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¢ El termino O IDACITN comenzo a usarse
para indicar que un compuesto Incrementaba la
proporcion.de atomos de Oxigeno.

¢ Igualmente se utilizo el'termino de
74 (O paraindicar una disminucion
en la propormon de oxigeno.
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AN
?fbo Estado de oxidacion
(Tambien numero de oxidacion).

¢ “Es la carga que tendria un atomo si todos sus
enlaces fueran 10nicos’.

¢ En el caso de enlaces covalentes polares habria
gue suponer-que la pareja de electrones
compartidos estan totalmente desplazados
hacia el-elemento mas electronegativo.

¢ El E.O. no:tiene porgué ser la carga real que
tiene,un atomo,aungue:a veces coincide.
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rincipales-estados de oxidacion
¢ Todos los elementos en estado neutro tienen

¢ El oxigeno (O) en‘6xidos, acidos y sales
oXacidas tiene E.O. = +-2.
# El hidrogeno(H) tiene E.O. = -1 enlos

hidruros-metalicos-y +1 en el-resto de los casos
gue son la mayoria.

# Los metales formando parte de compuestos |
tienen E.O. positivos.
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O ,
s Calculo de

estado de oxidacion

&
¢ Lasuma de los E.O. de unasmolecula neutra es
siempre O.

¢ Ejemplo: Calcular el E.O. del S.en ZnSO,
E.O.(Zn)=+2; E.O(Q) =-2;
+2+E.O.(S)+4:(-2)=0=E.O.(S)=+6

¢ Si se trata de un ron monoatémico. es igual a su
carga. Ej: HPO, % (EOdel P?

Ej 3.(pag. 250).y4’(pag. 279)libro textol ESCOGER

*Refuerzo: Ejercicio Resuelto 1 (pag. 250)

<




Definicion actual

& =X ¢)1l¢ Pérdida de electrones (o aumento en
eI nimero de oxidacion).

Ejemplo: Cu — Cu?* +2e:

¢ B . Ganancia de electrones (0
dlsmlnucmn en eI numero de oxidacion).
Ejemplo: Agt+1le —>Ag

¢ Siempreque se produce una oxidacion debe
producirse simultdneamente una reduccion (reaccion
REDOX).

& Cada una deestas reacciones se denomina
semirreaccion.

<




Ejerhplo: Cu""+AgNQ3““

* Introduumos un electrodo de cobref.- ;_ e

en una disolucion de AgNOS,

& De manera espontanea el cobre se
oxidara pasando a la dlsoluuon
como Cu?* «

¢ Mientras que la.Ag* de Ia misma se
reducira pasando a Ser platla
metalica: ~

a) Cu 42 Cu2+ H2e- (OX|daC|on) % ——
b) Ag +le > ;Ag (reducc]on). |




Ejemplo; Zfi + Pb(NO);

| : _ B v
¢ AI mtroducw una«lamlna de cmc on

una dlsolucmn de Pb(NO3)2

O La lamina de Zn se recubre de una
capa de plomo ; 3

' a) Zn 7N+ Ze (OX|daCIon)
b) Ph2* + 2e - Ph (reduccmn)

"
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Ej'emplo Z‘n ,+_HCI(aq)

6AI anadlr HCI(ac).sobre o]
Zn(g) se prx)duce**ZnC;J2 :
yse deSprende Hz(g) '
QU‘e,iaI serungas ¥

mflam-able produce una

gt pequ’ena explos:én aL

" acercarle un cerllla

énteindlda 1- A

& *
W !

¢ ’.’ e ’.’ e

.‘&“. ;.;" - AL e -.‘&“ ;.J‘" A

{...pensar semirreaccionés) = .

5 L= 5 o=
U Se ST Ty D S



Videoclips/Zn+HCl.mpg
Videoclips/Zn+HCl.mpg
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Ejemplo: Comprobar:que la reaccion de formacion'de

hierro: Fe,0, +3 CO — 2 Fe + 3 CO, es una reaccién
redox. Indicarlos E.O. de todos los elementos antes Y
después de la reaccion

& F€,0,+ 3 CO —»2 Fe +3 CO,
¢ E:O.: Y3 It A O +4 -2 |
# Reduccion: El Fe disminuye su E. O de “+3” '

“0” lucgo se'reduce (cada atomo de Fe captura 3
electrones).

¢ OxidacionzEl C aumenta su E.O. de “+2” a “+4”
luego-se oxida.(en este caso pasa de compartir 2e=
con el O.a compartir-los 4'electrones).

<>
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Oxidantes y reductores

& OX3 =50 Es lassustancia capaz de oxidar
a otra, con |o que esta se reduce.

¢ L DUUCTORES: ESlassustancia capaz de
reducir a otra, con lo gue ésta se oxida.

