TEMA 2 . REACCIONES REDOX
I. AJUSTE DE ECUACIONES REDOX POR EL METODO DEL ION-ELECTRON
1 Concepto “antiguo” de oxidacion y reduccion.

OXIDACION: toda reaccién quimica en la que una sustancia aumenta su contenido en
oxigeno, ya sea porque carecia de él o por aumentar su proporcion de oxigeno.

REDUCCION; es el proceso contrario; reaccién en la que alguna sustancia disminuye su
proporcion de oxigeno.

OXIDACIONES REDUCCIONES

Ganancia de oxigeno Pérdida de oxigeno

Fe+1/20, —» FeO ZnO+C —>7Zn+CO

4 Ag () + 02 (2 — 2 Ag20 0) 2 Fe203 +3C —»>2Fe+3 C02

SO+ % 0, — » SO; N,Os —— N,0; + O,

C,H, © +3 0, (g)H CO, +2H,0 ) 2 KCIO, —» 30, + 2Kl

NH3, + 5 02— 24 NOg) + 6 H,O

Pérdida de H

Ganancia de H

C:Hs — > CHyp + Hyg

CH;+ H; > C,H,

2 H,0 >0,y + 2H;

2HBr ——*H, + Brn;

N2+ 3 Hz 2 NHsg

L + H, —>2 HI

Reacciones analogas a oxidaciones

Reacciones analogas a reducciones

(pero que no intervienen ni O ni H) (pero que no intervienen ni hidrogeno ni oxigeno)

Fle(g) + ClZ(g) FeClZ PCls(g) - > PC]3(g) + Clz(g)

Cu,S+C — Cu+CS;

Fe + S — > FeS

(Todas las reacciones quimicas son oxidaciones o reducciones? Por ejemplo: ;cuales de las siguientes son
oxidaciones y cuales reducciones, cuales no corresponden a ningtn tipo?

COxAg) + Hag) — ™ CO(g) + HO
HBr03 + KOH ——— KBrO3+ Hzo
AgNO, + KCI — » AgCl + KNO;

4 HCI + MnOz HM”CIQ +2 C|2 + HQO



2. NUMEROS DE OXIDACION

El nimero de oxidacion de un &tomo en un compuesto es la carga que tendria si el compuesto del que
forma parte estuviese constituido por iones.
Por ello en los compuestos i6nicos coincide con la carga real de los iones (positiva o negativa).
Pero en los compuestos covalentes representa solo una carga ficticia y para determinarla se aplican las
siguientes reglas:
1. El numero de oxidacion de cualquier atomo de una sustancia elemental es 0 (tanto si es un metal :
Na(s), Cu (s), o un elemento no metalico que forme moléculas: H, Ss 0 un gas noble, Ar(g) ).
2. El nimero de oxidacion del oxigeno en todos sus compuestos es —2.
Excepto en los peroxidos que es —1.
3. El ntimero de oxidacion del hidrégeno en todos sus compuestos es +1 .
Excepto en los hidruros metalicos que es —1.
4. El numero de oxidacion de los metales es siempre positivo
o El de los metales alcalinos y Ag es +1 en todos sus compuestos.
o El de los metales alcalinotérreos y Zn es +2 en todos sus compuestos.
o El de Al es +3
5. El numero de oxidacion del fldior es —1 en todos sus compuestos.
6. Lasuma algebraica de los numeros de oxidacion de todos los atomos de una molécula neutra es 0.
Para un ion dicha suma es igual a la carga del mismo.

Si en una reaccion quimica algiin elemento cambia su numero de oxidacion dicha reaccion es de
oxidacion-reduccion.

Un elemento se oxida cuando aumenta su nimero de oxidacion.

Un elemento se reduce cuando disminuye su nimero de oxidacion.

Siempre que una reaccion un elemento aumenta su numero de oxidacion otro elemento disminuye su
numero, es decir, toda oxidacioén va acompafiada de una reduccion.

N° de oxidacion : 0 0 -2 +1 El H aumenta su numero : se oxida

Ejemplo: S+H, —» S H

EL S disminuye su numero : se reduce

La sustancia que se oxida provoca la reduccion de otra por eso se llama agente reductor.

La sustancia que se reduce provoca que la otra se oxide es entonces ¢l agente oxidante.

El H (se oxida) es el agente reductor, el S (se reduce) es el agente oxidante

En un proceso redox se produce un intercambio de electrones entre dos especies quimicas:

« AGENTE REDUCTOR es una sustancia que pierde electrones.  por tanto aumenta su niimero
de oxidacion y se oxida,

H, —> 2H" + 2e-
EL AGENTE OXIDANTE es la sustancia que gana electrones, disminuye su nimero de oxidacion:
se reduce,
S +2e- —> §7

Si el proceso redox alcanza el equilibrio los iones H" pueden captar electrones y convertirse de nuevo en
H, molecular e, es decir reducirse, a su vez el ion S perderia 2 e- para dar S , se oxidaria; por tanto podemos
observar que en el proceso hay dos oxidantes y dos reductores agrupados en dos parejas:

S + H F— S H,
oxidante reductor reductor oxidante

Por consiguiente las reacciones redox transcurren entre parejas de sustancias llamadas pares

conjugados redox.
S / S? H, / H'
Oxidante  reductor Reductor Oxidante



3 .AJUSTE DE REACCIONES RE-DOX POR EL METODO DEL ION ELECTRON.

3.1 MEDIO ACIDO

1. Se calculan los nimeros de oxidacion de todos los elementos en reactivos y productos para determinar
que sustancia se oxida y cual se reduce. (Los demas elementos no cambian su niimero de oxidacion).

2. Se escriben por separado las semirreaciones de oxidacion y reduccion.

o Si las sustancias que se oxida o reducen son electrolitos (acidos , bases o sales) en disolucion estan
disociados en iones , luego deben escribirse como tales : MnO, , NO;?, Fe*, Cl'....

© Los iones que no participan en el proceso,no se oxida ni reducen se dejan aparte, son los iones
espectadores

o Si forma parte de una molécula, un 6xido o un compuesto organico se escribe éste.
(Ejemplo: MnO; y no Mn**, SO, Cl,(no Cl ), H,0, CH3;CHO, etc

Se ajustan por tanteo los a&tomos que no sean hidrégenos ni oxigenos.

4. Se ajustan los atomos de oxigeno en cada semirreaccion afiadiendo moléculas de H,O en el lado de la

ecuacion que sea necesario.

Se ajustan los hidrégenos afiadiendo iones H* al miembro de la ecuacion que esté en defecto.

6. Se ajustan las cargas de cada ecuacién afiadiendo el nimero de electrones que sea necesario para que la
carga sea la misma en ambos lados .

7. Si el proceso se hace correctamente sera preciso afiadir electrones a la izquierda en la reaccion de
reduccion y en la derecha en la de oxidacion.

8. Se multiplica cada ecuacién por el nimero que sea necesario para que los electrones intercambiados
sean los mismo en ambas.

