REACCIONS REDOX



REACCIONS DE OXIDACION-REDUCION. PROCESOS REDOX

& Oxidacion transformacion na que a especie quimica perde electrons, co que diminlde a sUa carga negativa ou
aumenta a positiva. Aumenta o seu estado de oxidacion.

& Reducion transformacidon na que a especie quimica gana electréns, co que aumenta a sUa carga negativa ou
diminde a positiva. Diminte o seu estado de oxidacion.

O concepto de oxidacion-reducion leva implicito a existencia de pares redox: se unha especie gaia electrons e se
reduce, outra debe perdelos e oxidarse.
A especie que os perde e se oxida denominase redutora, xa que é a responsable de que a outra especie se reduza
ao gafar os electréons que a especie redutora lle da.
A especie que os gafia e se reduce denominase oxidante, xa que é a responsable de que a outra especie se oxide
ao perder os electréns que esa especie gaiia.
A especie que se oxida reduce a outra e é redutora, perde electréns, gaia carga positiva.
A especie que se reduce oxida a outra e é oxidante, gaia electréns, diminle carga positiva.

Oxidantel + Reductor2 2 Reductorl + Oxidante2



. 0 +2
Numero NG Zn — Zn Oxidase, polo tanto é o axente redutor.
oxidacién:-1 o +1 0 , , :
oxidacién:-1 H — H, Reducese, polo tanto é o axente oxidante.
-1 -1
Cl — Cl Non se oxida nin se reduce

n(s)+2HCllac) — ZnCl,(ac)+H,(9)

Numero
Numero Numero oxidacién: 0
Numero oxidacién: +1 oxidacién:+

oxidacioén: 0

-

Que fai? Como? Resultado

REDUTOR Reduce ao oxidante Perdendo electréns Oxidase (aumenta o e.o)

OXIDANTE Oxida ao redutor Gafando electrdns Reducese (diminue o e.o)




NUMEROS DE OXIDACION

O numero de oxidacion é o numero que nos indica a carga real ou ficticia que teria cada atomo se estivese
constituido por iodns.

Regras para o calculo do nimero de oxidacion

B Nos idns dun dtomo coincide coa carga do idn. Exemplo no Ca%*o n.o. é +2.

o O de calquera elemento libre é cero, independentemente que sexan atomos aillados (Fe), moléculas
diatdmicas (H,) ou moléculas poliatémicas (O,).

B O do fluor é sempre -1, para o resto dos haldoxenos tamén sera -1 cando forma haluros.

a Para o osixeno é -2, excepto nos peroxidos que é -1, ou se esta combinado co fldor que sera +2.

n Para o hidroxeno é +1, excepto nos hidruros metalicos que é -1.

a O dos metais alcalinos é +1, o dos alcalinotérreos é +2 e o do aluminio é +3.

o Hai elementos que poden ter distinto numero de oxidacién segundo o composto do que formen parte.
Neste caso hai que ter en conta que a suma alxébrica dos niumeros de oxidacion de todos os atomos que
forman a molécula é cero, e se se trata dun idn, igual a carga deste.

O concepto de numero de oxidacion permite facer unha nova definicién dos conceptos de oxidacidon e reducion.

Oxidacion: aumento do numero de oxidacion.

Reducion: diminucion do numero de oxidacion.



NUMEROS DE OXIDACION

NUmero de oxidacion

Elementos

+1 Li, Na, K, Rb, Cs y Ag

+2 Be, Mg, Ca, Sr,Ba; Zny Cd
+3 Al

+1, +2 CuyHg

+1, +3 Au

+2 , +3 Fe, Co, Ni

+2, +3, +6 (cromatos y dicromatos) Cr

+2 , +3, (+4), +6 (manganatos), +7 (permanganatos) Mn

+2, +4 Pt, Pb, Sn

NON METAIS

M

Numero de oxidacion Elementos
-1 (fluoruros) F
-1 (hidruros), +1 H
-2, (-1 en perodxidos) 0
2, +4  +6 S, Se, Te
-3, +3, +5, N, P, As, Sb
-4, +4,(+2en CO) C, Si
-1, +1, +3, +5, +7 Cl, Br, |




AXUSTE DE REACCIONS REDOX POLO METODO DO ION-ELECTRON

e Axuste en medio acido

KNO,(ac) + KMnO,(ac) +H,SO,(ac) —KNO,(ac)+MnSO,(ac)+K,SO,(ac)+H,O(l)

1. Determinar cales son os elementos que sofren cambios no seu nimero de oxidacidn, para isto é preciso cofecer o
numero de oxidacion de todas as especies que participan na reaccion.