¢ Ejemplo:

Zn +2Ag0" >, Zn** + 2AQ
& Oxidacion: Zn (reductor) — Zn4*" + 2e-
¢ Reduccion:. Ag*(oxidante) + 1e — Ag

Reaccion redoX...transferencia de electrones del
reductor.al oxidante




uestion de >Selec IVI(;'l ] 14
CEESEORRVXell I Formule, complete y ajuste las

SIQUIENtES reacciones, Justlflcando de que tipo son? a)
“Cloruro de’ hldrogeno mas amoniaco,

b)iCarbonato calcico masicalor. ¢) Clero mas sodio.
d) AC|do sulfurlco masizinc metal

Q) HCI + NHy — NH4CI |
Acido-base:-No cambia ningun E.O.

D) CaCO3 ~5.Ca0 + CO, (AH<0)
Descomposmon No cambia nlngun SooK

¢) % Cl, + Na-—> NaCl

= AOUL PR R & 7% Redox
EO. +1 +6.-2 O +2 46 2 B0, JRedox




Decidir sI una reaccion es
redox...

Aprovecharsparaidentificar-que sustancia se
oxida (reductor) y cual se reduce‘(oxidante).

¢ Ej 4y 5 (pag. 250 libro texto)
¢E} 5y 6 (pag. 279 libro texto)
Escoger...

15
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AJuste de.reacciones redox:(métode

del 1on-eleCtron) pag 24 gntroduccion)

¢ Se basa en la conservacion tanto de la mmasa come
de la carga (los electrones que.se pierden.en la
oxidacion son los mismos que los gue se ganan en
la reduccion).

# Se trata de escribir las dos semirreacciones que
tienen lugar y despuesiigualar el n°de e~ de
ambpas, para gue-al-sumarlas los electrones
desaparezcan.
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Etapas en.el ajuste redex (NOJAZ sin.agua)
Ejemplo: Zn+ AgNO, - Zn(NO;), + Ag

¢ Primera: Identificar los atomos gue cambian:su
E.Q:

Zn(0) —-Zn(+2); Ag (+1)— Ag (0)

& Segunda: Escribir semirreacciones con moleculas
0 lones que existan realmente en disolucion
ajustando el'n® de atomos: (Zn, Ag*, NO,-, Zn#*,
Ag). Es decir, ESPECIES IONICAS

Oxidacion: Zn —> Zn% + 2e-
Reduccion: Agf + 1le-— Ag
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Etapas en el ajuste redox (cont):

& Tercera: Ajustar el n° de electrones:de forma que al
sumar Jas dos semirreacciones, €stos desaparezcan.

En el ejemplo se consigue multiplicando la
segunda semirreaccion por 2.

Oxidacion: - Zn — Zn%t + 2e-
Reduccion: 2Ag" + 2e —2Ag
R.global: Zn + 2Ag* + 26 — Zn2" + 2Ag + 2€

<[>
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Etapas en'el ajuste redox:(cont).

& Cuarta: Escribir la reaccion quimica completa
utilizando los coeficientes hallados y
anadiendo las'moléeculas o iones que no
Intervienen:directamente en la reaccion redox
(en el el ejemplo, el ion.NO,7) y comprobando
gue toda_la reaccion queda ajustada:

Zn + 2AgNO, »>Zn(NO3); + 2 Ag

Para practicar...HAZ:-ejercicio 7a) de la pag. 279

<[>
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Ajuste desreacciones en disolucion

acuosasacida o basica

# Si en una disolucion aparecen iones poliatomicos con O (ej SO,*
); el'ajuste se complica pues aparecen también iones’H*, OH_y
moleculas de H,0.

¢ En medio acido:

— lLos atomos de O que se pierdan en la reduccion van a parar al
agua (los. que se ganen en la axidacion provienen del agua).

— Los-atomas de Hprovienen del acido.
— *Ajustar O con moléculas de H20
~ *Ajustar H con H*

Ejercicios: 7 (pag. 279 libro)+ 1-2-3-4 Baia
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AJuste.de reacciones-en
disolucion acuosa acida o-basica

4 En medio basico:

— Los atomos de O gue se ganan ena oxidacion (o
pierdan en la reduccion).provienen de los OH-,
‘necesitandose tantas moléculas de H,O como atomos de
oxigeno se ganen o pierdan.

— *Ajustar los O con OH" (doble n° de OH- que los -
hecesarios)

— *Ajustar los H con moleculas de H20
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Ejemplos Ajuste redoX en medio; dcido f
KMnO, +H,S0; + Kl MnSO+ |, + K,SO;+ HZO

¢ Primera: Identificar los atomos que cambian su E.O.:
+1latP2 +1 6227+1 <1 A2 F6 -2 0 F1+6 2 %+1 -2
KMnO, + H,SO, + KI = MnSQO, + I;+ K,SO, + H,0

Moléculas o iones:existentes en la disolucion:

— KMnO,— K* + MnO,-
~H,SO, —»2 H*+ S0,

— Kl > K* +I-

= MnSO, — Mn?* + SO,%

=~ K,SO; » 2K* + SO,#

—1, ¥ H,0 estan sin disociar. .
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Ejemplo: Ajuste redox en medio acido
KMnO,+ H,SO, + Kl —> MnSO, + I, + K;SO,'+ H;0

& Segunda: Escribir semirreacciones con moleculas o
lones que existan realmente en.disolucion ajustando
el n® de atomos:

Oxidacion: 2 I — |5 + 2e
Reduccion: MnO,; + 8 H* + 5e- - Mn?t+ 4 H,0
_0s 4 atomos de O del MnO,™ han ido a parar al

H,0, pero para formar ésta se han necesitado
ademas 8 H*.