9. Se suman las dos semirreacciones para obtener la ecuacion ionica.

10. Se ajusta la ecuacién molecular con los coeficientes obtenidos o sus correspondientes correcciones (0
bien se afiaden los contraiones necesarios a ambos lados para obtener la ecuacién molecular)

w

v

Ejemplo: Ajusta la siguiente reaccion:

1. N° de oxid. +1 -1 +1 +7 =2 +1 +6 2 +2 +6 2 0 +1 +6 -2 +1 -2
KCl + KMnO4 Ml’lSO4+ Clz+ KzSO4+ HzO

+ H,SO; )

2. Semirreacciones:
Reduccioén Oxidacion
K" MnQy)! —— Mn*2( SO,)? K'ClI! ——— » ClL,
MnO;, —» Mn" cr —» ClL
3. 2CI———» ClL
4, MnQ, ———— Mn* + 4 H,0
5. MnOs,+8H' —» Mn”?+4H,0
6. MnO,+8H +5¢ ——» Mn?+4 H,0 2CI —» CL+2e¢
7 (MnOs+8H"+5¢ —» Mn*?+4 H,0)x2 2QCI—» Cb+2e)x5
8. 2MnO;+16 H +10 CI' +10 ¢ > 2Mn** + 5Cl, + S8H,0+10 ¢
Ecuacion i6nica.
9. 2K* + 8 SO,%2 + 10K* 12K* + 8 SO,
2 KMIIO4 + 8 HzSO4 +10 KC1 2MHSO4 + SClz + 8H20+ 6 KzSO4

10 Ecuacién molecular




3.2 MEDIO BASICO

Se procede igual que en medio acido pero una vez obtenida la ecuacién i6nica se le suman a ambos miembros
tantos iones OH™ como iones H" haya a la derecha. Estos se neutralizan y se escribe en su lugar el mismo n° de moléculas
de agua. A laizquierda quedarian los iones OH".

4 VALORACIONES REDOX

La valoracion es una técnica de laboratorio que permite calcular la concentracion de una disolucion de
una sustancia al hacerla reaccionar con otra cuya concentracion se conoce con exactitud.

Las valoraciones redox se utilizan cuando la sustancia, cuya concentracion se quiere conocer, €s un

oxidante (en cuyo caso se valora contra un reductor) o un reductor (y en ese caso se valora contra un
oxidante).

Ejemplo: supongamos que se quiere determinar la concentracion de una disolucion de FeSQus, y en el
laboratorio se dispone de una disolucion ya preparada de KMnO, de concentracion 1,5 M.

» Se mide un volumen (por ejemplo 20 ml) de la disolucion de KMnQO, que tiene T
color morado, y se vierte en un erlemnmeyer. Se aiiade unos ml de dacido :
sulfurico.

* Se le ariade desde una bureta poco a poco la disolucion de FeSO,,, incolora.

* Se producird la reaccion redox: los iones Fe'* serdn oxidados por el MnO,
!(morado), que se reduce a  Mn*? (incoloro)

MnO;'+5 Fe” +8 H' - » Mn?+5Fe” +4H0

*  Dejamos de aniadir sulfato de hierro cuando el color morado del MnO,’
haya desaparecido, sefial de que todo él se ha reducido a Mn**, se anota el
volumen de disolucion de FeSO,, que se gasto en ello (37 ml)

e Serealizan los calculos:
moles de MnO;'= 1,5M . 0,02 [ = 0,03 moles
5 moles Fe™

0,03 moles MnO[' . = 0,15 moles Fe**
Imol MnO/’

Entonces :

M o2 = 0.15 moles

= 4,05 mol/l
0,037 1



Il. CELDAS GALVANICAS.

1 . Que es una celda galvanica?

Si introducimos una lamina de zinc en una disolucién de sulfato de cobre 1 M observaremos que el Zn se
oxida, la 1amina pierde peso, y el Cu*? se reduce a cobre, desaparece el color azul de la disolucion y se observa
la formacion de cobre metélico de color rojo, es decir la reaccién que tiene lugar es:

Zn + CuSO, — ZnS0O, + Cu, que podemos descomponer en:
Zn —— Z7Zn” +2e- Oxidacién
Cu?+2e-— Cu Reduccion

Pero si realizamos la misma reaccion de forma que las semirreaciones ocurran en lugares separados y las
conectamos mediante un conductor que permita que los electrones producidos en la lamina de Zn lleguen hasta
la disolucion que contiene los iones Cu** generaremos una corriente eléctrica, que puede ponerse de manifiesto

(V)
N El voltimetro sefiala 1,10 voltios
7n Cu
| PILA DE DANIELL
) { ©
Zn en disolucién Cu en disolucion

1 M de ZnSO, 1M de CuSO,

mediante un voltimetro que marcara la diferencia de potencial entre la barra de Cu, polo positivo, y la barra de
zinc, polo negativo. El proceso quimico es el mismo que cuando ambas sustancias estaban en contacto: los
atomos de Zn de la barra se oxidan a iones Zn*?' perdiendo 2 e-, que se mueven por el conductor externo hasta
la lamina de cobre del otro recipiente, alli los iones Cu** de la disolucién captan 2 e- cada uno reduciéndose a
Cu metalico, el circuito se cierra mediante el tubo en U que conecta ambas disoluciones y contiene una
disolucion de KCl, los iones negativos de la disolucion se mueven a través de ese tubo hacia la disolucién de
Zn", y lo positivos en sentido contrario.

Este dispositivo se llama CELDA GALVANICA O PILA, en él se produce una transformacion de
Energia quimica en energia eléctrica, es un generador quimico de corriente continua : produce un flujo de
electrones desde el polo — al + hasta que las sustancias se “gastan”.

Para generar corriente eléctrica con una celda galvanica es preciso que:
* Lareaccion sea REDOX: donde una sustancia se oxide, cede e- y otra se reduce , capta e-

* Los procesos de oxidacion y reduccion estén separados en el espacio
* Estén conectados mediante un conductor externo

* El circuito esté cerrado mediante una conexion ionica, a través de la que se mueven los iones
negativos de (2) a (1). En caso contrario la disolucion (1) aumentaria su carga + al generarse
iones Zn*? mientras que la otra se volveria mas negativa al desaparecer los iones Cu*, con lo
que en poco tiempo los e- dejarian de moverse por el cable.

Elementos de una celda galvanica o pila :

CUBETAS: recipientes que contiene las disoluciones.