+3

+5
N (delKNO,) N (del KNO,)

47 )
Mn (del KMnO,) — Mn (del MnSO,)

2. Escribir as semirreaccions correspondentes as duas especies que cambiaron de numero de oxidacion en forma
ionica.
KNO. (ac) — K*(ac)+NO, (ac) |
2(36) —+ K@c)NO, {5e) | NO,(ac) - NO,(ac)
KNO, (ac) - K* (ac) + NO,"(ac) |
KMnO, (ac) — K™ (ac)+MnO, (ac) |

MnO, (ac) -» Mn* (ac)
MnSO,(ac) — Mn*(ac) + SOf‘(ac)J



3. Axustar cada unha das duas semirreaccions

® Primeiro axustanse os elementos distintos do O e H.
® Segundo axustanse os osixenos engadindo auga.

® Terceiro axustanse os H engadindo H*.

® Por ultimo axustanse as cargas sumando electrdns.

O N esta igualado en ambos lados.

N (ac)+HO—> N ()

Engddese unha molécula de auga para axustar os osixenos

N:;Z_ (33)—I—|‘£O—)N:%_ (3:)+2I_L(§:) Engadense dous H* para axustar os hidroxenos

NO, (ac)+H,O - NO; (ac)+2 H™ (ac)+2e”

Engddense 2 electrdns para axustar as cargas

Seguindo os mesmos pasos coa outra semirreaccion quedaria

MnO,” (ac)+8H™ (ac)+5e - Mn*(ac)+4 H,0



Semirreaccidons axustadas

NO,™ (ac)+H,0 - NO, (ac)+2H"(ac) +2e” Reaccion de oxidacion. O KNO; € o axente redutor

- + - 2+
MnO,” (ac)+8H (ac) +5e” —Mn™ (ac) +4 H,0 Reaccién de reducién. O KMnO, é o axente oxidante.

4. Sumar ambas ecuacions garantindo que o numero de electrons perdidos na oxidacion sexa os mesmo que os
ganados na reducion, par o cal se pode multiplicar as ecuacions polos numeros adecuados.

5Naz_( )+5"LO—>5|\Q, ac)+10H(ac)+ 106" (Multiplicouse por 5)
2MhO,” (ac)+16H (ac +/Q€_;.2W* ac)+8HO (Multiplicouse por 2)

5NO, (ac)+5H,0+2MnO, (ac)+16 H (ac) > 5NO, (ac) +10 H (ac) + 2 Mn® (ac) + 8 H,O

5NO, (ac)+2MnO, (ac)+ 6 H*(ac) » 5 NO, (ac)+ 2 Mn*(ac)+3H,0  Ecuacion idnica axustada



5. Trasladar os coeficientes da ecuacion idnica a molecular.

Ecuacidon molecular axustada

5KNO, (ac) + 2 KMnO, (ac) + 3H,S0,(ac) —»5KNO,(ac)+2MnSO,(ac) + K,SO,(ac) + 3H,0

Paxina 301 exercicios 1,2,3 e 4



AXUSTE DE REACCIONS REDOX POLO METODO DO ION-ELECTRON

e Axuste en medio basico

Os primeiros pasos son os mesmos que en medio acido, pero no momento de axustar os osixenos engadir o dobre
de numeros de idns hidroxilo (OH-) necesarios e para igualar os hidroxenos emprégase auga.

Cr, (SO, );(ac)+KCIO,(ac)+KOH(ac) —» K,CrO,(ac)+ KCl(ac) + K,SO, (ac) + H,O(l)

As substancias que cambian de numero de oxidacidn son:

+3 +6

Cr (del Cr,(SO,), > Cr (delK,CrO,)
+5 -1

Cl (delKCIO,) — Cl (del KCI)



Semirreaccidons

Cré'(ac) — CrO,? (ac) Precisanse 4 O no primeiro membro, polo tanto engadense 8 OH- no primeiro membro
e 4 H20 no segundo.
Precisanse 3 O no segundo membro, polo tanto engddense 6 OH- no segundo membro

ClO, (ac) — Cl (ac)
e 3 H20 no primeiro.

Cr’(ac)+8 OH (ac) —CrO,” (ac) +4H,0()+3e". Reaccién oxidacion, o axente redutor é Cr,(SO,),

ClO, (ac)+3H,0 () +6 e — Cl-(ac)+6 OH (ac).
Reaccién de reducidn, o axente oxidante é o KCIO,

2 Cr’*(ac)+16 OH (ac) +ClO, (ac) + 3 H,O () > 2CrO,* (ac) + 8 H,O () + CI (ac) + 6 OH (ac)

2Cr*(ac)+10 OH (ac) + ClO, (ac) — 2CrO,” (ac) +5H,0 (I)+Cl(ac).I  Reaccion idnica axustada
Reaccién
Cr,(S0, ),(ac) + KCIO,(ac) + 10 KOH(ac) —» 2K,CrO,(ac) +KCl(ac) + 3 K,SO,(ac) + 5 H,O(l) molecular
axustada




Axusta as seguintes reaccions en medio basico
a) O iodo reacciona en medio bdsico (NaOH) con sulfito de sodio, para dar ioduro de sodio e sulfato de sodio.

b) O nitrato de potasio reacciona con didxido de manganeso e hidréxido de potasio para producir nitrito de
potasio, permanganato de potasio e auga.

c) O permanganato de potasio reacciona co ioduro de potasio e co hidroxido de potasio para obter manganato de
potasio, iodato de potasio e auga.



