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Introduccion

Los productos quimicos cotidianos que podamos tener envasados para
poder ser utilizados en procesos redox son menos comunes que los acido-
base: lejia, agua oxigenada ... Sin embargo, este tipo de procesos son los
mas comunes en nuestra vida cotidiana: la respiracion, el crecimiento, la
descomposiciéon de los alimentos, la combustion, la fermentacion, la
muerte .... La vida, en general, se sustenta sobre una serie de complejos
procesos de oxidacion-reduccidon (redox). lgualmente, muchos procesos
industriales se basan en transformaciones redox. Las pilas y las células
electroliticas, el cracking del petréleo y obtencién de sus derivados, la
obtencidon de amoniaco, acido nitrico, sulfurico... La industria alimentaria,
con el uso de antioxidantes, supone también una parte muy importante de
la manufactura de productos alimenticios. La oxidacidn del hierro supone
un proceso que tiene muchas implicaciones econdmicas, de ahi el uso de
pinturas para proteger las superficies metalicas de la corrosion. La quimica
atmosférica también presenta una gran cantidad de procesos redox .....
son innumerables estos procesos.
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Introduccion
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Oxidantes, reductores y nimeros de oxidacion

Asi como las reacciones Aacido-base se caracterizan por procesos de
transferencia de protones, las reacciones redox se consideran como reacciones
de transferencia de electrones. Por conveniencia, suele ser conveniente dividir
estas reacciones en dos etapas: la de oxidacion y la de reduccidon. Cada una de
estas etapas se denomina semirreaccion, y muestran explicitamente los
electrones transferidos en el proceso de oxidacion y en el de reduccion.

Una semirreaccion de oxidacion se refiere a aquella que implica la pérdida de
electrones. Una semirreaccion de reduccion es aquella que implica la ganancia
de electrones.

Dichas semirreacciones han de estar ajustadas en masa y su suma directa nos da
el proceso idnico completo. Nosotros nos referiremos Unicamente a procesos en
disolucién acuosa.
2H* + H,0, + 2e~ — 2H,0 reduccion
3T —2e” > I3” oxidacion

2H" + H,0, + 31~ — 2H,0 + I3~ Ecuacion idnica

H,0, + 3KI + 2HCL — 2H,0 + KI5 + 2KCl

Ecuacion molecular
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Oxidantes, reductores y nimeros de oxidacion

Se pueden seguir las siguientes reglas para asignar numeros de oxidacion:
1. En los elementos en su estado natural, cada atomo tiene estado de oxidacion cero.
2. Para los iones monoatémicos, el estado de oxidacion es igual a la carga del ion.

3. El nimero de oxidacion del oxigeno en la mayoria de los compuestos es -2, excepto
cuando estda como perdxido que tiene -1.

4. El del H es +1, excepto cuando esta formando hidruros binarios con metales, que
entonces tiene -1.

5. El F tiene siempre -1. El resto de los halégenos (Cl, Br y I) tienen estados de oxidacion
negativos cuando forman iones halogenuros. Cuando estan combinados con oxigeno en
oxoacidos y oxoaniones tienen numeros de oxidacidn positivos.

En una molécula neutra la suma de todos los estados de oxidacidon debe ser cero. En un
ion poliatdmico, en cambio, la suma de los estados de oxidacidon debe ser igual a la carga

neta del ion.

Los niumeros de oxidacidn no tienen por qué ser necesariamente enteros. O‘
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Oxidantes, reductores y nimeros de oxidacion

Estados de oxidacion comunes para elementos seleccionados:

NO METALES METALES
Li, Na, K, Rb
(1) + > CEstis >
H = Cs, Fr, Ag, NHy* 1
: Be, Mg, Ca, S1,
i i Ba, Ra, Zn, Cd i
Cl, Br, I i SEE o5 325 od R DU Cu, Hg® R 11 (55 50
@ -2 Al =9
S©), Se, Te S5 S D o Au helindges
i 226400 o fhee Sobdiees o ok o =2
N® miais s Fe, Co, Ni i3
+2
P T Sn. Pb, Pt, Pd 12 +4
As, Sb, Bi B e L e B Ir +3, +4
B Gy Cr® oy
| S
G 442, +4 Mn© i
Si 4, +4 VO +2, +3, +4, +5

Publicado por José Luis Garcia Garcia en
Como leer los estados de oxidacion o valencias en la tabla periddica
Blog Ciencias de Joseleg

Nota.- No olvidar que el estado de oxidacion cero esta presente siempre :
para todos los elementos. ‘
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Oxidantes, reductores y nimeros de oxidacion

No siempre los estados de oxidacidn son evidentes.

Determinar los estados de oxidacidn del oxigeno en cada uno de estos compuestos:

SrO,
OF,
Li,O
O3F2
03
Cao,
OZFZ
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Oxidantes, reductores y nimeros de oxidacion
H,0, + 3KI + 2HCl — 2H,0 + KI5 + 2KCl

reduccion | H,0, + 2H* + 2e — 2H,0

oxidacion 3[T = I7 + 2e

Para hacer un seguimiento de los electrones en las reacciones redox, hay
gue asignar numero de oxidacion a los reactivos y productos. El numero o
estado de oxidacidon es el numero de cargas (con su signo) que tendria un
dtomo en una molécula o compuesto idnico si los electrones fuesen
transferidos completamente al elemento mds electronegativo o al que actue
con un numero de oxidacion fijo por el tipo de compuestos que forme.

