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2. Ideas y conceptos de electroquı́mica

En el tema anterior, hemos estudiado los fundamentos y conceptos clave
de las reacciones REDOX (reducción-oxidación) y su ajuste. En este breve
tema, se estudiarán dos aplicaciones fundamentales en la Tecnologı́a de
dichos procesos. A saber, las células (pilas) galvánicas y las cubas (células)
electrolı́ticas.

Las pilas o células galvánicas son dispotivos que permiten obtener
corriente eléctrica a partir de un proceso REDOX que se produce
de forma espontánea. Desde un punto de vista energético, las pilas
galvánicas transforman energı́a quı́mica en energı́a eléctrica.

Las cubas o células electrolı́ticas son dispositivos en los que el paso
de una corriente eléctrica produce una reacción REDOX que, en au-
sencia de la misma, no tiene lugar (es no espontánea, por tanto, sin
corriente eléctrica dicha reacción quı́mica). Desde un punto de vista
energético, las cubas electrolı́ticas transforman la energı́a eléctrica en
energı́a quı́mica.

En sı́ntesis:
Pila galvánica : E(quı́mica)→ E(eléctrica)

Célula electrolı́tica : E(eléctrica)→ E(quı́mica)

2.1. Células galvánicas. Potenciales de electrodo

En toda reacción REDOX se produce una transferencia de electrones
entre el agente reductor (cede electrones) y el oxidante (capta electrones).
La transferencia de electrones tiene lugar entre los diferentes reactivos en
contacto.

En las pilas galvánicas, NO hay un contacto directo entre la especie
oxidante y reductora sino mediante el uso de un hilo conductor externo
en el que se produce el flujo de corriente eléctrica. La Tecnologı́a moderna
ha dado soluciones diversas a la realización práctica de este esquema. Sin
embargo, en general, todos tienen un aspecto común: la separación fı́sica
de las semirreacciones de oxidación y de reducción.

En el laboratorio, una célula galvánica se construye mediante un par de
recipientes. Cada recipiente contiene una disolución acuosa de electrolito
(ácido, sal o base) y en ellos se sumerge una tira de metal llamada electrodo.
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Los electrodos se conectan mediante el hilo conductor antes mencionado
y se cierra el circuito mediante otra comunicación entre los dos recipientes
independiente del hilo conductor, denominada generalmente puente sa-
lino (en ocasiones se sustituye por un tabique poroso).

En las superficies de los electrodos se producen las dos semirreacciones
respectivas, de oxidación y reducción. El electrodo donde se produce la
oxidación es el ánodo, y en el que ocurre la reducción se llama cátodo. El
puente salino o tabique poroso en forma de U se rellena con un electrolito
inerte (por ejemplo, KCl), y so pone dos tapones en el mismo usualmen-
te. Recordemos que la única misión del puente salino es cerrar el circuito
eléctrico que se estable en este sistema. Finalmente, si la pila está bien
diseñada, se produce una diferencia de potencial entre cátodo y ánodo de
forma espontánea, que da lugar a la corriente eléctrica deseada. Sobre la
base de diferentes esquemas y sustancias, pueden producirse diferentes
tipos de pilas galvánicas, que “juegan” también con las diferentes disolu-
ciones y electrolitos de los recipientes.

En sı́ntesis: en una pila galvánica tenemos oxidación en el ánodo y re-
ducción en el cátodo. El ánodo es el polo negativo de la pila, mientras que
el cátodo es el polo positivo de la pila.

