Na liquido -—

— Na liquido ;

o

7]

e a

Citodo Citodo
de hierro de hierro
Anodo de carbdn

e

NaCl fundido

I

Reduccion

2Na* + 2e

Oxidacion
2C1 — Clafg) + 2¢ — 2Na(/)

@) D)

Electrolisis del agua

Elagua contenida en un vaso en condiciones atmostéricas (1 atm y 25°C), no se descom-
pone de manera espontdnea en hidrégeno y oxigeno gaseosos porque el cambio de ener-
gfa libre estdndar de la reaccion es una cantidad positiva grande:

2H.0(/) — 2Ha(g) + Os(g) AGE = 474.4 K]

Sin embargo, esta reaccion se puede inducir en una celda como la que se observa en la
figura 19.18. Esta celda electrolitica estd formada por un par de clectrodos de un metal
inerte, como el platino, sumergidos en agua. Cuando los electrodos se conectan a la
bateria, no sucede nada porque en el agua pura no hay suficientes iones para que lleven
una buena cantidad de corriente eléctrica. (Recuerde que a 25°C, en el agua pura solo
hay | x 107 moles/L de iones H*y 1 x 107 moles/L de iones OH™.)

Por otro lado, la reaccidn se llevard a cabo rdpidamente en una disolucién de H.SO,
0.1 M porque tiene suficiente cantidad de iones para conducir la electricidad (figura
19.19). De inmediato, empiezan a aparecer burbujas de gas en los dos electrodos. El
proceso que tiene lugar en el dnodo es

2H,O(/) —> O,(g) + 4H (ac) + 4e

mientras que en el catodo se tiene
H"(ac) + e —— 5Hy(g)

La reaccion global estd dada por

2H,0() — 0O.{g) + 4H (ac) + 4e
Catodo (reduccion): 4[H'_(ac} +e — LH_(_g')i
2H,0() —— 2H,(g) + 0,(g)

Anodo (oxidacion):

Reaccion global:

Observe que no hay consumo neto de H,SO,.

Electrolisis de una disolucion acuosa de cloruro de sodio

Este es el mds complicado de los tres ejemplos de electrolisis que se estudian aqui porque
una disolucidn acuosa de cloruro de sodio contiene varias especies que pueden oxidarse y
reducirse. Las reacciones de oxidacién que se pueden llevar a cabo en el dnodo son



Baterfa
[ *e‘
Anodo Catodo
—— Disolucién de
H,S0, diluido
Oxidacién Reduccién

2HAO() —> Os(g) + 4H (ac) + de™  4H*(ac) +4¢~ —=2Ha(g)

1) 2C1 (ac) — Cl(g) + 2¢~
2)  2H,O() —— O4(g) + 4H (ac) + 4e”

En la tabla 19.1 se encuentra que

Cly(g) + 2¢” — 2Cl (ac) E°=136V
O,(g) + 4H (ac) + 4¢~ —— 2H,0() E° =123V

Los potenciales estdndares de reduccién de las reacciones 1) y 2) no son muy distintos,
pero los valores sugieren que el H,O debiera oxidarse mds bien en el dnodo. Sin embar-
g0, en la practica se encuentra que el gas liberado en el dnodo es Cl,, jno O,! Cuando se
estudian los procesos electroliticos, a veces se encuentra que el voltaje necesario para
que se lleve a cabo una reaccién es mucho mayor que lo que indica el potencial de
electrodo. La diferencia entre el potencial de electrodo y el voltaje real necesario para
la electrélisis se conoce como sobrevoltaje. El sobrevoltaje para formar O, es muy gran-
de, as{ que en condiciones normales de operacidn, en lugar de O,, en realidad se forma el
gas Cl, en el d4nodo.
Las reducciones que pudieran darse en el cdtodo son

3) 2H"(ac) + 2¢ —— H,(g) E7=0.00V
4)  2H,O() + 2¢ —— Hy(g) + 20H (ac) E° =083V
5) Na*(ac) + ¢ — Na(s) E°=-271V

Lareaccién 5) se desecha porque tiene un potencial estandar de reduccién muy negativo.
La reaccién 3) es mds favorable que la 4) en condiciones de estado estdndar. Sin embar-
go, aun pH de siete (el pH de una disolucion de NaCl), las dos ecuaciones son igualmen-
te favorables. Por lo general, se utiliza la ecuacion 4) para describir la reaccion en el
cétodo porque la concentracién de iones H' es muy baja (cerca de | x 107 M) como para
que la reaccién 3) sea una opcién razonable.

Por consiguiente, las semirreacciones en la electrdlisis de cloruro de sodio acuoso
son

Anodo (oxidacion): 2CI (a0 > Clyg) + 2e
Catodo (reduccion): 2H,0() + 26— H,(g) + 20H (a0)
Reaccion global: 2H,0() + 2CI (ac) —— H,(g) + Cly(g) + 20H (ac)
Como indica fa reaccion global, la concentracién de iones Cl™ disminuye durante la elec-

trélisis y aumenta la de los iones OH™. Asi, ademds de H, y Cl,, se obtiene NaOH como
producto secundario uti} al evaporar la disolucién acuosa al término de la electrolisis.
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FIGURA 19.19 Diagrama para
m f ' >fectrodo
s del agua.

ar las re
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El ion SO} es la base conjugada del acido
débil HSO; (K, = 1.3 x 10°2), Sin embargo,
el grado de hidrélisis del SO; es
despreciable.

Problema similar: 19.46.
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Haciendo un andlisis del proceso de electrdlisis, conviene tener presente lo siguien-
te: los cationes tienden a reducirse en el catodo y los aniones son mds faciles de oxidar en
el dnodo; ademds, en una disolucién acuosa, el agua misma puede oxidarse o reducirse.
El resultado dependerd de la naturaleza de las demds especies presentes.

En el siguiente ejemplo se describe la electrélisis de una disolucién acuosa de sulfato
de sodio (Na,SO,).

Ejemplo 19.8 Se electroliza una disolucién acuosa de Na,50, con un aparato como el
que se ilustra en 1a figura 19.19. Si los productos formados en el 4nodo y el catodo son
los gases oxigeno e hidrogeno, respectivamente, describa la electrolisis en funcién de las
reacciones en los electrodos.

Razonamiente y solucion Antes de buscar las reacciones en los electrodos, se debe-
ran considerar los siguientés factores: 1) Como el Na,50, no se hidroliza en agua, el pH
de la disolucién es cercano a siete. 2) Los iones Na* no se reducen en el catodo, y los iones
SOZ no se oxidan en el anodo. Estas conclusiones se fundamentan en la electrélisis del

agua en acido sulfyrico y en cloruro de sodio acuoso. Por tanto, las reacciones en fos
electrodos son

Anodo: 2H,0() — 0,(g) + 4H*(@0) + 4e™
Cétodo: 2H,0() + 2e- — H,(g) + 20H"

La reaccion global, obtenida al duplicar los coeficientes de la reaccién del catodo y su-
mando el resuitado a fa reaccién en el danodo, es

6H,0() —> ZHy{g) + Os{(g) + 4H™(ac) + 40H (ac)
Si se permite que los iones H*y OH‘ se mezclen, entonces
4H*(ac) + AOH(ac) —> 4H,0())
y la reaccién global queda

2H,0() — 2H,(g) + O,(9)

Ejercicio = Se electroliza una disolucion acuosa de Mg(NO,),. ; Cuales son los productos
gaseosos en el 4nodo y en el citodo?