PUENTE SALINO: Es una conduccion electrolitica consta de un tubo tapado en sus extremos por lana de
vidrio u otro material poroso y contiene una dilucion de un electrolito fuerte: KCl saturado o NH4NOs

A veces se sustituye por un tabique poroso que permite el intercambio de los iones y asi puede usarse un
solo recipiente. o

®



ELECTRODOS: son las laminas conductoras (normalmente metalicas o de grafito) sobre las que se
realizan los procesos de oxidacion o reduccion.
ANODO : electrodo donde se produce la OXIDACION (M, M*+e-) Polo ©
CATODO : electrodo donde tiene lugar la REDUCCION (M*+e- —, M) Polo ®

Segun el tipo de sustancias y el papel que desempeiie, el electrodo puede ser:

* Activo: el electrodo participa en la oxidacién (o reduccién). Ejemplo: el electrodo de Zn, o el
de cobre en la pila de Daniell.
* Inerte: el electrodo es solo el soporte de los electrones, pero no sufre ningtin cambio, el
electrodo de platino de la celda 2.
* De gases: si alguna de las sustancias que sufre la oxidacién o reduccion es un gas. Llevan un
metal inerte (platino)y un tubo para recoger o hacer entrar el gas. Ejemplo el electrodo de hidrogeno,
en que el H, gas es reducido a H". ( Celda 3)

Celda 2 Celda 3 e-

e s —>
| © r ©,
c- - |
® 1§ | ®
Pt Cu Cu
z " m
Fe+2 He)
_&H O o O
Fe®+1e- —»Fe? Cu—» Cu™+ 2e- Hyy—» 2H'+2e- Cu”+2e» Cu
CATODO ANODO ANODO CATODO

Representacion o notacion simplificada de la pila

Para evitar la realizacion del dibujo de las pilas se utiliza una notacion simplificada.
- Se escriben solo las sustancias que se oxidan o reducen ( se omiten los iones acompafiantes)
- Se escribe LA OXIDACION A LA IZQUIERDA y LA REDUCCION A LA DERECHA
- Si se usa puente salino se representa por: || , si tabique poroso por linea discontinua.
- Si dos sustancias estan en distinta fase se separan por |
- Se indican las concentraciones y/o las presiones entre paréntesis. (si no aparecen se supone que son 1M)
- El potencial de la pila se escribe a la derecha
- En primer lugar debe figurar el electrodo — y en ultimo el electrodo +

Ejemplos : ANODO || CATODO

Celda de Daniell. Zng / Zn™*(AM) || Cu™ (IM) / Cu E=1,10v
Celdan®? : Cug/ Cu”? (0,1M ) || Fe™ (1IM), Fe? (IM) / Pt E = 0,33y
Celdan®3 : Pty / Ha (1 atm) / H*(IM) || Cu?(IM) / Cu ) E=0,34v

Potencial de la celda o fuerza electromotriz de la celda

Se define la fuerza electromotriz de la pila, (f.e.m.), o potencial de la celda, E, como la diferencia de
potencial que existe entre sus electrodos medida mediante un potenciometro de manera que no pase corriente a
través de la pila y esta funcione reversiblemente.

En la practica esta medida puede hacerse directamente con un voltimetro conectado entre los bornes de la
pila obteniéndose un buen resultado.

Epi]a = V., - V.= E catodo - E anodo

Recuérdese que los e- se mueven de — a +, de potenciales bajos a potenciales altos, entonces el potencial
del catodo( polo +) es mayor que el del anodo (polo -)

* La reaccion redox que tiene lugar

Experimentalmente se puede comprobar que el = * Las concentraciones de las sustancias

potencial de una celda galvanica depende de: W * La temperatura

Por el contrario no depende de la cantidad de sustancia utilizada, es decir, se trata de una magnitud
intensiva



Potencial normal (o standard): E°, es el potencial

de la pila cuando tiene lugar en condiciones normales

* concentraciones 1M y
* presion de los gases 1 atm,
* temperatura de trabajo 252 C

2 POTENCIAL DE ELECTRODO. ELECTRODO DE REFERENCIA

El potencial de un solo electrodo aislado no se puede medir directamente, al introducir el borne del
voltimetro ya tendriamos una pila y mediriamos una diferencia, para subsanar este problema se elige un
electrodo de referencia al que se asigna un potencial 0 y los demds se miden respecto a él.

Por convenio se toma el electrodo normal de hidrégeno como referencia:

Pt/ H;(1 atm) /H* (1 M), E°H'H, =0v.

P

<

Ha >

2H +2¢
2H++2e'4> Hz(g)

E°=0v
E°=0v

Pueden ocurrir cualquiera de las dos reacciones sefaladas, que se produzca una u otra dependera de que

sustancias constituyen el otro electrodo y que reaccion se produzca en €l.

Potencial normal de reduccion de electrodo

Potencial normal de reduccion de un electrodo, (o potencial de semipila) E® A*/A es el potencial de una

celda galvanica en la que un electrodo es el de hidrogeno ( H, se oxida a H") y el otro el electrodo dado ( A™
sereducea A)

Para determinar los potenciales de electrodo de una semirreaccion se montan pilas enfrentando la sustancia
en cuestion con el electrodo de hidrogeno y se mide el potencial de la pila: E pila=Ec —Ea , como el de
hidrégeno es 0 se calcula el potencial buscado:

Epila

Experimento | SE OBSERVA V) Anodo Catodo CONCLUSION E° electrodo
Crties | Onvomsince | 034 | 1 =212 | cuwriemcu [CRISTE | P
et ine | A s aince | 142 | M= 2820 | Ao au | US| L2
Poars | Whsevaduge | 013 | P e | e | SRRE e et
e | Mo rosute | 234 | Me—gsoe | avoe—in |G SR |0 e
Saan | s somaice | 108 | Cuo Cuder | Awie au | S0 ST e

* Puede observarse que en unos casos el electrodo de hidrogeno actua de dnodo, (el H, se oxida) y en
otros actia como catodo ( el ion H' se reduce)

* Aside los experimentos 1y 2 se deduce que los iones metalicos Cu*?y Au *

3

enfrentados con el

electrodo de hidrogeno son capaces de oxidar el H,a H, luego son mas oxidantes que él , y por tanto el
E° de esos electrodos es mayor que 0, cuanto mayor sea el valor del E° mas oxidante sera.

* En cambio la situacion de los experimentos 3 y 4 es la inversa : el Pb o el Mg son oxidados, y el ion
H' se reduce a H,, luego H" es mas oxidante que Mg o que Pb*?, el potencial del electrodo de hidrogeno

(0 voltios) es mas alto que el de esos metales, luego dichos potenciales son negativos.

*  Si construimos una pila enfrentando los electrodos de Cobre y Oro, ambos mas oxidantes que H', se
observa que el Cu se oxida por accion del Au™ que se reduce, por lo que éste es mas oxidante, puede
comprobarse que el potencial de esta pila es la diferencia entre el potencial del oro( catodo) y el del cobre
(anodo).
De esta forma se recopilan los datos de los E° de reduccion de distintos electrodos y se ordenan de mayor a
menor y constituyen la llamada serie electromotriz o serie electroquimica:




re

CARACTER OXIDANTE

Potenciales normales de reduccion a 298K

Semirreaccion

E° (V)

FE(g} +2em—2 F_[aqj

+2.87

{]3@ +2 H_[aq_j + 27 — Dg{gj + HgD.g]

+2.07

Hng{an +2 H+{aq] + 2" — 2 HQD(]]

+1.77 T

CE.';H-{,Eq] +e — CE’3+{3q}

+1.61

MnO, g + 8 H g + 56 — Mn' .y +4 H.Op

+1.51

Au’g +3e” — Aug

+1.50

Clyg + 2™ — 2 Cl g

+1.36

Cr207 (g + 14 Hag + 66” — 2 Cr' g + 7 H:Og

+1.33

03@ + 4 H_[a.q_j +d4e” — 2 HQG m

+1.23

:‘;’[ﬂﬂg T 4 H_[aq} + 2" — I\-‘Iﬂ?+{aq] +2 HgD.-;;.