Un ejemplo concreto y popular de pila galvánica es la denominada pila
de Daniell. Este tipo de célula galvánica se basa en el uso de cinc (Zn) en
una disolución de sulfato de cobre (II) (CuSO4):

Zn + CuSO4 → ZnSO4 + Cu

Los subprocesos que tienen lugar en los electrodos, son los siguientes. En
primer lugar la oxidación en el ánodo de la lámica de cinc, en sulfato de
cinc en disolución acuosa

Zn→ Zn2+ + 2e−

En segundo lugar, tiene lugar la reducción del cobre en otra lámina en otro
recipiente que contiene sulfato de cobre en disolución acuosa

Cu2+ + 2e− → Cu

El puente salino de KCl(cloruro de potasio) es usual. Conectando los elec-
trodos de cinc y cobre, la pila empieza a funcionar. La diferencia de po-
tencial o fuerza electromotriz (ddp ó fem) de la pila se suele representar
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mediante la letra E, y representa un voltaje. Depende de los eletrodos y
varı́a con la temperatura y las concentraciones de los electrolitos. En la
pila de Daniell, a T=298K y P=1atm (condiciones estándar), cuando las
concentraciones son de 1M, la fem vale 1.1V. Este valor de la fem de la pila
en condiciones estándar se llama fem de la pila y se representa por E0.

Una pila galvánica se puede representar diagramáticamente de forma
abstracta de una forma muy simple. Se pone el sı́mbolo del elemento que
forma el ánodo y la disolución acuosa que la forman, seguido de un sı́mbolo
‖ para el puente salino, seguido de la disolución del cátodo y el elemento
que forma la lámina del mismo. Para el caso de la pila de Daniell, este
diagrama de pila serı́a como sigue

Zn(s)|ZnSO4(aq)‖CuSO4(aq)|Cu(s)

En ocasiones, en lugar de las especies moleculares, se indican en su lugar
los iones de las especies que intervienen en el proceso REDOX de la pila
(es equivalente al diagrama anterior)

Zn(s)|Zn2+(aq)‖Cu2+(aq)|Cu(s)

También puede escribirse o indicarse la concentración de los iones en el
momento inicial de funcionamiento de la pila, o escribir los procesos de
semirreacción de forma aislada con la notación anterior, indicando en cuál
se produce la oxidación y en cuál la reducción.

Si se modifican los electrodos metálicos y los electrolitos, manteniendo
el esquema anterior, se pueden construir diferentes células galvánicas. En
vez de sulfato de cinc y cinc podrı́amos usar como ánodo un electrodo de
hierro y una disolución de sulfato de hierro (II). De esta forma, los procesos
serı́an
Ánodo (oxidación): Fe→ Fe2+ + 2e−

Cátodo (reducción): Cu2+ + 2e− → Cu
La representación abstracta de esta pila serı́a

Fe(s)|Fe2+(aq)‖Cu2+(aq)|Cu(s)

La diferencia de potencial entre los electrodos en condiciones estándar con
una concentración 1M en las disoluciones de los electrolitos es:

E0 = Ered − Eox = E0
cat − E0

an = 0.78V
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De hecho, casi cualquier combinación de metales permite obtener una pila,
si bien los potenciales estándar difieren bastante. En el caso del aluminio,
tenemos

Al(s)|Al3+(aq)‖Cd2+(aq)|Cd(s)

y donde ahora hemos sustituido el cobre por cadmio. Los subprocesos de
oxidación y reducción en el ánodo y cátodo son ahora

Al→ Al3+ + 3e−

Cd2+ + 2e− → Cd

La fuerza electromotriz serı́a en este caso de 1.26V:

E0(Al/Cd) = E0
cat − E0

an = Ered − Eox = 1.26V

Es también posible usar un elemento gaseoso como electrodo. A esto se
le llama electrodo de gases, y se construye generalmente con un tubo de
vidrio y un hilo de platino que atraviesa el contenedor del gas, donde éste
es inyectado. Para el caso de un electrodo de gas cloro Cl2(g) y un electrodo
de cinc, tenemos:

Zn→ Zn2+ + 2e−

en el ánodo, mientras que en el cátodo

1
2

Cl2(g) + 1e− → Cl−(aq)

Ahora no existe puente salino, dado que el tubo de vidrio y el electrodo de
cinc se introducen en un mismo recipiente, pero se separan los diferentes
procesos en el diagrama de pila con una coma