La electrolisis tiene muchas aplicaciones importantes en la industria, sobre todo en
la extraccion y purificacién de metales. Algunas de estas aplicaciones se estudiardn en el
capitulo 20.

Aspectos cuantitativos de la electrdlisis

El tratamiento cuantitativo de la electrélisis fue desarrollado originalmente por Faraday.
El observé que la masa del producto formado (o de reactivo consumido) en un electrodo
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i = - - 4 _— ———i : 3
(amperios) en de moles sustancia reducida
y tiempo culombios de electrones u oxidada

FIGURA 19.20 Ftapas para calcular la cantidad de sustancias reducidas u oxidadas en

era proporcional a la cantidad de clectricidad transferida al electrodo y a la masa molar
de la sustancia en cuestion. Por ejemplo, en la electrélisis de NaCl fundido. la reaccidn
en el cdtodo indica que se produce un dtomo de Na cuando un ion Na*acepta un electrén
del electrodo. Parareducir un mol de iones Na*, se debe suministrar un ndmero Avogadro
(6.02 x 10™) de electrones al catodo. Por otra parte, la estequiometria de la reaccidn en el
dnodo muestra que la oxidacion de dos 1ones Cl™ genera una molécula de cloro. Por
tanto, un mol de CI, formado sc debe a la transferencia de dos moles de electrones de
tones C1”™ al dnodo. De igual forma, se necesitan dos moles de electrones para reducir un
mol de iones Mg™ y tres moles de electrones para reducir un mol de iones AI*™*:

Mg’ + 2e > Mg
Al 4 37 —— Al

En un experimento de electrélisis, por lo general se mide la corriente (en amperios,
A) que pasa a través de una celda electrolitica en un cierto ttempo. La relacion entre la
carga (en culombios. C) y la corriente es

|C=1TAXI|s

es decir, un culombio es la cantidad de carga eléctrica que pasa por cualquier punto del
circuito en un segundo cuando la corriente es de 1 amperio.

La figura 19.20 muestra los pasos necesarios para calcular la cantidad de las sustan-
cias producidas en la electrolisis. Para tlustrar este procedimiento, considere el CaCl,
fundido en una celda electrolitica. Suponga que se hace pasar una corriente de 0.452
amperios a través de la celda durante 1.50 horas. ; Qué cantidad de producto se formara
en el dnodo y en el cdtodo? Para renolver problemas de electrdlisis de este tipo, primero
hay que determinar las especies que se oxidardn en el dnodo y las que se reducirdn en
el cdtodo. En este caso, la eleccion es simple porque sélo se tienen iones Ca’ y Cl™en el
CaCl, fundido, de modo que las semirreacciones y la reaccidn global son

Anodo (oxidacion): 2C1H{) —— Cl(g) + 2¢”
Catodo (reduccion):  Ca () + 2e > Ca(l)
Reaccion global: Ca~'() + 2CI () —— Cal)) + Cl(g)

LLas cantidades de calcio metdlico y de cloro gaseoso formados dependen del ntime-
ro de electrones que pasan a través de la celda electrolitica, que a su vez depende del
producto de la corriente por el tiempo, es decir, de la carga:

3600 2 .
7C=0452A X 15048 X —;]: X 3 l\( - =244 X 10 C
it A4

Como | mol de ¢” =96 500 C y se necesitan dos moles de ¢” para reducir 1 mol de
iones Ca’’, la masa de Ca metalico formado en e cdtodo se calcula como sigue:

a
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Gramos de
sustancia reducida
u oxidada
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IWXIMYCEX4O.O8gCa
96500 2 mote 1 motCa

7gCa=244 X 10° € X =0.507 g Ca

La reaccién en el dnodo indica que se produce 1 mol de cloro por dos moles de e”. As{
que la masa de gas cloro formado es

lmete” _ 1 metCl, % 70.90 g Cl,

7gCl, =244 X 10’ £ X
g 96500€¢ ~ 2mote 1 metCT,

=0.896 g Cl,

En el ejemplo siguiente se aplica este procedimiento a la electrdlisis de una disolu-
cién acuosa.

Ejemplo 19.9 Se pasa una corriente de 1.26 A a través de una celda electrolitica que
contiene una diselucién de 4cido sulfirico diluido durante 7.44 horas. Escriba las reac-
ciones de semicelda y calcule el volumen de los gases generados a TPE.

Razonamiento y solucién Al comienzo del capitulo (véase la pagina 794) se estable-
cié que las reacciones de semicelda para este proceso son

Anodo (oxidacién): 2H,0() — 0O,(g) + 4H™(ac) + de”
Catodo (reduccion): 4[H*{ac) + e” —— 1H,(g)]
Reaccion global: 2H,0{) — 2H,(g) + Ox(g)

Primero se calcula el ndmero de culombios de electricidad que pasan a través de la celda:

36004 1C a
7C=126AKAX744pF X o X —— =337 %X 10° C
Kx7aanx 300 < SE

Se observa que por cada mol de O, formado en el &nodo, se generan cuatro moles de
electrones, asi que

1 mote y 1mot 0, 5 320090,

7g0,=337x10* £ x =279g0
9% 965002 « dmete . 1metO; 9%
El volumen de 2.79-g de O, a TPE esta dado por
v DRT
P
(2.79 g/32.00 g/mor‘)(o.osu L- atm/K - mol}273 K]
- , ~ 1atm
=195L
De igual manera, para el hidrégeno se escribe
7gH, =337 x 100 gx LBOTE  1motH, | 20169H, _ 40,0y

96500 2 mete” 1 mett,
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Molestias causadas por las obturaciones dentales

En la clinica dental moderna, el material que mas se
utiliza para obturar dientes con caries es una mezcla
que se conoce como amalgama dental. (Una amalga-
ma es una sustancia hecha al combinar mercurio con
otro metal o metales.) Las amalgamas dentales en rea-
lidad consisten en tres fases solidas que tienen estequio-
metrias que corresponden aproximadamente a Ag,Hgs,
Ag;Sn y SngHg. Los potenciales estandares de reduc-
cidn para estas fases sélidas son: Hg?'/Ag,Hg,, 0.85V;
Sn?"/Ag,;Sn, —0.05 V; y Sn?"/SngHg, —0.13 V.

Cualquier persona que muerda un trozo de papel
aluminio (como el de las envolturas de los dulces) de
manera que el aluminio haga presion en una amalga-
ma dental, probablemente sentird un agudo dolor
momentaneo. En efecto, se ha creado una celda
electroquimica en la boca, donde el aluminio es el
anodo (E° = -1.66 V), la amalgama es el catodo y la
saliva es el electrélito. El contacto entre el papel alu-
minio y la obturaciéon cierra el circuito de la celda, pro-
vocando un pequefo flujo de corriente entre los elec-
trodos. Esta corriente estimula al sensible nervio del
diente y provoca una sensacion desagradable.

Otro tipo de molestia se presenta cuando un me-
tal menos electropositivo toca una obturacién dental.
Por ejemplo, si una obturacion hace contacto con una
incrustacion de oro de un diente vecino, habra corro-
sion de la obturacion. En este caso, la tapadura actia
como el anodo y la incrustacion de oro como el catodo.

