REACCIONES REDOX

1.- Concepto de reaccion redox
Una reaccion redox (oxidacion-reduccion) es un proceso quimico en el que hay transferencia real o

formal de electrones entre especies. Se reconoce porque, al comparar reactivos y productos,
cambian los numeros de oxidacién de algunos elementos.

Siempre hay dos semirreacciones acopladas:

Oxidacion:

Oxidacién es el proceso en el que una especie quimica pierde electrones (cede e7)

De forma equivalente, en quimica redox también se dice que una especie se oxida cuando aumenta
Su numero de oxidacion.

En muchas reacciones con oxigeno, oxidarse también coincide con combinarse con oxigeno, pero
la definicidn correcta y general es la pérdida de electrones o el aumento del nimero de oxidacion.

Ejemplo sencillo: Fe* — Fe®* + e~

Reduccion:
Reduccion es el proceso en el que una especie quimica gana electrones. (gana e")

Ejemplo: Cu*+2 e~ — Cu
Aqui el cobre gana 2 electrones, por eso se reduce.

Idea clave:
oxidacion = pérdida de electrones
reduccion = ganancia de electrones

Regla util para memorizar:
Una especie no puede oxidarse sola ni reducirse sola; en una reaccion redox, mientras una se
oxida, otra se reduce.

La conservacion de la carga y de la masa obliga a que el numero total de electrones cedidos sea
igual al total de electrones captados.

Oxidacion: ganancia de oxigeno o pérdida de hidrégeno
Reduccién: pérdida de oxigeno o ganancia de hidrogeno

Ejemplo:
2Mg+0,—-2MgO

Mg “se oxida” porque gana oxigeno, pero formalmente pierde e~

3.- Agente oxidante y agente reductor
Agente oxidante: se reduce (gana e~) y provoca la oxidacién de la otra especie
Agente reductor: se oxida (pierde e7) y provoca la reduccion de la otra especie
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Ejemplo:

Zn+Cu*"— Zn** + Cu

Zn es reductor (se oxida: Zn — Zn?* + 2 e")
Cu?* es oxidante (se reduce: Cu* + 2 e~ — Cu)

4.- Namero de oxidacién: concepto y reglas de asignacién
El numero de oxidacion (n.o.) es una contabilidad formal de electrones: la carga que tendria un

atomo si los enlaces fueran 100% idnicos.

La determinacion del numero de oxidacién de los elementos consiste en asignar a cada atomo de
una sustancia una carga formal aparente, suponiendo que los electrones de los enlaces pertenecen
por completo al &tomo mas electronegativo.

No es una carga real en todos los casos, sino una herramienta tedrica para analizar reacciones
redox y formular compuestos.

Reglas esenciales:

1° .- Elemento en estado libre: n.o. =0 (Hz, Oz, Fe, Ss...)

2°.- lon monoatémico: n.o. = carga del ion (Na*: +1; CI: -1)

3° .- Suma de n.o. en molécula neutra = 0. En ion poliatdmico = carga del ion
4°.- Grupo 1: +1; Grupo 2: +2 (en compuestos)

5°.- F es siempre -1

6°.- O suele ser -2, salvo :

peroxidos: -1 (H202, Na202)

superoxidos: —1/2 (KO2)

con F (OF2): O =+2

7°.- H suele ser +1, salvo hidruros metalicos: -1 (NaH, CaHz)

Ejemplos de calculo:

EnH:S0s - H=+1;,0=-2

S+2(+1)+4(-2)=0 >S+2-8=0=>S=+6

En MnOs —» O =-2

Mn+4(-2)=-1 > Mn-8=-1= Mn=+7

En resumen, determinar el numero de oxidacion consiste en aplicar estas reglas y ajustar los

valores para que la suma final coincida con la carga total de la especie quimica. Es una herramienta
fundamental para identificar qué elemento se oxida y cual se reduce en una reaccién quimica.

5.- Identificacién de procesos redox mediante nimeros de oxidacién
La identificacion de procesos redox mediante niumeros de oxidacién consiste en analizar como

cambian los numeros de oxidacion de los elementos entre reactivos y productos para saber si hay
oxidacién y reduccion.
Una reaccién es redox cuando al menos un elemento cambia su numero de oxidacion.
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Criterio fundamental:
Si el nUmero de oxidacién aumenta, ese elemento se oxida
Si el nimero de oxidacién disminuye, ese elemento se reduce

Por tanto, en toda reaccion redox ocurren simultdneamente dos procesos:
una especie pierde electrones y se oxida, mientras otra gana electrones y se reduce.

Como se identifica paso a paso:

1°.- Se asignan los numeros de oxidacion a todos los elementos en reactivos y productos.
2°.- Se comparan los valores de cada elemento antes y después de la reaccion.

3°.- Se observa cuales aumentan y cuales disminuyen.

4°.- Si hay cambio en uno 0 mas numeros de oxidacion, la reaccion es redox.

Ejemplo: Zn+Cu" = Zn* " +Cu

Numeros de oxidacion:
Zn(s)=0
Cu = +2
Zn% = +2
Cu(s)=0

Comparacion:
Zn: 0 — +2 Aumenta su numero de oxidacion, luego se oxida
Cu: +2 — 0 Disminuye su numero de oxidacion, luego se reduce

Conclusion:
La reaccion es redox porque hay transferencia de electrones:
Zn cede electrones y Cu?* los capta

Ejemplo: 2 FeCl,+Cl,—2 FeCl,

Fe: +2 — +3 (oxidacion, pierde 1 e~ por Fe)
Clen Cl2: 0 — —1 (reduccién, gana e")
Balance electrénico: 2 Fe pierden 2 e~; Clagana 2 e~

Importancia:

Este método permite reconocer rapidamente si una reaccion quimica es redox sin necesidad de ver
directamente los electrones en la ecuacién global.

En resumen, la identificacion de procesos redox mediante nimeros de oxidacién consiste en
comprobar qué elementos aumentan o disminuyen su numero de oxidacién entre reactivos y
productos: el que aumenta se oxida y el que disminuye se reduce.

6.- Disproporcién y comproporcién (reacciones especiales)

La disproporcién y la comproporcién son reacciones redox especiales en las que interviene un
mismo elemento con distintos niumeros de oxidacion.
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Disproporcion

La disproporcion, también llamada dismutacién, es una reaccién en la que una misma especie
quimica se oxida y se reduce al mismo tiempo.

Esto significa que el mismo elemento, partiendo de un unico numero de oxidacién, origina dos
productos distintos:

Uno con nimero de oxidacion mayor y otro con numero de oxidacidon menor.

Esquema general: A" — A" “+ A" ?

Ejemplo clasico:
2H,0,-2H,0+0,

Numeros de oxidacion del oxigeno:
en H202 - O =-1

enH20 - 0=-2

en02—-0=0

Analisis:

una parte del oxigeno pasa de -1 a -2, luego se reduce
otra parte pasa de —1 a 0, luego se oxida

Por eso esta reaccion es una disproporcion

Comproporcién
La comproporcion es la reaccién inversa a la disproporcion

En ella, dos especies del mismo elemento con distintos nimeros de oxidacion reaccionan entre si
para dar una sola especie intermedia.