Los cambios en los estados de oxidacion reflejan el nimero de electrones
transferidos y permiten identificar a simple vista los elementos que se han
oxidado y reducido.
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Oxidantes, reductores y nimeros de oxidacion
H,0, + 3KI 4+ 2HCl — 2H,0 + KI5 + 2KCl
- oxidante (se reduce)
reduccion | H,0, + 2H* + 2e — 2H,0

oxidacion 3[T = I7 + 2e

\ reductor (se oxida)

La sustancia que se oxida actua como agente reductor, porque dona
electrones. La sustancia que se reduce actua como agente oxidante,
porgue acepta electrones. El numero de electrones que dona el agente
reductor debe ser finalmente el mismo que el numero de electrones que

gana el agente oxidante.
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Oxidantes, reductores y nimeros de oxidacion

Para que la carga quede ajustada (garantizando asi la electroneutralidad del
proceso global) las semirreacciones se multiplican convenientemente para
que los electrones transferidos en ambas semirreacciones sean iguales. Si ya
lo son, no es necesario hacer nada:

reduccion H,0, + 2H* + 2e — 2H,0

oxidacion 3” — I + 2e

H,0, + 2H*+3]~ — 2H,0 + I;  Ecuacion idnica
Solo aparecen las especies
implicadas en el proceso redox
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Ajuste de reacciones redox

Lo mejor es usar el método del ion-electron. La ecuacion asi ajustada es lo que se
denomina ecuacidn idnica, donde solo estan representadas las especies que se
oxidan o reducen, no asi los denominados iones expectantes.

1. Se divide el proceso redox en dos semirreacciones: una de oxidacion y otra de
reduccion.
2. Cada semirreaccion se ajusta en masa. Si existen especies con oxigeno (del tipo
X0,,"*), en medio acido se agrega agua en los productos para ajustar los atomos
de O y protones en los reactivos para ajustar los atomos de H; en medio basico
se agregan doble numero de aniones hidroxido en los productos del necesario
para ajustar los atomos de O, y agua en los reactivos para ajustar los atomos
restantes de oxigeno e hidréogeno.
3. Si las semirreacciones tienen diferente nimero de electrones, tendremos que
multiplicar una o las dos semirreacciones por un numero entero para igualar el
numero de electrones transferidos en ambas.
4. Se suman ambas semirreacciones y se revisa el ajuste de la ecuacion global. Se
verifica entonces que la reaccion global tiene el mismo numero de atomos y de :
cargas totales a ambos lados de la ecuacion. ‘
@
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Ajuste de reacciones redox
Ajuste en medio acido

MnO; - Mn**

[ - I3
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Ajuste de reacciones redox
Ajuste en medio acido

MnO; - Mn**
I~ > 1; W) 3]~ - [; Ajustada en masa
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Ajuste de reacciones redox
Ajuste en medio acido

MnO; - Mn**
I~ > 1; W) 3]~ - [; Ajustada en masa

-2e”
317 - I3
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Ajuste de reacciones redox
Ajuste en medio acido

MnO; - Mn**
I~ > 1; W) 3]~ - [; Ajustada en masa

-2e”
317 - I3 oxidaciéon
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Ajuste de reacciones redox
Ajuste en medio acido

MnO; - Mn**
I~ > 1; W) 3]~ - [; Ajustada en masa

-2e”
317 - I3 oxidaciéon

MnO; -» Mn?* + 4H,0
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Ajuste de reacciones redox
Ajuste en medio acido

MnO; - Mn**
I~ > 1; W) 3]~ - [; Ajustada en masa

-2e”
317 - I3 oxidaciéon

MnO; —» Mn?* + 4H,0 w=h MnO; + 8H* > Mn?* + 4H,0 |
Ajustada en masa '
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Ajuste de reacciones redox
Ajuste en medio acido

MnO; - Mn**
I~ > 1; W) 3]~ - [; Ajustada en masa

-2e”
317 - I3 oxidaciéon

MnO; —» Mn?* + 4H,0 w=h MnO; + 8H* > Mn?* + 4H,0 |
Ajustada en masa '

+5e”
MnO; + 8HY - Mn** + 4H,0
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Ajuste de reacciones redox
Ajuste en medio acido

MnO; - Mn**
I~ > 1; W) 3]~ - [; Ajustada en masa

-2e”
317 - I3 oxidaciéon

MnO; —» Mn?* + 4H,0 w=h MnO; + 8H* > Mn?* + 4H,0 |
Ajustada en masa '

+5e”
reduccion MnO, + 8H'* - Mn?* + 4H,0
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Ajuste de reacciones redox
Ajuste en medio acido

MnO; - Mn**
I~ > 1; W) 3]~ - [; Ajustada en masa

-2e”
317 - I3 oxidaciéon

MnO; —» Mn?* + 4H,0 w=h MnO; + 8H* > Mn?* + 4H,0 |
Ajustada en masa '

+5e”
reduccion MnO, + 8H'* - Mn?* + 4H,0

+5e”
(MnO; +8H* > Mn?* + 4H,0) X 2
_2 -
(3-S5 5)%5
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Ajuste de reacciones redox
Ajuste en medio acido

MnO; - Mn**
I~ > 1; W) 3]~ - [; Ajustada en masa

-2e”
317 - I3 oxidaciéon

MnO; —» Mn?* + 4H,0 w=h MnO; + 8H* > Mn?* + 4H,0 |
Ajustada en masa :

+5e”
reduccion MnO, + 8H'* - Mn?* + 4H,0

+5e”
(MnO; +8H* > Mn?* + 4H,0) X 2
_2 -
(3-S5 5)%5

Ecuacidn ionica ‘
@

2MnO, + 151~ + 16H* - 2Mn?* + 515 + 8H,0 ajustada en carga y masa

Quimica General (Fisicas) Tema 8: Reacciones de oxidacidn - reduccion 21 %



Ajuste de reacciones redox
Ajuste en medio basico
MnO, —» MnO,
502~ - S0z~
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Ajuste de reacciones redox
Ajuste en medio basico
MnO, -» Mn0O, w= MnO, - MnO, + 40H"
S0%~ - SO2~
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Ajuste de reacciones redox
Ajuste en medio basico
MnO, -» Mn0O, w= MnO, - MnO, + 40H"
S0%~ - 502~ ﬂ