El volumen de 0.352 g de H, a TPE esta dado por

nRT
P

V=

Incrustacién de oro

Os(g) + 4H'(ac) + 46~ — 2H,0(/)

e

I“"Sngng——b Sn*

Amalgama dental

Corrosion de una amalgama dental debida al contacto con una
incrustacion de oro.

De acuerdo con los valores de E° para las tres fases, la
fase de SngHg es la mas facil de corroer. Cuando esto
sucede, se liberan iones Sn(ll) en la boca y se siente un
sabor metalico desagradable. Si la corrosion se prolon-
ga, hay que visitar otra vez al dentista para que rem-
place la tapadura.

0.352 g/2.016 g mol™ J0.0821L - atm /K - mol }473 K |

1 atm
3.91L

Observe que el volumen de H, es el doble del volumen de O,, que es lo

que se esperaria de acuerdo con la ley de Avogadro (a la misma temperatura e igual

presion, el volumen es directamente proporcional al ndmero de moles de fos gases).

Se hace pasar una corriente constante a través de una celda electrolitica que

contiene MgCl, fundido durante 18 horas. Si se obtienen 4.8 x 10° g de Cl,, ;cual es la

corriente en amperios?
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Ecuaciones clave

Elusa = Eiodo — Enodo (19.1)  Permite calcular la fem estdndar de una celda
electroquimica.

AG = —nFE g, (19.2) Relaciona el cambio de energia libre con la fem de
la celda.

AG°® = —nFE?,q, (19.3) Relaciona el cambio de energia libre estdndar con
la fem estdndar de la celda.

Ely = RT In K (19.4) Relaciona la fem estidndar de la celda con la

n¥ constante de equilibrio.
E=p-Xnho (19.7)  Ecuacién de Nernst. Permite calcular la fem de
nF una celda en condiciones de estado que no son

estandares.

Resumen de hechos I. Las reacciones redox implican la transferencia de electrones. Las ecuaciones que representan
y conceptos los procesos redox se balancean con el método del ion electrén.

2. Todas las reacciones electroquimicas implican la transferencia de electrones y, por tanto, son
reacciones redox.

3. En una celda electroquimica, se produce electricidad por una reaccién quimica esponténea.
La oxidacién y la reduccidn se llevan a cabo por separado en el dnodo y en el cdtodo, respec-
tivamente, y los electrones fluyen a través de un circuito externo.

4. Las dos partes de una celda electroquimica son las semiceldas, y las reacciones en los electro-
dos son las reacciones de semicelda. Un puente salino permite el flujo de iones entre las
semiceldas.

5. Lafuerza electromotriz (fem) de una celda es la diferencia de voltaje entre los dos electrodos.
En el circuito externo, los electrones fluyen desde el anodo hacia el cdtodo en una celda
electroquimica. En disolucién, los aniones se mueven hacia el anodo y los cationes hacia el
cdtodo.

6. El faraday es la cantidad de electricidad que transporta un mol de electrones, y es igual a
96 500 culombios.

7. Los potenciales estdndares de reduccién indican la probabilidad relativa de que se lleven a
cabo las semirreacciones de reduccién. También se utilizan para predecir los productos, la
direccién y la espontaneidad de las reacciones redox entre varias sustancias.

8. Ladisminucidn de la energia libre de un sistema en una reaccién redox espontdnea es igual al
trabajo eléctrico realizado por el sistema sobre los alrededores, 0 AG = -nFE.

9. La constante de equilibrio de una reaccién redox se puede conocer a partir de la fuerza
electromotriz estdndar de una celda.

10. La ecuacién de Nernst proporciona la relacién entre la fem de la celda y las concentraciones
de los reactivos y de los productos en condiciones de estado no estindar.

11. Las baterias, que estan formadas por una o mds celdas electroquimicas, se utilizan amplia-
mente como fuentes de energia auténomas. Las mas conocidas son la bateria seca, tal como la
celda de Leclanché, la baterfa de mercurio y la bateria o acumulador de plomo de los automo-
viles. Las celdas de combustibie producen energia eléctrica a partir de un suministro continuo
de reactivos.

12. La corrosién de los metales, como la oxidacién del hierro, es un fenémeno electroquimico.

13. Para inducir una reaccién quimica que no es espontanea en una celda electrolitica se emplea
corriente eléctrica de una fuente externa. La cantidad de producto formado o de reactivo
consumido dependera de la cantidad de electricidad transferida al electrodo.

Palabras clave

Anodo, p. 770 Celda electroquimica, Ecuacién de Nemnst, p. 781 Potencial estandar de

Bateria, p. 784 p. 769 Faraday, p. 777 reduccién, p. 772

Citodo, p. 770 Corrosién, p. 789 Fem estandar (E°), p. 773 Reaccién de semicelda, p. 770
Celda de combustible, p. 787 Electrélisis, p. 793 Fuerza electromotriz (fem, E), Sobrevoltaje, p. 795

Celda electrolitica, p. 793 Electroquimica, p. 766 p. 771 Voltaje de la celda, p. 771
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Preguntas
y problemas

Balanceo de ecuaciones redox

Problemas

19.1

19.2

Balancee las siguientes ecuaciones redox por el método

del ion electrén:

a) H,0, + Fe** —— Fe** + H,0 (en soluci6n 4cida)

b) Cu + HNO, —— Cu** + NO + H,0 (en solucién
dcida)

¢) CN™ + MnO; —— CNO~ + MnO, (en solucién
bésica)

d) Br,—— BrO; + Br~ (en solucién bdsica)

e) S;05 +1,—— 1 + S,0%" (en solucién 4cida)

Balancee las siguientes ecuaciones redox por el método

del ion electrén:

a) Mn** + H,0, —— MnO, + H,O (en solucion bési-
ca)

b) Bi(OH); + SnO> —— SnO%™ + Bi (en solucién
béasica)

¢) Cr,0% + C,048 —— Cr** + CO, (en solucién 4ci-
da)

d) ClO; + CI'—— Cl, + ClO, (en solucién dcida)

Celdas electroquimicas y fem estandar

Preguntas de repaso

19.3

19.4

19.5

19.6

19.7

19.8

19.9

19.10

Defina los siguientes términos: dnodo, cdtodo, fuerza
electromotriz, potencial estindar de oxidacién, potencial
estdndar de reduccién.

Describa las caracteristicas fundamentales de una celda
electroquimica. (Por qué estdn separados los dos com-
ponentes de la celda?

(Cudl es la funcién del puente salino? ;Qué tipo de
electrélito deberd utilizarse en €17

(Qué es un diagrama de celda? Escriba el diagrama de
celda para una celda electroquimica compuesta de un elec-
trodo de Al en contacto con una disolucién de AI(NO,),
1 My un electrodo de Ag en contacto con una disolucién
de AgNO, 1 M.

(Cudl es la diferencia entre las semirreacciones que se es-
tudiaron en los procesos redox en el capitulo 4 y las reac-
ciones de semicelda descritas en la seccién 19.27

Poco después de que una celda de Daniell (véase la fi-
gura 19.1) estuvo funcionando, un estudiante se da cuen-
ta de que la fem de la celda comienza a disminuir. ;Por
qué?

Utilice la informacion de la tabla 2.1 para calcular la cons-
tante de Faraday.

Discuta la espontaneidad de una reaccién electroquimica
en funcién de su fem estandar (E2,,).