Zn(s)|Zn2+(aq),Cl2(g)|Cl−(aq)|Pt(s)

y donde se incluye el platino como información adicional. En el cátodo,
además, la reducción del cloro se ha incluido el platino porque, aunque no
interviene en la reacción, ésta ocurre en su superficie. La fem de esta pila
de electrodo de gases de cinc, cloro y platino es de 2.12V.
Es importante recordar, que los potenciales que ocurren espontáneamente
en los diferentes electrodos para los subprocesos de oxidación y reducción
están tabulados en condiciones estándar, por lo que no es necesario memo-
rizarlos. Sólo hay que tener cuidado en introducir correctamente el signo
de cada uno de ellos. Generalmente se usa como referencia el potencial
estándar de electrodo del hidrógeno, para el que las reacciones

H+ + 1e− →
1
2

H2
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y
1
2

H2 → H+ + 1e−

tienen como potenciales de electrodo de reducción y oxidación el valor
cero. Es decir:

E0
red(H+/H2) = 0.0V

E0
ox(H2/H+) = 0.0V

Para el resto de elementos, sólo hay que redordar que los potenciales de
reducción y oxidación son los mismos, pero tienen signos opuestos. Ası́,
por ejemplo, si el potencial del electrodo de cobre en la pila de Daniell es
0.34V, eso significa que en el cátodo

E0
red = E0(Cu2+/Cu) = 0.34V

mientras que su potencial de oxidación (no de reducción) en otra pila en
la que él actúe como ánodo serı́a negativo y de valor -0.34V. Esto es,

E0
ox = −E0

red(Cu/Cu2+) = −0.34V

Para el cinc, en la misma pila de Daniell, se tiene que

E0
ox = −E0

red(Zn2+/Zn(s)) = −0.76V

Ası́, para la pila de Daniell, tenemos que

E0 = E0
cat − E0

an = 0.34 − (−0.76) = 1.1V

El único punto importante a recordar es que los potenciales de reducción
son los que están tabulados y se insertan en la fórmula para la fem de la
pila con el signo adecuado. Otra forma es NO incluir el signo en la fórmula
si ya lo incluimos cuando escribimos los procesos de oxidación y reducción
de la pila, estos es, algunas veces puede leerse la fórmula:

E0 = E0
cat−red + E0

an−ox

pero en dicha fórmula no hay dos potenciales de reducción estándar sino
uno de oxidación y otro de reducción, y también es correcta. Hay solamen-
te que tener cuidado con el convenio usado y respetarlo siempre.
Cuanto mayor es el valor del potencial de reducción estándar de un elec-
trodo, mayor es la tendencia a reducirse del mismo y mayor es su poder
oxidante. Ası́, si un eletrodo de tipo MnO−4 |MnO2 tiene potencial de reduc-
ción estándar E0

red = +1.67V, y otro de tipo Cr2O2−
7 |Cr3+ tiene un potencial
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estándar de E0
red = +1.33V, el primero tiene mayor poder oxidante. Y ambos,

tienen mayor poder oxidante que el nı́quiel Ni2+
|Ni, que tiene un potencial

de electrodo NEGATIVO de valor E0
red = −0.25V. Y viceversa, cuanto menor

es el valor del potencial de reducción estándar de un electrodo, mayor es su
tendencia a oxidarse (proceso inverso al de las tablas de los potenciales de
electrodo, en las que se tabula la reducción y no la oxidación por convenio).
El electrodo de litio Li+|Li con E0

red = −3.05V es mucho más reductor que el
electrodo de cinc Zn2+

|Zn, que tiene E0
red = −0.76V, a su vez más reductor

que el electrodo de cobre Cu2+
|Cu, pues éste tiene E0

red = +0.34V, y es de
valor positivo. Además de estas matizaciones, si combinamos cualquier
pareja de electrodos tabulados en una pila galvánica, hemos de recordar
que el de mayor potencial de reducción actuará como cátodo (reducción)
y el que tengo el potencial de reducción menor actuará como ánodo (oxi-
dación).

