TEMA 13

REACCIONES DE OXIDACION-REDUCCION

l. CONCEPTO DE OXIDACION-REDUCCION

Una reaccion de oxidacién-reduccion (redox) es una reaccién de
transferencia de electrones. La especie que pierde los electrones se oxida y la
qgue los gana se reduce. Se llama reductor a la especie que cede los electrones

y oxidante a la que los capta.

Oxidantel + ne forma reducida del oxidantel (reductorl)

Reductor2 - ne forma oxidada del reductorl (oxidante2)

Ambas semireacciones no pueden ocurrir por separado. La reacciéon

global seria:
Oxidantel + reductor2 — reductorl + oxidante2

Un sistema redox o par redox esta formado por un oxidante y su reductor
conjugado Ox1/Redl. Para que tenga lugar una reaccion redox necesitamos
dos semireacciones o sistemas redox. Podemos ver que siempre la oxidacion y
la reduccion tienen lugar a la vez. No puede darse una sin la otra. Los
electrones que se pierden en la reaccion de oxidacion son los ganados por la

especie que se reduce.

Il NUMERO DE OXIDACION Y AJUSTE DE LAS REACCIONES REDOX

Con el fin de simplificar el ajuste de de reacciones redox complejas, se
introduce el concepto de numero de oxidacién que se define como la carga que

tendria un atomo si los electrones del enlace se asignaran al elemento mas



electronegativo (quedando asi el compuesto constituido por iones). EI nimero

de oxidacion de un &tomo en una molécula es un concepto ficticio.

Reglas para la asignacion del numero de oxidacion:

a) El estado o numero de oxidacion de un elemento en estado
fundamental o sin combinar es cero.
b) El numero de oxidacion de un elemento en un iGn monoatémico es
igual a la carga del ion.
c) Ciertos elementos tienen el mismo numero de oxidacion en todos o
casi todos sus compuestos:
Alcalinos (+1) — Grupo |
Alcalinoterreos (+2) —» Grupo Il
Fluor (-1)
Oxigeno (-2). Excepto peréxidos O,* que es (-1)
Hidrogeno (+1). Excepto en hidruros metalicos que es (-1)
d) La suma de los numeros de oxidacién de todos los atomos de una
especie neutra es cero y de un ion es la carga del mismo (Ej.:
SO4Na, y MnQOy)

Ajuste de reacciones redox:

La reaccion global se divide en dos semireacciones, una de oxidacion y
otra de reduccién que se ajustan separadamente. Finalmente se combinan de
tal manera que no haya cambio neto del nimero de electrones:

MnO, + Fe** — Mn* + Fe**
El ajuste quedaria:
MnO, + 8H" + 5 — Mn* + 4H,0

5 x (Fe** > Fe* + 1¢)

Suma: 8H" + MnO, + 5Fe”* — Mn** + 5Fe® + 4 H,0



Por lo general las reacciones redox tienen lugar en disolucion por lo que
las sustancias se comportan como electrolitos. Asi, las reacciones suelen

escribirse en forma i6nica.

. CELDAS ELECTROQUIMICAS

En una pila electroquimica o galvanica se convierte la energia quimica
en eléctrica. Estan basadas en un proceso redox espontaneo. Por ejemplo, en

el esquma siguiente se muestra una pila Zn/Cu:

Corriente de electrones

Tira Puente saling Tira — [Tiradecine  Puente saling Tira de cobre

Canadod)

de cing de cobre

En su forma mas sencilla consta de dos cubas, en una hay una solucion
acuosa de CuSO, y un electrodo de cobre. En la otra hay una solucion de
ZnSO4 y un electrodo de Zn. Ambos electrodos se conectan mediante un
conductor metalico externo. Las disoluciones se mantienen en contacto a
través de un puente salino que permite el contacto eléctrico y mantiene la
electroneutralidad de las disoluciones. Si colocamos un voltimetro en el
conductor externo se observa paso de corriente. Al cabo de cierto tiempo la

disolucién de Cu®* (inicialmente azul) se va decolorando y el electrodo de Zn se



va disolviendo. Lo que sucede es que el Zn metélico se oxida a Zn** y el Cu**

se reduce a Cu metalico.

Cu** + 2e- > Cu Céatodo (Cuba 1)
Zn — Zn*" + 2¢ Anodo (Cuba 2)
Suma: Cu** +Zn —» Cu + zn*

El proceso prosigue hasta que se alcance el estado de equilibrio
reversible. Los electrones pasan del Zn al Cu a través del conductor externo.
En la cuba 1 los iones Cu®" migran de la disolucién al electrodo, en la cuba 2
los iones Zn?* migran desde el electrodo a la disolucion. El circuito se completa
con la participacion los iones del puente salino: los iones NOg3” se dirigen hacia

la cuba 2 y los Na* hacia la 1.