<[>
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Ejemplo: Ajuste redoxen medio acido
KMnO, + H,50, + K -> MnSO, + 1,+ K,S0, + H,0

& Tercera: Ajustar el n°de electrones de
forma que al sumar las dos-semirreacciones,
estos desaparezcan: |

OX. 5 x (2151, + 267): - -
Red.: 2« (I\/InO4 + 8 H* + 5~ — I\/|n2++ 4 HZO
Reaccion global: *

101 +2MnO,+ — 5|2 +2I\/In2++8H20
+ 16 H* + 10¢" e
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Ejemplo: Ajustesredox en:medio acido
KMnO, +H,S0O, + KI -> MnSQO, + I, + K,SO, + H,0

& Cuarta: Escribir la reaccion quimica completa
utilizando los coeficientes hallados y-ahadiendo
las moleculas- o 10nes gue no intervienen
directamente en la reaccion redox:

2 KMnO, + 8 H,S0, —> 2 MnSO, +5, +
+10/KI 6 K,SO, + 8 H,0

La 6 moléculas de K,SO, (sustancia que no
Interviene en la reaccion redox) se obtienen por
tanteo.

<[>




PRACTICAR AJUSTE EN
MEDIO ACIDO

Ejercicios:solo de ajuste:
—7 (pag. 279 libro)
—1-2-3-4 Bala

Ejercicios ajuste+calculos
cuantitativos sencilles: 5, 6, 7,-9, 10

26
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Selectividad

(Septiembre 98) §

fjercicio B: a) Ajustela S|gU|ente reacuon
escribiendo las'Semirreacciones de oxido-réduccion gue Se producen HCIO
+ NaCl'— NaClO:+H,0 + CI,

b) Calcule el volumen de dlsolucmn de acido hlpocloroso 0, 1 I\/I gue seria
necesario utilizar para ‘obtener 10 grames de cloro.;Datos: Masas,atemicas:
Cl=35,5;/Na=23; 0=16y H=1 | -

a) Qxidacion: 2 Cl—-2-e=— Cl;

Reduceion: 2 Cl@+ 4 H* + Ziev — Cl,+ 2H.0

Riglebal: 2 Cl-+2 ClO~ +4H+—>2CI +2H,0
4HCIO+2NaCI2CI +2NaC|O+2HO "

Se pueden dividir por 2 tedos los coeficientes:

2 HCIO + NaCl —.Cl; + NaCIO + H,0O

n) 2mol. 714 4 :
< = n(HCIO) = 0,.28 mol
n(HCIO) 109 5 5

V= n/Molaridad = 0, 28 mol/0,1 molxI-' =X
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Ejemplo:sAjuste redox En medio*basico
Cr;(SO,); + KCIO, + KOH — K,CrO; + KCl + K;SO, + H,0

& Primera: Identificar los atomos que cambian su E.O.:
+3+6 —2% *+1+5 -25+4-2+]1 +1+6-2 +1-41 +1+6-2 %+1-2
Crs5(S0,); + KEIO,; + KOH = K,CrO, +KCI+K,SO;+ H,0
Moleculas o iones existentes en:la disolucion:

— Cr,(S0O,); — 2Cr3* + 3 SO,*

— KCIO; — K*+ClO,"

— KOH— K* + OH-

~K,CrO, —» 2K* + CrO,%

— KCl - K* +CI"

~ K,SO; — 2K* + SO,*

— H;0 esta sin disociar.
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Ejemplo: Ajuste redox en-medio hasico
Cry (SO, )5+ KCIO; +' KOH— KICrO,+ KCI+ K,SO, +'H,0

¢ Segunda: Escribir semirreacciones con moléculas o
lones que existan realmente.en disolucion.ajustando el n°
de atomos:

Oxidacion: Cr¥*+ 8 OH— CrO,s +4 H,0 + 3¢~

L.os 4 atomos de O que se precisan para formar el CrO,~
provienen de los OH: existentes en el medio basico. Se
necesitan el doble pues la'mitad de éstos van a parar.al
H,O junto con todos los atomos de H.

Reduccion: €ClO,~ + 3 H,0 + 6e-—Cl- + 6 OH"

Se precisan tantas moleculas de H,O come atomos de.O
se pierdan. Asi habra el mismo n° de O e H.