+3e”

MnO, + 2H,0 - MnO, + 40H~ reduccion
Ajustada en masa
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Ajuste de reacciones redox
Ajuste en medio basico

MnO, -» Mn0O, w= MnO, - MnO, + 40H"

S0%~ - 502~ ﬂ
+3e”
ﬂ MnO, + 2H,0 - MnO, + 40H~ reduccion
Ajustada en masa

-2e”
S05~ +20H™ - S0;~ + H,0 oxidacion

Ajustada en masa
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Ajuste de reacciones redox
Ajuste en medio basico

MnO, -» Mn0O, w= MnO, - MnO, + 40H"

S0%~ - 502~ ﬂ
+3e”
ﬂ MnO, + 2H,0 - MnO, + 40H~ reduccion
Ajustada en masa

-2e”
S05~ +20H™ - S0;~ + H,0 oxidacion

Ajustada en masa

+3e”

(MnO; +2H,0 - Mn0O, + 40H™) X 2
-2e”

(SO03~+20H™ - SO~ + H,0) x 3
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Ajuste de reacciones redox
Ajuste en medio basico

MnO, -» Mn0O, w= MnO, - MnO, + 40H"

S0%~ - 502~ ﬂ
+3e”
ﬂ MnO, + 2H,0 - MnO, + 40H~ reduccion
Ajustada en masa

-2e”
S05~ +20H™ - S0;~ + H,0 oxidacion

Ajustada en masa

+3e”

(MnO; +2H,0 - Mn0O, + 40H™) X 2
-2e”

(SO03~+20H™ - SO~ + H,0) x 3

2Mn0O; + 350%™ + H,0 - 2Mn0, + 3502~ + 20H™

Ecuacion idnica ajustada en carga y masa ‘
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Un anidn especial: el triyoduro

El anion triyoduro (I57) suele emplearse como equivalente del yodo molecular
(I;), dado el equilibrio: I, + I~ I3, donde el I, presenta un estado de
oxidacion cero.

Sin embargo, el anidén triyoduro es una estructura fisica, lineal y simétrica,
constituida por tres atomos de yodo que comparten una carga negativa.

Segun esto, el estado de oxidacion del yodo en esta especie deberia de ser
-1/3 =-0.33, al igual que el estado de oxidacidn del oxigeno en el ozono (03)

€s cero.

Normalmente se evita la discusion acerca del estado de oxidacion considerando
el cambio en |la carga en ambos miembros de la semireacciéon de oxidacidn:

Ja 5 I; oxidacidn
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Desproporcion y coproporcion

En algunas ocasiones sucede que ciertas sustancias, en agua, no son estables
desde un punto de vista redox, pudiendo sufrir reacciones en las que estas se
oxidan y se reducen. Se habla entonces de desproporcion o dismutacion.

especie reducida con respecto a A

/
_ A tiene un estado de oxidacion
2A > A~ + AT : : o
X intermedio entre A~y A*,
especie oxidada con respecto a A l:> Ejemplo: 2H,0, — 2H,0 + 0,
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Desproporcion y coproporcion

En algunas ocasiones sucede que ciertas sustancias, en agua, no son estables
desde un punto de vista redox, pudiendo sufrir reacciones en las que estas se
oxidan y se reducen. Se habla entonces de desproporcion o dismutacion.

especie reducida con respecto a A

/
_ A tiene un estado de oxidacion
2A > A~ + AT : : o
X intermedio entre A~y A*,
especie oxidada con respecto a A l:> Ejemplo: 2H,0, — 2H,0 + 0,

También puede darse el caso en el que una especie oxidada y otra reducida
reaccionen entre si para dar una misma especie. Se habla entonces de

reacciones de coproporcion.

especie reducida con respecto a A

{ A tiene un estado de oxidacion
A+ AT - 2A . : o
X intermedio entre A"y A*.
especie oxidada con respectoa A l:> Ejemplo: Ag2+ +Ag° - 2Ag+
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Celdas electroquimicas

Ya hemos visto antes en un ejemplo que si sumergimos una pieza de Zn
metalico en una disolucién de CuSO,, el metal se oxida a iones Zn?* y los iones
Cu?* se reducen a cobre metalico. En esta reaccion los electrones se transfieren
directamente del agente reductor (Zn) al agente oxidante (Cu?*), en lo que
supone una reaccion redox. Sin embargo, si separamos fisicamente el oxidante
del reductor, pero dejamos que la transferencia de electrones tenga lugar a
travées de un medio conductor, podemos generar, conforme la reaccion
progresa, un flujo de electrones que genera electricidad (trabajo eléctrico).

Una celda electroquimica o galvanica o voltaica o simplemente pila, es un
dispositivo para generar electricidad a partir de una reaccion redox espontdnea.

STl K=\
anodo [ fr ) catodo
) ) N (
[

A
A) l
e’ e’ . .
T Pila Daniell

u

SOl soZ o
De Jfmelero - Trabajo propio, CC BY-SA 4.0,
Zn2+ CUE+ https://commons.wikimedia.org/w/index.ph

\ 7 \ y, p?curid=39451310 (J‘
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Celdas electroquimicas

Zn i§ oxidized
to Zn“" at anode.

Zn(s) —=Zn**(aq) + 2¢

Quimica General (Fisicas)

Voltmeter
e ‘ (((4'*“\\ e—
a4/ A2
)
Zinc T = Copper
anode Cl K cathode

Salt bridge

1

|
il

|
(@]
=1
Lo
o
=}

ZnSO solution CuSO, solution

El voltaje de la pila serd el que
se genera a partir de la diferencia
de potencial entre ambos subsistemas.

Net reaction

Zn(s) + Cu2+(aq) _ an“(aq) + Cu(s)

Cu* is reduced
to Cu at cathode.