1.21

Bl'gl'[;._ Jem — 2 Bl'_(aq_']

+1.07

NDj_(aqj + 4 H—'—{aq] + 37— ND{E:, +2 H‘]D(]]

+0.96

2Hg g +2e -5 Hey' o

+0.92

AE-'-(E] +e — AE{;]

+0.80

HE22+(aq] +2e — 2 Hg(]]

+0.79

Fe'ug + & — Fel'ug

+0.77

Oz + 2 Hiag + 28 — HiOopg

+0.68

:'-"[11{:}4_{3.;} +2 Hg{:}ﬂj + 3" — MHDQ{Q +4 DH_[a.q}

+0.59

Ig(s} +2e” — 2 I_(aq:,

+0.53

Cu'ey + &~ — Cuy,

+0.52

{:}Efﬂ +2 HgOm +4e” — 4 OH_{M)

40,40

CUH@J +2e — Cuy

+0.34

3042_&31:11 +4 HF{aq‘.l t+2e — SD?[E:' +2 H:Dm

+0.20

Cutpg + e — Cu'iag

+0.15

SN g + 267 — S0 g

+0.13

2H ag +2e — Hyy

0,00

Pbg*-{al;u + 2" — Pb[sj

—0.13

Sﬂy—{aql + 28" — Sﬂ[g

—0.14

-3 — N
M1 {ag) T Je — Nl[;\_,

—0.25

Cd™ g + 2" — Cdgy

—0.40

Cripg+e — Cr g

—0.41

FE‘H{an +2e — Fe[;)

—0.,44

4

Cl'3+{aq] + 3" — Cl’[;)

—0,74

Zn?“.;aq] + 27 — ZI].:;_)

—0.76

QHQD ] +2e” — Hg (= + 2 DH_[aq}

—0,83

:'n"[l'l2+(3q:| + 2e” — Mﬂ(s]

—1.18

= —
Al° fag) T e — M[ﬂ

-1.66

Hg(ﬂ +2e — 2 }]._{aq]

—2.23

M:{I,:+(3q:. + 2e — Mgy

—2.37

Nﬂ+(aqj +e — Nag

—2.71

Ca™ g + 2~ — Cayy

—2.87

Bﬂ.?-'-{aq] + 28" — Bﬂ.{;_j

JO010Nd3d J310VHVO

—2.90

Kaopte =Ky

—2.93

Li+{3m +e — Li(s}

—3.05

Enlace a pagina para consultar


http://e-ducativa.catedu.es/44700165/aula/archivos/repositorio/4750/4861/html/21_el_electrodo_estndar_de_hidrgeno.html

Significado fisico del potencial de electrodo

El potencial de electrodo , E°® A™/A, mide la tendencia a reducirse, o el caracter oxidante, del ion A™
A™ +ne-—> A
oxidante reductor

(Recuérdese que las sustancias A™ y A constituyen un par conjugado )

» Cuanto mayor sea ¢l valor del potencial de electrodo mas tendencia tiene la especie A*™ a reducirse y
mayor sera su caracter oxidante.

e Cuanto mas bajo sea el valor del potencial de electrodo, mas dificil serd el proceso de reduccion, vy
mas tenderd a producirse el proceso contrario : oxidacion de A . v por tanto mavor sera ecardcter
reductor de A

« SiE°A™aA>0, A™ tiene mas tendencia a reducirse que H+, es mas oxidante que H" puede
decirse que A™ es un “buen oxidante”

 Si E°A™A <0, A™ es menos oxidante que H", y por tanto poca tendencia a reducirse. Entonces el
proceso contrario, la oxidacion de A para dar A™ esta favorecido y A serad un “buen reductor”.

Uso de la tabla de potenciales

El electrodo F>/F-, es el que tiene el valor mas alto, eso significa que el F,g es el mejor oxidante de todos los
que figuran en la tabla, mientras que su par conjugado, F' (ion fluoruro) es el peor reductor.

Por eso cuando se describe el caracter oxidante o reductor de una especie debe especificarse claramente de
quien se trata: Cl, 0 CI', Mg* o Mg, H,o H+, y evitar denominaciones ambiguas como : cloro, magnesio o
hidrogeno.

En la tabla aparecen los electrodos de reduccion de mayor a menor potencial. Es decir estan ordenados por:

o Caracter oxidante (de mayor a menor) de la especie que figura a la izquierda en cada semirreaccion
(agentes oxidantes). Ejemplos: Cl,, NO;™", Cu*?, Fe*, ..

o Caracter reductor (de menor a mayor) de la especie que figura a la derecha, (_conjugado del

anterior) en cada semirreaccion (agentes reductores), ejemplos : CI', NO, Cu, Fe.

o

Una sustancia oxidante A™, oxidara a cualquier otra, B (reductor) cuyo potencial (E° g.p ) sea mas
bajo: asi el Cl,puede oxidar al I'' o al Cu, pero no puede oxidar al F'.

O

Elion H (cuyo E°es 0) puede oxidar a cualquier metal que tenga un potencial negativo. En
cambio no puede oxidar a aquellos cuyo Eo sea positivo, observando la tabla puede comprobarse que
son muy pocos los metales en esta situacion: Cu, Ag, Au, (metales nobles).

o Todas las disoluciones de 4cidos contienen iones H+, luego los acidos en concentracion 1M
(condiciones normales) oxidan a los metales con potencial negativo.

Cilculo del potencial de una celda a partir de la tabla.

Si se construye una pila con dos electrodos A 'y B, tales que E°A™/A > E°B"/B, A™ sera mas oxidante
que B™, luego A™ se reducira y oxidara a B, A sera el catodo y B el anodo.

El voltimetro marcara la diferencia entre el potencial entre el electrodo A (catodo) y el B (anodo)

B/B"|| A™/A

Reduccion (Catodo) A™+ me- —» A Ei- E®A™/4
Oxidacion (Anodo) B — B™+ne- E, . -E°g™/ &
Reaccion global mB +n A™ mB™+nA E’pila=E;+E,=E° "™/, - E°g™/s

EO pila = E° A+m/A - E° B+n/B = Ec-Ea>0
Nota:el numero de electrones ganados o perdidos en la semireaccion no afecta al potencial de electrodo, ni al potencial de la pila.
Pero si deben ajustarse para obtener la reaccion global.
Nota 2. Se podria trabajar con una tabla analoga pero de potenciales de oxidacion, cuyo valor seria el mismo que el de reduccion
pero de signo opuesto:
Potencial de reducciéon : Au™+3e- — Au E° Au®/Au =+142v
Potencial de oxidacién : Au—  Au"+3e- E°Au/Au® =-142v



3 ESPONTANEIDAD DE LOS PROCESOS REDOX

Recuerdo de algunos conceptos de Termodinamica

La termoquimica estudia los cambios energéticos que se producen en las reacciones quimicas y los factores que afectan
a la espontaneidad de las mismas.
Sistema estudiado (reaccion quimica) Reactivos (R) ——» Productos(P)