<[>
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Ejemplo: Ajuste redox.en medio basico
Cry(SO,); + KCIO,+ KOH — K,Cro, + KClI+ K.,SO, + H,0

& Tercera: Ajustar el n° de electrones de forma queA al
sumar-las dos semifreacciones, estos desaparezcan:
OX.: 2x(Crr*+8 OH— CrO,~ * 4 H,0 + 3e)
Red:: ClOs7+ 3 H,O +6e-— Cl# 6 OH-
Reaccion global:
2Cr3t+ 16 OH- + ClIO~ —» 2 CrOQ,~ +'8 H.,O
+3H,0+6¢ o be Ll +'6QH:

2 Cr3*'+ 10 0H + ClIO; —» '2CrO,# +5H,0 + Cl-

<[>
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EjemplosAjuste redox en-medioibasico
Cr (SO, )5 + KCIO; # KOH — KECrO,+ KEI + K,SO, #H,0

¢ Cuarta: Escribir la reaccion guimica completa
utilizando los coeficientes-hallados.y:afadiendo:las
moleculaso 1ones que no intervienen directamente en
la reaccion redox:

1 Cr,(SO,);+ 10 KOH + 1 KCIO; —
2 K,CrO, +.5 H,0 + 1. KCI +3 K,S0O,

La 3 moléculas de K,SO, (sustancia que no interviene
en la reaccion redox) se obtienen por tanteo.

Ej1-10 (p. 322-323)

<[>




\aloracion redox

& Es similar a la valoracion acido base.

¢ Hay que determinar el nimero de moles de' especie
oxidante y reductora que reaccienan entre si.

¢-El n° de moles de e~ que pierde el-oxidante es-igual a los
que gana el reductor.

¢ Si“a”'es el .n®de e que captura el oxidante y b” los que
pierde el reductor, sabremes que “a’+moles de reductor
reaccionan con ‘b moles de oxidante.

V,, x[oxidante]xb(n°e perd) =V, x[reductor]xa (n°e gan.)
¢ Se necesita conocer. ‘que especies quimicas son -los

productos y no solo los reactivos.

32
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Valoracion redox (cont.)

¢ Todavia puede verse, al igual que en acido-base, el concepto
de masa equivalente, y el de normalidad.

¢ Para calcular larmasa equivalente de unassustancia oxidante o
reductora hay que dividir su masa molecular por €l n°® de e-
ganados o perdidos: M

' nodee”

¢ De esta manera: n.(oxidante) = n.(reductora)
* ES deCir: Vox X |\lox :Vred X Nred

< Para:saber cual es lamasa equivalente, ademas de saber:.de
qué sustancia se trata, es necesario CONOCEr-en gue sustancia

se transforma (semirreaccion).




Ejemplo: Sevaloran 50 ml de una:disolucion@de.FeSO ;.
acidulada con H,SO, con 30/ml de KMnO, 0,25 M.;Cual
sera la concentrauon del FeSO si el I\/InO pasa a
Mn2+f; -

¢ Red.:,MnO, + 8 H* + 5e — Mn2++ 4 H,0

& Oxid.: Fest — Fedt + 1e

¢ Como el MnQ, precisa de Se- para reducirse:.

ON(KMnO4) 0,25 M x5=1,25N '

& Neg(MNO47) = N (Fet)

¢V (KMnO,) x N (KMnO4) V (FeSO4) X N
(FeSO,) :

O 30mlx1,25N
N (FeSO,) = — — =0,75 N ;
50 mi

34




J J @, ¥ 35
Selectividad
(Reserva 98) ] ] ] N

E|erC|C|o e Cuando se hace reaccionar
permanganato de potasio con acido clorhidrico se obtlenen
entre otros productos, clorurg de manganeso. (1) y cloro:
molecular. a)/Ajuste y.complete.la reaccion-..Calcule los pesos
equwalentes del oxidante y del reductor o) Calcule el volumen
de cloro, medido en condiciones normales, que se obtendra al
hacer: reaccionar;100 g de permanganato de potasio con exceso
de acido clorhidrico. Masas atomicas;: K=39,1; Mn=54,9;
0=16,0; CI=35,5#H=1,0. R = 0082atmLK1moI1

a) OX|daC|on (2 CI— =L B CIZ) -5
Reduccion: (MnO, +8H*+:5e — Mn2* + 4 H O) -2

R. global: 2. MnO,:+16 H* + 10:Cl-— 2 Mn¢*+ 5 Cl;, »
2KMnO, + 16 HCI — 2MnCl, + 8H,0 +5 Cls+2 KCI

<N
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a) Oxidacion: (2 Cl==2e-— Cl,)-5

Reduccion; (MnO,~+ 8 H*¥+. 5 & — Mn?* + 4 H;0):-2

R. global: 2 MnQ,+ 16 H* + 10 CI-— 2 Mn?* + 5 Cl,

2 KMnO, + 16 HCl - 2 MnCl, + 8 H,O0 + 5Cl, +2 KCI

Masa equivalente

Oxidante; KMnO, (158/5) gleq =
Reductor: HCI (36,5/1) g/eq = REERLEL
b)

2 KMnO, + 16 HCl = 5 €L, + 2 Mn€l, + 8 H,0+2 KClI
2.158 ¢ 5.22.4 L

100 g RS T AN A :%

<[>
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l>a’energia electrica’y los.procesos
guimicos: Electroguimica (pto 4 libro)