Esquema general: Y UCES LN
Ejemplo:
Cu+Cu*"—2Cu”

Nimeros de oxidacién del cobre:
Cu—0

Cu* — +2

Cut — +1

Analisis:

Cu de numero 0 se oxida a +1

Cu de +2 se reduce a +1

Ambos originan una especie intermedia comun, Cu*, por eso es una comproporcion.

Diferencia esencial

En la disproporcion:

Una sola especie intermedia se transforma en dos especies distintas, una mas oxidada y otra mas
reducida.
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En la comproporcién:
Dos especies con numeros de oxidacién distintos se transforman en una sola especie con nimero
de oxidacion intermedio.

Importancia

Estas reacciones son especiales porque no siguen el patrén mas simple de “una sustancia se oxida
y otra distinta se reduce”, sino que el mismo elemento participa en ambos procesos redox de
manera relacionada.

En resumen, la disproporcion ocurre cuando una misma especie da lugar simultaneamente a una
forma mas oxidada y otra mas reducida; la comproporcién ocurre cuando dos formas del mismo
elemento, con diferentes numeros de oxidacion, reaccionan para formar una especie con nimero de
oxidacion intermedio.

7.- Ajuste de ecuaciones redox
Existen dos enfoques: por numeros de oxidacién (global) y por ion-electron (semirreacciones). En

Bachillerato se exige dominar el método ion-electréon en medio acido y basico.

1.- Método del ion-electréon en medio acido (procedimiento completo
Objetivo: ajustar atomos y carga, introduciendo H20, H*y e~
Pasos:
1°.- Separar en dos semirreacciones (oxidacion y reduccion)
2°.- Ajustar todos los elementos excepto Hy O
3°.- Ajustar O afadiendo H20 al lado deficitario de O
4°.- Ajustar H afiadiendo H* al lado deficitario de H
5°.- Ajustar la carga afiadiendo e~ al lado que lo necesite
6°.- Igualar los electrones entre ambas semirreacciones (m.c.m.)
7°.- Sumar y simplificar (cancelar e, H20, H* si procede)

Ejemplo tipico (medio acido):
MnO;+Fe** > Mn**+ Fe’*

Reduccion (Mn +7 a +2):
MnO; — Mn**

1°.- Ajusto O: ainado 4 Hz0 al lado de productos:
MnO; - Mn**+4 H,0

2°.- Ajusto H: aihado 8 H* al lado de reactivos:
8 H +MnO, > Mn**+4 H,0

3°.- Ajusto carga:

izquierda = 8(+1) + (-1)=+7

derecha = +2
Para bajar +7 a +2, afado 5 e~ a la izquierda (cada e~ aporta -1):
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SeT+8H +MnO, > Mn* +4 H,0

Oxidacién Fe’T— Fe’t+e”

1°.- Igualo e: multiplico la oxidacion por 5 y sumo:
S5Ft—5Fe’ +5e”

Suma final:

8 H'+MnO;+5 Fe** - Mn*" +4H,0+5Fe’*

7.2.- Método del ion-electrén en medio basico (procedimiento completo)

El método del ion-electrén en medio basico es un procedimiento sistematico para ajustar
ecuaciones redox idnicas cuando la reaccion ocurre en presencia de base, es decir, en medio con

OH~.

En basico se evita dejar H*. Se puede:

Ajustar como en acido y luego neutralizar H* con OH-, o ajustar directamente con H20 y OH~.

Ajustar directamente con H20 y OH".

Sirve para igualar correctamente:

la materia, las cargas eléctricas y los electrones intercambiados.

La idea central es separar la reaccion global en dos semirreacciones:
Método estandar (acidificar y convertir):

1°.- Ajustar semirreacciones como si fuera medio acido (con H*y H20)
2°.- Ahadir OH~ a ambos lados para neutralizar cada H*: H* + OH~ — H20
3°.- Simplificar H20 que aparezca en ambos lados.

4.- Igualar e, sumar, simplificar

Ejemplo (medio basico):

Cl,+OH™—CI"+CIO™ (disproporcion del Cl)

Planteo semirreacciones:
Reduccioén:

Cl,—2CI™

Carga: izquierda 0, derecha -2, afado 2 e~ a la izquierda:

ClL+2e —2CI
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Oxidacion:

Cl,+H,0—-CI"+CIO"+2 H" (forma 4cida intermedia)
Oxidacion en acido:  Cl,— CIO™
Semirreaccion en acido:  Cl,+2H,0—Cl"+HCIO+3 H +2e”

Luego convertir a basico afiadiendo OH- para neutralizar H*y pasar HCIO <> CIO™+H"*
En Bachillerato se suele presentar directamente la ecuacion global ya ajustada en basico:

ClL,+20H  —»ClI"+CIO"+H,O (Esa es la ecuacion balanceada: atomos y carga
conservados.)

Nota didactica importante: en medio basico, una forma segura de no equivocarse es “ajustar en
acido y convertir”, porque el manejo directo de OH- puede inducir errores de carga si no se
comprueba al final.

7.3.- Método por niumeros de oxidacién (global)

Util para ajustes rapidos cuando no hay medio acido/basico explicito y la ecuacién es molecular.
Pasos:

1°.- Asignar n.o.

2°.- [dentificar qué se oxida y reduce

3°.- Calcular variacién de n.o. por atomo y multiplicar por el nimero de atomos afectados.
4°.- Igualar electrones cedidos/captados y poner coeficientes.

5°.- Ajustar el resto de especies por conservacion de atomos.

6°.- Estequiometria en reacciones redox: electrones, equivalentes y normalidad

En redox es frecuente calcular cantidades a partir del intercambio electrénico.

8.- Moles de electrones
Si una semirreaccién implica n e,

entonces:
1 mol de especie (tal como aparece en semirreaccion ajustada) intercambia n moles de e~

Ejemplo: MnO,+8 H ' +5¢ > Mn*"+4 H,O

1 mol de MnO4 consume 5 mol de e~

8.1.- Concepto de equivalente redox
Equivalente = cantidad de sustancia que intercambia 1 mol de electrones

Si una especie intercambia n e~ por mol, entonces:
equivalentes = moles - n
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8.2.- Normalidad (N) en redox

Normalidad = equivalentes por litro:
molesn
N=————(L
e 1)

Relacion basica en valoraciones:

N,V =N,V , porque equivalentes cedidos = equivalentes captados

Ejemplo conceptual:

Si Fe*T—Fe3t (n=1) vy MnO;—>Mn2+ (n = 5) — el permanganato es 5-equivalente por
mol en ese medio

9.- Valoraciones e Indicadores redox

Las valoraciones e indicadores redox son conceptos propios de las volumetrias de oxidacion-
reduccion, es decir, de los métodos analiticos en los que se determina la concentracion de una
sustancia haciendo reaccionar un agente oxidante con un agente reductor en proporcion
estequiométrica.

Una valoracion redox consiste en afadir, desde una bureta, una disolucién de concentracién
conocida a otra disoluciéon problema hasta que ambas hayan reaccionado exactamente segun la
ecuacion redox ajustada.

La base del método es que en el punto de equivalencia los equivalentes oxidantes y reductores son
iguales. Dicho de otro modo, los electrones cedidos por la especie que se oxida son exactamente
los mismos que los electrones captados por la especie que se reduce.