Lo que marca el voltimetro externo es el potencial de la pila: la fuerza

electromotriz.

Esto permite conocer diferencias de potencial. Esto se conoce como
potencial de celda, y depende de la naturaleza y concentracion de las especies
electroactivas y de la temperatura.

V. ECUACION DE NERNST
Relaciona el potencial de celda con la concentracion.
El trabajo eléctrico necesario para mover una carga g a través de una

diferencia de potencial AE (f.e.m. de la celda) es:

W =-q AE (1 Jul =cb x vol)



El signo negativo aparece porque el trabajo lo realiza el sistema y es

igual a la variacion de la energia libre de Gibbs a presién y temperatura

constantes: W = AG

Si n moles de electrones pasan a través del conductor externo: q = nF

W = -nF(AE) = AG AE = - AG/nF

Por otro lado:

AG=AG°+RTInQ siendo Q la relacién de concentraciones

En equilibrio (AG = 0) y (In Q = In K)

Asi tendremos:

AE =- AG°nF - RT/nFInQ = AE° - RT/nF InQ

AE®° es una constante para cada sistema redox (potencial estandar de

celda). Es el potencial de la pila cuando todas las actividades de las especies

electroactivas son igual a 1.

Teniendo en cuenta T= 298 °K; F= 96500 cb; R= 8.32 J/JKmol; In A =
2.3031g A

Podemos escribir: AE = AE°- 0.059/nIg Q EC. NERNST

En el equilibrio AE= 0, y Q= K, por lo que:

Ig K = AE° n / 0.059 K = 10 exp(AE® n / 0.059)



Lo que es realmente posible experimentalmente son los potenciales de
celda (diferencia de potencial entre las dos semiceldas), pero seria mas
comodo disponer de una relacion de potenciales de cada semicelda que nos
permitiria calcular en cada caso el potencial de cualquier celda. Asi si

disponemos de los potenciales de reduccion de la celda anterior:

Cu®* (ag) + 2e- — Cu(s)
Zn** (aq) + 2e — Zn (s)

AE° = E° catodo - E° anodo

Como solo podemos medir diferencias de potencial, tenemos que hacer
que arbitrariamente el potencial de una semicelda sea cero y medir asi las
demds. Asi surge el electrodo normal de hidrogeno. Est4 formado por un hilo
de platino sumergido en una disolucién 1M en H”, sobre la que se burbujea H,
a la presion de 1 atmosfera. Todos los demas potenciales de semicelda se

calculan combinando esta semicelda con el electrodo normal de hidrégeno.

La magnitud y signo del potencial de celda nos da el potencial estandar

de la semicelda en cuestion:

a) Si E° > 0. La forma oxidada es un oxidante mas fuerte que el H". La
especie se reduce espontaneamente ante el electrodo de hidrégeno.
Ej.. Fe*'/Fe®* E°=0.77v 2Fe’* + Hy & 2Fe* + 2H"

b) Si E° < 0. La forma reducida del sistema es un reductor mas potente
gue el Hy. Tiene lugar espontdneamente la reaccién de oxidacion de
esta especie.

Ej.: Zn**/Zn E°=-0.76 v Zn + 2H" & zZn* + H,

Para un sistema cualquiera, cuanto mayor y mas positivo sea el

potencial normal, tanto mas oxidante sera la forma oxidada del sistema.



Asi se establece la serie electroquimica o escala de potenciales,
consistente en la ordenacion de los elementos quimicos de acuerdo con sus
potenciales normales crecientes referidos al electrodo normal de hidrégeno. Un
elemento ser& reducido por todos los que estén por encima y oxidado por los
que estéen por debajo. La mayor o menor extension de la reaccion vendra dada

por la diferencia entre los potenciales.

Toda celda galvanica se compone de dos semiceldas, cada una de ellas
con un electrodo inmerso en la disolucion. La interfase entre la disolucion y el
electrodo se representa por una linea vertical. La linea vertical doble representa
el contacto entre las dos disoluciones (puente salino). Siempre se entiende que
las sustancias etan disueltas en agua, a no ser que se indique su estado: sol,

lig o gas.

Por convenio: E celda = E derecha - E izquierda

Los tipos de electrodos los podemos clasificar:

a) 12 especie. Electrodo metalico en contacto con una disolucién de sus iones.

b) 22 especie. Electrodo metalico en contacto con un compuesto insoluble que
contiene el i6n del metal bafiada por disolucion con la sal soluble del anién
Ej.: electrodo de Ag/CIAg bafiado en un una disolucion de CI'.

c) 32 especie. Electrodo inerte (Pt 6 grafito) bafiado en una disolucién con los

dos iones del metal. Ej.: electrodo de Pt en una disolucién de Fe*'/Fe?".