Una reaccion redox espontanea permite obtener una corriente eléctrica.
Es el fundamento de las celdas galvanicas o electroquimicas (las pilas)

Celda electroquimica
; e (proceso redox espontaneo) g e A
Energla qumiia —— Energla eléctrica
Celda electrolitica
(proceso redox no espontaneo)
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PTO 4 Tipos de reacciones redox
LIBRO

TEXTO (seglin su‘espontaneidad)
Electrequimica
& Reacciones espontaneas (sesproduce

energia eléctrica a-partir de la-energia liberada
en una reaccion quimica):

Pilas voltaicas

¢ Reacciones no espontaneas (se
producen sustancias guimicas a.partir de
energia eléctrica suministrada):

Electrolisis




Pilasvoltaicas (PTO S5 Y6 LIBRO TEXTO)

# Si se Infroduce una barra de Zn en una
disolucion de CuSO, (Cu** + SO, %) se
producira.espontaneamente la.sigtiente
reaccion:

Cu?* (ag).+ Zn (s)i— Cu (s)+Zn-* (aq)
¢ El Zn se oxida (pierde electrones).y el Cus¢* se

rec
¢ Si

uce (los gana).
nacemaos que las reacciones de oxidacion y

rec

uccion se produzcan en recipientes

separados; los electrones circularan (corriente
eléctrica).

39
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T1pos.de electrodos

¢ Se llama asi'a cada barra metalica sumergida en'una
disolucion del mismo metal. En-una pila hay dos
electrodos:

o Anodo: Se lleva a cabo la oxidacion

— Alli van los aniones.

— En‘el ejemplo anterior seria el electrodo de Zn.
¢ Catodo: Se lleva a cabo la reduccion

— Alli van los cationes.

— En‘el ejemplo anterior-seria el electrodo de Cu.




Voltimetro: 41

Pila Daniell

¢ Consta de dos
semiceldas

¢ Una con un electrodo de
Cu en una disolucion de
CuSO,

¢ Otra con un electrodo de
ZNn
en una disolucién de
ZnS0,.

s' £
G
S

m

o

&
cts

s

E
S

o

o

O

L

o=

L

©
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VoItimeCthoEd' ECIR. Quimica 2° Bach. Pi Ia Dan Iel I

& Estan unidas por un
puente saline que
evita que se
acumulen cargas del
mISMO Signo en cada
semicelda.

B)

¢ Entre los dos
electrodos se genera
una diferencia de
potencial gue se
puedermedir con un
voltimetro.

Movimiento de los cationes
en el interior de la pnla>

Movimiento de los aniones
<& el interior de |a pila
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Representacion esquematica de una

pila
# La pila anterior se representaria:
Anodo Puente salino Catodo

& Zn () | ZnSO, (aq) |1 CuSO, (ag) | Cu (s)."

& Anodo se lleva a cabo. la oxidacion:
B~ 2R LR

¢ Catodo se lleva a cabo la reduccion:
—CUFt+2 € 3.5.Cl
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E - /7
Pilas comerciales. 2§

Salina Alcalina De mercurio (boton)

Grafito

MﬂOz {+C)
NHCl (+ZnCl,) |

Zn

Carcasa de acero niquelado

doocerg  Aislante f

MHOQ (+C

Zn (polvo)
KOH

Barra
de acero

(Iméagenes cedidas por © Grupo ANAYA. S.A. Quimica 2° Bachillerato)
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Potencial de reduccion. (Potencial estandar.de

electrodo)
¢ Las pilas producen una diferencia de potencial
(AE;,>0) que puede considerarse como la
diferencia entre los potenciales de‘reduccion de
los dos electrodos que la conforman.

pila:E - E

¢-Consideraremos que-cada semirreaccion-escrita en
el sentido de-la de reduccion viene dada por un
potencial de reduccion (“‘su tendencia a
reducirse”). Como en el catodo se produce Ia

reduccion, en todas las pilas E 2 DARE

AE

catodo cnhodo

catodo

<[>
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Potencial de redticcion{cont).

¢ Cada pareja de sustancia oxidante-reductora.(ir
mirando pag. 260) tendra 'una mayor 0. menor
tendencia a estar en su-forma oxidada o0 reducida.

# El gue se encuentre en una u otra forma dependera
de la otra pareja de sustancia oxidante-reductora.
¢ ;Que especie se'reducira?
Sencillamente, la que tenga un mayor potencial de
reduccion.

Para poder. comparar. de forma.objetiva la tendencia a
oxidarse/reducirse se toma como referencia el electrodo

normal de hidrogeno...
<[>
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Electrodos de Hidrogeno

¢ Un:electrodo de hidrogene es una:lamina de
platino sobre el que se burbujea H, a una
presion de-1. atm a través de una disolucion 1
M de H*. (ver figura 7.15 de la pagina 257)

¢ Al potencial de reduccion del electrodo de
hidrogeno se le asigna por convenio un
potencial de 0°0 V para [H*] =1 M.

& Reac: de reduccion: 2 H*+ 2e"—> H,




Al electrodo de hidrogeno sese.conecta €l electrode
cuyo potencial se gquiere-tabular...