Problemas

19.11

Calcule 1a fem estandar de una celda que utiliza las reac-
ciones de semicelda Mg/Mg** y Cu/Cu®* a 25°C. Escriba
la ecuacién de la reaccién de la celda en condiciones de
estado estdndar.

19.12

19.13

19.14

19.15

19.16

19.17

19.18

Calcule la fem estandar de una celda que utiliza las reac-
ciones de semicelda Ag/Ag* y AVAI™. Escriba la ecua-
cién de la reaccién de la celda que se lleva a cabo en
condiciones de estado estdndar.

Prediga si el Fe** puede oxidar el ion I hasta I, en condi-
ciones de estado estdndar.

(Cudl de los siguientes reactivos es capaz de oxidar el
H,0 a O,(g) en condiciones de estado estdndar? H*(ac),
Cl(ac), Cl,(g), Cu*(ac), Pb**(ac), MnO(ac) (en medio
4cido).

Para las siguientes semirreacciones:

MnO; (ac) + 8H (ac) + 5¢- —
Mn?*(ac) + 4H,0())
NOs(ac) + 4H" (ac) + 3¢ —
NO(g) + 2H,0()

prediga si los iones NOj oxidardn el Mn** a MnO; en
condiciones de estado estdndar.

Prediga si las siguientes reacciones sucederdn esponté-
neamente en disolucién acuosa a 25°C. Suponga que la
concentracién inicial de todas las especies disueltas es
1.0 M.

a) Ca(s) + Cd**(ac) — Ca**(ac) + Cd(s)

b) 2Br (ac) + Sn*(ac) — Br,(I) + Sn(s)

c) 2Ag(s) + Ni**(ac) —> 2Ag"(ac) + Ni(s)

d) Cu*(ac) + Fe**(ac) — Cu**(ac) + Fe?*(ac)
(Cudl especie de cada uno de los siguientes pares es me-
jor agente oxidante en condiciones de estado estdndar?
a) Br,u Au**, b) H, 0 Ag*, ¢) Cd** o Cr™, d) O, en medio
4cido u O, en medio bésico.

(Cudl especie de cada uno de los siguientes pares es me-
jor agente reductor en condiciones de estado estdndar?
a)NaoLi, b)H, 0L, ¢) Fe* 0 Ag, d) Br o Co*.

Espontaneidad de las reacciones redox

Preguntas de repaso

19.19 Escriba las ecuaciones que relacionan el AG°y la K
con la fem estandar de una celda. Defina todos los térmi-
nos.

19.20 Argumente por qué es mis conveniente medir la cons-
tante de equilibrio por métodos electroquimicos que por
métodos quimicos [véase la ecuacién (18.10)].

Problemas

19.21 ;Cudl es la constante de equilibrio de la siguiente reac-
cién a 25°C?

Mg(s) + Zn**(ac) Mg**(ac) + Zn(s)

19.22 La constante de equilibrio de la reaccién

Sr(s) + Mg?*(ac) == Sr**(ac) + Mg(s)
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19.23

19.24

19.25

19.26

ELECTROQUIMICA

es 2.69 x 10'? a 25°C. Calcule el E° de la celda formada
por las semiceldas de Sr/Sr** y Mg/Mg™*.
Utilice los potenciales estdndar de reduccidn para encon-
trar la constante de equilibrio de cada una de las siguien-
tes reacciones a 25°C:
a) Bry() + 21" (ac) == 2Br (ac) + L(s)
b) 2Ce*(ac) + 2Cl1 (ac) Cl,(g) + 2Ce**(ac)
¢) SFe**(ac) + MnQj (ac) + 8H (ac) ==

Mn?*(ac) + 4H,0 + 5Fe**(ac)
Calcule el AG® y 1a K, de las siguientes reacciones a 25°C:
a) Mg(s) + Pb**(ac) Mg**(ac) + Pb(s)
b) Bryl) + 2I'(ac) 2Br (ac) + L(s)
) O,g) + 4H"(ac) + 4Fe** (ac) =—

2H,0() + 4Fe**(ac)

d)  2Al(s) + 3I(s) == 2AI**(ac) + 61 (ac)
(Qué reaccion espontdnea se llevaré a cabo en condicio-
nes de estado estdndar entre los iones Ce*, Ce*, Fe™* y
Fe* en disolucién acuosa? Calcule el AG® y la K, de la
reaccion.
Dado que el E° para la reaccion de reduccion Cu*(ac) +
e —> Cu(s)esde 0.52V, calculeel E°, el AG° ylaK dela
siguiente reaccién a 25°C:

2Cu*(ac) — Cu®*(ac) + Cu(s)

Efecto de la concentracion en la fem de la celda

Preguntas de repaso

19.27

19.28

Escriba la ecuacién de Nernst y explique todos los térmi-
nos.

Escriba la ecuacion de Nernst para los siguientes proce-
sos a cierta temperatura 7T:

a) Mg(s) + Sn**(ac) — Mg**(ac) + Sn(s)

b) 2Cr(s) + 3Pb**(ac) — 2Cr**(ac) + 3Pb(s)

Problemas

19.29

19.30

19.31

19.32

19.33

(Cudl es el potencial de una celda formada por las
semiceldas de Zn/Zn** y Cu/Cu* a 25°C, si [Zn**] =0.25
My [Cu®*]=0.15M?
Calcule el E°, el E y el AG de las siguientes reacciones
de celda:
a) Mg(s) + Sn**(ac) —— Mg**(ac) + Sn(s)
[Mg*'] = 0.045 M, [Sn**] = 0.035 M
b) 3Zn(s) + 2Cr'*(ac) — 3Zn**(ac) + 2Cr(s)
[Cr*] = 0.010 M, [Zn*"] = 0.0085 M
Calcule el potencial estindar de una celda formada
por la semicelda de Zn/Zn** y el EEH. ;Cual serd la
fem de la celda si [Zn**] = 0.45 M, Py,=20atmy [H'] =
1.8 M?
(Cudl es la fem de una celda formada por las semiceldas
de Pb**/Pb y PUH*/H, si [Pb*] =0.10 M, [H*] = 0.050 M
y Py, = 1.0 atm?
Con referencia al esquema de la celda que se muestra en
lafigura 19.1, calcule la proporcién de [Cu®*]/[Zn**] con
la que se produce espontdneamente la siguiente reaccién
a25°C:

Cu(s) + Zn**(ac) — Cu**(ac) + Zn(s)

19.34
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Calcule la fem de la siguiente celda de concentracién:

Mg(s) | Mg*"(0.24 M) || Mg**(0.53 M) | Mg(s)

Baterias y celdas de combustible

Preguntas de repaso

19.35

19.36

Explique las diferencias entre una celda electroquimica
primaria —una celda que no es recargable— y un acu-
mulador (por ejemplo, el de plomo), que si es recargable.
Analice las ventajas y desventajas de las celdas de com-
bustible sobre las plantas de energia convencionales para
1a produccién de electricidad.

Problemas

19.37

La celda de combustible de hidrégeno y de oxigeno se
describe en la seccién 19.6. a) ;Qué volumen de H,(g),
almacenado a 25°C a una presién de 155 atm, se necesi-
tarfa para que un motor eléctrico funcione con una co-
rriente de 8.5 A durante 3.0 h? b) ;Qué volumen (en li-
tros) de aire por minuto pasara a través de la celdaa 25°C
y 1.00 atm para que el motor funcione? Suponga que el
aire tiene 20% de O, en volumen y que todo el O, se
consume en la celda. Los demas componentes del aire no
participan en las reacciones de esta celda. Suponga que
el gas se comporta idealmente.