AH >0 Absorbe calor Endotérmica
AH = variacion de entalpia = calor intercambiado a presion constante -
( Es un tipo de energia : J) AH <0 Desprende calor Exotérmica
AH = Hproductos — H Reactuvos
AS >0 El desorden aumenta
AS = variacion de entropia (grado de desorden del sistema)
(no es Energia : J/ k) ~——  AS <0 El orden aumenta
AS= Sproductos — S Reactuvos

La entropia de un sistema (sustancia quimica en este caso) depende de:
*  Su constitucion interna. Asi una molécula compleja (ej: C, Hyy) tiene mas S que una mas simple(O-)
*  Estado fisico: S gas> S liquido> § solido
*  La temperatura: cuanto mayor sea la T la velocidad media de las particulas sera mayor y por tanto el
sistema esta en un estado mas desordenado. La situacion en que todas las particulas estén completamente
ordenadas y en reposo, 0 K, le corresponde una entropia 0

Proceso espontaneo es aquel que sucede sin intervencion exterior.
Proceso no espontaneo: el sistema abandonado a si mismo no evoluciona en el sentido sefialado. Ejemplos:

Espontaneos No espontdneos
NaOH + HNO; —» NaNO; + H,0O NaCl + H,O —» NaOH + HCI
Mg + 2 HCI e MgClz + H, 2KCI(1) R 2 Km + Clz(g)
Fe + CuSO, —» Cu +FeSO, CaCOs(s) ——p CO;+ CaO

Si una reaccion quimica es espontanea, la reaccion inversa no lo es (y viceversa)

Es muy util saber si una reaccion quimica va a producirse ( es espontanea) o no , o si podemos cambiar alguna

condicion para que si se produzca, por ejemplo la descomposicion del carbonato de calcio no es espontanea a

temperatura ambiente, el carbonato es estable , pero en un horno a 1000°C si se produce la descomposicion

espontaneamente.

¢ Cual es el criterio de espontaneidad? ;Puede asociarse la espontaneidad a alguna magnitud fisica?

*  En un principio se observo que las reacciones exotérmicas eran espontaneas, pero dicha regla tenia muchas

excepciones ( hay reacciones que desprende calor y no son espontaneas y hay otras que absorbiendo calor si
lo son). Espontaneidad asociada a AH <0 ( hay excepciones)

e También es facil comprobar que muchos procesos en los que aumenta el desorden se producen
espontaneamente (y los opuestos: aumento de orden, no). De hecho “para una sistema aislado (no
intercambia ni materia ni energia con el exterior) la evolucion solo es posible en el sentido en que aumente
el desorden (2° principio de la Termodinamica)”, y no tiene excepciones pero en la practica no es facil
conseguir un sistema totalmente aislado)

Espontaneidad asociada a AS >0 (para sistemas aislados)

Para sistemas (reacciones quimicas) cerrados, que evolucionan a Py T constantes
El criterio de espontaneidad viene dado por la energia libre, o de Gibbs, G
AG = variacion de energia libre (Gibbs) (J)

Se define como : AG =AH -TAS
Esta magnitud engloba los 3 factores que determinan la espontaneidad: factor energético ( AH ), grado de
desorden ( AS ) y Temperatura, T.

* AG <0 laReaccion es espontanea (evolucionade R — P)
* AG>0 laReaccion es no espontanea (evoluciona de P — R)

* AG =0 corresponde a la situacion de equilibrio (evoluciona en ambos sentidos)
El valor ('y por tanto el signo ) de la variacion de energia libre se puede calcular a partir de los datos recogidos en tablas
termodindmicas.




La espontaneidad en los procesos redox.

Se puede demostrar que la variacion de energia libre es igual al trabajo util que puede realizar el
sistema, en el caso de una celda galvanica sera trabajo eléctrico, AG = w util

Si entre dos puntos hay una diferencia de potencial V, el w eléctrico realizado por la carga, q, al moverse

entre ellos es W= q.Vab (Julios)

- En una pila la diferencia de potencial, Vab = E pila .

- La carga que circula a través del conductor externo es la de los electrones que se desplazan de anodo a

catodo: si el proceso intercambia n moles dee-: q=n F

- F, constante de Faraday, es la carga de 1 mol de electrones = 6,022 10* . 1,6 10 C = 96500C.

- Por ser trabajo realizado por el sistema debe tener signo negativo

Sustituyendo en (4) AG=-nF E, @)

Podemos predecir la espontaneidad de un proceso redox en funcion de AG o del potencial de la pila, en la
préctica mas facil de obtener:

AG< 0 E pila >0 Espontaneo
AG =0 E pila=0 Equilibrio
AG > 0 E pila <0 No espontaneo
(Es espontaneo el proceso inverso)

Una pila “produce” energia eléctrica a partir de una reaccion redox espontanea

Ejemplo 1. Si se monta una pila con electrodos de magnesio y plomo ;que reaccion tendra lugar?
Consultando la tabla se observa que el Pb*’ tiene un potencial de reduccion mas alto, es mas oxidante que Mg,
luego se reducird a Pb, sera el catodo, y el Mg metdlico se oxidara a Mg*, (serd el anodo) y el voltimetro sefialard:
E°pila=Ec—FEa=234—-0,13=+221v.
Es decir la reaccion que tiene lugar espontineamente es:
Mg + Pb*? > Mg > + Pb E°=+22lv, AG<0, ESPONTANEA

Por el contrario el proceso inverso: oxidacion del plomo y reduccion del ion Mg*? (cuyo E° seria -2,21 v)

Mg > + Pb , Mg +Pb? E°=-221v, AG>0, NOSEPRODUCE

Para predecir si un proceso redox va a tener lugar (es espontaneo) o no, no es necesario montar la pila y
observar que sustancia se oxida. Basta calcular te6ricamente el potencial que tendria dicha pila con ayuda de
las tablas y el signo indica la espontaneidad

Reaccion espontanea E° positivo
Reaccion no espontanea E° negativo.

Ejemplo 2:;Se oxidard una lamina de Pb sumergida en una disolucion que contenga iones Zn* en
condiciones normales ?
Nos estan preguntando si la oxidacion del plomo por accion del ion Zn*’ es espontanea
1. Se escribe el proceso tal como indica el enunciado: Pb + Zn™? —®b7+ Zn
2. Se calcula el potencial de la pila correspondiente a esa reaccion:
El dnodo seria el electrodo de Pb Pb /Pb*? /) Zn**/ Zn ,
Catodo el electro de de Zn E°=Ec-Ea =E°;:3 7, - E°pps2ps==0,76-(-0,13)= -0,63v
Como E pila es negativoy AG =-n F E,y,; , entonces AG>0y por tanto el proceso sefialado no es espontaneo, es
decir, la ldmina de Pb no se oxida en disolucion de Zn*
Nota: Si se montase la pila con esos electrodos tendria lugar la reaccion inversa con un E°= 0,63 v)
En el problema planteado no hay pila solo dos sustancias: Pb y iones Zn**: el Pb no se oxida, el ion Zn'? no se
reduce. [INo ocurre nada!

También se puede justificar comparando los valores de los potenciales normales: como E° Pb*™/Pb es mayor que el
E°Zn*?/Zn. el ion Pb** es mas oxidante que el Zn*?, entonces el Zn*? no puede oxidar al plomo.



lll. ELECTROLISIS.