Potenciales estandar de electrodo

voltimetro

"1-006]

~

puente salino

Zn
é} | ————

Bl

H' (ag, 1 M) Zn* (ag, 1 M) H (aq, 1 M) C* (aq, 1 M) |

SN e it Sy

Anodo:Zn (s) - Zn*(aq, TM) + 2 e Anodo: H, (1 atm) = 2H*(aq, 1 M) + 2 e

Catodo: 2 H*(aq, 1 M) + 2 e~ — H, (1 atm) Catodo: Cu**(aq, 1 M) +2 e — Cu (s)

e® (pila) = ¢° (oxidacion del Zn) + €° (reduccion del HY) &® (pila) = £* (oxidacion del H,) + &* (reduccion del Cu®)
0,76 V=¢° (oxidacién del Zn) + 0V 0,34 V=0V + & (reduccion del Cu®)

Zn(s) = Zn**(aq, 1 M)+2e £ =076V Cu*(aq, 1M +2e = Cu(s)e*=0,34V

RO




Tabla de
potenciales
de reduccion

Sistema
Lit/ Li
K*/K

Ca?* [Ca

Na*/ Na

Mg2* / Mg

AR 1Al

Mn2*/ Mn

Zn%* [ Zn

Cr3*/Cr

Fe?* | Fe

Cd?*/Cd

Ni2* / Ni

Sn2*/ Sn

Pb%*/ Pb
H* / H,

Cu?*/Cu
I,/ 1=

MnO,/MnO,

Hg?* / Hg
Agt/Ag
Br,/ Br-
Cl,/ CI-
Audt [ Au

MnO,~/ Mn?*

Semirreaccion
Litle — Li
K'+le —>K
Ca**+2e > Ca
Na*+1e  — Na
Mg2*+ 2 e~ — Mg
ARt + 3 e~ — Al
Mn?* + 2 e~ — Mn
Zn**+2 e~ — Zn
Cr3*+3e - Cr
Fe>*+2e - Fe
Cd**+2e > Cd
Ni2* + 2 e~ — Ni
Sn?*+2e-— Sn
Pb%*+2e-— Pb
2H*+2e - H,
Cu**+2e > Cu
l,+2e -2
MnO, -+ 2H,0 +3 e~ — MnO, + 4 OH"~
Hg?* +2 e~ — 2 Hg
Agt+1le — Ag
Br,+2e — 2Br
Cl,+2e —2CI
Audt+3e - Au

MnO, + 8 H*+ 5 e~ — Mn2* + 2 H,0

E° (V)
-3,04
—2,92
—2,87
—2,71
—2,37
~1,66
~1,18
~0,76
~0,74
—0,41
~0,40
—0,25
—0,14
~0,13
0,00
0,34
0,53
0,53
0,79
0,80
1,07
1,36
1,500
1,51




Metales frente a acidos
¢ Segun sea el potencial de reduccion del metal menor o mayor

que O reaccionara 0 no reaccionara con los acidos para [H+] = 1

M.

¢ Toda pareja exidante-reductora que tenga mas tendencia a
reducirse que los H* tendran un potencial de reduccion E > 0.

— Asi, el Cu no reacciona con acidos en concentraciones
normales: Cu + 2. H' = no.reacciona.

¢ Toda pareja oxidante-reductora que tenga menos tendencia a
reducirse que los. H* tendran un potencial de reduccion.E < 0.

— Asi, el Zn reacciona con acidos desprendiendo hidrogeno:
Zn+2H* - Zn%" + H,

50
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ESPONTANEIDAD
DE UN PROCESO REDOX

1. Se identifica el semipar de oxidacion
y su €°.

I
2. Se identifica el semipar de reduccién
y su £°.

|
3. Se determina el £° del proceso.

V—Jﬁ

Sie® > 0,elproceso  Sie® < 0, el proceso
es espontaneo. no es espontaneo.

51
Pto 6.
Prediccion
espontaneidad
€aCCIONES
redox
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E'|em|g|o: Decirsi Sera espontanea:la sigliiente reaction
redox: Cl5(g) +2 I (aq)— 2Cl*(aq) + 1,.(S)

¢ La reaccion dada es la suma de las siguientes
semirreacciones:

¢ Red. (catodo): Cl,(g) + 2e = 2Cl (aq) .

¢ Oxid. (anodo): 2 1-(aq) — I, (s) + 2¢-

o Para que la reaccion sea espontanea (AG<O) tiene que
cumplirse que A E . > 0 (ya que AG=-nFE):

*A Epila = Ecatodo Eanodo =Sl e — O SE Vi

=+0°’72 V>0

* Iuego es espontanea (las moléculas de Cl, tlenen mas
tendencia a reducirse que las del,). *

BAIA: 11, 12, 13, 14,15, 16,-17, 18,19, 20

\ /| (=9

<




EjerCICIO D: Una pila consta de un electrodo de; Mg o3

introduicido en-una disolucidn. 1 M desMg(NO3) 2y un
electrodo de Ag en una disolucion 1 M:de AgNO;.