19.38 Calcule la fem estdndar de la celda de combustible de
propano descrita en la pagina 788 a 25°C, dado que el
AG$ del propano es —23.5 kJ/mol.
Corrosion

Preguntas de repaso

19.39

19.40

19.41

19.42

Los utensilios de acero, como las tuercas y los tornillos,
suelen recubrirse con una delgada capa de cadmio. Ex-
plique qué funcidn tiene esta capa.

El “hierro galvanizado” es una hoja de acero recubierta
con zinc; las latas de “estafio” se fabrican de hojas de
acero recubiertas con estafio. Describa qué funcidn tie-
nen estos recubrimientos y la electroquimica de las reac-
ciones de corrosidn que suceden cuando un electrélito
entra en contacto con la superficie raspada de una hoja
de hierro galvanizado o una lata de estaiio.

La plata deslustrada contiene Ag,S. Las manchas de los
utensilios de plata se pueden quitar sumergiéndolos en
un recipiente de aluminio que contenga una disolucién
de un electrdlito inerte, tal como NaCl. Explique el prin-
cipio electroquimico de este procedimiento. [El poten-
cial estdndar de reduccién de la reaccién de semicelda
Ag,S(s) + 2e” — 2Ag(s) + S*(ac) es -0.71 V.]

La tendencia del hierro a oxidarse depende del pH de la
disolucién. Explique esto.

Electrélisis

Preguntas de repaso

19.43

(Qué diferencia existe entre una celda electroquimica
(como la de Daniell) y una celda electrolitica?



19.44

(Cudl es la contribucién de Faraday a la electrdlisis cuan-
titativa?

Problemas

19.45

19.46

19.47

19.48

19.49

19.50

19.51

19.52

19.53

19.54

19.55

La semirreaccién en un electrodo es
Mg** (fundido) + 2~ —— Mg(s)

Calcule los gramos de magnesio que se formaran al apli-
car 1.00 F al electrodo.

Considere la electrdlisis del cloruro de bario fundido,
BaCl,. a) Escriba las semirreacciones. b) ;Cudntos gra-
mos de bario metdlico se generan al pasar 0.50 A durante
30 minutos?

Considerando tinicamente ¢l costo de la electricidad, ;se-
ria més barato producir una tonelada de sodio o una to-
nelada de aluminio por electrélisis?

Si el costo de la electricidad para producir magnesio por
electrdlisis de cloruro de magnesio fundido es de 155
ddlares por tonelada de metal, ;cudl seria el costo (en
dolares) de la electricidad necesaria para producir a) 10.0
toneladas de aluminio, b) 30.0 toneladas de sodio, ¢) 50.0
toneladas de calcio?

Una de las semirreacciones de la electrélisis del agua es

2H,0()) —— O4(g) + 4H (ac) + 4e”

Si se recogen 0.076 L de O, a25°C y 755 mmHg, ;cudn-
tos faradays de electricidad se tienen que pasar a través
de la disolucién?

(Cuéntos faradays de electricidad se necesitan para pro-
ducir a) 0.84 L de O, aexactamente | atm y 25°C a partir
de una disolucién acuosa de H,SO,; ) 1.50 L de Cl, a
750 mmHg a 20°C a partir de NaCl fundido; ¢) 6.0 g de
Sn a partir de SnCl, fundido?

Calcule qué cantidades de Cu y Br, se producen por 1.0 h
en unos electrodos inertes que estin en contacto con una
disolucién de CuBr, al pasar una corriente de 4.50 A.
Durante la electrélisis de una disolucién acuosa de
AgNOQO;, se depositaron 0.67 g de Ag después de cierto
tiempo. a) Escriba la semirreaccién de la reduccion de la
Ag*. b) ;Cuél es la probable semirreaccién de oxidacién?
¢) Calcule la cantidad de electricidad (en coulombs) uti-
lizada.

Se pasa una corriente continua a través de CoSO, fundi-
do hasta que se producen 2.35 g de cobalto metilico.
Calcule el nimero de culombios de electricidad utili-
zada.

Una corriente eléctrica constante fluye durante 3.75 h a
través de dos celdas electroliticas conectadas en serie.
Una de ellas contiene una disolucién de AgNO,
y la otra una disolucién de CuCl,. Durante este tiempo se
depositan 2.00 g de plata en la primera celda. a) ;Cudn-
tos gramos de cobre se depositaron en la segunda celda?
b) ;Cudl es el flujo de corriente, en amperios?

(Cudl es la velocidad de produccién (en kg por hora) de
gas cloro en una celda electrolitica que utiliza NaCl acuo-
so como electrélito y por la cual pasa una corriente de

19.56

19.57

19.58

19.59

19.60
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1.500 x 10 A? La eficiencia del 4nodo para la oxidacién
del CI” es de 93.0%.

El recubrimiento de cromo se aplica por electrélisis alos
objetos suspendidos en una disolucién de dicromato, de
acuerdo con la siguiente semirreaccién (no balanceada):

Cr,0% (ac) + e~ + H'(ac) — Cr(s) + H,0()

(Cudnto tiempo (en horas) tomaria aplicar un recubri-
miento de cromo de 1.0x 1072 mm de espesor a la defen-
sa de un auto, cuya area superficial es de 0.25 m’, en una
celda electrolitica en la que pasa una corriente de 25.0
A? (La densidad del cromo es 7.19 g/cm’.)

Al pasar una corriente de 0.750 A durante 25.0 minutos
en una disolucién de CuSO,, se depositaron 0.369 g de
cobre. Con esta informacién, calcule la masa molar del
cobre.

Mediante el paso de una corriente de 3.00 A durante 304
s, se depositaron 0.300 g de cobre a partir de una diso-
lucién de CuSQO,. Calcule el valor de la constante de Fa-
raday.

En cierto experimento de electrdlisis, se depositaron 1.44
g de Ag en una celda que contenia una disolucién acuosa
de AgNO,, mientras que en otra celda, conectada en se-
rie con la celda de AgNO;, y que contenia una disolucién
acuosa de XCl,, se depositaron 0.120 g de cierto metal
X. Calcule la masa molar de X.

Una de las semirreacciones de la electrélisis del agua es

2H*(ac) + 2e~ —— Hy(g)

Si se recogen 0.845 L de H, a 25°C y 782 mmHg, ;cudn-
tos faradays de electricidad tuvieron que pasar a través
de la disolucién?

Problemas adicionales

19.61

19.62

19.63

Para cada una de las siguientes reacciones redox, i) es-
criba las semirreacciones; ii) escriba la ecuacién balan-
ceada para la reaccién global; iif) determine en qué di-
reccion proceder la reaccion espontdnea en condiciones
de estado estdndar:
a) Hy(g) + Ni**(ac) — H*(ac) + Ni(s)
b) MnOj(ac) + Cl (ac) —>

Mn**(ac) + Cl(g) (en solucién 4cida)
¢) Cr(s) + Zn**(ac) — Cr**(ac) + Zn(s)
La oxidacién de 25.0 mL de una disolucién de Fe** con-
sume 26.0 mL de una disolucién 4cida de K,Cr,0,0.0250
M. Balancee la siguiente ecuacién y calcule la concen-
tracién molar del Fe**:

Cr,02 + Fe** + H" — Cr’* + Fe**

El SO, presente en el aire es el principal responsable del
fenémeno de la lluvia 4cida. La concentracién de SO, se
puede determinar por valoracion con una disolucién pa-
trén de permanganato, de la siguiente forma:

5580, + 2MnO; + 2H,0 —
5507 + 2Mn** + 4H*
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19.64

19.65

19.66

19.67

19.68

19.69

ELECTROQUIMICA

Calcule el nimero de gramos de SO, presentes en una
muestra de aire si en la valoracidn se consumen 7.37 mL
de una disolucién de KMnQ, 0.00800 M.