Idea fundamental
En una valoracion acido-base se neutralizan H*y OH-
En una valoracién redox se transfieren electrones

Por eso, para resolverlas correctamente, hay que conocer:
la reaccién redox ajustada

el numero de electrones intercambiados

y la relacion estequiométrica entre reactivos

9.1.- Qué es una valoracion redox
Una valoracion redox es una técnica de anadlisis volumétrico en la que una especie oxidante
reacciona con una especie reductora.

Puede ocurrir de dos formas:
se usa una disolucién oxidante de concentracién conocida para valorar un reductor desconocido
0 se usa una disolucién reductora de concentracion conocida para valorar un oxidante desconocido.

Ejemplos tipicos de agentes valorantes son:
KMnOa4 en medio acido
K2Cr207 en medio acido

I2

NazS:203
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Fundamento esteérico

En toda reaccién redox:

una especie se oxida, pierde electrones
otra especie se reduce, gana electrones

En el punto de equivalencia:
electrones perdidos = electrones ganados

Si se trabaja con equivalentes, se cumple:
equivalentes del oxidante = equivalentes del reductor

Y como: equivalentes = moles - n
donde n es el numero de electrones intercambiados por mol de especie, entonces:

n,-moles,=n, moles,

Si ademas usamos moles =C-V, queda: n-C,-V ,=n,C,V,

Esta es la relacion general mas importante en una valoracion redox.
Aqui, el valor de n no es el subindice de la formula, sino el nimero de electrones que gana o pierde
cada mol de especie segun la reaccion ajustada.

AJUSTE REDOX EN MEDIO ACIDO

1. Separar semirreacciones.

2. Ajustar dtomos (excepto H y 0).
3. Ajustar 0 con H,0.

4. Ajustar H con H*.

5. Ajustar carga con e,

6. lgualar e~y sumar.

Ejemplo: Mn0, + 5+ 8H*— Mn2* + 4 H,0
5 Fe2*—> 5 Fe3* + 5e”

AJUSTE REDOX EN MEDIO BASICO
1. Ajustar como en dcido.
2. Ariadir OH para neutralizar H*: H*+ OH"—> H,0
3. Simplificar.

Ejemplo: (I, + 20H™ —> €I + €l0™ + H,0

ECUACION DE NERNST

LEYES DE FARADAY

L 8 H* + MnO, + 5 Fe2*— Mn2*+4H,0 + 5 Fe3* Q=1-t
=Q
n(e) = ~
| LEYES DE FARADAY firaditin 222 2
z
Q=1-t m = H(producto) - M
5 _ Q
n(e”) = T Celda Electrolitica

‘ e- (No espontiinea)
Fuente de
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Ejemplo conceptual

Si el Fe** se oxidaa Fe*: Fe’'— Fe’t+e™

cada mol de Fe? intercambia 1 electron, luego n = 1
Si el MnO4+~ en medio acido se reduce a Mn*:  MnO,+8 H ' +5¢e > Mn*"+4 H,O

cada mol de MnOa4~ intercambia 5 electrones, luegon =5
Entonces, en una valoracion entre Fe** y MnO4-

5 - moles de MnO4 =1 - moles de Fe?*

o equivalentemente: 5C (MnOZ)- 4 (MnOZ): C( Fe“)-V (Fe“)

9.2.- Punto de equivalencia
El punto de equivalencia es el momento en que la cantidad de oxidante y la de reductor estan

exactamente en proporcion estequiométrica.

En ese instante, la reaccién ha consumido exactamente toda la especie problema.

No significa necesariamente que haya el mismo ndmero de moles de ambos reactivos, sino que han
reaccionado en la proporciéon que marca la ecuacion ajustada.

Por ejemplo, si la reaccion exige 1 mol de MnO4 por cada 5 moles de Fe?*, el punto de equivalencia
se alcanza con esa relacién, no con una relacion 1:1.

9.3.- Punto final

El punto final es el cambio experimental observable que indica que se ha alcanzado, o casi
alcanzado, el punto de equivalencia.

Idealmente, punto final y punto de equivalencia coinciden, aunque en la practica puede haber una
pequefia diferencia.

Ese cambio observable suele detectarse con un indicador redox o, en algunos casos, por el propio
color del reactivo.

9.3.- Indicadores redox
Un indicador redox es una sustancia cuyo color cambia segun esté en su forma oxidada o en su
forma reducida.

Se representa de manera general asi:  Ind . ,+ne =Ind .

La forma oxidada tiene un color y la reducida otro distinto

El cambio de color ocurre en un intervalo de potencial redox determinado, de manera parecida a
como un indicador acido-base cambia de color en un cierto intervalo de pH.

Por tanto, el indicador debe elegirse de manera que su cambio de color tenga lugar lo mas cerca
posible del punto de equivalencia.

9.4.- Fundamento electroquimico del indicador
Durante una valoracion redox, el potencial de la disolucion va cambiando a medida que se afiade

valorante.

Cerca del punto de equivalencia, ese potencial cambia de forma brusca.

El indicador redox debe tener un potencial de transicion dentro de esa zona de cambio brusco, para
que el viraje sea nitido.
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Esto significa que el indicador cambia de color cuando el sistema pasa de un medio mas reductor a
uno mas oxidante, o al revés.

9.5.- Caracteristicas que debe cumplir un buen indicador redox
Debe presentar colores claramente distintos en su forma oxidada y reducida.

Debe cambiar de color de forma rapida y reversible.

Su intervalo de cambio debe estar préximo al punto de equivalencia.

No debe reaccionar de forma secundaria con los reactivos de la valoracion.
Debe usarse en pequefia cantidad, para no alterar la reaccion principal.

Ejemplos de indicadores redox

La ferroina presenta un color distinto segun su estado oxidado o reducido y se emplea en algunas
valoraciones redox.

También se usan difenilamina o difenilaminosulfonato en ciertas volumetrias con dicromato.

Sin embargo, en algunas valoraciones no hace falta indicador externo, porque el propio reactivo
actua como autoindicador.

9.6.- Autoindicadores

Un autoindicador es una sustancia valorante cuyo propio color permite detectar el punto final sin
afiadir otro indicador.

El caso clasico es el permanganato potasico

El ion MnOs4 tiene color violeta intenso. Cuando reacciona en medio acido y se reduce a Mn%, la
disolucion pierde ese color. Mientras haya reductor en el matraz, cada gota de permanganato
afiadida se decolora. Cuando ya no queda reductor, el primer exceso pequefio de MnOa4~ deja una
coloracion rosada o violeta persistente.

Por eso, en las permanganatometrias no suele afiadirse indicador externo.

Ejemplo tipico: MnOZ+Fe2+
Semirreacciones:

MnO;+8H"+5e¢ > Mn*"+4H,0

Fe’T— Fe’t+e™
Ajuste global: MnO,+8 H*"+5Fe*" > Mn* *+4 H,0+5 Fe’*

Relacidn estequiométrica:

1 mol de MnOs4™ reacciona con 5 moles de Fe*
Si se conoce la concentracién del permanganato y el volumen gastado, puede calcularse la
concentracion de Fe?.

Calculo general en valoraciones redox

1°.- Ajustar la ecuacién redox.

2°.- Obtener la proporciéon molar entre oxidante y reductor.

3°.- Pasar el volumen a litros.

4°.- Calcular los moles del reactivo conocido.