¢ Quéelectrodaractuara dercatodo y de'anodo y cual sera
el voltaje de‘la’ptla correspondiente?

& ;QuUe especie se reduce?”

¢ La que tenga mayor potencial de reduccion. En este
caso la-‘Ag (+0,80 V) frente a los ~2,37 V del I\/Ig

¢ Red. (catodo) Ag*(aq) Tle- s Ag(s)
& Oxid. (anodo) Mg(s) —> Mg?*(ag) +2e~
* AEplla_ Ecatodo Eanodo 7 +O 80 V- (_2 37 V)

| AR TSRS 1T Y

Baia: 22, 23, 24, 25, 26, 27, 28, 29

\ /(=9




EErCICIO E:Dada la | ZAXE0X_ | =0 00) 58
SEULEON 'siqUiente 'tabla de potenicia-| <& = )

ClO#CIO,-| 1,19

| 10S: ICIO,

es norr_nales expresados.en voltios ClO, /CIO,| 1,16
Escriba el nombre de: -Laforma Cu2t/Cu° 0,35

reducida del oxidante ' mas fuerte. SO.%1 S* 0,23

-Un cation gue pueda ser oxidante SO,z /S 0,15
y reductor. h Sh #/Sn2* 0,15

-La especie mas reductora. Sn: Sn&*/Sn° -0,14
-Un anion que pueda ser oxidante y reductor.
Escriba.y ajuste*dos reacciones que sean. €spontaneas entre

especies:de la tabla que correspondan a:
-Una exidacion de un cation oy un aniony

ClO; +Sn* +2 H —» ClO, + Sn4+ + H,0
-Una reduccion de‘uin cation por un‘anion.®

S7+ 4.Cus* +4 H,O —-» SO+ 8 H* + 4 Cu
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Electrolisis

¢ Cuando lareaccion redox no es espontanea en
un sentido, podra suceder si desde,el exteriar
se suministran los electrones.

¢ En el gjercicio D anterior en el que el electrodo
de Magnesio hacia de anodo y se oxidaba
frente al de‘plata que-hacia de catodo formando
una pila de f.e.m = 3,17 V, se puede forzar la
formacion:de Mg(s)(reduccion) si desde el
exterior se suministran.les 3,17 V.que se
necesitan vencer (por ejemplo usando-unapila

gue proporcione mayor voltaje).
<[>




Aplicaciones'de la electrolisis.

+ Se utiliza Industrialmente para obtener
metales a partir de sales de dichos metales
uttlizando la electricidad como fuente de
energia.

¢ Se llama galvanoplastia-al procesoe de
recubrir-un objete-metalico-con una €apa
fina de otro metal:

& Ejemplo:Zn?t + 2 e —.Zn (cincado)
(en este caso los electrones los suministra la
corriente electrica)

56
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Aplicaciones de'la electrolisis:

Electrorrefinado del Cu.

©_ .6
_Anodo Catodo
IMpUro de cobre
de cobre 4
\e\‘- i \,
cu*
Cu*
Barros - ST
anodicos CuSOqtaq;fH,s ;

electrolito

Cu{s)—»Cu*(aqg) +
Oxudacuon

2e

Reduccnén

£ Cu(aq) + 2e —»Cu(s) :

Electrodeposicion de Ag.

©_. _©
Catodo
Anodo (objeto
de plata r“etallcq
pura f: =] a recubrir
= 1 de plata)
& NO
Ag' X
Ag—»
[AQICN}. ]
Agis)— Agiaq)+e f| Ag{aq)-e —»Ag(s) |
__Oxidacion 2 Reduccién '

© Editorial ECIR. QU|m|ca 2° Bachillerato.




o, ) o8
Comparacion de la-polaridad de los
electrodos en'pilas y electrolisis.

© ECIR. Quimica 2° Bachillerato

= \_

Cuba electrolitica @ Pila electroquimica

AR o e L~ - *way
A0 - “
-

e L
— -

-

-

Signo -~ - - -

:v- et L et T T F T S e T T L et T e L ne®

Salida Entrada Movimaento d’e‘electrones- Salida Entrada
oxidacion reduccaon Semu'reaocién oxidacidon reduccion
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Electrolisis.”"Ecuacion de Faraday.

& [La carga de un electrén es de I’6 x 10 P Cy
la de’1 ' mol de’electrones (6’02 x £04°) es &l
producto de.ambos numeros; 96500 C = 1 F,

¢ Con un mol de electrones se es capaz de
reducir 1. mol de metal. monovalente o %2 mol
de metal divalente, es decir, un equivalente
del metal (M. /valencia).

¢ 1 eguivalente *precisa 96500 C
Neq (M (9)/Mg,) precisaran Q




G10)

Ecuacion de Faraday (cont.).
¢ De la proporcion anterior se deduce:;

m Q

[} A A b e

7 Mg 96500 Cleg

4 De donde, sustituyendo Q por It (mas

66 29

faciles de medir) y despejando S€
obtiene:

eq><I><’t Maxlxt A

m - =<
(9) 96500 n°e” x 96500
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Ejemplo::Se realiza la electrolisis de un
disolucion de tricloruro de hierro, haciendo pasar
una corriente de 10 A durante 3 horas. Calcula la
cantidad de hierro depositado en el catodo.