ESTEQUIOMETRIA DAS REACCIONS REDOX.

Exercicios

1. Cando se mestura disoluciéns acuosas de permanganato de potasio, KMnQ., e de acido clorhidrico, HCI, férmase cloro
gasoso, Cl;, cloruro de manganeso(ll), MnCl,, cloruro de potasio; KCl, e auga.

a) Escribir e axustar a reaccién en forma idnica e molecular polo método do ion-electrén e indigue o axente oxidante e o
axente redutor.

b) Calcular o volume de Cl.(g), medido en condicidns normais, que se obtén a partir de 100 mL de disolucién acuosa 0,2
M de permanganato de potasio, se reacciona todo o anidn permanganato presente na disolucion

2. O dicromato de potasio [heptaoxodicromato (VI) de potasio] reacciona co sulfato de ferro (ll) [tetraoxosulfato (VI) de
ferro (I1)] en medio acido sulfurico, dando sulfato de ferro (lll) [tetraoxosulfato (VI) de ferro (Ill)], sulfato de cromo (llI)
[tetraoxosulfato (VI) de cromo (lll), sulfato de potasio [tetraoxosulfato de potasio] e auga. a) Axustar a reaccion. b) Indicar
que especie se oxida e cal se reduce. c) Cantos gramos de sulfato de cromo (lll) poderan obterse a partir de gramos de
dicromato de potasio se o rendemento é do 60%? (c) 4 g)

3. De 1 L dunha disolucidon acuosa de cloruro de ferro (lll) tdmanse 100 mL e fanse reaccionar, en medio cunha
disolucién 0,35 M de dicromato de potasio, sendo necesarios 64,4 mL desta ultima para completar a oxidacion.
Sabendo que nesta reaccion o Fe(ll) se oxida a Fe(lll) e o idn dicromato se reduce a Cr (lll): a) Formula e axusta, polo
método do idn — electrén, a ecuacion da reaccion; b) Calcular a molaridade da disolucion de cloruro de ferro (lll).

(b) 1,4 M)



4. O KMnO, en presenza de H,SO, transforma o FeSO, en Fe,(SO,),;, formandose tamén K,SO,, MnSO, e auga:
Axustar a reaccion molecular; b) Cantos cm?3 de disolucién de KMnO, 0,5 M serdn necesarios para reaccionar con 2,4
gramos de FeSO,? (b) 6,3 cm3)

Paxina 301 exercicio 7
Paxina 302 exercicio 9 Paxina 313 exercicios 3,5



VALORACIONS REDOX

Nas valoracions redox emprégase unha reaccion de oxidacidén-reducion para determinar a concentracién dun dos
compostos implicados (oxidante ou reductor), si se cofiece exactamente a concentracion do outro.

Nas valoracions redox emprégase unha disoluciéon de concentracidon cofecida (disolucién patrén ou valorante), que se
agrega lentamente, mediante unha bureta, a un volume cofecido da disolucién da cal se quere saber a sua
concentracion ata completar a reaccion de oxidacion-reduccion.

Para determinar o final da valoraciéon emprégase un indicador redox, que nos sinalara cun brusco cambio de cor o final

do proceso.

Unha valoracién redox moi corriente son as permanganimetrias, que usan permanganato de potasio como valorante.

O permanganato de potasio, presenta unha cor violeta intensa en disolucién acuosa, reducese a Mn?*en medio acido.
As sales de Mn?* son incoloras. Esta diferencia permite que el propio permanganato sirva como indicador nas
permanganimetrias



EXEMPLO DE PERMANGANIMETRIA. VALORACION DE PEROXIDO DE HIDROXENO CON PERMANGANATO DE POTASIO

Como valorante emprégase o permanganato de potasio (color violeta intenso). No
matraz ponse a auga osixenada a valorar acidulada con acido sulfurico. A medida
que se agrega O permanganato a auga osixenada producirase a correspondente
reaccion redox que consiste na reduccién, en medio acido, del Mn’*a Mn?*, que é
incoloro

Polo tanto, mentras exista peroxido de hidroxeno no matraz a disolucion KMnO,
permanecera incolora. Cando todo o perdxido de hidréoxeno reaccione, a adicidén da

proxima gota de permanganato fara que a disolucion adquira un tono rosado

(debido ao permanganato que non reacciona), que indicard o fin da valoracion.