5°.- Usar la estequiometria para hallar los del reactivo problema.
6°.- Calcular la concentracion pedida.
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Ejemplo numérico sencillo
Se valoran 25,0 mL de una disolucion de Fe?* con KMnOas 0,0200 mol-L™' en medio acido.

Se gastan 18,0 mL de permanganato.
Calcular la concentracion de Fe?.

Ecuacion ajustada: MnOZ+8H2++5 Fez+—>Mn2++4H20 +5F"

Paso 1. Calcular moles de MnO4:
n=C- V=O,0200-0,018O=3,60-10_4 mol
Paso 2. Relacion estequiométrica: 1 mol de MnO4 reacciona con 5 mol de Fe**

Entonces:

moles de Fe?* =5 - 3,60-10* = 1,80-10= mol

n 1,80-107° - _1
P 3. Calcul tracion de Fe?: (C=—=—"—""—7——=7.20-10 [-L
aso ailcular concentracion de re V 090250 , mo

Resultado: C(Fe®")=0,0720 mol-L™

10.- Relacidén con la normalidad
En muchas valoraciones redox también puede trabajarse con normalidad.

Como: N=n-C entonces en el punto de equivalencia puede escribirse:
N,V \=N,V,

Esto simplifica mucho los calculos, siempre que n esté correctamente determinado para la reaccion
concreta.

Por ejemplo, para MnO4~ en medio acido, n =5
Si la molaridad del permanganato es C, su normalidad sera: N =5C

Pero hay que tener cuidado: el valor de n depende del medio y del producto de reduccion.

No siempre es el mismo.

Por ejemplo, el permanganato puede reducirse a Mn?* en medio acido o a MnO2 en medio neutro o
basico, y eso cambia el numero de electrones intercambiados.

Tipos de valoraciones redox mas habituales

Permanganatometrias: usan KMnOs como oxidante. Suelen hacerse en medio acido y el
permanganato actia como autoindicador.

Dicromatometrias: usan Kz:Cr207 como oxidante, normalmente en medio acido. Suelen requerir
indicador redox externo.

Yodimetrias: usan |2 como agente valorante para determinar reductores.

Yodometrias: liberan Iz a partir de un oxidante y luego el yodo liberado se valora con tiosulfato.
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Ejemplo de reaccion con tiosulfato /,+2.S, 0%“—> 21 +S8, Oé“
Aqui:
1 mol de Iz reacciona con 2 moles de tiosulfato

El almidon se anade cerca del final para detectar pequenas cantidades de yodo libre: cuando
desaparece el color azul, se alcanza el punto final.

Errores tipicos
Un error muy frecuente es igualar moles directamente sin mirar la estequiometria redox.
Otroerroresusar N V=N,V sin haber calculado bien la normalidad.

También es frecuente olvidar que el nimero de electrones intercambiados depende de la reaccion
concreta y del medio.

Y en permanganato, un error clasico es no acidificar adecuadamente. Si el medio no es el correcto,
el MnOs+ puede reducirse a especies distintas y la valoracion deja de seguir la reaccion esperada.

Resumen esencial

Las valoraciones redox son técnicas volumétricas basadas en reacciones de oxidacion-reduccién
para determinar concentraciones.

Su fundamento es que, en el punto de equivalencia, los electrones cedidos y captados son iguales,
0 equivalentemente, que los equivalentes de oxidante y reductor coinciden.

Los indicadores redox son sustancias que cambian de color segun su estado de oxidacion vy
permiten detectar el punto final. En algunos casos no hace falta indicador externo porque el propio
valorante actua como autoindicador, como ocurre con el permanganato.

En conclusién, las valoraciones e indicadores redox permiten cuantificar sustancias mediante
transferencia de electrones y detectar experimentalmente el final de la reaccion gracias a cambios
de potencial y de color.

11.- Procesos Electroquimicos
Los procesos electroquimicos son transformaciones quimicas en las que existe una relacién directa

entre la energia quimica y la energia eléctrica.

En estos procesos ocurre una reaccion redox, es decir, una reaccion en la que hay transferencia de
electrones entre unas especies quimicas y otras. Esa transferencia de electrones puede producir
electricidad o puede ser provocada por una corriente eléctrica externa.

Por tanto, un proceso electroquimico es aquel en el que:
una reaccion quimica genera corriente eléctrica,
o bien una corriente eléctrica fuerza una reaccién quimica no espontanea.

Idea fundamental

Todo proceso electroquimico se basa en una reaccion de oxidacién-reduccion:

oxidacién: una especie pierde electrones

reduccion: otra especie gana electrones

Si los electrones circulan de forma controlada por un circuito externo, aparece una corriente
eléctrica. Ahi esta la base de la electroquimica.

Hay dos grandes tipos:

Procesos electroquimicos espontaneos:
la reaccién redox ocurre por si sola y produce energia eléctrica.
Son los que tienen lugar en pilas o celdas galvanicas.
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Procesos electroquimicos no espontaneos:
la reaccién no ocurre por si sola y hay que forzarla mediante una fuente externa de corriente.
Son los que tienen lugar en la electrdlisis o celdas electroliticas.

12.- Pilas galvanicas (voltaicas): conversiéon quimica — eléctrica

Una pila es un dispositivo donde una reaccion redox espontanea produce corriente eléctrica.

12.1.- Partes y terminologia
Anodo: donde ocurre la oxidacion.

Catodo: donde ocurre la reduccion.

Electrones circulan externamente del anodo al catodo.
Puente salino o membrana: mantiene electroneutralidad, permite migracion iénica.

Celdas se representan: anodo | disolucién anodo || disolucion catodo | catodo

Ejemplo Daniell:  Zn(s)|Zn*"(aq)|Cu*" (ag)|Cu(s)

Semirreacciones:
Anodo (oxidacién):
Catodo (reduccioén):
Global: Zn+Cu’*— Zn** +Cu

Pila Galvanica

Genera corriente eléctrica

Puente Salino

ié:‘odo.f-)
- —Reduccion

T m—

Anodo (-)
O,_xidfciénf

Cu?*+2e —Cu

Zn —Zn* +2e"

Reaccion espontanea:
Produce electricidad

In—7In*"+2e”

Cu’ +2e > Cu

Electrélisis

Forzada por corriente eléctrica

02 Electricidad
P

Anodo (+) Oxidacién
2H,0— 0, +4H*+4e

Catodo (-) Reduccion
4H* +4e — 2 H2

Reaccién no espontanea:
Necesita eléctricidad
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12.2.- Fuerza electromotriz (f.e.m.) o E de celda

La fuerza electromotriz, abreviada f.e.m., o E de celda, es la diferencia de potencial eléctrico entre
los dos electrodos de una pila cuando esta funciona como sistema electroquimico.

Dicho de forma mas clara: es la magnitud que mide la capacidad de una celda electroquimica para
impulsar el movimiento de electrones por el circuito externo.

Su unidad es el voltio (V).

Interpretacion fisica

La f.e.m. indica la tendencia de la reaccion redox de la pila a producir corriente eléctrica.
Cuanto mayor es la E de celda, mayor es la tendencia de la reaccidon espontanea a transferir
electrones desde el anodo hacia el catodo.

Si Ewlda>0 la reaccién global es espontanea en el sentido escrito (condiciones estandar si son
E°).