2¢ + Cu’*(ag) —=> Cu(s)
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Celdas electroquimicas

En el ejemplo, las barras de zinc y cobre serian los electrodos. Por definicion,
el anodo (-) es el electrodo donde se lleva a cabo la oxidacién y el catodo (+)
donde se lleva a cabo la reduccion. Para que la celda funcione tiene que
haber un puente salino (barrera conductora que impide la mezcla de las
disoluciones de cada electrodo) que solucione la acumulacién de cargas en
ambos electrodos, ya que los cationes del mismo van hacia el catodo vy los
aniones hacia el 4anodo, manteniendo asi la electroneutralidad.

La corriente fluye del anodo al catodo porgue hay una diferencia de potencial
eléctrica entre los electrodos. Esta diferencia de potencial puede medirse con
un voltimetro y es lo que se denomina voltaje de celda, potencial de celda o
fem (fuerza electromotriz). Este potencial de celda depende de los electrodos
y de los iones, es decir, de la reaccion en si, pero también de las
concentraciones y de la temperatura a la que opera la celda. Para representar
una celda electroquimica se usa lo que se conoce como diagrama de celda:

Zn (s)| znz* (1 M) || cuz (1 M) cu (s)

(La linea vertical denota el limite entre las fases, y la doble linea vertical
representa el puente salino). El dnodo se representa siempre a la izquierda.
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Diagrama de celda

Forma de representar la
pila en la escritura tal y
como se disponen los
diferentes elementos vy
reacciones que tienen lugar
de forma experimental.

Digital Meter

Metinuty 2
o Mater *. =

Diagrama de celda

Zn (s) + Cu?t (aq) —— Cu (s) + Zn?* (aq)
[Cu?]=[Zn%*]=1M
| =
Zn (s) | Zn?* (1 M) || Cu?* (1 M) | Cu (s)

anodo catodo
O
@
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Potenciales estandar de reduccion

Para poder asignar un potencial a cada electrodo y asi poder calcular el potencial de una
celda (como suma de los potenciales eléctricos en los electrodos) necesitamos usar un
electrodo de referencia que nos sirva para determinar los potenciales relativos de los
demas. Este electrodo es el electrodo de hidrogeno para el que, a 25 grados y 1 atm de
presién de H, y una concentracién de HCl 1 M, su potencial para la reduccion se define

exactamente como cero. (Pt) H, (L atm) | H* (1 M) =0V

E° es el potencial estandar de reduccidn, que se define como el potencial de un electrodo
asociado con una semirreaccion de reduccion cuando todos los solutos son 1 M y todos
los gases estan a 1 atm. El electrodo de hidrégeno en esas condiciones se conoce como el
electrodo estandar de hidrégeno.

Por convenio, el potencial estandar de celda que resulta de las contribuciones de los
potenciales de reduccién del anodo vy el catodo viene dada por

(o] —_ (o] o —_ (o] (o]
E celda —| E caitodo ~ E anodo '— E reduccion + E oxidacién

Descripcion soI(; valida para pilas
De esta manera podemos obtener un potencial estandar de reduccién para cada
semirreaccion de reducciéon comparandola con el electrodo estandar de hidrégeno
(electrodo de referencia) y generar una tabla de potenciales estandar de reduccidn. Esto
nos permite calcular el potencial estandar de una celda conociendo el de ambos
potenciales estandar de reduccion.
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Electrodo estandar de hidrégeno

Zn(s) | Zn?* (1 M) || H* (1 M) | H, (1 atm) | Pt (s)

Anodo (oxidacién): Zn (s) = Zn?* (1 M) + 2e E°=?
Catodo (reduccién): 2e +2H*(1 M) —— H, (1 atm) E°=0V
Zn (s) + 2H* (1 M) —> Zn?* + H, (1 atm) E° oiga =

fe.m=+0.76 V = E°,, W E°(Zn?*/Zn)=-0.76V

Voltmeter

e-

& —P—\
<— H, gas at | atm

i Salt bridge

]

Pt electrode

1M ZnSO, IM HCI

Zinc electrode Hydrogen electrode ‘
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Tabla de potenciales
estandar de reduccion

Los valores de E° estan tabulados solo para los
procesos de reduccién. Por tanto, cuanto mas
positivo es E°, mayor es la tendencia a
reducirse.

Asi, valores muy positivos implican fuertes
oxidantes (gran tendencia a reducirse) y valores
muy negativos implican fuertes reductores (gran
tendencia a oxidarse).

Las semirreacciones son reversibles, y el signo
de E° cambia cuando se invierte la reaccidn
(reduccidon por oxidacién y viceversa), pero su
valor se mantiene igual.

El cambio de los coeficientes estequiométricos
de una semirreaccién no afecta al valor de E°
porque es una propiedad intensiva, es decir, el
valor de E° no se modifica por el tamafio de los
electrodos o por la cantidad de disolucion (si
afecta la concentracién).

Es importante sefialar que el uso de los
potenciales de reduccién estandar solo tiene
sentido en disolucién acuosa y no son aplicables
ni a reacciones en fase sdlida, ni gaseosa, ni en
otros disolventes diferentes a agua.