Sabendo a concentracion do valorante e o volume gastado, podese calcular o nimero

de moles de H,O, presentes na mostra e a partir de ahi determinar a sua

concentracidn

Reaccion que ten lugar
HZOZ

5H,0,(ac)+2KMnO,(ac)+3 H,50,(ac) » 2MnSO,(ac) +5 O,(g) +K,SO,(ac)+ 8 H,0O(ac)



Exemplo valoracion

Supoiier que a concentracion do permanganato é 0,2 M e que se gastan 18,0 mL para valorar 10,0 mL da mostra de
auga osixenada.

A reaccién que ten lugar é a seguinte: 5H,0,(ac)+2KMnO,(ac)+3 H,SO,(ac) »2MnSO,(ac)+5 O,(g) +K,SO,(ac)+ 8 H,O(ac)

® Moles de auga osixenada nos 10,0 mL da mostra

0,2 mol s+ 5molesH,0,

* 1000 mL disetucion 2 molesKMnO,

18,0 mL =910 moles H,O,

® Molaridade da auga osixenada

910" moles H,0, 1000 m|_«isol . 5 i

10/L,eh*s/ 1L diso

e Concentracion en % en masa da auga osixenada (densidade 1 g/mL)

0,9 molesH;0, 34,0 gH,O, 1M§6I1009ﬂ+s/ a0, o
1000 mtdisol 1 molH;0, 1gdisol 100 g disol >l 00 gdisol

e Concentracion en volumes de O,. A concentracion, medida en volumes indica os litros de O,, medidos en condicions
normais, que desprende un litro de disolucién segunda: 2H,0,(ac) - O,(g)+2H,0O

0,9 molesH;0, 1mokd, 22410, 101 L g
1L disol 2 molH;0, 15@1{5/ -




1. Unha mostra dun mineral de ferro que pesa 1,2 g disélvese en acido clorhidrico acuoso e todo o ferro
transféormase en Fe?* (ac). A continuacion, esta disolucion valérase con 28,7 mL dunha disolucion de
dicromato de potasio de concentracion 0,5 M, proceso no que todo o cromo se convirte en Cr3*(ac). Cal é a
porcentaxe de masa de ferro na mostra mineral? ( 40 %)

2. Para valorar unha disolucién de auga osixenada tomamos 10 mL da disolucién e engadimos auga
destilada ata obter un volume de 50 mL. Engadimos ao conxunto 10 mL de acido sulfurico 5 M e valoramos
fronte a unha disolucién de permanganato de potasio 0,5 M. Comprobamos que se requiren 9,3 mL da
mesma. Cal é o volume de osixeno activo da auga osixenada? (2,646 volumes)



ELECTROQUIMICA. PILAS E ELECTROLISE.

Electroquimica parte da quimica que estuda a relacion entre as reaccions redox e a electricidade. Estuda os
procesos nos que se emprega unha reaccion redox para producir corrente eléctrica (pilas) e os que se emprega
corrente eléctrica para producir un proceso redox (electrdlise).

Unha pila ou cela galvanica é un dispositivo que produce corrente eléctrica continua a partir dun proceso redox,
é dicir, transforma enerxia quimica en enerxia eléctrica. Un exemplo destas é a pila Daniell, formada por un
eléctrodo de cinc en contacto con sulfato de cinc e un eléctrodo de cobre en contacto con sulfato de cobre ().

g S
!- V)
Anodo /;——
- I," y /‘
@ {
Zn
.\‘\
)
v

Catodo

A montaxe experimental consiste en separar fisicamente as
semirreacciones de oxidacidon e reducidon que se conectan cun
tubo en U, ponte salina, que contén un electrdlito cuxos idns
non reaccionen cos eléctrodos ou coas disolucions.

Este permite a circulacion dos idns dun vaso a outro sen que se
mesturen as disolucidns, para isto tapase ambas ramas do tubo
con algoddén. A sua mision é cerrar o circuito e manter a
neutralidade eléctrica de ambos vasos. Os electréns circulan do
polo negativo ao positivo a través do condutor que os conecta .
O voltimetro detecta a diferencia de potencial entre ambos
Vasos.



® No vaso da esquerda introducese un eléctrodo de cinc nunha disolucién de ZnSO, producindose a
oxidacion de Zn a Zn?* segundo a reaccién

Zn (s) » Zn’"(ac)+2e” Reaccién de oxidacién
Debido a perda de electrdns polos atomos de cinc acumulase carga negativa no eléctrodo co que adquire un

potencial negativo. O metal irase disolvendo pouco a pouco debido a que se transforma en idns Zn?* que

pasan a disolucion.
Nunha pila o eléctrodo negativo denominase dnodo e é onde se produce a oxidacion.