V. FACTORES QUE AFECTAN AL POTENCIAL DE UN SISTEMA REDOX

Nos fijamos en la ecuacién de Nernst. En primer lugar dependera de la

naturaleza del sistema (E°). Ademas de esto, dependera:

a) Relacion entre las concentraciones de la forma oxidada y la forma

reducida



Ej. Fe** + 1e- & Fe* E =E° - 0.059 Ig [Fe?']/[Fe*]
Si [Fe*"] disminuye (p.e. por formacién de un precipitado o un complejo)

entonces E disminuye.

b) pH o acidez del medio. Podemos distinguir dos casos

b.1. Cuando el ion H* esta presente en la ecuacion de la reaccion redox
el pH influye cualquiera que sea su valor. Ej.: MnO4/Mn?*; Cr,0;%/Cr*;
AsO4*/AsO,. Como norma general el sistema es mas oxidante en
medio acido y mas reductor en medio alcalino.

MnO; + 8H" + 5 — Mn* + 4H,0

E = E°-0.059/5 x Ig [Mn®]/ [MnO4][H']?

E = E°- (0.059/5 x Ig [Mn?']/[MnO,]) - (8/5 x 0.059 pH)

pH

b.2. El pH influye porque se produce la precipitaciéon de alguno de los
iones del sistema cambiando la relacion de concentraciones. En este
caso el pH sélo influye para aquellos valores en los que hay

precipitacion.

Asi, para el sistema Fe?*/Fe** en un medio suficientemente &cido,
el pH no influye. Sin embargo, si la acidez disminuye, puede empezar a
producirse la precipitacion de Fe(OH)s. A partir de este momento la

concentracion de Fe®*" es funcién de la acidez. Debe cumplirse:



[Fe *] [OHT® = Kps [Fe *]=Kps /[OH]?
E = E° - 0.059 Ig [Fe #*]/[Fe **] = E° - 0.059 Ig [Fe ?*][OHT3/ Kps =
E° + 0.059 Ig Kps - 0.059 Ig [Fe %] - 0.059 x 3 x Ig [OH] =

E° + 0.059 Ig Kps - 0.059 Ig [Fe ] + 0.059 x 3 x (14-pH)

Fe3+/Fe2+

Fe(OH);
Fe(OH),

pH

En la tercera parte de la curva, se cumple: [Fe **][OH]? = Kps
En general el hidroxido de la forma oxidada suele ser mas insoluble. Por
eso los sistemas son mas oxidantes en medio acido que en medio

alcalino.

c) Influencia de iones que formen precipitados con alguna de las

especies electroactivas

El potencia pasa a depender de la concentracién de precipitante y
del Kps del precipitado. Si se precipita la forma oxidada el sistema se
hace mas reductor y si se precipita la forma reducida, el sistema se hace

mas oxidante.

En el sistema Ag*/Ag



E = E°-0.059 Ig 1/[Ag’] = E° - 0.059 pAg (donde pAg = -lg [Ag’])

Si afiadimos cloruros al sistema, se forma [AgCl]. La [Ag’] sera

ahora la que permite la solubilidad.

[Ag*] [CIT = Kps Kps = 10%°

[Ag"]=10"°/[CI] -1g [Ag'] = 10 +Ig [CI]

pAg = 10 — pCl E = E°-10 x 0.059 + 0.059 pCI
E

pCl

d) Influencia de los iones formadores de complejos.

Ox + ne- - Red

Si se compleja la forma oxidada el sistema se hace mas reductor.

Si se compleja la forma reducida el sistema se hace mas oxidante.

El potencial pasa a depender de la constante de formacion del

complejo y de la concentracion de agente complejante.

Ej.: Fe**/Fe®* al afiadir F el sistema se hace més reductor.



DISMUTACION

Consiste en una autotransformacion de un i6n para pasar a un
estado de valencia superior y otro inferior. Se da en iones que tienen al

menos tres estados de oxidacion.