Quimica General (Fisicas)

Half-Reaction E(V)
Fa(g) + 26— 2F (aq) +2.87
0s3(g) + 2H (aq) + 2™ — O5(g) + H,0 +2.07
Co**(ag) + e — Co®*(aq) +1.82
H,0,(aq) + 2H"(aqg) + 26 — 2H,0 +1.77
PbO,(s) + 4H"(aq) + SO3 (aq) + 26 — PbSO,(s) + 2H,0 +1.70
Ce**(ag) + e —> Ce3*(aq) +1.61
MnOj, (aq) + 8H'(aq) + 5 — Mn?*(aq) + 4H,0 +1.51
Au**(ag) + 36" — Au(s) +1.50
Cly(g) + 26 — 2Cl (aq) +1.36
Cr,0% (aq) + 14H"(aq) + 6e — 2Cr3*(aq) + 7H,0 +1.33
MnO,(s) + 4H(aq) + 26 — Mn?*(aq) + 2H,0 +1.23
0,(g) + 4H " (aq) + 4~ — 2H,0 +1.23
Bry(/) + 2e” — 2Br (aqg) +1.07
NO3 (ag) + 4H*(ag) + 3e~ — NO(g) + 2H,0 +0.96
2Hg?"(aq) + 26 —> Hg2 " (aq) +0.92
Hg?"(aq) + 2~ — 2Hg(l) +0.85
Ag'(aq) + e — Ag(s) +0.80
» Fe**(ag) + e — Fe?"(aq) +077
S 03(g) + 2H"(aq) + 2 — H,0,(aq) +068 §
®  MnOj;(ag) + 2H,0 + 3¢~ — MnO,(s) + 40H (aq) +059 &
2 Iy(s) + 267 —> 21 (aq) +053 2
g 05(g) + 2H,0 + 4e~ — 40H (aq) +0.40 é
X Cu®'(aq) + 26 —> Cu(s) +034 @
8 AgCl(s) + e — Ag(s) + Cl (aq) +022 ®©
£ SOi (ag) + 4H'(aq) + 26” —SO,(g) + 2H,0 +020 E
S Cu’'(aq) + e —> Cu'(aq) +0.15 §
£ Sn*"(aq) + 26 — Sn?*(aq) +0.13 &
2 2H'(aq) + 2e s Ha(g) 000 2
§ Pb2*(aq) + 26~ — Pb(s) -013 3
5 Sn?*(aqg) + 26" —> Sn(s) -014 g
= Ni*"(ag) + 2~ — Ni(s) -0.25
Co?*(aq) + 26 —> Co(s) -0.28
PbSO,(s) + 26— Pb(s) + SO3 (aq) —-0.31
Cd?*(aq) + 26~ — Cd(s) -0.40
Fe’'(aqg) + 26~ — Fe(s) —0.44
Cr’*(aq) + 3e — Cr(s) —-0.74
Zn**(aq) + 26" —> Zn(s) -0.76
2H,0 + 2e — Hs(g) + 20H (aq) -0.83
Mn?*(aq) + 2~ — Mn(s) -1.18
A" (aq) + 3e” — Al(s) —-1.66
Be?*(aq) + 26~ — Be(s) -1.85
Mg?*(aq) + 26~ —> Mg(s) —-2.37
Na*(ag) + e — Nal(s) -2.71
Ca®*(aq) + 2~ — Ca(s) —-2.87
Sr’*(ag) + 26 — Sr(s) —2.89
Ba®'(ag) + 2 — Ba(s) -2.90
K*(ag) + e- —K(s) -293
Li"(aq) + e~ — Li(s) -3.05

" For all half-reactions the concentration is 1 M for dissolved species and the pressure is 1 atm for gases. These are the standard-state value:
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Ejercicio 3 (relacion redox)

Preguntas previas
¢ Es el oxidante mas débil, el reductor mas fuerte? ¢Es el oxidante mas fuerte,
el reductor mas débil?

Respuesta
No, en ambos casos lo es su forma reducida.

Y también
¢Es el reductor mas débil, el oxidante mas fuerte? ¢Es el reductor mas fuerte,
el oxidante mas débil?

Respuesta
No, en ambos casos lo es su forma oxidada.

Quimica General (Fisicas) Tema 8: Reacciones de oxidacion - reduccion 38 %



Ejercicio 3 (relacion redox)

3. Dadas las siguientes semirreacciones y sus valores
de potencial de reduccion estandar:

Ce**+1e — Ce3* Eo= +1.61V
SnZ*+2 e — Sn° E°=-0.14V
Hg2* +2 e —Hg®  E°=+0.79 V
AP+ 3 e > Al° E°=-1.66V
Ni2* + 2 e —> Ni° E°=-0.25V
Agt+1le — Ag° E°=+0.80 V

Indica:

a) ¢Cudl es el agente oxidante mas débil?

b) ¢ Cudl es el agente oxidante mds enérgico?

c) ¢Cual es el agente reductor mas fuerte?

d) ¢ Cual es el agente reductor mas débil?

e) ¢Puede el Sn° reducir al idn Ag* a Ag°?

f) ¢ Puede el Hge reducir al Sn?* a Sn°?

g) ¢Qué iones podrian ser reducidos por el Sn°?

h) ¢ Qué metales podrian ser oxidados por el ién Ag*?
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Otros electrodos estandar

Antiguamente, dadas las dificultades operativas que presentaba el manejo de
un electrodo de hidrogeno, demasiado fragil para la mayoria de las
aplicaciones practicas, dio lugar a la utilizacion de otros electrodos de
referencia que légicamente deben de reunir determinadas condiciones.
Aparte de ser manejables y de construccion sencilla, la condicidn
fundamental es que el potencial de equilibrio de la reaccion de dxido-
reduccion (redox) que tenga lugar en ellos, permanezca constante respecto al
electrodo de hidrégeno. En estas condiciones, en cualquier momento se
podria referir un potencial a estos y, por ende, al del electrodo de hidrégeno
dado que la relacion que existe entre estos electrodos y el de hidrégeno es
perfectamente conocida. Los mas importantes son:

1) Electrodo de calomelanos. Cl-(sat.)|Hg,Cl,(s)|Hg(l)|Pt
Hg,Cl, + 2e~ - 2Hg + 2Cl-

2) Electrodo de plata/cloruro de plata. Cl-(sat.)|AgCl(s) | Ag(s)
AgCl + e- - Ag + Cl-
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Otros electrodos estandar

Tipo de
electrodo

Reaccion
electrGdica

Potencial a 25°C
Vvs. ENH

Calomelanos

Hg/Hg,Cl,. C1I7

Hg,Cl, + 2¢"' = 2Hg + 2CI-

E = 0.276 = 0.059 log
(CI7]

KCLsat. E =0.241V
coeficiente tempera-
wira: — 0.65 mV/°C

Mercurio/sulfato

Hg,SO, + 2¢ = 2Hg + SO?