® No vaso da dereita introducese un electrodo de cobre nunha disolucién de CuSO, producindose a
reducién de Cu?*a Cu metalico segundo a reaccion

Cu**(ac)+2e” — Cu(s) Reaccién de reduccién

Como o eléctrodo estd a un potencial positivo respecto ao electrodo de cinc, os electrons fluen cara el,
consumindose para reducir os idnes Cu?*, o que mantén a diferencia de potencial entre ambos eléctrodos. O
cobre metdlico depositarase sobre o eléctrodo de cobre.

Nunha pila o eléctrodo positivo denominase catodo e é no que ten lugar la reducion.



A ponte salina conecta ambos vasos e estd chea dunha disolucién dun electrélito (KCl). Os algoddns que cerran
ambas bocas impiden que as disolucidons se mesturen permitindo, que os iéns circulen dun vaso a outro.

No vaso da esquerda (Zn | ZnSO,) aparecen idéns Zn?* na disolucién. Esta, polo tanto, adquirird un exceso de carga
positiva que impediria que novos idns positivos se incorporen a disolucion. Isto evitase porque dende a ponte
salina inxéctanse idns negativos que mantefien a neutralidade da disoluciéon de sulfato de cinc.

No vaso da dereita (Cu | CuSO,) ocorre o contrario: ao retirarse idns Cu?* da disolucion, esta adquirird un exceso
de carga negativa (debido a la presencia de iones SO,%) impedindo que os idns Cu?* se descarguen no electrodo.
A ponte salina subministra idns positivos que, ao pasar a disolucion de sulfato de cobre, mantefien a neutralidade
da mesma.

O efecto neto da ponte é establecer una comunicacion entre ambos vasos e "cerrar o circuito", facendo posible a
circulaciéon dos electréns polo circuito exterior.

Reaccion global Zn (s) —»> Zn*"(ac) + 2e~ Reaccién de oxidacion

Cu?(ac)+2e” — Cu(s) Reaccion de reduccién

Zn(s) + Cu™(ac) > Zn’"(ac) + Cu(s)



Notacion abreviada Zn (s)| Zn*(ac)| Cu*(ac)|Cu(s)

A 7 Pon"‘cesalin: Catodo
Anodo (reducién)

(oxidacion)

De forma xeral a notacidn abreviada dunha pila escribese de esquerda a dereita da seguinte forma:
Anodo | Disolucién anéddica | | Disolucién catédica | Catodo

A raia vertical indica un cambio de fase, unha dobre raia vertical indica un tabique poroso ou ponte salina.

A diferencia de potencial entre ambos eléctrodos, medido directamente cun voltimetro conectado aos polos,
coincide coa forza electromotriz da celda (E). A forza electromotriz (fem) depende da natureza dos
eléctrodos, da concentracion das disolucions e da temperatura. Por iso, as fem tabulanse en condicions
estdndar: concentracion 1,0 M y 25 .C y se notan como E°.



POTENCIAIS REDOX

Cando se construe unha pila e se mide a diferencia de potencial (fem) que proporciona, determinase a diferencia de
potencial entre ambos eléctrodos, pero poderia ser moi util cofiecer os potenciais de cada un dos eléctrodos, para o
cal é necesario fixar un eléctrodo de referencia ao cal se lle asigna un potencial cero de maneira convencional.

O eléctrodo estandar de hidroxeno ¢ o eléctrodo de referencia.

Consta de hidroxeno gasoso a presion de 1 atm que é adsorbido sobre unha B s
placa de platino. O conxunto somerxese nunha disolucion acuosa de HCI 1,0 S
M a unha temperatura de 25 °C. Nestas condicions (condicidns estandar)
tdmase como cero o potencial de reducion da reaccion: i
Lamina de Pt
e Como anodo: H, > 2H*+2e E°=0,00V
I 0. \_HCL1M
e Como catodo: 2H* +2e> H, E°=0,00v _ b

Combinando o eléctrodo estandar de hidroxeno con outros eléctrodos pddese tabular os potenciais normais de
reducidén para cada un deles, xa que a forza electromotriz estandar da célula podese calcular sumando os
potenciais estandar do catodo (reducion) e o anodo (oxidacion).



POTENCIAIS REDOX

O potencial de reducion estandar dun eléctrodo representa a tendencia que ten ese eléctrodo a reducirse
fronte a un eléctrodo estandar de hidréxeno.

