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15.1. Reacciones de oxidacién-reduccion (redox)

Son reacciones de transferencia de electrones

Los electrones son fransferidos desde la especie que se
oxida (aumenta su niimero de oxidacién), llamada
reductor (porque al oxidarse reduce a otra especie),

a la especie que se reduce (disminuye su niimero de
oxidacién), llamada oxidante (porque al reducirse

oxida ofra especie)
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Zn(s) + Cu?>*(aq) — Zn2*(aq) + Cu(s)

reductor oxidante

Nimero de oxidacioén del Zn(s) = O R
. Sy s o
5 [ Nimero de oxidacién del Cu?* = +2 S
‘S . L ped
8 | Nimero de oxidacion del Zn?* = +2 3
el
® N Nidmero de oxidacién del Cu(s) = 0
Las reacciones redox pueden dividirse en dos
semirreacciones, una de oxidacién y otra de reduccién
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Se ceden electrones

/

Semirreaccién de oxidacién: Zn(s) — Zn?*(aq) + 2e-

Semirreaccién de reduccién: Cu?*(aq) + 2e-— Cu(s)

Se captan electrones

Reaccién global: Zn(s) + Cu?*(aq) —> Zn2*(aq) + Cu(s)

Zn?/Zn

Intervienen dos pares redox conjugados cu?*/Cu
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CO+3% 0, CO,

¢Cdmo poner de manifiesto la transferencia electronica?

Mediante los ndmeros de oxidacién

A cada elemento se le asigna un nimero de oxidacién:

w2 -2 4 -2

0
CO"‘%OZ - C02

Una reaccidh serd redox si hay cambios en dichos estados.

Proporciona un mecanismo para reconocer reacciones redox
Ventajas

Ayuda a ajustar reacciones redox
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15.2 Ajuste de reacciones redox: método del ién-electron

Etapas para ajustar una ecuacién redox por este método:

Identificar el oxidante y el reductor

Escribir las correspondientes semirreacciones sin ajustar y sin
considerar de momento los electrones involucrados.

Ajustar en cada semirreaccién todos los elementos de manera
que aparezca el mismo nimero de electrones en ambas.

Se suman las dos semirreacciones, canceldndose los electrones
y obteniéndose la reaccién neta ajustada
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15.2.1 Ajuste de reacciones redox en medio dcido

Paso 1: 1dentificar el oxidante y el reductor

Paso 2: Escribir las correspondientes semirreacciones sin ajustar y

sin considerar de momento los electrones involucrados.

Paso 3: Ajustar en cada semirreaccién todos los elementos a

excepcién de los O y H.
Paso 4: En medio dcido, ajustar primero el O usando H,0 y
después el H usando H*.

Paso 5: Ajustar las cargas afiadiendo electrones en la izquierda
(reduccién) o en la derecha (oxidacién).

Paso 6: Multiplicar las dos semirreacciones por los correspondientes
factores para que el nimero de electrones intercambiados sea igual en
ambos casos. Entonces sumar las dos semirreacciones.
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Ejemplo: El ién permanganato reacciona con el dcido oxdlico en
disolucién dcida para producir manganeso (II) y diéxido de carbono.
Paso 1: Oxidante: MnO,-, Reductor: H,C,0,
Paso 2: Reduccién: MnO,- > Mnz  Paso 3: Reduccién: MnO, — Mn2*

Oxidacién: H,C,0, — CO, Oxidacién: H,C,0, — 2€0O,
Paso 4: Reduccién: MnO,~ + 8H'— Mn2* + 4H,0

Oxidacién: H,C,0, - 2C0, + 2H*
Paso B: Reduccién: MnO, + 8H* + Be” — Mn2* + 4H,0

Oxidacién: H,C,0, — 2C0O, + 2H* + 2e”
Paso 6: Reduccién: ( MnO, + 8H* + Be"— Mn2+ 4H,0 ) X 2

Oxidacién: (H,C,0,— 2C0,+2H*+2e" ) X5

2MnO, + 16H" + 5H,C,0, — 2Mn2*+ 10CO, + 8H,0 + 10H"

[2Mn0, + 6H + BH,C,0, > 2Mn? + 10€0, + 8H,0 |
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15.2.2 Ajuste de reacciones redox en medio bdsico

5) Como la reaccién es en medio bdsico y hay 4 H* se afiaden 4 OH-,
MnO, + I- MnO, + I, en ambos lados de la ecuacién:
1 MnO,” + 4 H* + 4 OH-
Oxidacion: I- -, I,