E =0.6151 — 0.295 log
[SOT)
KySOysat. E=0.710V

MEercurioso
Plaia/cloruro
de plata

AgCl + le- = Ag + Cl-

E = 0.2224 - 0.0591

log |Cl7] coefliciente

temperatura:

- 0.6mV/°C

0.IMEKCIE=028V
IMKClIE=022V

aguamar E=0250V

Cobre/sulfato de
cobre

Cu/CuS0,, Cu?t

Cu?' + 2¢~ = Cu

E = 0.340 + 0.0295
log [Cu®*]

CuS0O, sat. E=0.318 )\,
coeliciente tempera-
tura: = 0.9mV/°C

Zinc/agua de mar

Int 4+ 2¢ = Zn

E =~ 080V

Quimica General (Fisicas)
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Termodinamica de las reacciones redox

El trabajo eléctrico que puede hacer la celda viene dado por el producto de |la
carga total (nUmero de moles de electrones intercambiados entre el agente
oxidante y el reductor, n, multiplicado por la carga molar del electron o
constante de Faraday, F) y la f.e.m de la celda en una pila o el potencial
resultante de un proceso redox. Dado que la variacion de energia libre es la
energia disponible para hacer trabajo, puede escribirse, en condiciones
estandar:

AG®° = —nFE”

El signo negativo denota que el trabajo eléctrico lo realiza el sistema sobre los
alrededores. De aqui se desprende que, para que la reaccidon sea espontanea
(AG° < 0), el potencial de la celda debe de ser positivo. F es igual a Ny-e y
equivale a 96485 C/mol 0 96485 J/(V-mol).

Como también AG° = —RT In K, se puede relacionar E° con K.
RT 0.0257V 0.0591V
—nFE° = —RTInK ®& E°=—InK = InK = log K
nF n n
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Termodinamica de las reacciones redox

AG® = -RTInK

AG°® =
Reaction under
AG° K Elen Standard-State Conditions
Negative >1 Positive Spontaneous
0 - 0 At equilibrium
Positive <1 Negative Nonspontaneous. Reaction is
spontaneous in the reverse direction.
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Relacion entre E°_;,, AG®° y K

Medidas de las
K < composiciones
de equilibrio

AG°=—-RTIn K
Calorimetria:
A H o] o] H

: AG® = AH — TAS® AG® =—2F By pedices

> AG - > E g < eléctricas

Calorimetria y / E*y ECq

calculos tedricos:
OF yAS?
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Ecuacion de Nernst

El potencial de celda estandar solo es valido cuando las concentraciones de
las especies presentes son 1 M. Esas no suelen ser las condiciones habituales.
No obstante, se puede relacionar el potencial de celda con la concentracién
de reactivos y productos para una reaccidn que no se encuentra en estado
estandar. En este caso, basta con introducir Q en lugar de K. Asi,

AG = AG° + RT InQ
—nFE = —nFE° + RT InQ
0.0591V

Potencial en condiciones o RT o
no estandar nF In Q -

log@Q

La ecuacidon de Nernst permite calcular E en funcidn de las concentraciones

de los reactivos y de los productos en una reaccidon redox (cuando en la
reaccion de celda participan gases, sus concentraciones deben expresarse en
atmoésferas). Durante el funcionamiento de la celda electroquimica, los
electrones fluyen del anodo al catodo, generandose los productos vy
consumiéndose los reactivos. Esto supone que Q va aumentando y, por tanto,

E tiene que disminuir. Finalmente, cuando se alcanza el equilibrio (Q = K) ya ‘
no hay transferencia de electrones (E = 0). O
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Ejercicio 7 (relacion redox)

7. Usando los valores necesarios de potencial estandar, calcular la
fuerza electromotriz, a 25 °C, asociada a las siguientes pilas.

a) Al(s) | AB* (0,18 M) | | Cr3* (0,85 M) | Cr(s)
b) Pt(s) | Fe?* (0,35 M) | Fe3* (0,35 M) || Ag* (0,31 M) | Ag(s)
c) Zn(s) | Zn?* (0,3 M) || pH=2 | H, (0,4 atm.) | Pt(s)

Datos: a) E°(AP*/Al) = -1,66 V; E°(Cr3*/Cr) =-0,74 V Ecuacion de Nernst (a 25 °C):
b) E°(Fe3*/Fe?*) = +0,77 V; E°(Ag*/Ag) = +0,80 V 0.0591V
c) E°(Zn2*/Zn) = -0,76 V; E°(H*/H,) = 0,00 V E =FE° — = log Q

a)E=+0,93V;c) E=+0,67V
-le”
b) Fe?t —» Fe3t E°=-0,77V

+le-
Ag+ - Ag° E°=40,80V

Fe?* + Ag®t -» Fe3t + Ag® E°=+40,03V

3+
E = 40,03 V — 0,0591 Vlog# ~0V = Equilibrio (Q=K)
e“"[Ag

Nota.- Cuando haya que multiplicar semirreacciones, n es igual al minimo comun multiplo.
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Electrodlisis

A diferencia de una pila, en la electrdlisis utilizamos energia eléctrica para
inducir una reaccion quimica no espontdnea. Este proceso se lleva a cabo en
una celda electrolitica. En ella ocurre la captura de electrones por los
cationes en el cadtodo (reduccién) y la liberacion de electrones por los aniones
en el dnodo (oxidacion). En este caso, el polo positivo es el dnodo y el
negativo es el catodo y se cierra el circuito a través de la propia disolucidn,
siempre que contenga iones suficientes para conducir la electricidad
(electrolito).