® Os eléctrodos que tefien potencial de reducién negativo manifestan menos tendencia a reducirse que o
hidréxeno.

e Canto mais negativo sexa o potencial de reducién dun eléctrodo, mais tendencia tera a oxidarse, e polo
tanto, maior sera o seu poder redutor. O elemento con potencial mais negativo é Li+/Li, polo tanto é o mellor
redutor.

e Canto mais positivo sexa o potencial de reducion dun eléctrodo, mais tendencia tera a reducirse e , polo
tanto maior serd o seu poder oxidante. O elemento con maior potencial é o F,/2F-, polo tanto é o mellor
oxidante.

e Serdn atacados polos acidos, oxidandose, os elementos que teifien potencial negativo, xa que ao ser cero o
potencial do idn H+, serd este o que se reduce desprendéndose hidroxeno.

Se temos duas semipilas e ningunha delas constitie un eléctrodo normal de hidroxeno, cabe deducir,
basandose no anterior, que a reducion se producira na semipila de maior potencial de reducién, mentres que a
oxidacion producirase na semipila de menor potencial de reducion.



POTENCIAIS REDOX

Aewido ~ - Citodo
- : \ | H: 1 atm
®/ =) .
£n
“'-' m Lamina de Pt
2+ - : -z A 0
Zn(s) - Zn"(1M) + 2e Oxidacion. Anodo. E° 7n2+ S0 e B
2H (1M)+2e” — H, (1atm) Reduccién. Catodo. E°,,, = 0,00 V — '—'
Zn(s)+2 H M) —sZn® (UM) 4+ H, (atm) B =B+ E oy =076V ; E% =E%.u =0,76 V

Desta forma poden tabularse os potenciais de reducidon dos diferentes elementos

Zn**(ac)+2e” - Zn(s) E° =—-0,76 V

(zn**1zny —

Taboa paxina 284 Taboa paxina 296



As semirreacions que na tdboa presentan potenciais de reducion positivos presentan unha maior tendencia que o
hidroxeno a reducirse. Polo contrario as semirreacions que presentan un potencial de reducion negativo tefien unha
menor tendencia que o hidroxeno a reducirse.

De forma xeral se enfrentamos duas semirreaciones calquera podemos predicir como seria a reaccion resultante:

Reducirase o que presente un maior potencial de reducion.

Oxidarase o que presente un potencial de reducion menor.

Existe unha relacién entre o potencial estandar dunha reaccidn e a enerxia libre estandar de Gibbs que nos indica a
espontaneidade ou non dunha reaccién.

Potencial estandar da reaccion

QGU =-n F\EO—
™~

Constante de Faraday, é a carga

Ndmero de moles de electrons de mol de electréns: 1F = 96500 C
transferidos no proceso redox

Enerxia libre de Gibbs

Se E%> 0 AG°< 0; reaccion espontanea



Exercicios

1. Consultando os potenciais da taboa, indicar de forma razoada se, a 25 °C, son verdadeiras ou falsas as seguintes
afirmacions:

a) Endisolucién acuosa 1 M, os iéns Fe 3*oxidan aos iéns Ia |,, reducindose os idéns Fe3*a Fe2*

b) En disolucidn acuosa e 1 M, os iéns Fe3* oxidan os iéns Br-a Br,, reducindose eles a Fe?*

c) O 4cido sulfurico diluido reacciona co cobre e despréndese hidréxeno.

d) En disolucién acuosa e medio acido, os i6ns MnO,” oxidan os idns Ce3*a Ce**

e) O 4cido sulfurico diluido reacciona co ouro e obtense sulfato de ouro (lll) con desprendemento de hidréxeno.

f) O sodio é moi redutor e o fllor un poderoso oxidante.

g) O acido clorhidrico reacciona co manganeso e despréndese hidroxeno.

2. Predi si se producird unha reaccidon espontanea nos seguintes casos:

a) Cando se introduce un arame de prata nunha disolucién de sulfato de cinc.

b) Cando se emprega unha culler de aluminio para axitar unha disolucién de nitrato de ferro (ll)
EO (Ag*/Ag) = 0,80 V; E® (Zn?* /Zn) = -0,76 V; EO(AIR* /Al) = -1,67 V; E°(Fe?* /Fe) =-0,44 V.

3. Disponse dunha espatula de aluminio para traballar no laboratorio. Hai algin problema en empregala para
manipular unha disolucion de cloruro de calcio? E para manipular unha disolucién de sulfato de cinc?