——  MnO, + 2 H,0 + 4 OH-
-7
MnO, + #H,0 ——  MnO, + g,Hﬁ + 4 OH-

MnO, +2H,0 —

Reduccién: MnO,~

MnO,
2) Ajustar los dtomos de I: 2I-

I,

MnO, + 4 OH-
3) Ajustar los dtomos de O, afiadiendo moléculas de H,O

6) Se ajustan las cargas de las 2 semirreacciones
MnO,- —— MnO, + 2 H,0

2T —— I,+2e
4) Ajustar los dtomos de H, afiadiendo H*

MnO, +2H,0+3e ——  MnO, + 4 OH-
7) Igualar el n°® de e-
MnO, + 4 H* —— MnO, + 2 H,0

6 —— 3I,+6e
2 MnO,+ 4 H,0 + 6 e-

—— 2 MnO, + 8 OH-
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8) Suma de las 2 semirreacciones

Ejempl
6T — 312+fy4 ¥ Ejemplo

2 MnO, + 4 H,0 +},e/- —_ 2 MnO, + 8 OH- MnO, + 8H*+ 5e

15.3 Volumetrias redox.

= Mnz+ 4H,0

Fe2: — Fe¥+ e
2 MnO,+ 6 I- + 4 H,0 —» 3 I, + 2 MnO, + 8 OH-

MnO, + 8H*+5 Fe? — Mn? + 4H,0 +5 Fe3*

Agente oxidante: Gana electrones, se reduce

Agente reductor: Pierde electrones electrones, se oxida

Indicador redox: Compuesto que cambia de color cuando pasa de su
forma oxidada a su forma reducida
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* Ejemplos

COLOR
Indicador Forma Forma
Redox Reducida Oxidada Eo(V) n
DIFENILAMINA INCOLORO VIOLETA 0.76 2
FERROINA ROJO AZUL 1.06 1
AZUL DE
METILENO INCOLORO AZUL 0.36 2
ACIDO
DIFENILA MINO | INCOLORO VIOLETA 0.84 2
SULFONICO
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15.4 Energia eléctrica asociada a procesos quimicos

Sistemas electroquimicos: Aquéllos en los que ocurren
reacciones de transferencia de electrones.

Zn

Zn+Cu* _ Zn*+Cu

Reaccidn por contacto directo.
Asi no es un dispositivo (til para generar
corriente eléctrica.

Si se separan fisicamente las dos semireacciones de una reaccién
redox y se hace pasar el flujo de electrones a través de un circuito
externo produciendo una corriente eléctrica, el resultado es una
célula electroquimica.
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15.5 Potenciales de Volta y Galvani

Luigi Galvani
(1737-1798)

Alessandro Giuseppe Antonio Anastasio Volta
A (1745-1827)
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Volta construyé la primera pila que nosotros podemos reproducir

Volta apilé discos de igual tamafio de
cobre y de cinc, sélo o con estafio,
alternados, que llevan intercalados
entre cada uno de ellos un pafio
humedecido. Esta "pila de discos"
empieza y termina con discos de
diferente tipo.

Conectando con un alambre los discos
situados en los extremos logré que
fluyera un flujo eléctrico.
Impregnando el pafio en
determinadas sales la corriente
obtenida era mucho mayor.

R

S
=
=
=
B
=
&
S
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15.6 Pilas y células electroliticas

Las células ELECTROQUIMICAS producen electricidad
como resultado de reacciones quimicas espontdneas y se
llaman células voltaicas o galvdnicas. También se utiliza el
término PILA.

Las células o cubas ELECTROLITICAS, son células
electroquimicas en las que se utiliza electricidad para

llevar a cabo una transformacién quimica no espontdnea.
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Pila Daniell

Flow of Voltmeter
electrons i )
Salt bridge
Anode KNO;(ag) Cathode

100 M ZniNO3)a(aqg) 1.00 M Cu(NO3)s(aq)
Zn —> Zn*+ 2e Cu?* +2e —Cu
Oxidacién Reduccidn
13/03/2006 Fundamentos de Quimica 18
Tema 15

Las pilas se representan abreviadamente mediante
esquemas

Puente salino

Zn(s)IZn?*(aq) || Cu?*(aq)ICu(s)

Anodo / Catodo
Oxidacion Reduccién

Izquierda Limite entre fases Derecha
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La parte del puente salino que estd en contacto
con las semicélulas estd rellena de un material
poroso que permite el paso de los iones pero

impide el movimiento de liquido

El puente salino esta relleno de un electrolito
(p-ej. KI) que fluye dentro de las semicélulas para

equilibrar el aumento o disminucién de cargas
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La corriente eléctrica fluye del dnodo al cdtodo porque
hay una diferencia de energia potencial eléctrica entre
los electrodos.