12.3.- Potenciales estandar de electrodo (E°): significado y uso

Un potencial estandar de reduccion E° mide la tendencia de una semirreaccién a reducirse (ganar
e”) respecto al electrodo estandar de hidrégeno (E°=0V), a1 bar, 1 My 25 °C.

Cuanto mayor (mas positivo) sea E°, mayor tendencia a la reduccion.

Para oxidacion, se invierte la semirreaccion y cambia el signo del potencial:

o —_Fo
oxid reduc

Importante: los potenciales no se multiplican por coeficientes estequiométricos.

12.3.- Definicién de Celda

Una celda electroquimica es un sistema formado por dos electrodos y un medio que permite el
movimiento de cargas, en el que tiene lugar una reaccion redox y se produce una transformacion
entre energia quimica y energia eléctrica.

Dicho de forma mas simple, una celda es el dispositivo donde ocurre un proceso electroquimico.

Elementos de una celda

Una celda electroquimica suele estar formada por:

Dos electrodos

Electrolito : medio que contiene iones y permite el transporte de carga en disolucion o en estado
fundido.

Tipos de celda

Celda galvanica o pila: la reaccion redox es espontanea y genera corriente eléctrica.

Celda electrolitica: la reaccion redox no es espontanea y necesita una corriente eléctrica externa
para producirse.

13.- Criterio de espontaneidad: E°, AG°y K
Para una reaccién redox en condiciones estandar:

Relacion con energia libre AG°=-nFE°

donde:

n = moles de electrones intercambiados en la reaccion global ajustada
F = constante de Faraday = 96485 C-mol™’

E° = potencial estandar de la celda
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Relacion con constante de equilibrio 4G °=—-RTInK

Combinando: -nF E°=—RThhK = an:ngf
A 25 °C (298 K), puede usarse también: log K =Nt E°
P P OBR 70,0592

(con E° en voltios), como aproximaciéon muy comun en Bachillerato

14.- Ecuacién de Nernst (condiciones no estandar)

La ecuacion de Nernst es la expresion que permite calcular el potencial de un electrodo o de una
celda electroquimica cuando las condiciones no son estandar.

Es decir, se usa cuando las concentraciones, presiones o actividades de las especies quimicas no
valen 1 mol-L™", 1 atm o las condiciones estédndar de referencia.

El potencial depende de concentraciones/actividades (o presiones en gases).

Idea fundamental = En condiciones estandar se trabaja con el potencial estandar, E°

Pero en una situacion real, las concentraciones de reactivos y productos suelen ser distintas de las
estandar. Entonces el potencial real de la celda ya no es E°, sino E, y se calcula con la ecuacion de
Nernst.

Expresién general
Para una reaccion redox cualquiera: a A+bB—cC+d D

Forma general para una semirreaccion:

RT
la ecuacién de Nernstes E=F °— —Fln 0
n

donde:

E es el potencial de la celda en condiciones no estandar
E° es el potencial estandar de la celda

R es la constante de los gases

T es la temperatura absoluta, en kelvin

F es la constante de Faraday

Q es el cociente de reaccion

Significado de Q

Q es el cociente de reaccion (actividades de productos/reactivos elevadas a sus coeficientes).

Q tiene la misma forma que la constante de equilibrio K, pero usando las condiciones instantaneas
del sistema, no necesariamente las de equilibrio.

Si E disminuye por efecto de Q, puede llegar a 0 en equilibrio.

Para lareaccion: a A+bB—cC+d D se escribe:

si se trabaja con disoluciones diluidas y gases ideales.
Los solidos puros y los liquidos puros no se incluyen en Q porque su actividad se toma igual a 1
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Forma a 25 °C
0,0592

n

log O

A 25 °C, es decir, a 298 K, la ecuacion se simplifica mucho: E=F °—

Esta es la forma mas utilizada en 2° de Bachillerato

Interpretacion fisica

La ecuacion de Nernst muestra como varia el potencial con la composicién del sistema.

Si aumentan mucho los reactivos y disminuyen los productos, la reaccion directa esta mas
favorecida y el potencial suele aumentar.

Si aumentan mucho los productos y disminuyen los reactivos, la reaccion directa esta menos
favorecida y el potencial suele disminuir.

Por tanto, el potencial depende del estado real del sistema, no solo de la naturaleza de las
especies.

Atencidn: esta expresion usa logaritmo decimal, no logaritmo neperiano.

RT
N .z . _ o _
Aplicaciénalacelda: E_,, =E° o In leobal

14.1.- Relacién con el equilibrio
Cuando el sistema alcanza el equilibrio: E =0

y ademas: Q=K

RT
Entonces la ecuacion de Nernst queda: 0=F"° ——Fln K
n
o RT : ° °
Reordenando: FE Z—Fan o equivalentemente: AG°=-nFE
n

y también: AG°=—-RTInK

Estas expresiones conectan electroquimica, equilibrio quimico y termodinamica.
Ejemplo tipico
Para la celda:

Zn|Zn**|Cu**|Cu  lareaccién global es:  Zn+Cu**— Zn* " +Cu

El nimero de electrones intercambiados es: n=2

T2t
cociente de reaccion es: =2 ] porque Zn y Cu son sélidos y no se incluyen.
El d { 2+]
Cu
Zn2+
La ecuacion de Nernst queda: E=F °— 0,0592 log [ ]
2 Tlaet
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si E°=1,10V ,[Zn**]=1,0 mol-L™' y [Cu?']=0,10 mol-L™!

= =1 log 10=1
0 0.10 0 og 10
Entonces: E=l,10—w-l
E=1,10-0,0296

E=1,0704 V

Se observa que el potencial disminuye respecto al estandar.

Por qué ocurre esto

Disminuye porque hay relativamente mas producto iénico Zn?*y menos reactivo Cu?* que en
condiciones estandar, asi que la reaccion directa tiene menos tendencia a avanzar que en el caso
estandar.

Casos importantes
SiQ=1,entonceslogQ=0y E=E°
Esto corresponde a condiciones estandar

Si Q <1, entonces log Q es negativo y E resulta mayor que E°

Si Q> 1, entonces log Q es positivo y E resulta menor que E°
Esto es muy importante y conviene memorizarlo.

Aplicacién a un electrodo aislado
La ecuacioén de Nernst también puede aplicarse a una semirreacciéon concreta.

Por ejemplo:  Cu’"+2e¢™— Cu

0,0592 1
Entonces: E=F°——= log
2 Tla
0,0592

o equivalentemente: E=FE O+T log[Cu*™] porque el sélido Cu no entra en Q

Asi se ve que el potencial del electrodo depende de la concentracion del ion Cu?*

Errores tipicos

Un error frecuente es usar mal el valor de n. n no es un subindice de la férmula ni una carga
aislada: es el numero total de electrones intercambiados en la reaccion redox ajustada.

Otro error comun es incluir sélidos o liquidos puros en Q
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Resumen

La ecuacion de Nernst permite calcular el potencial real de una celda o de un electrodo en
condiciones no estandar, corrigiendo el potencial estandar segun las concentraciones o presiones
reales de las especies quimicas.

En conclusion, la ecuacion de Nernst muestra que el potencial electroquimico no es fijo, sino que
depende de la composicion real del sistema y de su alejamiento respecto de las condiciones
estandar o del equilibrio.