4. Sabendo que os potenciais de reduciéon dos sistemas: Na*/Na; Zn?* / Zn; Ag* / Ag; Cl, / 2CI vale,
respectivamente, -2,71; -0,76; 0,80 e 1,36 V, indicar de forma razoada cales das seguintes reacciéns se darian en
sentido directo, cales en sentido inverso e cales non se darian.

a) Na++7% H, > Na+H* b) 2Ag* +Zn - Zn**+2Ag  c)Zn+2H* - Zn?*+ H,

d) CI+ Na* - % Cl, + Na e) Ag*+H* > Ag+%H,

4. Unha pila estd formada polos eléctrodos: AI**/ Al (E 0 = -1,67 V) e por Au3+ /Au (EO = 1,42 V). Indica: a)
Semirreacciéons que tefien lugar en cada eléctrodo. b) Reaccidon global. ¢) Forza electromotriz. d) Representacion
simbdlica da pila.

(3,09V)

5. No laboratorio dispds de catro laminas metalicas de niquel, cinc, ferro e prata, asi como dos sales cloruro de
niquel (Il), sulfato de cinc, sulfato de ferro (ll), nitrato de prata e cloruro de potasio. Explica como construirias
unha pila para obter un maximo valor de potencial normal. Cal seria ese valor? Que eléctrodo actuaria como
anodo e cal como carodo? E° Ni*/ Ni=-0,25V; Zn**/Zn=-0,76 V; Fe**/ Fe =-0,44 V; Ag* / Ag =0,80 V

(1,56 V)



ELECTROLISE

A electrdlise é un proceso que permite transformar a enerxia
eléctrica en quimica, consiste na realizacion dunha reaccién redox
non espontanea mediante o paso de corrente eléctrica.

Aplicacidns industriais da electrolise: obtencion de elementos
(cloro, hidréxeno, alumino ...) purificaciéon (cobre, chumbo ou
estaino), recubrimento de obxectos metdlicos con capas de outros
metais (prateado, dourado, niquelado, cromado ...)

A electrdlise realizase nunha cuba ou cela electrolitica que é un
recipiente que contén un electrélito (acido, base ou sal) fundido ou
disolto, e no que se introducen dous eléctrodos inertes, conectados
a un xerador de corrente continua. Neste caso ao contrario que nas
pilas o eléctrodo positivo sera o anodo e o negativo o catodo.

Catodo
(Polo Negativo)

R

Bateria Anodo
(Polo positivo)
v
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0900 0
e o g/;o o
Electrolito

Os electrons van dende o dnodo onde se leva a cabo a oxidacidn ata o catodo que é onde se realiza a reducion.
Ao conectar a bateria, os anidns son atraidos polo anodo que esta cargado positivamente, mentres que os catidons son

atraidos polo catodo que esta cargado negativamente.

Para que tefa lugar a electrélise debe de establecerse unha diferencia de potencial entre os eléctrodos maior a

fem da pila construida cos mesmos iéns e eléctrodos.



Electrdlise do cloruro de sodio fundido

2CI(I)—=Cl(g)+2e” Anodo. Oxidacion

Na'(l)+e — Na(s) Catodo. Reduccion . f
Anodo 4 Catodo
2CI(I)+2Na"(I) » Cl,(g) + 2Na(s)
. , o , —*Cl; /J“a
Nesta electrolise obtense cloro gas no anodo e sodio metalico no catodo. ¥ B ¢ ik
Cl a

Similitudes e diferencias de pilas e celas electroliticas

Pilas Celas electroliticas

A partires dunha reaccidon quimica obtense enerxia eléctrica A partir de enerxia eléctrica Iévase a cabo unha reaccién
redox que non era espontanea

Anodo eléctrodo negativo reaccién de oxidacién. Anodo eléctrodo positivo reaccién de oxidacién.

Catodo eléctrodo positivo reaccion de reducion. Catodo eléctrodo negativo reacciéon de reducion



ASPECTOS CUALITATIVOS DA ELECTROLISE. LEIS DE FARADAY

1" Lei: a masa de substancia liberada ou depositada nun eléctrodo é directamente proporcional a cantidade de
electricidade que pasou a través dese electrolito.

Matematicamente, m=E-Q = E-I-t , ya que Q=I-t

I=corrente, en Amperios (A). Q=carga, en Culombios (C).

A constante de proporcionalidade E chamase equivalente electroquimico, ¢ ¢ a cantidade de substancia liberada ou
depositada por unha carga de 1 C.