Para que el proceso que tiene lugar en una pila tenga lugar, debe ser es-
pontáneo. La espontaneidad está gobernada por la energı́a libre de Gibbs
∆G0

R. Si es espontánea, ∆G0
R < 0 y si es no espontánea (o sea, no es es-

pontánea), ∆G0
R > 0. Teniendo en cuenta la relación con el trabajo eléctrico

de la energı́a libre de Gibbs

∆G = Wel = −Q∆0
pila

y donde hemos puesto que se transporta una cara q = −Q electrones de
un electrodo a otro, vemos que la condición para la espontaneidad para la
pila en función de su potencial de pila está cambiado de signo con respecto
al de la energı́a libre de Gibbs. Ası́, una pila galvánica será espontánea si
su potencial de pila es positivo (E0

pila > 0), mientras que no será espontánea
con un potencial de pila negativo (E0

pila < 0).

2.2. Células electrolı́ticas. Leyes de Faraday

La electrólisis permite transformar energı́a eléctrica en energı́a quı́mica.
Es por tanto el proceso inverso al que tiene lugar en la célula galvánica. La
diferencia de potencial de la reacción REDOX (potencial de pila en la célula
galvánica) serı́a NEGATIVA para la electrólisis, y no es espontánea. Hace
falta pasar una corriente eléctrica mayor que ésta fem, en valor absoluto,
para lograr la electrólisis de la reacción no espontánea correspondiente.
Este proceso tiene lugar en cubas o células electrolı́ticas: un recipiente que
contiene un electrolito en el que se sumergen dos electrodos. Cátodo y
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ánodo funcionan como en la pilas galvánicas, y en el cátodo ocurre la re-
ducción, mientras que en el ánodo ocurre la oxidación.

La electrólisis es importante para la industria porque permite obtener
ciertas sustancias que de otra forma serı́a más complicado o caro obtener.
Por ejemplo, la electrólisis de la sal AlCl3 produce cloro e hidrógeno en diso-
lución acuosa. El CuCl2 en disolución acuosa, al paso de corriente eléctrica,
permite la obtención de cloro y cobre. Hay dos leyes fundamentales de la
electrólisis:

Primera ley de Faraday. La cantidad de sustancia que se oxida o
reduce en los electrodos de una célula electrolı́tica es proporcional a
la cantidad de electricidad que la atraviesa. Es una ley esencialmente
cualitativa.

Segunda ley de Faraday. La cantidad de electricidad necesaria para
depositvar un mol de cualquier sustancia en una célula electrolı́tica
es de 96500C multiplicada por el número de electrones captados
o cedidos en el proceso. Es una constante que hoy denominamos
constante de Faraday

1F = 96500C/e−

Matemáticamente, la segunda ley de Faraday se puede expresar de
la forma siguiente

n(depositados) =
Q

F ·N(e−)
=

I∆t
96500N(e−)

donde Q es la carga eléctrica que pasa por la cuba electrolı́tica en
culombios, ∆t es el tiempo en segundos que pasa la corriente, F es el
faraday y N(e−) es el número de electrones necesarios para depositar
1 molécula o átomo aislado por electrólisis en el cátodo. Como el
número de moles está relacionado con la masa en gramos a través de
la masa molecular, entonces se tiene que la masa depositada es

m(g, depositados) =
MM · I · ∆t

96500 ·N(e−)

Ejemplo: Se electroliza una disolución de Cu(NO3)2 durante 6 h me-
diante una corriente constante. Al final, en el cátodo, se depositan
21.325 g de cobre. Calcula la intensidad de la corriente. La solución
es simple. Si nos dicen que se deposita cobre, éste se reduce mediante
la semirreacción

Cu2+ + 2e− → Cu
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En este caso, vemos que se captan 2 electrones por éste. Entonces,
usando la segunda ley de Faraday

m(g, depositados) =
MM(Cu)I∆t
96500N(e−)

obtenemos que

21.325 =
63.5 · I · 6 · 3600

96500F · 2
Operando, hallamos que I=3A. En el caso de que se conecten varias
cubas en serie con electrolitos diferentes, la cantidad de electricidad
que pasa por cada una de ellas es la misma, por la que en todas
el número de moles que se deposita multiplicado por el número
de electrones captados por cada átomo o molécua depositado es el
mismo.