Una muestra de un mineral de hierro de 0.2792 g se di-
solvié en un exceso de una disolucién dcida diluida. Todo
el Fe(II) se convirti6 en iones Fe(IIl). Para valorar la di-
solucién se necesitaron 23.30 mL de KMnO, 0.0194 M.
Calcule el porcentaje en masa de hierro en el mineral.
La concentracién de una disolucién de perdxido de hi-
drégeno se puede determinar adecuadamente por valora-
cién con una disolucién valorada de permanganato de
potasio en medio 4cido, de acuerdo con la siguiente ecua-
cién no balanceada:

MnO; + H,0,— O, + Mn?*

a) Balancee esta ecuacion. b) Si se gastaron 36.44 mL
de una disolucién de KMnQ, 0.01652 M para oxidar
completamente 25.00 mL de una disolucién de H,0,,
calcule la molaridad de esta disolucion.

El 4cido oxdlico (H,C,0,) estd presente en muchas plan-

tas y verduras. a) Balancee la siguiente ecuacién en diso-

lucién 4cida;

MnQ; + C,02" —— Mn** + CO,

b) Si una muestra de 1.00 g de H,C,0O, consume 24.0
mL de disolucién de KMnO, 0.0100 M para que se
alcance el punto de equivalencia, ;cudl es el porcen-
taje en masa de H,C,0, en la muestra?

Complete la tabla siguiente. Determine si la reaccién de

la celda es espontinea, no espontdnea o estd en equili-

brio.

E AG Reaccioén de la celda

>0

El oxalato de calcio (CaC,0,) es insoluble en agua. Esta
propiedad se ha utilizado para medir la cantidad de iones
Ca” en la sangre. El oxalato de calcio aislado de la san-
gre se disuelve en 4cido y se valora con una disolucién
valorada de KMnO,, como se describié en el problema
19.66. En una prueba se encuentra que el oxalato de cal-
cio, aislado de una muestra de 10.0 mL de sangre, consu-
me 24.2 mL de KMnO, 9.56 x 10~ M en la valoracién.
Calcule el nimero de miligramos de calcio por mililitro
de sangre.

Con la siguiente informacién, calcule el producto de
solubilidad del AgBr:

AgT(ac) + e~ — Ag(s) E° =080V
AgBr(s) + e —
Ag(s) + Br (ac) E°=007V

19.70

19.71

C19.72

19.73

19.74

19.75

19.76

19.77
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Considere la celda electroquimica formada por un EEH
y una semicelda que utiliza la reaccién Ag*(ac) + e —
Ag(s). a) Calcule el potencial estindar de la celda. b)
(Cudl es la reaccion espontinea de la celda en condicio-
nes de estado estdndar? ¢) Calcule el potencial de la cel-
da cuando el valor de [H*] en el electrodo de hidrégeno
cambia a i) 1.0 x 102 M: ii) 1.0 x 10~ M. Los demds
reactivos se mantienen en condiciones de estado estdn-
dar. d) De acuerdo con el arreglo de esta celda, sugiera
un disefio para un potenciémetro.

Una celda electroquimica estd formada de un electrodo
de plata que estd en contacto con 346 mL de una disolu-
cién de AgNO; 0.100 M y un electrodo de magnesio que
estd en contacto con 288 mL de una disolucién de
Mg(NO,), 0.100 M. a) Calcule el E de la celda a 25°C. b)
Se pasa una corriente a través de la celda hasta que se
depositan 1.20 g de plata en el electrodo de plata. Calcu-
le el E de la celda en esta etapa.

Explique por qué razén el gas cloro se puede preparar al
electrolizar una disolucién acuosa de NaCl, mientras que
el gas fldor no se puede preparar por electrélisis de una
disolucién acuosa de NaF.

Calcule la fem de la siguiente celda de concentracion a
25°C:

Cu(s) | Cu?*(0.080 M) || Cu?*(1.2 M) | Cu(s)

La reaccion catédica en la celda de Leclanché esta dada
por la reaccién

2MnO,(s) + Zn**(ac) + 2¢- —— ZnMn,0,(s)

Siuna celda de Leclanch€ produce una corriente de 0.0050
A, calcule cudntas horas durari esta corriente si inicial-
mente hay 4.0 g de MnO, en la celda. Suponga que hay
un exceso de iones Zn*",

Suponga que se le pide verificar experimentalmente las
reacciones de los electrodos que se muestran en el ejem-
plo 19.8. Ademais del equipo y de la disolucidn, se le dan
dos trozos de papel tornasol, uno azul y otro rojo. Des-
criba los pasos que seguiria en este experimento.
Durante varios aflos no se tenfa claro si los iones mer-
curio(I) existian en disolucién como Hg* o como Hg3".
Para distinguir entre estas dos posibilidades, se podria
montar el siguiente sistema:

Hg(l) | sol A || sol B | Hg(1)

donde la disolucién A contiene 0.263 g de nitrato de
mercurio(I) por litro y la disolucién B contiene 2.63 g de
nitrato de mercurio(I) por litro. Si la fem medida para
esta celda es 0.0289 V a 18°C, ;qué se podria concluir
acerca de la naturaleza de los iones de mercurio(I)?
Una disolucién acuosa de KI a la cual se afiadieron unas
gotas de fenolftaleina, se electrolizé con un dispositivo
como el que se muestra en la pdgina siguiente.

Describa lo que observaria en el 4&nodo y en el ctodo.
(Sugerencia: el yodo molecular es ligeramente soluble
en agua, pero en presencia de iones I, forma iones I; de
color café. (Véase el problema 12.102.)
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19.81

19.83

19.85

Un trozo de magnesio metélico que pesa 1.56 g se sumer-
ge en 100.0 mL de AgNO, 0.100 47 a 25°C. Calcule los
valores de [Mg™] y [Ag'] en disolucién en equilibrio.
(Cudl es la masa de magnesio remanente? El volumen
permanece constante.

Describa un experimento que le permita deteyminar cudl

es el cdtodo y cudl es el dnodo en una celda electroquimica

que utiliza electrodos de cobre y de zinc.

Una disolucién acidificada se electrolizd usando electro-

dos de cobre. Al pasar una corriente constante de .18 A,

el dnodo perdi6 0.584 g después de 1.52x 10%s. «) Cudl

es el gas producido en el cdtodo y cudl es su volumen a

TPE? &) Dado que la carga de un electrén es de 1.6022 x

1077 C, calcule el nimero de Avogadro. Suponga que el

cobre se oxida a iones Cu®*,

En cierto experimento de electrélisis donde participan

iones Al*, se recuperan 60.2 g de Al cuando se utiliza

una corriente de 0.352 A, ; Cudntos minutos dur6 la elec-
trélisis?