¢ El tricloruro en disolucion estara disociado:
FeCl, > 3 Cl+ Fe3*

¢ La reduccion sera; Fe’t + 3 e — Fe
Meqx | xit (55,8/3) g/eq x 10 A x.3 x 3600 s

96500 C/eg . 96500 Cleq

m (g) =




EJerciclo. k: Una corriente de 4 amperios . | 4
SCULALOMEE circulasdurante 1-horay 10 minutos a través de'dos

celulas-electroliticas gue contienen, respectivamente, sulfato'de
cobre (I1) y clorure de aluminio, 2) Escriba las reaceiones gue
se.producen-en el catodo de ambas células electroliticas. -

Calcule los gramos de cobre y-aluminio metalicos que se
habran depositado.:-Datos: Masas atomicas: Cu.= 63,5y Al =
27,0Constante de Faraday # F = 96500:C-eq*

a) Cu?* +2e ' >Cu » ' ; + APB +3e— Al
o Meged - 10 (63,5/2) gleq-4 A- 4200 s
) iy 2 _ (635/2) gleq

96500 C/eq - 96500 Cleg

Mg -1 -1 7 (27,0/3) gleq-4 A: 4200 s
m (A|) =K & . .
96500 C/eg 96500 C/eg




EJErciCIO F: Lafigura adjunta representa 63
WSSACEONN "Una celda para la.obténcion dexcloro mediante

electrolisis. €onteste a las siguientes cuestiones: <) ‘Escriba

las reacciones gue tienen lugar en el anodo y en‘el catodo.
Senale cual es la de oxidaciony cual la de reduccion.
LLa‘disolucioninicial de cloruro sédico tiene un‘pH = 7.

Se produce modificacion del pH-durante la electrolisis?

¢ Porigue? d) ¢ Por qué se obtiene hidrogeno en lugar de

sodi




Selectividac ;- >
Solucion:
¢ a) Anodo: 2CI" (ag) > Cl, (99 +2e (1)
Catodo::2 H* (ag)+2e > H:;(g9) (2
4 b) Oxidacion: anodo (1). ,Reduccion: catodo (2).
¢ c) Al ir disminuyendo [H*], el.pH va aumentando

puesto que los OH- traspasan el diafragma poroso
para compensar la perdida de CI-.

¢ d) Porque el"potencial de reduccion del H, es‘'mayor
que el del Na. y se precisa menos voltaje para gue se
produzca laelectrolisis.
EldelH, [2 H (aq) + 2e=— H, (g)].es 0,0 V y:se
toma como unidad, mientras que el del Na
[Na* (aq) + e — Na(s)] es negativo (el Na, al ser

un metal alcalino es muy facilmente oxidable), <]| |[ >
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Electrolisis:del NaCl

& Lareaccion 2 Na + Cl, — 2 NaCl es una reaccion
espontanea puesto que E(CI,/2CI7) > E(Na*/Na)

& Y-logicamente, la reaccion contraria’'sera no
espontanea: 2-NaCl'— 2 -Na + Cl,

¢ Red. (catodo): 2 Na*(ag) + 27— 2 Na (s) Oxid.
(anodo): 2Clk(aq) - Cls(g) + 2e-

O = E it Bimodot 2 2V w1836 V.= 407 N

¢ El'valor negativo de Eg;; reafirma que la reaceion

No es-espontanea. Pero suministrando un- voltaje
superior.a 4’07V se-podra descomponer el NaCl en

sus elementos: Na y Cl;




Electrolisis:del NaCl

-

Na metal -

R

fundido K

v -
—
—

© Ed. Santillana. Quimica 2° Bachillerato
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Corroesion.
¢ Un problema muy
Importante es la‘corrosion
de los metales; por ejemplo,
el-hierro:

¢ Oxid. (anodo);
Fe (s) —> Fe?*(aqg) + 2e-
#Red. (catodo):” .
2(g) + 4 H*(aq) + 4e —>2H O(I)

#En Una segunda fase el Fe2*
se oxida’a Fe3* ;

Gota de agua corroyendo

oy | una superficie de hierro.
4Fe? (aq) ¥ OZ(g) 4 HZO(I) 2 © EdPSantiIIana. Quimica 2°
2 Fe,04(s) + 8 H*(aq) . _
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Proteccloh catodica.

& Sirve ara prevenir la ; [ SRS

0

corrosion.

¢ Consiste en soldar a'la
tuberia de hierro a un
anodo de Mg que
forma una-pila‘con.el
Fe.y evita que este se

oXlide, ya gque que et e
- : uberia protegida por un anodo de
quien se oxidaes el .

M g : © Grupo ANAYA S.A. Quimica 2°.

1 Tuberia de acero

Mg - Mg + 2¢°