2% Lei: para unha determinada carga intercambiada, a masa liberada ou depositada nun electrodo (E) é
directamente proporcional ao peso equivalente do elemento.
O peso equivalente dunha substancia ¢ a sua masa molar dividida polo numero de electrons intercambiados no proceso

redox do eléctrodo. ( P, = M/ne-)
Na constante de proporcionalidade aparece o Faraday, que ¢ a carga asociada a un mol de electrons. 1 F ==N.e-<96500

C/mol.
Matematicamente E = Pey/ F ; Pe = E-F M ) I.t
e — /1

96500

Globalmente ambas leis podense combinar como:




Exercicios

1. Realizase a electrolise de CaCl, fundido

a) Formular as semireaciéns que se producen no dnodo e no catodo.

b) Cantos litros de cloro molecular, medidos en c.n., se obteiien facendo pasar unha corrente de 12 A durante 8
horas?

c) Durante cantas horas debe estar conectada a corrente de 12 A para obter 20 gramos de calcio?
(Sol b) 40,1 L; c)8040 s)

2. Quérese recubrir a superficie superior dunha peza metalica rectangular de 3 cm x 4 cm cunha capa de niquel de 0,2
mm de espesor realizando a electrdlise dunha sal de Ni 2.

a) Escribir a semireacion que ten lugar no catodo.

b) Calcular a cantidade de niquel que debe depositarse.

c) Calcular o tempo que debe transcurrir cando se aplica unha corrente de 3 A, para que se deposite o niquel.

Datos: densidade do niquel: 8,9 g/cm3 (sol b) 2,136 g; c) 2341 s)

3. Unha peza metalica de 4,11 g que contén cobre introducese en acido clorhidrico obténdose unha disolucién de Cu?*

e un residuo sélido insoluble. Sobre a disolucidn realizase unha electrdlise pasando unha corrente de 5 A. Ao cabo de

656 s pésase o catodo e obsérvase que se depositaron 1,08 g de cobre.

a) Calcular a masa atémica do cobre.

b) Volume de cloro que se desprendeu durante o proceso electrolitico no anodo, medido a 20 2C e 760 mm de Hg.

c) Cal era o contido de cobre (en % peso) na peza orixinal, se ao cabo de 25 minutos de paso da corrente observouse
que o peso do catodo non variaba? (Sol a)63,5 g/mol;b) 408 mL; c) 60 %)



PROCESOS REDOX DE IMPORTANCIA INDUSTRIAL

e Metalurxia
Proceso no que se ten por obxecto a obtencidon de metais no seu estado de oxidaciéon cero mediante a reducion de
compostos nos que os metais se atopan en estado de oxidacion altos. Un caso concreto é a siderurxia que é a obtencién de
ferro que se leva a cabo nos altos fornos, a partir de oxidos de ferro e carbono, onde éxidos se reducen a ferro metal e o
carbono oxidase a didxido de carbono.
® Procesos electroliticos de importancia industrial
A electrolise é a base de alguns procesos industriais de gran extension. En xeral, emprégase para obter metais ou outros
elementos quimicos con e.o. cero por reducidon ou oxidacion de idns deste elementos que existen en compostos abundantes
na natureza.
Electrélise do NaCl, que se pode realizar en estado fundido ou en disolucién acuosa (con frecuencia, auga do mar),
obténdose no primeiro caso cloro gas e sodio metal; e no segundo, hidroxeno e cloro gasoso e hidroxido de sodio acuoso.
Electrédlise do Al,O; : este proceso emprégase para obter aluminio, partindo de alumina (6xido de aluminio)
e Recubrimento por electrodeposicion
A electrolise tamén se aproveita para recubrir un metal de outro mais precioso ou mais resistente a oxidacion. Este proceso
denominase galvanostexia e emprégase en xoieria para obter obxectos chapados en ouro, ou na industria para cromar ou
niguelar obxectos que van estar a intemperie.
Tameén se usa para recubrir con un metal obxectos que non son metalicos, como cera, plastico ou xeso. Esta técnica
denominase galvanopastia e emprégase sobre todo na fabricacion de obxectos decorativos.



PROCESOS REDOX DE IMPORTANCIA INDUSTRIAL

Electrolise NaCl

Electrdlise Al,O,

Electrélise de NaCl en estado fundido

Semirreaccion de oxidacion (anodo)

2 ClI-(I) > Cl,(g) + 2e

Semirreaccion de reducion (catodo)

2 Na+ (I) + 2e- - 2 Na(l)

Reaccidon da cuba

2 NaCl (1) = 2 Na (1) + CI2(g)

Eléctrolise de NaCl en disolucidon acuosa

Semirreaccion de oxidacion (anodo)

2 ClI-(I) > Cl,(g) + 2e

Semirreaccion de reducion (catodo)

2 H,0 (l) + 2e- & H,(g) + 2 OH-(ac)

Reaccion da cuba

2H,0(l) + 2 Cl-(ac) - Cl,(g) + H,(g) + 20H-(ac)

Semirreaccion de oxidacion (anodo)

3[ 20 (1) > O,(g) + 4e]

Semirreaccion de reducion (catodo)

4L AB* (1) + 3e- > Al (I)]

Reaccidon da cuba

2 ALO; (I) > 4AI (1) + 30,(g)