1 ¢ Qué es la electrolisis?

En una celda galvénica se produce la transformacion de energia quimica en energia eléctrica a partir de una
reaccion redox espontanea.

El proceso inverso, es decir, la realizacion de una reaccion redox no espontanea mediante el suministro de
energia eléctrica en forma de corriente continua a través de un electrolito se denomina electrolisis.

Electrolisis de NaCl fundido.

En un recipiente adecuado, cuba electrolitica, se vierte NaCl fundido, se introducen dos electrodos
inertes ( de platino o grafito) y se conectan a los bornes de un generador de corriente continua, pasado un
tiempo puede observarse | L

* Enelelectrodo (+) se desprende gas Cl, 1 1 -
* Encelelectrodo (—) se deposita Na metalico.

Por tanto los procesos que han tenido lugar son: B M

2C  —» ClLt2e-. °=_1,36 v aCl
2Na'+2¢e- — » 2Na °=2.71v | AL

2 NaCl CL+2 Na °=-407v

Es decir se ha producido la descomposicion de la sal NaCl en cloro y sodio, proceso que no se da
nunca espontaneamente como puede deducirse del elevado valor negativo del E°, y que se corrobora con la
observacion experimental ( no se observa la descomposicion del NaCl pero si el proceso inverso,
formacion de la sal a partir de sus elementos).

Esto ha sido posible al comunicar al sistema energia en forma de corriente eléctrica: es necesario que el
potencial de la fuente sea al menos de 4,07 v que es el minimo tedrico, en la practica la electrolisis se
verifica irreversiblemente y hay que suministrar un potencial ligeramente superior al tedrico (la diferencia
entre ambos se llama sobretension).

Condiciones para que tenga lugar la electrdlisis

* La sustancia a electrolizar tiene que ser conductora : electrolitos fundidos o disueltos (las sales solidas
no valen, los compuestos covalentes tampoco).

* La corriente debe ser continua, con c. alterna los iones nunca llegarian a depositares en los
electrodos.

* Suministrar una tension suficiente para que se produzca el proceso no espontaneo.

* Laintensidad de la corriente no influye en la produccion del proceso pero si en la cantidad de sustancia
descompuesta.

2 Procesos de la electrdlisis de una sustancia AnBm.

1° El electrolito se disocia en sus iones: AnBm —» A™+ B™

2° Los iones emigran hacia el electrodo de signo opuesto al conectar la corriente

A™ —— (+) ANODO (por eso los iones negativos se llaman ANIONES)
B™ ____, (-) CATODO (y los iones positivos se llaman CATIONES)

3° Descarga de los iones en los electrodos, es el auténtico proceso redox:
ANODO (+) : Se produce la oxidacion de los aniones: A™ —» A +ne-

CATODO (-): Se produce la reduccién de los cationes: B™+me- —» B



Pueden diferenciarse dos casos: que se electrolice una sal fundida (en estado liquido) o que la sal, u otro
electrolito esté disuelta en agua
» Si la electrolisis es de una sal fundida los unicos iones son los procedentes de la misma y se
descargan siempre que la tension aplicada sea suficiente (caso del NaCl antes analizado).

ABy —» A g+ By

» Si se electroliza una sustancia disuelta en agua ademas de los iones A™y B™ existen también los
H'y OH' procedentes del agua y que compiten para descargarse también en los electrodos,

+ - este es un proceso que se da en una proporcion muy baja:
Hzo H"+ OH solo es sufrido por 1 de cada 10 millones de moleculas)

En este caso hay que tener en cuenta los siguientes factores que determinaran el orden de descarga:

* Potencial de reduccion u oxidacion : se descargan los iones cuyo potencial sea mas alto, (si E>0, es muy
favorable). Asi:
Los cationes de los metales nobles cuyos Eo de reduccion son positivos se descargan facilmente.
Los cationes de metales alcalinos, cuyos Eo son muy negativos, en disolucion no suelen descargarse
* Concentracion del ion. El valor del potencial de electrodo, E, depende de la concentracion, (Ecuacion de
Nerst), los valores recogidos en la tabla corresponden a condiciones normales: concentracion de los iones 1M,
es el E°, pero a concentraciones distintas el E tiene diferente valor, por ejemplo:

Condiciones normales Disolucion neutra
[H+t]=1M 6 [OH-]=1M pH=7
2H +2e-—» H, Eo=0v E=-0,41v
4 OH —» O0,+2H,0+4e- Eo =-040v E=-0.81v

Es decir, en disoluciones neutras estas reacciones estan un poco mas desfavorecidas que en c.n.
En general s si un ion esta mucho mas concentrado su potencial se hace mas positivo ( 0 menos negativo) y por
tanto se descarga mas facilmente.
e Siel anion del electrolito disuelto esta en su estado de oxidacion mas elevado (nitratos, sulfatos,
permanganatos, percloratos, etc.) no puede oxidarse y por tanto seran los iones OH" del agua los que se oxiden.
* Si utiliza como anodo un trozo de un metal cuyo potencial de oxidacion es mayor que el de los aniones presentes
puede oxidarse el propio anodo y pasar a la disolucion.

Ejemplo :_Electrolisis de una disoluciéon de Snl, 1 M.

1° Disociacion del soluto: Snl, —» Sn+ 2T
Disociacion del disolvente : HO —» H* + OH
2° Los cationes Sn**y H' migran hacia el polo -

Los aniones I'y OH' migran hacia el polo +

3¢ Descarga de los iones:

CATODO (-) ANODO (+)
Podrian descargarse los iones Cu™ o los H Pueden ocurrir dos procesos :
Sn”?+2e- —»Sn  E%= -0,14v mas favorable 2T —» 1, + 2e- E°= 40,53 v favorable
2H" +2 e-— H, E’ =-041v. 40H— 0, +2H,0+4¢e E’=-081v
Sn*? +2 e-—» Sn 2I  —> L+ 2e-
Se deposita estafio metalico en el catodo Se desprende yodo en el anodo

Proceso ionico total: Sn?+2I ——» Sn+1,

SHIQ (ac) —» Sn+ Iz




3 Aspectos cuantitativos de la electrolisis. Leyes de Faraday
Faraday realiz6 estudios sobre la electrolisis y enuncid las dos leyes que llevan su nombre

1" Ley : La masa de sustancia liberada en un electrodo es proporcional a la cantidad de electricidad
(carga) que ha pasado por el electrolito.

Como la intensidad de corriente: 1= Q/t (I: Amperios y Q: Culombios)

Es decir, a mayor Intensidad de corriente, I , y a mayor tiempo transcurrido, t, mas carga atraviesa la cuba
y mas masa se deposita

2% Ley: Si cubas diferentes son atravesadas por una carga de 96500 C (I Faraday) en cada electrodo
se deposita una cantidad de sustancia llamada equivalente electroquimico ( que es igual a la masa
molar de dicha sustancia dividida por el niimero de electrones intercambiados por cada mol de la
misma en el proceso de oxidacion o reduccion: M, /n )

Es decir: una cargade 1F deposita una masa =M, /n 1 mol A
O bien : una carga de n.F deposita 1 mol de sustancia  , F

Recuérdese que la carga de 1 mol de electrones = 1F = 96500 C
Por ejemplo: si a través de 3 cubetas, conectadas en serie, que contiene cloruros de plata, cobre (Il) y

hierro (III) , circulan 96500 C ( IF) se observa que las cantidades depositadas en los respectivos
electrodos son: 3545gCl, enel dnodo, 31,77gde Cu, 108gdeAg 1y 18,61 gFe en los catodos.