2.3. Derivación de la ecuación de Nernst

La ecuación de Nernst es una ecuación que permite calcular la fem
de una pila o cualquier otro proceso de tipo REDOX en condiciones NO
estándar. A lo largo de este tema, hemos estudiado cómo calcular los po-
tenciales de electrodo (tabulados) para diversas semirreacciones y los po-
tenciales de pila a partir de éstos, pero en condiciones estándar. Es posible,
gracias a la ecuación de Nernst, calcular la fem de una pila en cualquier
condición de presión, temperatura y concentraciones de productos y reac-
tivos si conocemos el potencial de la pila estándar y la ecuación que vamos
a deducir a continuación. En primer lugar, para un proceso de tipo

aA + bB→ cC + dD

podemos deducir la variación de energı́a libre de Gibbs estándar y la
variación de energı́a libre de Gibbs no estándar, respectivamente ∆G0,∆GR,
mediante la relación

∆GR = ∆G0 + RT ln
[C]c [D]d

[A]a [B]b

La variación de energı́a libre de Gibbs estándar para un proceso REDOX
en una pila es, según hemos estudiado

∆G0 = −Q∆E0 = −NF∆E0
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donde Q es la carga, N es el número de electrones intercambiados y F es el
faraday. En condiciones no estándar, esta relación se escribe

∆GR = −NF∆E

Igualando

−NF∆E = −NF∆E0 + RT ln
[C]c [D]d

[A]a [B]b

Dividiendo por -NF, se obtiene la ecuación de Nernst

∆ER = ∆E0
−

RT
NF

ln
[C]c [D]d

[A]a [B]b

Generalmente, se suele escribir también en términos de logaritmos deci-
males y no logaritmos neperianos. Usando que

ln(x) = log(x)/ log(e) = 2.303

entonces

∆ER = ∆E0
−

RT
NF log(e)

log
[C]c [D]d

[A]a [B]b

o bien

∆ER = ∆E0
−

RT
NF
· 2.303 log

[C]c [D]d

[A]a [B]b

En caso de que la temperatura sea 298K (25◦C), como es general en condi-
ciones estándar, tenemos que

∆ER = ∆E0
−

1
N
· 0.059 log

[C]c [D]d

[A]a [B]b

puesto que a esta temperatura se tiene que

0.059 = 8.31J/K · 298K · 2.303/96500

La ecuación de Nernst permite, además, determinar la constante de equili-
brio para un proceso REDOX de forma sencilla. Imponiendo que ∆GR = 0,
en el equilibrio ∆ER = 0 y el cociente de reacción vale kC (ó kp si lo hacemos
en términos de presiones parciales). Por ende,

E0 =
2.303RT

NF
log kC

31



y por lo tanto

kC = 10
NF∆E0

RT

En condiciones estándar, esta expresión es

kC = 10
N∆E0
0.059

2.4. La corrosión (tema no examinable)

La corrosión es un término aplicado al deterioro de los metales debi-
do a procesos de tipo electroquı́mico que experimentan de tipo REDOX.
En el fondo, es como lo seres humanos, que también “envejecemos” por
un proceso electrobioquı́mico llamado metabolismo. Existen multitud de
ejemplos de corrosión en el entorno cotidiano. Produce mucho gasto en
la sociedad solucionar los problemas tecnológicos relacionados con la co-
rrosión. En particular, la pintura perderı́a su importancia y negocio si no
existiera la corrosión, como es obvio.