Ejemplo:
Cu" + le- - CuW E;°=0.52
Cu" + le- —» Cu* E,°=0.17

Suma:2 Cu* — Cu + Cu®* AE=0.52-0.17

Para que el proceso sea espontaneo: E;° > E°



TABLA 7.1 POTENCIALES DE REDUCCION ESTANDAR A 25°C*

Fg + 2 =2F ' 2.890

Oyg)+ 2H* + 26 2 O,fg) + H,0 2075
Ce** + ¢ =Ce* 1.74
MnO,” + 8H* + 5¢~ = Mn?* + 4H,0 1512
PbO,(s) + 4H* + 26™ =2 Pb?* + 2H,0 1458
Cly(g) + 2¢™ = 2C1° 1.360
Cr,0,% + 14H* + 6e™ 2 2Cr** + TH,0 1.36
O,{g) + 2H* + 4¢™ = 2H,0 1.229
10, + 6H* + Se™ = }1,(s) + 3H,0 1210
Bry(f) + 2™ = 2Br~ 1.078
AuCl,™ 4+ 3e” = Au +4C1° 1.001
2Hg?* +2e” = Hg,™* 0.908
PtCl,2* + 2 2Pt +4Cl° 0811
Agt +e 2 Ag 0.799
Hg,?* + 2™ = 2Hgl) 0.796
Fe¥* +e” 2 Fe? 0.7
I, +2 2317 0.535
L) + 2" =21 0535
Cu* +e" =2Cu 0518
Cu?* + 201" +¢” 2 CuCl,” 0447
Fe(CN)s*™ + e™ 2 Fe(CN),* 0.361
Cu?* + 2" 2Cu 0.339
He,Clyfs) + 2¢™ = 2Hgle) + 201° 0,268
AgClis) +e” = Ag + C1” 0222
Cut* +e¢"2Cu* 0.160
2H™ + 2~ = Hyp) 0 (por definicion)
H* + D* + 2¢” = HD(g)t -0.0076
Pb?* + 2" = Pb -0.126
Ni** + 2" =Ni -0.236
Co** + 2" =Co -0.282
Eu'* +¢” = Eu?* -0.35
PbSO,(s) + 2¢™ = Pb + SO,2° ~0.355
Cr’t 4e =20 -042

Fe’* + 2" =Fe ~044



Relacion de problemas: REACCIONES REDOX

. Completar y ajustar:

a) VO," (aq) + SO2¢) = VO* ag) + S04 (aq) (Medio acido)
b) HCOOH (o) + MNO; — COy o + MN** (5 (Medio acido)
C) 82032_ (aq) T I (aq) — 84062_ (aq) T I (aq) (Medio é.CIdO)
d) Cr(OH)3 () + Bra ) = CrOs* g + Br () (Medio basico)

. Hacer un diagrama de la celda Pt ( / Cr**, Cr** g // CU** (g / Cu (5 indicando en
gué direccién se mueven los electrones en el circuito externo y los iones en el
puente salino. Escribir una ecuacion ajustada para la reaccion redox.

. Calcular el potencial que adquiere una lamina de plata metalica sumergida en una
disolucién de sulfato de plata 102 M. E° (Ag*/Ag) = 0.8 v

. Para la reaccion:
Cu’+ 2 Ag* < Cu* + 2A¢g°
Calcular la concentracion de Ag" que se encuentra en equilibrio con una
concentracién 0.1 M de Cu ?*
E° (Ag*/Ag) = 0.8 v, E° (Cu?*/Cu) = 0.337v

. A la temperatura de 25 °C y presion de 1 atmdsfera, la f.e.m. de la celda Pt (Hy) /
H+ (x) // KCI (sat) / Hg.Cl, / Hg es 0.4783 v. Calcular el pH de la disolucion tampon
sabiendo que el potencial del electrodo de calomelanos saturado en estas
condiciones es 0.2420 v.

. En medio suficientemente &cido el ibn permanganato oxida al ién cloruro a cloro.
E° (MnO4/Mn?") = 1.51v; E° (Cl,/CI'= 1.36v).
Calcular la constante de equilibrio de dicha reaccion a 25 °C.

. Una pila galvanica esta construida con un catodo formado por Pt ) Hz (g / H' ag (1
M) conectado a un &nodo de Pt  H, @ / H" g €n el que no conocemos la
concentracion de H+, pero ésta se mantiene constante gracias a una disolucion
reguladora formada por un acido débil HA (0.1 M) y a su base conjugada A" (0.1 M).
El potencial de esta pila es 0.150 v a 25 °C, con una presion de H, de 1 atm en
ambos electrodos. Calcular: pH de la disolucion reguladora y constante de acidez
de HA.

. Para una pila galvanica en la que la ecuacién global es:
Br, ot H, @ T 2 H,O on — 2 Br @y T 2H"
E° (Bro/Br) = 1.065v; E° (H'/H,= 0v).

a) Calcular AE®.

b) Se afiade i6n plata (I) hasta que precipita bromuro de plata en el catodo y la
concentracion de plata (I) es 0.06 M. Entonces se mide el potencial de celda
resultando ser 1.710 v a una [H']=1M y una presién de H, de 1 atm. Calcular la
concentracion de bromuro en estas condiciones.

c¢) Calcular la constante del producto de solubilidad del bromuro de plata.