15.- Diagramas y series electroquimicas: prediccién de reacciones
Los diagramas y series electroquimicas son herramientas que permiten comparar la tendencia de

distintas especies a oxidarse o a reducirse y, con ello, predecir si una reaccion redox sera
espontanea o no.

15.1.- Serie electroquimica

La serie electroquimica es una ordenacion de pares redox segun sus potenciales estandar de
reduccion, E°

Cada par redox se escribe en forma de reduccion, por ejemplo:

Cu’t+2e >Cu  E°=4+0347V

In*T+2e —=7Zn  E°=-0,76 V

Interpretacion:

cuanto mas positivo es el potencial estandar de reduccidn, mayor es la tendencia de esa especie a
reducirse.

cuanto mas negativo es el potencial estandar de reduccion, menor es su tendencia a reducirse y
mayor es la tendencia de la especie reducida conjugada a oxidarse.

Por eso:
las especies con E° muy positivo suelen actuar como oxidantes mas fuertes
las especies con E° muy negativo suelen dar lugar a reductores mas fuertes

Idea clave
Un buen oxidante es una especie que se reduce con facilidad.
Un buen reductor es una especie que se oxida con facilidad.

15.2.- Prediccidén de reacciones
Para predecir si una reaccion redox es espontanea, se comparan los potenciales estandar de los
dos pares redox implicados.

Regla fundamental:
la semirreaccién con mayor E° ocurre como reduccion
la semirreaccién con menor E° se invierte y ocurre como oxidacion
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Luego se calcula:
E [e] _E [e] E [e]

celda cdtodo anodo

Si FE °Celda>0 la reaccion es espontanea

Si SiE Ocelda< 0 la reaccién no es espontanea en ese sentido
Si E°

=0 el sistema esta en equilibrio
celda

Ejemplo
Predecir si reacciona:
Zn+Cu**— Zn** +Cu

Datos:
Cu*t+2e > Cu  E°=40347V
It +2e > Zn °=_0,76 V

Como +0,34 V es mayor, el cobre(ll) se reduce
La otra semirreaccion se invierte:

Zn—Zn*T+2e”

. =0,34-(-0,76)=1,10 V

Entonces: E°
cel

Como es positiva, la reaccion es espontanea
Conclusion: el Zn puede reducir al Cu?*

Interpretaciéon quimica

Esto significa que un metal situado mas abajo como reductor en la serie puede ceder electrones a
los iones de un metal situado con mayor tendencia a reducirse

Asi, un metal mas reductor puede desplazar a otro menos reductor de sus sales

Por ejemplo:

n+ CuSO4 —>ZnSO4+ Cu siocurre

Pero: Cu+ZnSO,— CuSO,+Zn no ocurre espontaneamente

15.3.- Diagramas electroquimicos
En este contexto, “diagramas” suele referirse a esquemas que representan los pares redox

ordenados por su potencial o0 montajes de celda donde se ve qué especie se oxida y cual se reduce.
También puede entenderse como la representacion de una pila:

Zn|Zn2+|| Cu2+|Cu
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Este tipo de esquema ayuda a visualizar la reaccion espontéanea

15.4.- Reglas practicas de predicciéon

1°.- Se escriben los dos pares redox con sus potenciales estandar de reduccion.
2°.- Se elige como reduccion la semirreaccion con mayor E°.
3°.- La otra se invierte para representar la oxidacion.

4°.-Secalcula E°

celda

5°.- Si el resultado es positivo, la reaccion es espontanea

Serie Electroquimica

| pere  Serie Electroquimica E°

‘l‘ F, +2e—2F +2,87V

o T +1,36V

Bueno | Cu*+ 2e —Cu +0,34V
oxidantes

In*+2e—Zn o

l Na'+e — Na -271V

Lit+e — Li -3,04V

Reductores ]

s T Un buen axidante se reduce con facilidad.

Un buen reductor se oxida con facilidad

Diagrama de Celda

A d — Flujodeelectnes_) x

nodo s —=-——. Gatodol(z)

Oxidacion € Buente Saling =g Reduccié(n
: i D

- CuSO, ()
(aq)

ZIn + Cu**—Zn** - Cu

Prediccion de Reacciones Redox

© Comparar los E° de los dos pares redox.
@ La semirreaccién con mayor E° ocurre como reduccién.
© El otro par se inverte y ocurre como oxidacion.

O Si E°elda > 0, la reaccién es espontanea.

Ejemplo: Predecir si reacciona:

In+Cu?*—=7Zn*+Cu — Zn*t +cu*—Zn* +Cu

Reduccion (mayor E®) ‘Oxidacion (se invierte)
W +2e—Cu +0,34V |} Zn* +2e—Zn -0,34V

Eocelda = EOCu— EoZn =0,34V-(-0,76 V) =1,10 V

@ Como E° 4, > 0, la reaccién es espontanea.

Idea Clave:

* Mayor E°
Oxidante Fuerte: K / " ' .

Mayor E° Oxida al reductor

Reducirse espontianeamente
@ Reductor Fuerte: g
Menor E° }%

El Zn reduce al Cu?*: la reaccion es espontanea
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Ejemplo de Celda Redox:
Zn | Zn?* ||| Cu?* | Cu

Serie de pares redox ordenada segtin su potencial
estandar.

t <«— Flujo de electrones —»

Anodo (-) Puente Salino

Catodo (+)
Oxidacién

Reduccion

Zn = Zn** + 2e

Cu2*+2e—-Cu

fe.m. = E%,-E°%, = +0,34V-(-0,76)=1,10 V

@ El Zn reduce al Cu?*: la reaccién es espontanea
Zn + Cu2t - Zn2*— Cu2*+ Cu

fem. = E-c,— E%,= +0,34V - (-0,76) = 1,10 V

Diagrama Electroquimico
Zn | Zn2* || Cu2*| Cu

<« Flujo de electrones —3°
Anodo (-)

Catodo (+)
Oxidacion

Reduccién

Zn 5 Zn?*+2e — Cu2t+2e—-Cu

fe.m.= E%,— E%, = +0,34V—(-0,76)= 1,10V

fem.=1,10 V

Zn + Zn2*+2e =2*317=+0,34V- (-0,76)IV) = 1,10V

f.em.=1,10 V

Otro Ejemplo:
Fe | Fe2* || MnO,,, H* | Mn2*

@ Comparar los E° de los dos pares redox.
@ La semirreaccién con mayor E° ocurre redocccién.
© El otro par se inverte y ocurre como oxidacién.

@O Si E°.c1da > 0, la reaccién es esponténea.
Ejemplo: Predecir si reacciona:
Zn + Cu?* > Zn2++ Cu — Mn® + Mn?'+ Cu

Oxidacién (mayor E°) Reduccion (se invierte)

Cu** +2e—-20,34V || MnO;+8H*+5e-7%)

fem.= +0,77 V — (-0,44) = 1,121V

@ El Fe reduce al MnO, la reacci6n es espontanea.

Anodo ()
FeSO4 ) —> H;350,g)

Catodo (+])

Diagrama Electroquimico
Fe | Fe2* || MnO,, H* | Mn2*

«— Flujo de electrones ——p

Anodo (-) Puente Salino

Catodo (+)
Oxidacién .