Cathode

Anions ————@ [ o—4 Cations

*—— Solution of
electrolyte

Download from
Dreamstime.com
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Electrdlisis del agua

Podemos usar una celda electrolitica para descomponer el agua en hidrégeno
y oxigeno. Esto se hace con dos electrodos inertes de platino, pero hay que
tener en cuenta que en el agua pura no hay suficientes iones para que haya
corriente eléctrica efectiva, por lo que es necesario usar electrolitos que
aporten los iones necesarios para el paso de corriente, como el uso de
disoluciones acidas basadas en H,S0, (ej. 0,1 M). El acido no se consume
durante el proceso.

Battery
e A Ye
Anode ‘ Cathode
1 I
— Dilute H,SO, solution
E°=-1,23V E°=0V
Oxidation Reduction

2H,0() = O4(g) + 4H™(aq) + 4e 4H™(aqg) + 4e” —2H»(g) ‘
Reaccion global: 2H,0(l) - 2H,(g) + 0,(g) E°=—-1,23V O
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Electrodlisis de NaCl fundido

Se realiza a gran escala en la denominada celda Downs, cuya temperatura de
trabajo es de unos 600 °C bajo una corriente continua de unos 7 V. En
ausencia de agua, el NaCl semifluido (p.f. = 801 °C) actua por si mismo como
electrolito ya que la red cristalina esta rota. En este caso, la reducciéon del Na*
conduce, en el catodo, a la obtencidon de Na metalico (fundido), mientras que
la oxidacion de los CI-, en el anodo, nos conduce a la obtencion de Cl, (gas).

Han de obtenerse por separado =% Cly gas X Battery
. o NaCl : = &
para evitar su recombinacién
espontanea. l
e A Ye
\ Anode ', Cathode
Liquid Na <— —» Liquid Na ¥ t { :
P 3 L2
/ ¥ ~—— Molten NaCl
E°=-136V E°c=-271V
Iron cathode | Iron cathode Oxidation Reduction
2ClI" —Cl,(g) +2¢ 2Na™ + 2¢~ — 2Na(/)

Carbon anode
Reaccion global: 2NaCl(l) —» 2Na(l) + Cl,(g) E°=-407v
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Electrolisis de una disolucion acuosa de NaCl:
Sintesis Cl,/NaOH

El caso de la electrolisis de una disolucidon acuosa de NaCl (sintesis cloro/sosa)
es algo mas complejo. Se trata de uno de los procesos electroliticos mas
importantes a nivel industrial.

Reacciones de oxidacion posibles en el anodo:
2CI=(l) » Cl,(g) + 2e~ E°=—-136V
2H,0(l) - 0,(g) + 4H* + 4e~ E°=—-1.23V

Dado gque el potencial de oxidacién para el agua es menos negativo, se
supone gue deberia de tener lugar antes, observandose el desprendimiento
de oxigeno en el anodo, al menos de forma preferente al tener valores de
potencial similares. No obstante, la formacién electrolitica de un gas en el
seno de un liquido requiere de potenciales algo mayores debido a una
elevada energia de activacion. Esta diferencia (resistencia de la célula aparte)
entre el potencial que se precisa y el tedrico deducido a partir de los
potenciales estandar se denomina sobrepotencial y es la razdon por la que hay
gue emplear voltajes superiores a los tedricos. O‘
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Electrolisis de una disolucion acuosa de NaCl:
Sintesis Cl,/NaOH

El caso de la electrolisis de una disolucidon acuosa de NaCl (sintesis cloro/sosa)
es algo mas complejo. Se trata de uno de los procesos electroliticos mas
importantes a nivel industrial.

Reacciones de oxidacion posibles en el anodo:
2CI=(l) » Cl,(g) + 2e~ E°=—-136V
2H,0(l) - 0,(g) + 4H* + 4e~ E°=—-1.23V

Los valores de sobrepotencial pueden modularse mediante el empleo de
electrocatalizadores, es decir, electrodos que actuan a la vez de catalizadores
disminuyendo la energia de activacion de un proceso dado, facilitando asi la
reaccion quimica en cuestion.

Asi pues, la llave la tienen los electrodos, los cuales (en general) facilitan
mucho mas la formacién de Cl,(g) al presentar valores de sobrepotencial
mucho mas bajos que en el caso de la formacién de O,(g), haciendo que sea ;
el cloro el gas obtenido preferentemente en este proceso. Asi, generalmente '
se usan electrodos de titanio en el anodo por tal cuestion. O‘
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Electrolisis de una disolucion acuosa de NaCl:
Sintesis Cl,/NaOH

El caso de la electrolisis de una disolucidon acuosa de NaCl (sintesis cloro/sosa)
es algo mas complejo. Se trata de uno de los procesos electroliticos mas
importantes a nivel industrial.

Reacciones de reduccion posibles en el catodo:
2H,0(l) + 2e~ - H,(g) + 20H (ac) E°=-0.83V
2Na™*(ac) + 2e~ - 2Na(ac) E°= =271V

La primera reaccidon presenta ese valor de potencial a pH 14 y su valor
depende exclusivamente del pH de trabajo (ej. a pH =7, E° = -0.41 V). Debido
a esto, la obtencion de Cl, tiene que tener lugar en un recipiente separado
donde el pH de trabajo se mantenga por debajo de 4 para evitar la
dismutacion del Cl, en agua y aprovechar el efecto de ion comun:

Medio basico Cl, + 20H™ - ClO” + Cl” + H,0

Medio acido Cl, + H,0 —» HCLO + CI- + H* T
R —
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Electrolisis de una disolucion acuosa de NaCl:
Sintesis Cl,/NaOH

El caso de la electrolisis de una disolucidon acuosa de NaCl (sintesis cloro/sosa)
es algo mas complejo. Se trata de uno de los procesos electroliticos mas
importantes a nivel industrial.