La diferencia de potencial eléctrico entre el dnodo y el
cdtodo se mide en forma experimental con un voltimetro,
donde la lectura es el voltaje de la celda. Es una medida
del trabajo que hay que realizar para que una carga

eléctrica se mueva entre dos puntos.

Sin embargo, la fuerza electromotriz o fem (E) y el
potencial de celda son términos que también se utilizan

para expresar el voltaje de la celda.
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15.7 Fuerza electromotriz de una pila

La corriente eléctrica fluye debido a una diferencia de potencial entre
los dos electrodos, llamada fuerza electromotriz (fem, E).

15.8 Potencial de electrodo

Puede medirse la diferencia de potencial entre los dos electrodos
pero no el potencial de un solo electrodo

Para poderlo hacer, se toma como cero el potencial del
electrodo de hidrégeno y el resto se miden con respecto a él
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Electrodo estandar de hidrégeno

Hilo de Pt
Esquema de la Tubo de vidrio para ]
semicélula: alojar el Gas H, L
Pt |Hyg| H ap=1bar Disolucién
Electrodo 1 M de Hcl
de Pt(s) (a= 1)

Este tipo de electrodo, implica un equilibrio entre iones H* de una
disolucién con actividad 1 y moléculas de H, en estado gaseoso a
1 bar de presién, este equilibrio se establece sobre la superficie

de un metal inerte (Pt).
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Cuando se mide el potencial de célula de una pila
formada por un electrodo determinado y un electrodo
de hidrégeno, tenemos el potencial del electrodo
correspondiente (E), porque al potencial del electrodo

de H se le asigna el valor O.

Cuando las concentraciones involucradas en las
reacciones redox son 1 M, tenemos el potencial

estdndar de electrodo (E°).
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Operando de esta manera se pueden obtener
tablas de potenciales de electrodo en las que

aparecen tabuladas semirreacciones de reduccién

Ejemplo:
Cu?*(1M) + 2 e~ — Cu(s) E°= 0.340 V
Zn2*(1M) + 2 e~ = Zn(s) E°= -0.763 V

2 H (1IM) + 2 e- > Hy(s) E=0V
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Cuando E° > O, la semirreaccién es espontdnea en el
sentido en que esta escrita. Si E° < O la semirreaccion

es espontdnea en sentido contrario

El potencial de la reaccién es la suma de los de las dos
semirreacciones escritas en el sentido que corresponda

Si E%cqccisn > O la reaccion total es espontanea.
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E°= 0.340 V
E%= -0.763 V

Cu?*(1M) + 2 e~ — Cu(s)
Zn2*(1M) + 2 e~ - Zn(s)

Como E°(Cu?*/Cu) & E° (Zn?*/Zn):

Cuz*(1M) + 2 e~ — Cu(s) E°= 0.340 V

Zn?*(1M) + 2 e~ - Zn(s) EC= -0.763 V

Cuz*(1M) + Zn(s) - Cu(s) + Zn2*
E° = E(cdtodo) - E(dnodo) = 0.34 - (-0.763) = 1.103 v

Reaccion espontdnea E° > O
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Ejemplo
2 Fe?* + Cly(g) > 2 Fe3* + 2 CI-
Es la suma de

2(Fe?* — Fe3* + e°) E°= -0.771 V
Cl,+2e —»2ClI EC= 1.358 V

2 Fe?" + Cly(g) - 2 Fe3* + 2 CI- E° = 0.587 V

Aunque la reaccién se tenga que multiplicar por 2
E® NO se multiplica. Se toma el valor de la tabla.
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15.9 Espontaneidad de las reacciones redox

Veamos como se relaciona la E°_, 4, con otras cantidades
termodindmicas como AG° y K.

En una celda electroquimica, la energia quimica se transforma en

energia eléctrica y se realiza un trabajo llamado trabajo eléctrico:

voltios
Welee = N F Ecel

Julio 1 F = 96 485 C/mol e-
n: n° de moles de e- transferidos entre los electrodos
F: carga eléctrica por mol de electrones. Constante de Faraday.

*Esta ecuacién se aplica solo si el proceso es reversible.
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Se puede deducir que la cantidad de energia disponible

(trabajo) que puede obtenerse en un proceso es = - AG

Entonces: AG° = - nF E9,

n = n° e involucrados en la reaccién

F = constante de Faraday.