Reduccién

MnOff+ H>S0;(aq)
S ()

5Fe + MnO4+ 8 Ht — 5Fe?"+ Mn**+4Hp
fem.= +0,77V—-(-0,44)= 1,21V

fem.=1,21V

5Fe+MnO, ++8 H*— 5 Fe2* + Mn** + 4H,0

fem.=1,21V
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15.4.- Relacién con oxidantes y reductores
En la serie electroquimica:

cuanto mayor es E°, mas fuerte es el oxidante de la izquierda

cuanto menor es E°, mas fuerte es el reductor de la derecha.

Por eso, un oxidante fuerte puede oxidar al reductor conjugado de un par situado por debajo de él
en la serie.

Errores tipicos
Un error frecuente es sumar directamente potenciales estandar. No se hace eso.

_ 1o _ o
celda_E cdtodo E anodo

Siempre seusa: FE°
Otro error es multiplicar E° por coeficientes estequiométricos al ajustar electrones. Eso tampoco se
hace. Los potenciales no se multiplican por 2, 3, etc.

Resumen

La serie electroquimica ordena los pares redox segun su potencial estandar de reduccion y permite
comparar la fuerza oxidante o reductora de las especies.

Sirve para predecir reacciones espontaneas porque la especie con mayor E° se reduce y la de
menor E° se oxida. Si al calcular la f.e.m. de la celda se obtiene un valor positivo, la reaccion redox
es espontanea.

En conclusion, los diagramas y series electroquimicas permiten anticipar qué especies reaccionaran
entre si, cual actuara como oxidante, cual como reductor y si la reacciéon podra ocurrir de forma
espontanea.

16.- Corrosion: concepto, mecanismo y proteccién

La corrosién es el proceso por el cual un material, normalmente un metal, se deteriora por reaccion
quimica o electroquimica con el medio que lo rodea.

En 2° de Bachillerato, lo mas importante es entender que la corrosion de los metales suele ser un
proceso redox espontaneo en el que el metal se oxida y se transforma en compuestos mas
estables, como 6xidos, hidroxidos o sales.

Concepto

Corroerse significa que el metal pierde su estado metalico y pasa a formas combinadas

Por ejemplo, el hierro metalico tiende a transformarse en 6xidos de hierro, que constituyen la
herrumbre

De forma general: Metal — cation metalico + electrones

Ese proceso es una oxidacion.

Los electrones liberados no desaparecen: son captados por otra especie del medio, que se reduce.
Por eso la corrosidn es un proceso redox.

Mecanismo

La corrosion suele ser electroquimica, especialmente cuando hay humedad.
Sobre la superficie del metal se forman zonas con distinto comportamiento:
unas zonas actuan como anodo, donde el metal se oxida

otras actuan como catodo, donde una especie del medio se reduce

Asi se crea una especie de pila microscopica sobre el propio metal.
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16.1.- Herrumbre del hierro (modelo electroquimico)
En presencia de Oz y H20:

Anodo local: Fe— Fe*T+2e”

Cétodo local:  O,+2H,0+4e"—40H™ (medio neutro/basico)
Se forman hidréxidos y 6xidos hidratados (herrumbre).

16.2.- Factores que aceleran

Sales disueltas (aumentan conductividad)

pH acido

Heterogeneidad del metal, tensiones, parejas galvanicas

16.3.- Métodos de proteccién
Pinturas y recubrimientos (aislar del O2/H20).

Galvanizado (Zn): proteccién catédica por anodo de sacrificio.
Proteccion catédica con corriente impresa.
Aleaciones resistentes (inoxidable con Cr)

17.- Electrolisis: conversioén eléctrica — quimica (no espontanea)

La electrdlisis es un proceso electroquimico no espontaneo en el que la energia eléctrica se
transforma en energia quimica.

Esto significa que una corriente eléctrica externa obliga a que ocurra una reaccion redox que, por si
sola, no tendria lugar en ese sentido.

Concepto
En una pila galvanica, una reaccién quimica espontanea produce electricidad

En la electrdlisis ocurre lo contrario:

se suministra electricidad desde el exterior para forzar una transformacién quimica.

Por eso se dice que en la electrdlisis hay conversion: energia eléctrica — energia quimica
La energia eléctrica la aporta una fuente externa, como una bateria o un generador.

Caracter no espontaneo

Una reaccion electrolitica no avanza espontaneamente en el sentido en que se produce en la cuba
electrolitica.

Para que ocurra, hay que aplicar una diferencia de potencial suficiente para vencer la tendencia
natural del sistema

Por eso la electrdlisis es un proceso no espontaneo

Fundamento redox

La electrdlisis sigue siendo una reaccién de oxidacion-reduccion.

Siempre ocurren simultaneamente:

oxidacién en el anodo

reduccion en el catodo

Esta regla no cambia nunca

Lo que si cambia respecto a una pila es que aqui la reaccion esta forzada por la corriente externa.
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17.1.- Elementos de una electrélisis

Una instalacion electrolitica basica consta de:

Fuente de corriente continua.

Electrodos:

Catodo: reduccién (recibe e~ desde la fuente)

Anodo: oxidacién (cede e~ a la fuente).

Ojo: en electrdlisis, aunque el signo de los electrodos se invierte respecto a una pila, la definicién
“anodo = oxidacion” y “catodo = reduccion” siempre se mantiene.

Ejemplo: Mecanismo de Electrdlisis

0O, gas H, gas
Oxigeno - SEE Hidrégeno
7 Cantieiie Eléctrica‘%_ o =
5 L5 > Corrien - = o
(@XS) OUO 8 °
Anodo (+) : Catodo (-)
Oxidacién D) Reduccion
A
2H20~r‘74 .\ 4H,0+4e-
Oxigeno | = 2H3+40H"
Aniones @ ! Fuente de Mo '@ cationes
hacia = Corriente: = ] | <<= hacia
el anodo Corriente Continua P L% el catodo
' e —
- 2H,0-0,T+4H+4e _
@

Aniones Cationes

e
hacia el anodo = hacia el catodo

E—
2H,0 —»2H, + 0, -

17.2.- Electrdlisis de sales fundidas

La electrdlisis de sales fundidas es el proceso electroquimico en el que una sal iénica, en estado
liquido por fusion, se descompone mediante una corriente eléctrica externa, produciendo una
reaccion redox no espontanea.

Concepto

Una sal fundida es una sustancia iénica que se ha calentado hasta pasar a estado liquido. En ese
estado, sus iones ya no estan fijos en una red cristalina, sino que pueden moverse libremente.
Ese movimiento de iones permite el paso de corriente eléctrica y hace posible la electrdlisis.

Por tanto, en la electrdlisis de sales fundidas:

la sal actua como electrolito

los iones se desplazan hacia los electrodos

la corriente eléctrica fuerza la descomposiciéon quimica de la sal

Idea clave

En estado soélido, una sal no conduce bien porque los iones estan inmovilizados.

En estado fundido, si conduce, porque los iones pueden desplazarse.