La corrosión del hierro es de particular importancia. De hecho, fuer
originariamente uno de los motivos que acabaron causando la sustitución
del hierro por el aluminio en metalurgia (a pesar de que recientemente se
han creado materiales ferrosos, de hierro, que no se oxida, por la adición de
fósforo y otros aditivos). El potencial de pila para el proceso REDOX de la
corrosión del hierro vale 1.67V, y ocurre generalmente de forma espontánea
en medio ácido. En la atmósfera, y más desde la Revolución Industrial, hay
precipitación de ácido carbónico en la lluvia, por lo que la corrosión del hie-
rro es un problema. Esto fue solucionado con el uso del aluminio. A pesar
de que el potencial de reducción del aluminio es de -1.66V frente al -0.44V
del hierro (II), el hecho es que el aluminio se oxida mediante su exposición
directa al oxı́geno atmosférico con facilidad sin necesidad de agua, y este
óxido es depositado de forma transparente en una capa no visible, pero
impermeable y muy resistente, fuertemente adherido al propio aluminio.
Ası́, el óxido de alumino le protege generalmente de su propia corrosión.
En el caso del hierro, el óxido es muy poroso y no se adhiere a su superficie
de forma homogénea y no le protege suficientemente. Ahora bien, la lluvia
ácida es también capaz de disolver la capa de Al2O3 del aluminio en am-
bientes de mucha contaminación y polución. Eso hace que el aluminio se
vuelva “negro” en poco tiempo, oxidándose y volviéndose a oxidar. Este
fenómeno, también ocurre en el cinc, cuyo oxido impermeable le protege
de la corrosión inicialmente en condiciones de baja contaminación.
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Hay diversas formas de evitar la corrosión de los metales. Está el méto-
do llamado pasivación. Esto se usa con el hierro. Se trata hierro (u otro
metal) con un agente oxidante fuerte que lo oxide directamente a óxido
sobre la superficie, para formar la misma capa que en el aluminio o cinc.
Este procedimiento se emplea en ocasiones para pasivar el radiador de los
coches.

Otro método es la protección catódica, que consiste en unir al metal
que se quiere proteger (generalmente hierro) con un trozo de metal más
electropositivo que él (como el cinc o el magnesio, lo importante es que
tenga menor potencial de reducción). Este sistema se usa en pilas que usan
hierro como cátodo. También evita la corrosión de tuberı́as y depósitos
de hierro enterrados. Además, puede usarse alguna barra de magneio o
chapas de cinc en los recubrimientos de los barcos y naves para protegerlos
de la corrosión que causa el agua salina del mar.

Finalmente, los recubrimientos metálicos es otro método de la industria
para proteger la corrosión. Tradicionalmente, las latas de conservas estaban
hechas de láminas de hierro recubiertas por estaño (hojalata). El estaño
protege al hierro de la oxidación. Sin embargo, tiene el inconveniente de
que se se rallaba la superficie del estaño, dejaba al descubierto el hierro, y
en presencia de agua se forma una pila que oxida rápidamente el hierro.
Hoy dı́a, es más efectivo el galvanizado, o recubrimiento de hierro por
una capa de cinc, lo que da lugar a un proceso que genera una protección
catódica.

2.5. Otros tipos de pila. La pila de Leclanché (tema no exa-
minable)

La mayorı́a de las pilas actuales son variaciones de un tipo particular
de pila llamada pila de Leclanché. Se trata de una pila seca que no contiene
lı́quido en su interior (aunque hay variaciones que sı́ tienen algún lı́quido
en su interior). Es una carcasa formada por cinc (Zn) en forma cilı́ndrica
que, además de contenedor, hace las veces de ánodo. El cátodo es una
varilla o tubo de carbono (carbón) situada en el eje del cilindro. El espacio
entre los dos electrodos (cilindro interior y exterior) está relleno de una
pasta acuosa de dióxido de manganeso MnO2, cloruro amónico y cloruro
de cinc. Hay varias reacciones complejas que tienen lugar, pero de forma
simplificada, se producen las 2 siguientes:

Zn(s)→ Zn2+(aq) + 2e−
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en el ánodo, mientras que en el cátodo se produce la semirreacción de
reducción