Hecorriao ae 10s electrones > m
i ® T
I

I P - + —

Anodo Cétodo Anodo Catodo Anodo Catodo

Catidn 1 Catlon Catidn
~ Anidn - . Anlon Anlon
cucl, | AgCl FeCl,
Equivalentes
electroquimicos 39458 =Mcn/2 31,77g=Mc,/2 108 g= Ma,/1 18,61 g=M /3
Ambas leyes se pueden justificar facilmente: si una sustancia se reduce : A"+ne——> A.

Eso significa que para depositar una masa de 1 mol de A (M,) deben pasar una carga de n moles de
electrones,( n.F), luego para depositar una masa m  se necesita una carga Q

Q.M, I.t.M,
n.F  nF

m=

Ejemplo 1.: Se electroliza una disolucion de AgNO; mediante una corriente de 0,5 A durante 3 horas.
Calcula: a) que masa de plata se deposita. jen que electrodo?. Y b) que volumen de oxigeno se recogeria en el
otro si se mide a 19°C y 1 atm.

O que circulo porla cuba =1t =0,5A4. 3. 3600 s = 5400 C

A) En el cdatodo (-) : Agt+1e- —» Ag n=1

5400C .| ImolAg. 108g - 6,04 g deAg
1.96500 C | 1mol Ag




B) En eldnodo(+): 4O0OH——» O, +2H,0+4e- n=4

5400 C 1 mol O, | = 0,014 moles de O, pv=nRT v=0,014.R.297/1= 0,341
4.96500

Reaccion global: 4 AgNO;+ 2 H,O ———» 4 Ag + O,+ 4 HNO;

Ejemplo 2. Calcula durante cuanto tiempo hay que electrolizar una disolucion de cloruro de cobre (1),
mediante una corriente de 0,6 A, para que se depositen 0,5 g de cobre en el catodo.

Cu? +2e- —» Cu n=2

0,5g .1molCu . 2.96500C =1519,7 C que se necesitan
635¢g Imol Cu

Q=1Lt t=1519,7 C/0,6 A= 2533 s=42" 13"

Ejemplos de procesos electroliticos

Electrolisis del agua acidulada con &cido sulfurico

Es el proceso en el que se produce la descomposicion del agua en oxigeno e hidrogeno, que no es espontaneo

2H,0 —» 2H,;+ 0O,

El 4cido sulfurico se afiade para mejora la conductividad del agua que es muy baja
H,O ——» H +O0OH
H,SO, ———» 2 H + S()4_2

CATODO (-) ANODO (+)

Se descarga el H+ pues es el tinico cation presente en | De los iones presentes el sulfato no puede oxidarse,
la disolucion luego lo hara el OH’,

2H" +2e- —» H; 40H —>» O, +2H;0+4e-

Se desprende hidrégeno en el catodo Se desprende oxigeno gas en el dnodo

El proceso global:

40H +4H — > 0,+2H,0+2H,,
que eliminando términos comunes:
2H,0 T * Oyt 2H,,

Es decir, se ha producido la descomposicion del agua en
sus elementos, obteniéndose doble n® de moles oxigeno que
de hidrogeno, si ambos se miden en las mismas condiciones
de Py T el hidrogeno ocupara doble volumen que el
oxigeno.

Observese que el acido sulfurico no participa realmente
en el proceso redox, se anade para mejorar la conductividad.




Electrolisis de una disolucion de NaCl 1M.

NaCl — Na"'+CI
H,O —» H'+ OH

CATODO (-): ANODO (+)

El potencial de reduccion del Na“es muy 40H —>» O, +2H,0+4e E°=-081v
desfavorable (-2,72 v.) por lo que se descargara el H" 2 Cl CL + 2e E=-136v (%)
2H" +2e-—> H; 2CI ——» CL + 2e-

Se desprende hidréogeno en el catodo Se desprende cloro gas en el anodo

(*)Ambos son desfavorables (potenciales negativos) , si la disolucién fuese muy diluida, habria pocos iones cloruro, se descargaria
el OH-, obteniéndose O, en el anodo. Si se electroliza una disolucién mas concentrada, como en este caso 1M, ( hay muchos mas
iones cloruro que OH- y como este ademas tiene una sobretension de casi 1 v.), se descarga el cloruro obteniéndose cloro :

Reaccion ionica total: 2CI'+2H— H, +Cl,
completando contraiones : 2 Na'+ 2 OH" 2 Na'+2 OH

La disolucion se va haciendo mas basica, pues los
iones H" del agua desaparecen pero no los OH".

Este proceso es de gran importancia industrial pues
permite obtener dos sustancias, cloro y sosa, muy utiles
en la industria quimica a partir de una sustancia
abundante (cloruro sodico).

El color azul del papel indicador seiiala que la
disolucion es basica

Electrolisis de disolucion de sulfato de cobre (Il)

CuSO, —» Cu™+S0,?
H,O — H" + OH
a) Con anodo inerte (de platino)

CATODO (-) ANODO (+) (de Pt)

Podrian descargarse los iones Cu'? o los H" El ion sulfato no puede descargarse, por tanto lo hara
Cu+2e-—» Cu E’=+0,34 muy favorable el O

2H® +2e-—» H, E’ =-041v.

Cu? +2e- — Cu 40H—» 0, +2 H,0 +4e-

Se deposita cobre en el catodo Se desprende oxigeno en el anodo

El proceso global sera: 2 Cu”?+40OH — 2Cu +0,+2H,0

2CuSO;,+2H,0 —*»2Cu +0, +4H+ 2 SO4?




b) Con anodo de cobre

CATODO (-)

ANODO (+) (de Cu)

Igual que en el caso anterior se descarga el Cu** En lugar de oxidarse el OH- ( E°=-0,81 v) como en el caso
anterior lo hace el propio electrodo de Cu utilizado como

Cu** +2e- —»Cu(s)

anodo, que se disuelve pasando a la disolucion como Cu™.
Cu(s) —» Cu™ R2e- °=-0,34v

+2

Reaccion global:

Cu(z’modo) + Cll+2 > Cll+2 + Cll (catodo)

Se ha producido una transferencia del cobre del 4nodo (que se va disolviendo) al catodo ( donde se va
depositando sobre la superficie) , este proceso se utiliza para refinar cobre natural impuro o para recubrir un
objeto de otro metal menos noble de una fina capa de Cu ( galvanostegia); el cromado, plateado o dorado de
metales se efectia de forma analoga con anodo de Cr, Ag , Au, etc. en disolucion de su ion correspondiente.