Reacciones de reduccion posibles en el catodo:
2H,0(l) + 2e~ - H,(g) + 20H (ac) E°=-0.83V U
Na*(ac) + Hg(s) + e~ » Hg(Na)(s) E°=—-1.8V

El empleo de un catodo de mercurio hace que el sobrepotencial para la
obtencion de H, sea muy elevado, disminuyendo mucho el potencial de
reduccion del sodio y provocando que se dé esta reaccion de forma
preferente. La amalgama de sodio generada se desliza a un tanque con agua
con la que el sodio presente reacciona de forma suave, generando H,(g) y OH".

2Hg(Na) + 2H,0 + 2e~ —» H, + 20H™ +2Na* + 2Hg

El potencial de trabajo en este caso es de 4,5 V y pueden conseguirse :
disoluciones de NaOH de hasta el 50%. ‘
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Electrolisis de una disolucion acuosa de NaCl:
Sintesis Cl,/NaOH

El caso de la electrolisis de una disolucidon acuosa de NaCl (sintesis cloro/sosa)
es algo mas complejo. Se trata de uno de los procesos electroliticos mas
importantes a nivel industrial.

Salida de Cl; (g)

Salida de
H; (g)

':M"‘e”‘ﬂé:m. 7 ’é—\/

Salida de %
NaOH (aq) (
0

Entrada de l
SRR Lntrada
NaClEa IR gida de de
Na Cl (aq) agua

He () ‘
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Electrolisis de una disolucion acuosa de NaCl:
Sintesis Cl,/NaOH

Debido a la toxicidad del mercurio, ya que se requiere una posterior
purificacion del mismo, este método esta prohibido ya en ciertos paises y
muchos otros estan migrando hacia celdas de membrana, donde se permite el
paso de cationes pero se restringe en gran medida el paso de aniones,
evitando asi la dismutacion del cloro gas por aumento del pH. El voltaje de
trabajo es de 3.5 V y se consiguen disoluciones de NaOH del 30-35%.

@ o

Anodo cl, Citodo

NaCl —
saturado

H,
T NaOH
I diluido

H:
e Aqui se reduce el agua a H,

H,0 con un electrodo de Ni
(menor sobrepotencial)

Electrodo de Ti
(menor sobrepotencial)

NaCl

diluido NaOH

concentado

Membrana
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Leyes de Faraday

Faraday observé que existia una relacion entre la cantidad de electricidad que
pasaba por el electrodo en un tiempo dado y la cantidad de producto
formado o consumido.

1 2 ley de Faraday de la electrdlisis - La masa de una sustancia
depositada en un electrodo durante la electrdlisis es directamente
proporcional a la cantidad de electricidad que pasa a través de
dicho electrodo.

2 2 ley de Faraday de la electrdlisis - Para una determinada cantidad
de electricidad, la masa depositada (o consumida) de una especie
guimica en un electrodo es directamente proporcional a su peso
equivalente.

En un experimento de electrolisis se mide normalmente la corriente en
amperios (A), donde 1 C =1 A - 1s; es decir, que la carga que pasa por un
electrodo sera la corriente por el tiempo. Esto nos permite calcular qué
cantidad de producto se depositara (o reaccionard) en un electrodo
conociendo la corriente en la celda y el tiempo que esta funcionando.
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Leyes de Faraday

MxQ M Q I-t

= . —p .
nF n 96485C/eq °? 96485 (C/eq

m

m es la masa de la sustancia producida en el electrodo (en gramos)

Q es la carga eléctrica total que paso por la solucion (en culombios)

n es el numero de electrones transferidos en el proceso en cuestion (eg/mol))
F =qN, =96485 C-eq" es la Constante de Faraday

M es la masa molar de la sustancia (en gramos por mol)

| es la corriente eléctrica (en amperios)

t es el tiempo transcurrido (en segundos)

Problemas resueltos

1. éQué intensidad debe tener una corriente para que deposite 1 gramo de
calcio en una hora?

El calcio se despositara a partir de su catiéon divalente: Ca*t + 2e™ - Ca

m-96485% 1g-96485%
I = - = 1.344
t-M/2 3600s - 20-L :
eq O‘
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Leyes de Faraday

2. Se realiza la electrolisis de una disolucion de FeCl; haciendo pasar una
corriente de 1 A durante 5 horas. Calcula la cantidad de hierro depositada en
el catodo.

El hierro se despositara a partir de su cation trivalente: Fe3t + 3e~ - Fe

M I-t _ 55845 g/(at-g) 14-18000s 3
n 96485C/eq  3eq/(at-g) 96485C/eq

m = 479

3. Se colocan dos células electroliticas en serie, una conteniendo una
disolucién de nitrato de plata y la otra una de sulfato de cobre(ll). Si al cabo
de un tiempo de paso de corriente a través de las celdas se depositaron 1,36
g de plata, calcula la cantidad de cobre depositada en el mismo tiempo.

Las reacciones son: Agt +e~ > Ag y Cu?t +2e” - Cu

m 1.
Ag _ Mcy ’_> 369 _ mCu ’_> mCu = 0.40 g
PeCIAg Peqcu 107.87 g/eq 63254 g/eq
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Células electroquimicas vs. células electroliticas

Pila voltaica Cuba electrolitica

La reaccion redox es espontanea La reaccion redox no espontanea

La reaccion quimica produce una corriente eléctrica |La corriente eléctrica produce una reaccion quimica

Se convierte la energia quimica en eléctrica Se convierte la energia eléctrica en quimica
El anodo es el polo negativo El anodo es el polo positivo

El catodo es el polo positivo El catodo es el polo negativo

Hay dos electrolitos Hay un solo electrolito

Solo se habla de potencial de celda o de potencial del anodo y del catodo

en el caso de celdas electroquimicas o electroliticas. Para reacciones redox
(oxidante y reductor en contacto) hablaremos de potencial de oxidacion y
de reduccidn y de potencial de reaccidn (no de celda).
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