Considere la oxidacion del amoniaco:

4ANHa(g) + 30,(g) — 2N,(g) + 6H,O()

a) Calcule el AG? de la reaccién. ) Si esta reaccion
fuera a utilizarse en una celda de combustible, ;cudl
deberia ser el potencial estdndar de la celda?

Se construye una celda electroquimica al sumergir un tro-

z0 de alambre de cobre en 25.0 mL de una disolucidn de

CuSO, 0.20 M y una tira de zinc en 25 mL de una disolu-

cion de ZnSO, 0.20 M. a) Calcule la fem de la celda a

25°C y prediga lo que sucederfa s1 se agrega un poco de

disolucion concentrada de NH,a /) la disolucion de CuSO,

y i) la disolucion de ZnSO,. Suponga que el volumen en

cada compartimiento se mantiene a 25.0 mL. b) En otro

experimento se afiadieron 25.0 mL de NH; 3.00 M a la

disolucién de CuSQ,. Si la fem de la celda es 0.68 V,

calcule fa constante de formacion (K,) del Cu(NH.); .

En un experimento de electrélisis, una estudiante pasa la

misma cantidad de electricidad a través de dos celdas

electroliticas, una de ellas contiene una sal de plata y Ja
otra una sal de oro. Al paso del tiempo, encuentra que se
han depositado 2.64 g de Ag y 1.61 g de Auen los cdtodos.

. Cudl es el estado de oxidacion del oro en la sal de oro?

A Ja gente que vive en los paises con clima frfo donde

abunda la nieve, se les advierie que no caljenten sus ga-

rages en el invierno. ;I:n qué base electroquimica se fun-
damenta esta recomendacion?

19.87

19.89

19.91

19.93
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PREGUMNTAS Y PROBLEMAS

Dado que
2Hg “(ac) + 2¢ " —— Hyg ' (ac) EC=092V
He (ac) + 26 —— 2Hg(h E7 =085V

Calcule el AG®y la K del siguiente proceso a 25°C:
Hel'(ac) — Hg' (ac) + Hg(l)

(La reaccion anterior es un ejemplo de una reqccion de
dismutacion, donde un elemento que estd en un estado
de oxidacion puede ser oxidado y reducido al mismo tiem-
po.)

El fldor (F,) se obtiene por electrdlisis de fluoruro de
hidr6geno liquido (HF) que contiene {Tuoruro de potasio
(KF). a) Escriba las reacciones de semicelda y la reac-
ci6n global del proceso. b) ;Cudl es la razén de agregar
KF? ¢) Calcule el volumen de F, (en litros) recogido a
24.0°C y 1.2 atm después de electrolizar la disolucion
durante 15 h con una corriente de 502 A,

300 mL de una disolucidn de Na(l se electrolizaron du-
rante 6.00 minutos. Si el pH de la disolucién final fue
12.24, calcule la corriente promedio utilizada.

El cobre se purifica industrialmente por electrolisis. El
cobre impuro actia como dnodo, mientras que el catodo
es de cobre puro. Los electrodos se sumergen en una di-
solucién de CuSO,. Durante la electrdlisis, el cobre del
anodo entra a la disolucién como Cu™, mientras que los
jones Cu™' se reducen en el catodo. a) Escriba las reac-
ciones de semicelda y la reaccién global para este proce
so electrolitico. ) Suponga que el dnodo estaba conta-
minado con Zn y Ag. Lxplique qué le sucede a estas
impurezas durante la electrdlisis. ¢) /Cudntas horas lle-
vard obtener 1.00 ke de Cu con una corriente de 18.9 A?
Una disolucion acuosa de una sal de platino se electroliza
con una corriente de 2.50 A por 2.00 horas. Como resul-
tado, se forman 9.09 g de Pt metdlico en el cdtodo. Cal-
cule la carga de los iones Pt en esta disolucion.
Considere una celda electroquimica que consta de un elec-
trodo de magnesio en contacto con Mg(NO.), 1.OM y un
electrodo de cadmio que hace contacto con Cd(NO,), 1.0
M. Calcule el E° dc la celda y dibuje un diagrama en el
que se muestren el cdtodo, el dnodo y la direccidn del
flujo de electrones.

Una corriente de 6.00 A pasa durante 3.40 horas a través
de una celda electrol(tica que contiene dcido sulfidrico
diluido. Siel volumen de O, gaseoso generado en el dnodo
es 4.26 L (a TPE), calcule la carga (en culombios) de un
electron.

El oro no se disuelve en dcido nitrico ni en dcido clorhi-
drico concentrados. Sin embargo, el metal si se disuelve
en upa mezcla de los dos dcidos (una parte de HNO, y
tres partes de HCI en volumen), conocida como agua
regia. a) Escriba la ecuacion balanceada de esta reac-
cién. (Sugerencia: entre los productos formados figuran
HAuCl, y NO,.} b) ;Cudl es la funcién def HCI?
Explique por qué las celdas electroquimicas que mds se
utilizan dan voltajes de no mds de 1.5 a4 2.5 V. ;Cudles
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son los proyectos para el desarrollo experimental de cel-
das electroquimicas que suministren voltajes de 5 V o
mas?

19.95 Una varilla de plata y un EEH se sumergen en una diso-

lucién acuosa saturada de oxalato de plata, Ag,C,0, a
25°C. La diferencia de potencial medido entre la varilla
y el EEH es 0.589 V. Calcule la constante del producto
de solubilidad del oxalato de plata.

19.96 El zinc es un metal anfotéro; es decir, reacciona con 4ci-

dos y con bases. El potencial estdndar de reduccién es
~1.36 V para la reaccién

Zn(OH)f,‘(ac) + 2¢” —— Zn(s) + 4OH (ac)
Calcule la constante de formacion (K;) para la reaccion:

Zn**(ac) + 40H (ac) == Zn(OH)Y (ac)

19.97 Utilice los datos de la tabla 19.1 para determinar si el

peréxido de hidrégeno puede experimentar una reaccién
de dismutacién en un medio dcido: 2H,0, — 2H,0 + O,.

19.98 Las magnitudes (pero no los signos) de los potenciales

estdndar de reduccion de dos metales X y Y son

Y +2 —5Y
X +2e —5 X

[E° | =034V
|E°| =025V

donde la notacién Il significa que s6lo se muestra la mag-
nitud (pero no el signo) del valor de E°. Cuando se co-
nectan las semiceldas de X y Y los electrones fluyen des-
de X hacia Y. Cuando X se conecta aun EEH, los electrones
fluyen desde X hacia el EEH. a) ;Los valores de E° de
las reacciones de semicelda son positivos o negativos?
b) ¢Cudl es la fem estdndar de una celda formada por X
y ?

19.99 Una celda electroguimica se construye de la siguiente

manera. Una semicelda consta de un alambre de platino
sumergido en una disolucién que contiene Sn** 1.0 M y
Sn* 1.0 M; la otra semicelda tiene una varilla de talio
sumergida en una disolucién 1.0 M de T1*. a) Escriba las
reacciones de semicelda y la reaccién global. b) ;Cudl es
la constante de equilibrio a 25°C? ¢) Cual seré el voltaje
de la celda si la concentracién de T1* se incrementa diez
veces? (ECp g =-0.34 V)

19.100 Dado el potencial estindar de reduccién del Au®™ en la

tabla 19.1y

Au*(ac) + e —— Au(s) °=1.69V
conteste lo siguiente: a) ;Por qué el oro no se opaca con
el aire? b) ;La siguiente reaccién de dismutacién podrd
llevarse a cabo espontaneamente?