F= 96485 C/mol e-. Es la carga de un mol de e-

Cuando E%, > 0, AG° < O => la reaccién es espontdinea

AG° = -nFE%,=-RTInK

K es la constante de equilibrio de la reaccién
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15.9 Ecuacion de Nernst
Si no estamos en condiciones estdndar

AG = AG® + RT In Q

;

No tenemos por qué estar en equilibrio

Sustituyendo: -nFE=-nFE°+RTInQ

E:EO_R_TInQ
nF

Ec. de Nerst
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E=Eo-£|nQ
nF

Esta ecuacion sirve tanto para la reaccion total

como para cada una de las semireacciones

Ejemplo

Cu2*(0.5 M) + 2 e~ - Cu(s) E°= 0.340 V
Zn(s) — Zn?*(0.1M) + 2 e- E°= 0.763 V
Las condiciones no son estandar E?
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Cu?2*(0.5 M) + 2 e~ — Cu(s) E°= 0.340 V

nimero de e-

E=Eo_£InQ Q-= !
nF [Cu?*]

E = 0.340 - 8.31 J/(K mol) (273+25) K / (2 F) x

x In (1/ 0.5)
temperatura en K
E=0331V
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Zn2*(0.1 M) + 2 e~ - Zn(s) E%= -0.763 V
Se toma la semireaccién de reduccion

E=Eo_£InQ Q= !
nF [Zn?*]

nimero de e-

E = -0.763 - 8.31 J/(K mol) (273+25) K / (2 F) x

x In (1/0.1)
E=-0793V temperatura en K
Ereaccien = 0.331 + 0.793 = 1.124 V
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Para la reaccion total

Cu?2*(0.5 M) + Zn (s) - Cu(s) + Zn?*(0.1 M)
E°=1.103 V

2+
E=Eo-£an =[Zn ]
nF [Cuz+]

=0.2

E=1103-(8.31x298/2F)In0.2=1.124V

Lo mismo que cuando se hace por separado
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15.11 Pilas de concentracién

Consiste en dos semicélulas con idénticos electrodos pero
concentraciones idnicas diferentes. Como los dos electrodos
son idénticos, los potenciales estdndar de electrodo tienen
igual valor numérico y al restarlo entre si resulta E® = 0.
Sin embargo, como las concentraciones iénicas son distintas,

hay una diferencia de potencial entre las dos semicélulas.

E=;6-£|"Q
nF

13/03/2006 Fundamentos de Quimica 36
Tema 15




Ejemplo:
Pt|Ha(g. 1 atm)|H* (x M)||H* (1 M)| H, (g, 1 atm)|Pt

Reduccién: 2 H*(1 M) + 2e- —— H,

Oxidacién: H, 2H (x M)+ 2e-

2 H(1 M) 2H (xM) E°,=0v
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15.12 Baterias y pilas

Una bateria es un dispositivo que almacena energia quimica para ser

liberada mds tarde como electricidad.

Baterias primarias o pilas: La reaccién de la célula no es
reversible. Cuando los reactivos se han transformado casi por
completo en productos, no se produce mds electricidad y se dice
que la bateria se ha agotado.

Baterias secundarias: La reaccién de la célula puede invertirse,
haciendo pasar electricidad a través de la bateria (cargdndola).
Baterias de flujo y células de combustible: Los reactivos,
Productos y electrolitos, pasan a través de la bateria, convirtiendo
energia quimica en eléctrica.

13/03/2006 Fundamentos de Quimica 38
Tema 15

Células de combustible

Convierten la energia quimica de los combustibles

directamente en electricidad.

Las primeras células de combustible, se basaron en la

reaccion entre el H, y el O,.

Reduccién: Oy + 2 H,Op) + 4 - 4 OH-
Oxidacién: 2 Hyg + 2 OH () —— 2 H,0() + 2 e-

2 Hyg) *+ Oy

2 HZO(I) Eocd =1229 v
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15.13 Corrosién
Es la oxidacién de metales expuestos al aire mediante un proceso redox
Oy + 2H,0p + 4e- > 4 0H (, E°=0.401V

2 Fey > 2 Fe?* + 4 e E°= 0.440 V

E%. = E%on - E° r2 = 0.401 - (-0.44) = 0.841 V

Este valor indica que el proceso de corrosién seria espontdneo si los reactivos y
productos estuviesen en sus estados estdndar.

éCémo prevenir la corrosion?

- Recubrimientos

- Galvanizado

- Proteccion catddica
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15.14 Electrolisis

Flujo de
electrones

Citodo

ZniNO, )y laq) 100 M CuiNOy )i LM
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