Por eso la sal debe estar fundida para que ocurra la electrdlisis, si no hay disolvente.
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Qué ocurre durante el proceso

En una sal fundida hay:

cationes, que migran hacia el catodo
aniones, que migran hacia el anodo

Como la electrdlisis es un proceso no espontaneo:
en el catodo ocurre la reduccion
en el anodo ocurre la oxidacion

Mecanismo general
Si una sal fundida se representa como: MX

al fundirse se separaen: M* y X~

Enelcatodo — M?*T+e > M el cation gana electrones y se reduce

Enelanodo — 2X — X,+2e” elanion pierde electrones y se oxida

Resultado global:
La sal se descompone en el metal y en el no metal correspondiente.

Ejemplo: NaClI(I)
Catodo: Na*'+e — Na/(l)
Anodo: 2CI"—Cl,(g)+2e”

Global: 2 NaCl(l)—2Na(l)+Cl,(g)

17.3.- Electrdlisis de disoluciones acuosas

La electrdlisis de disoluciones acuosas es el proceso electroquimico no espontaneo en el que una
corriente eléctrica externa provoca la descomposicion o transformacion quimica de una disolucién
que contiene agua y iones disueltos.

A diferencia de la electrolisis de sales fundidas, aqui no solo pueden intervenir los iones del soluto,
sino también el agua. Esa es la clave del tema.

Concepto

En una disolucion acuosa hay:

iones del soluto

moléculas de agua y, en pequeia proporcion, especies procedentes de la autoionizacion del agua

Cuando se aplica corriente continua:

los cationes migran hacia el catodo

los aniones migran hacia el &nodo

pero en los electrodos no siempre se descargan directamente esos iones; a veces se reduce o se
oxida el agua porque resulta mas favorable.

Por eso, en la electrdlisis de disoluciones acuosas, los productos dependen de qué especie se
descarga preferentemente en cada electrodo

QUIMICABACHILLERATO.NET - PROHIBIDO USO COMERCIAL



Caracteristicas generales

Es un proceso no espontaneo.

Necesita una fuente externa de corriente continua.
En el catodo ocurre la reduccién y es negativo.

En el anodo ocurre la oxidacién y es positivo.

Diferencia esencial respecto a sales fundidas
En sales fundidas solo estan los iones de la sal.
En disolucién acuosa estan los iones de la sal y el agua.

Por ello, en disoluciéon acuosa hay competencia en cada electrodo:
en el catodo, entre el cation y el agua para reducirse
en el anodo, entre el anién y el agua para oxidarse

Las posibilidades mas habituales son:
En catodo (reduccion) suelen competir:

Reduccién del cation metalico: M +ne > M

Reduccién del agua: 2H,0+2e > H,+20H"

En anodo (oxidacion) suelen competir:

Oxidacién del anién: 2 X " — X, +2e”
Oxidacion del agua: 2H,0—0,+4 H> " +4¢ (medio acido local)
o 40H = 0,+2H,0+4e” (medio basico)

Qué ocurre depende de potenciales, sobrepotenciales, concentraciéon y naturaleza del
electrodo.

18.- Leyes de Faraday: calculos cuantitativos en electrélisis
Las leyes de Faraday son las relaciones cuantitativas que permiten calcular cuanta sustancia se

deposita, se libera o se transforma en una electrélisis a partir de la cantidad de electricidad que ha
circulado por el sistema.
Son, por tanto, la base matematica de los problemas de electrolisis.

Idea fundamental

En una electrdlisis, la corriente eléctrica transporta electrones.

Esos electrones son los que provocan las semirreacciones en los electrodos.

Por eso, cuanto mayor sea la carga eléctrica que pasa por la celda, mayor sera la cantidad de
sustancia transformada.

Las leyes de Faraday expresan precisamente esa relacion.
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18.1.- Primera ley de Faraday
La masa de sustancia liberada o depositada en un electrodo es directamente proporcional a la

cantidad de electricidad que circula por la celda.

Es decir: mas carga eléctrica — mas masa obtenida

Matematicamente: moc(Q vy portanto - m=k-Q

donde:

m es la masa obtenida

Q es la carga eléctrica

k es una constante que depende de la sustancia

18.2.- Segunda ley de Faraday
Si por varias celdas pasa la misma cantidad de electricidad, las masas de sustancias transformadas

son proporcionales a sus equivalentes quimicos.
En la practica de 2° de Bachillerato, esta segunda ley suele incorporarse dentro de la férmula
general de calculo usando moles, electrones y carga.

La idea clave es que la cantidad de sustancia obtenida depende de:
la carga total que ha pasado
numero de electrones necesarios por mol de sustancia

Carga eléctrica y corriente
La carga eléctrica total se calcula con:

O=1It
La carga eléctrica Q que pasa esta relacionada con la cantidad de electrones

Q es la carga en culombios (C)
| es la intensidad de corriente en amperios (A)
t es el tiempo en segundos (s)

<
s

Recuerda: 1 4 =1

Por tanto, si una corriente de 2 A circula durante 10 s:

0=2:10=20 C

Constante de Faraday F =96500 C-mol™!

mas exactamente, aproximadamente 96485 C-mol™", pero en Bachillerato suele usarse 96500
C-mol™.
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Un mol de electrones transporta F culombios: 1 mol e™ <> F~96485 C

Moles de electrones: 7 (e')

Si para formar 1 mol de producto se requieren z moles de e, entonces:

n(e’)

z

n(producto)=

Masa depositada: m=n ( producto)-M

molar

Ejemplo tipo (depésito metalico):
M3 (s)+3e - — M(s)

It It molar
= — M = — - @
z=3 n( ) 3 m 3

19.- Volumen de gas en electrdlisis (si se recoge un gas):

1°.- calcular n(gas) por estequiometria electrénica

2°.- usar PV = nRT (si p, V, T son conocidas) o volumen molar aproximado si procede

3°.- Aplicaciones de reacciones redox

Pilas y baterias (alcalinas, plomo-acido, ion-litio: idea general de anodo/catodo).
Metalurgia: obtencion de metales por reduccion (alto horno, electrdlisis de Al203 en criolita).
Blanqueantes y desinfectantes: Clz, hipoclorito, H20..

Procesos industriales: galvanoplastia (niquelado/cromado), electrdlisis cloro-sosa, refinado
electrolitico.

Quimica analitica: valoraciones redox (permanganato, dicromato, yodometria).

4°.- Valoraciones redox: idea y calculos
Una valoracion redox determina una concentracion a partir de una reaccion redox ajustada.
Paso clave: ajustar ecuacion y obtener n(e-) intercambiados.

Método por equivalentes (muy usado):
equivalentes oxidados = equivalentes reducidos

moles-n

N1V1=N2V2 donde N= 7%

En problemas reales se trabaja también con:
moles = Molaridad - Volumen (L)

y se enlaza con la estequiometria de la ecuacion ajustada
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5°.- Comprobaciones finales (criterios de control en cualquier ejercicio redox)
6°.- Conservacion de atomos (incluyendo O y H si se introdujeron H20, H*, OH")
7°.- Conservacién de carga (suma de cargas a izquierda = derecha)
8°.- Electrones cancelados en la suma global
9°.- Si se usan E°:

E

celda = Eca'tada - Ea’nodo
E°>0

10°.- Si se usa Nernst, verificar Q y el signo del término.
11°.- Constantes y datos que se usan en redox (habituales en Bachillerato)

F~96485 C-mol™" o F=96500 C-mol™' sise permite la aproximacién
A 298 K: 0,0592 V aparece en la forma decimal de Nernst para  log,,
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