3Au*(ac) — Au*(ac) + 2Au(s)

¢) Prediga la reaccién entre el oro y el fldor gaseoso.

19.101 La ingestion de una cantidad muy pequefia de mercurio

no se considera peligrosa. ; Esta aseveracién seguiria sien-
do vdlida si en el jugo géstrico del estémago hubiera 4ci-
do nitrico en lugar de 4cido clorhidrico?

19.102

19.103

19.104

19.105

19.106

19.107

19.108

19.109

19.110
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Cuando se valoran 25.0 mL de una disolucién que contie-
ne iones Fe** y Fe** con 23.0 mL de KMnO, 0.0200 M (en
cido sulfdrico diluido), todos los iones Fe** se oxidan a
iones Fe™. La disolucién se trata después con Zn metali-
co para convertir todos los iones Fe** a iones Fe”. Por
ultimo, a la disolucién se le agregan 40.0 mL de 1a misma
disolucién de KMnO, para oxidar los iones Fe?* a Fe™*.
Calcule las concentraciones molares de los iones Fe?* y
Fe* en la disolucién original.

Considere la celda de Daniell que se muestra en la figura
19.1. Cuando se observa externamente, €l 4nodo parece
sernegativoy el catodo positivo (los electrones fluyen del
anodo al catodo). Sin embargo, en una disolucion los
aniones se mueven hacia el dnodo, lo cual significa que
debe ser positivo para los aniones. Como el anodo no puede
ser al mismo tiempo positivo y negativo, dé una explica-
cién para esta situacion aparentemente contradictoria.
Las baterias de plomo se clasifican segin el nimero de
amperios que pueden suministrar por hora. a) Demuestre
que 1 A-h =3 600C. b) Los 4nodos de plomo de cierto
acumulador de plomo tienen una masa total de 406 g.
Calcule la capacidad teérica méaxima del acumulador en
amperios por hora. Explique por qué en la prictica no se
obtiene tanta energia del acumulador. (Sugerencia: su-
ponga que todo el plomo se utilizara en la reaccién elec-
troquimica y consulte las reacciones del electrodo en la
pagina 785) ¢) Calcule el ES,,, y €l AG°del acumulador.
La concentracién de 4cido sulfiirico en un acumulador
de plomo que ha dado servicio en un automévil durante
cierto tiempo, se ha reducido de 38% en masa (densidad
=1.29 g/mL) a 26% en masa (1.19 g/mL). Suponga que
el volumen del 4cido permanece constante a 724 mL.
a) Calcule la carga total en culombios suministrada por
el acumulador. b) ;Cuénto tiempo (en horas) tomara re-
cargar la bateria para tener la concentracién original
de 4cido sulfirico utilizando una corriente de 22.4 ampe-
rios?

Considere una celda de Daniell que opera en condicio-
nes que no son estandares. Suponga que la reaccion de la
celda estd multiplicada por dos. ;Qué efecto tendrd esto
en cada una de las siguientes cantidades en la ecuacion
de Nernst? a) E, b) E°, ¢) Q, d) In Q y e) n?

Una cuchara se cubri6 con plata mediante un proceso de
electrélisis en una disolucién de AgNO,. a) Elabore un
diagrama para este proceso. b) Si se depositaron 0.884 g
de Ag en la cuchara a una corriente constante de 18.5
mA, ;cudnto tiempo (en minutos) llevd el proceso
electrolitico?

(ElF, se podra convertir en un agente oxidante mds fuer-
te si se incrementa la concentracién de H*? Explique su
respuesta.

El interés por los autos eléctricos ha aumentado notable-
mente. Enumere algunas ventajas y desventajas de los
autos eléctricos en comparacién con los automéviles de
motor de combustién interna.

Calcule la presién de H, (en atm) necesaria para mante-
ner el equilibrio en la siguiente reaccion a 25°C:

Pb(s) + 2H"(ac) == Pb**(ac) + H,(g)
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Dado que [Pb**]=0.035 M y la disolucién se mantiene a
un pH de 1.60.

Un trozo de un listdn de magnesio y un alambre de cobre
se sumergen parcialmente en una disolucién de HCL 0.1
M contenida en un vaso. Los metales s¢ conectan exter-
namente con otra picza de alambre metilico. En las su-
perficies de Cuy Mg se aprecian las burbujas que se des-
prenden. «) Escriba las ecuaciones que representen las
reacciones que se llevan a cabo en los metales. b) ;Qué
evidencia visual buscaria para demostrar que el Cu no se
oxida a Cu™? ¢) En alguna etapa, se afiade una disolu-
cién de NaOR al vaso para neutralizar el HCI. Si se afia-
de mds NaOH, se forma un precipitado bianco. ;De qué
es el precipitado?

La bateria de zinc y aire promete mucho para los auto-
moviles eléctricos debido a que es ligera y recargable:

Aire (O,)
Cdtodo: aire
20H H,0
Zn—>Zn(OH); — ZnO Anodo: zinc

La transformacion neta es Zn(s) 4+ sO-(g) = ZnO(s). @)
Escriba las semirrcacciones en los electrodos de zinc y
aire y calcule la fem estdndar de la bateria a 25°C. b)
Calcule la fem en condiciones reales de operacion, cuan-
do la presion parcial de oxigeno es 0.21 atm. ¢) ;Cudl es
la densidad de energia (medida como la energia en
kilojoules que puede obtenerse de un kilogramo de me-
tal) del electrodo de zinc? ) Si se debe extraer una co-
rriente de 2.1 x 107 A de la baterfa de zinc y aire, jqué
volumen de aire (en litros) habrfa que suministrar a la
baterfa por segundo? Suponga que la temperatura es 25°C
y que la presion parcial de oxigeno es (.21 atm.
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19.113 Calcule el £ de la reaccidn de mercurio con a) HCL 1 M
y b) HNO, 1 M. ;Qué dcido oxidard el He a Hgl' en
condiciones de estado estdndar? ; Puede identificar cudl
de los tubos de ensayo que se muestran en seguida con-
tiene HNO,y Hg y cudl contiene HCl y Hg?

Dado que todos los metales alcalinos reaccionan con aguy,
no es posible medir directamente el potencial estdndar
de reduccidn de estos metales como en el caso, por ejem-
plo.del zinc. Examine la siguiente reaccién hipotética en
un método indirecto

Li*(ac) + 3H.(g) — Li(s) ~ H (ac)

Empleando la ecuacion adecuada presentada en cuite ca-
pitulo v los datos termodindmicos del apéndice 3. calcu-
Je el £° de la reaccion Li*(ac) + ¢ — Li(s) a 298 K.
Compare sus resultados con los de la tabla 19.1. (Busque
la constante de I"araday en la cubierta interna del texto.)

Respuestas a los ejercicios

19.1 5SFe*” + MnO, + 8H' — SF¢' + Mn*' + 4H,0. 19.2
No. 193034V, 194 1.1 X 107" 195 AG° = 4.1 X |0°
k¥/mol. 19.6 Si. 19.7 0.38 V. 19.8 Anodo. O,: catodo.

H. 19.92.0 X 10°A.