Diferencias entre celdas galvanicas y electroliticas

Celda galvanica

Celda electrolitica

Proceso

Espontaneo
Conversion de
energia

Oxidacion: A — A'+e Oxidacion A ———FA
Anodo
Polaridad:

B'+e-— "B B+ e- B

Catodo

Circulacion e-




4 Aplicaciones.

A titulo informativo se indican algunas aplicaciones de los procesos redox que no son
materia de examen,

Determinacion de azucares reductores.

Alcohol Aldehido Acido
CH3 —CH2 —OH CH3 —C:O CH3 —C:O
MH N\ OH

Se oxida a acido, es reductor

http://www.edu.xunta.gal/centros/iespuntacandieira/system/files/02_Gl1%C3%BAcidos.pdf

* Los aldehidos pueden oxidarse a acidos mediante un agente oxidante suave, son buenos
reductores.

* Las cetonas por el contrario no, en condiciones mas extremas, con agentes oxidantes mas
fuertes, se oxidan pero la molécula se rompe.

El ion Cu*?en medio basico y en caliente , es capaz de oxidar a los aldehidos (pero no a las
cetonas), reduciéndose a oxido de cobre. Por ello se puede usar esta reaccién para distinguir si un
compuesto organico contiene un grupo aldehido o cetona.

Los monosacaridos son polihidroxialdehidos , aldosas, o polihidroxicetonas, cetosas.

Reactivo de Fheling contiene ion cobre (ll) azul en medio basico, al afiadirlo sobre un compuesto
con un grupo aldehido se reduce a oxido de cobre de color rojo, y el aldehido se oxida a acido.

Reduccion: 2Cu?+20H+2e- Cu,0 +H,O
Azul Rojo
Oxidacion R-CHO + 20H —— R—-COOH + H,0 + 2e-

Si no se observa cambio de color es que no se produjo la reduccion del ion cobre (II), por lo que la sustancia no
es reductora (no contiene grupo aldehido)

* Todos los moneosacaridos (tanto aldosas como cetosas) son reductores pues en la forma ciclica el
carbono anomérico es susceptible de oxidarse (no asi el resto de los carbonos)

* Los disacaridos estan formados por la uniéon de dos monosacaridos pueden ser o no reductores
o Silaunidn se establece entre el carbono anomérico de un monosacérido y el OH de otro carbono
diferente (enlace 1-4) la molécula sera reductora pues mantiene el carbono anomérico del segundo.
Maltosa y lactosa

o Silaunién se establece entre los dos carbonos anoméricos (1-1) ya no puede oxidarse, no_es
reductor : sacarosa


http://www.edu.xunta.gal/centros/iespuntacandieira/system/files/02_Gl%C3%BAcidos.pdf

5 TIPOS DE PILAS (*)

PILAS PRIMARIAS

o Transforman energia quimica en energia eléctrica, cuando las sustancias se gastan la pila se agota 'y

no es posible reutilizarla.

Las pilas comerciales no utilizan disoluciones en recipientes separados, muy poco practicas, sino que se

compacta el electrolito en una pasta hiimeda y el anodo suele ser el propio recipiente, normalmente de Zn,
que contiene al resto de los componentes, asi se consigue una pila seca

Para conseguir mayor f.e.m. las pilas se asocian entre si en serie: bateria

Leclanché Zn(s) Zn+2(ac)+2 e- 2Mll02(s)+2 NH4+ (ac) +2 e- Mn203(s)+ 2 NH3(ac)+H20 Pasta de NH,Cl 1,5
Alcalina Zn(s)+2 OH_(ac) ZnO(S)+H20+2e' ZMHOZ(S) + HzO +2 e- Mn203(s)+ 2 OH-(“) KOH 6 NaOH 1,5
£ 5 Pasta KOH
De Hg Zn(s)+2 OH (ac) ZH(OH)Z(S) +2e- HgO(S) + HzO +2 e- Hg(s)+ 2 OH (ac) ZH(OH)Z HgO 1,35
Zn-Ag Zn(s)+2 OH_(ac) Zn(OH)z(s) +2e- 2 AgzO(s) aF Hzo +2 e- 2 Ag (s)+ 2 OH-(“) KOH 6 NaOH 1,8
Pila Leclanché Pila de Hg
{ureass de acerd niguelado
Insulation
. Aislante 4
Graphite rod : o
(cathode) In (+Hg!

MnO, and carbon
black paste
making contact
with cathode

NH,Cl/ZnCl,
paste (electrolyte)

Zinc metal can
(anode)

KOH

PILAS SECUNDARIAS (Pilas recargables, o “baterias”)

Lol

o Cuando se agotan se puede invertir el proceso, es decir producir la reaccion inversa (no espontanea)
suministrando energia en forma de corriente eléctrica continua.

Anodo Catodo Electrolito | E
Bateri B B
de plomo | PPo + S04 PbSO, 12 e- | PbOyyt SOuo+4 H+ 2 e~  PbSO, o+ 2H,0 | H,S0, 35% | 2.1
Ni-Cd Cd(s)+2 OH-(,,C) Cd(OH)z(s) +2e- Ni(OH)3 (s) +1 e- Ni(OH)z(s)+ OH-(ac) KOH 6 NaOH

Li ) Li +1(ac)+1 e- MnOZ(s) + 2H,0 +1 e- MH(OH)(s)+ OH-(nc) Fibra de polimero 3
Litio impregnada de

Li ¢ Li "ot e- 2 SOCl, ) + 2 e- 4 CI'' uoy+ Sy + SOsay electrolito




Bateria de ion-litio
Se utiliza un electrolito no acuoso (el Li es muy reactivo con
el agua) aprotico pero polar para disolver las sales de Litio.

. e pila ( descarga) anode electralyte cathode
Li se oxida a Li+ (y libera e-), los iones Li+ migra a través del Li FeS, +4Li* + de-
electrolito hacia el catodo alli se produce la reduccion del FeS, I> l
a Fe metalico, captando 4 e- l
* Como celda electrolitica (carga) Lit+ e Fe +2Li,S
Li++1e- —»Li o o
lithium metal iron disulfide

Fe+2Li,S ——»FeS, +4Li"+4e-
Figure 2. Lithium-metal battery with a solid cathode of iron dist

PILAS DE COMBUSTIBLE

o Utilizan la reaccion de combustion del hidrogeno para dar agua
2H;p + Oz — > H:O0 ¢

Ventajas:
No utilizan metales pesados
El oxigeno esté en el aire
No producen CO,
El tnico producto de la reaccion es el agua

Para que los electrones circulen por el conducto externo es necesario separar los compartimentos que
contienen el H, y el O,, mediante un electrolito que contiene los iones ( H+ u OH- ) y hace de puente salino

En medio acido:

Anodo : 2 Hz @ —> 4 H+(ac) +4 e- E°=0
Catodo : 02(g) +4 H* (ac) +4e—» 2 HzO(l) E°= +1,23
En medio basico:
Anodo : 2 H, (g)+ 4 OH-(ac) e 4 Hzo +4e- E°= 0,83
Catodo : Oz(g) +2 HzO(l) +4e- —» 4 0OH- E°= 0,40
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current ||~ -~ /74
::(i’i;ﬂfz:l — @ _ -Exc:ajls oul
s i PE—
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