2NH+
4 (aq) + 2MnO2 + 2e− →Mn2O3(s) + 2NH3(aq) + H2O

En sı́ntesis, el cinc se oxida a catión cinc, el dióxido de manganeso se
reduce a trióxido de dimanganeso. La fem es de 1.5V. Estas pilas presentan
un inconveniente severo: el cloruro de amonio en disolución acuosa se
disocia en sus iones, y su ión amonio experimenta hidrólisis dando lugar
a un ácido. El resultado neto es que las pilas de este tipo, aunque no
se usen, se van deteriorando debido a la corrosión que experimentan las
paredes del recipiente de cinc que las contiene. Pueden de hecho romperse
y derramar su contenido, con las consecuencias conocidas si la pila estaba
instalada en un dispositivo delicado, por ejemplo una calculadora. Para
resolver este problema, que inutilizaba muchos aparatos electrónicos en
los setenta y ochenta del siglo XX, los fabricantes procedieron a blindar
las pilas con otra carcasa exterior, hermética, de acero y plástico. Las pilas
alcalinas, en los noventa, resolvieron este problema con un planteamiento
más eficiente e inteligente. Las pilas alcalinas tienen en su interior una pila
de Leclanché sencilla, pero sustituyen el cloruro de amonio por hidróxido
de sodio o hidróxido de potasio (NaOH, KOH). La fem de las pilas alcalinas
es similar a la de las otras pilas, pero ahora no se produce la hidrólisis
de forma que la pila se puede conservar durante más tiempo sin que se
deteriore. Las pilas alcalinas duran hasta 4 veces más y tienen un voltaje
casi constante durante toda su vida útil, aunque su precio es algo más caro.

3. ¿Qué hay que saberse?

Concepto de electrólisis. Ideas básicas de electroquı́mica aplicada a
pilas galvánicas y células electrolı́ticas.

Una pila galvánica transforma energı́a quı́mica en energı́a eléctrica
mediante un proceso REDOX espontáneo.

Una célula (cuba) electrolı́tica transforma energı́a eléctrica en energı́a
quı́mica mediante la aplicación de una corriente eléctrica, que hace
producirse un proceso REDOX que en otras circunstancias serı́a no
espontáneo.

Leyes de Faraday.

Ecuación de Nernst.
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Representación de pilas en forma de diagrama simbólico.

Pila galvánica, pila de Daniell. Célula electrolı́tica.

Ajuste de procesos REDOX en una pila.

Uso y aplicaciones de potenciales de electrodo en condiciones estándar.
Espontaneidad de los procesos o reacciones REDOX en pilas.

4. Formulario

Potencial estándar de una pila:E0 = E0
cat − E0

an = E0
red − E0

ox. Notar que
con este signo incluye el posible signo del potencial de oxidación
en el ánodo, deducido de las tablas. Eox se debe poner con el signo
adecuado, según corresponda.

Segunda ley de Faraday:

n(depositados) =
Q

F ·N(e−)
=

I∆t
96500N(e−)

m(g, depositados) =
MM · I · ∆t

96500 ·N(e−)

Ecuación de Nernst:

∆ER = ∆E0
−

RT
NF log(e)

log
[C]c [D]d

[A]a [B]b

o bien

∆ER = ∆E0
−

RT
NF
· 2.303 log

[C]c [D]d

[A]a [B]b

En caso de que la temperatura sea 298K (25◦C), como es general en
condiciones estándar, tenemos que

∆ER = ∆E0
−

1
N
· 0.059 log

[C]c [D]d

[A]a [B]b

Espontaneidad de una pila: ∆G < 0,∆E0 > 0 implica espontaneidad,
∆G > 0,∆E0 < 0 implica no espontaneidad.
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Constante de equilibrio de un proceso REDOX: Imponiendo que
∆GR = 0, en el equilibrio ∆ER = 0 y el cociente de reacción vale
kC (ó kp si lo hacemos en términos de presiones parciales). Por ende,

E0 =
2.303RT

NF
log kC

y por lo tanto

kC = 10
NF∆E0

RT

En condiciones estándar, esta expresión es

kC = 10
N∆E0
0.059

36


