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1. Reacciones de oxidacion-reduccion
En una reaccion de oxidacién-reduccion se transfieren electrones de una especie a otra. Por
ejemplo:
2Fe3" + Sn?* 2 2Fe?t + Sn*t
En esta reaccion el Fe** toma un electron y se reduce a Fe?*, mientras que el Sn*" cede dos
electrones y se oxida a Sn**
De forma anéloga a las reacciones acido-base en las que se transfieren protones entre dos pares
acido-base, en las reacciones de oxidacion-reduccion se transfieren electrones entre las especies
de dos sistemas o pares redox. Un sistema redox, estd constituido fundamentalmente por dos
especies, una oxidada (Oxi) que toma electrones y por lo tanto es oxidante y una reducida (Red)
que cede electrones y que es reductora. Un ejemplo general es:
Oxi. + Red, 2 Red, + Oxi,

En este proceso redox, un sistema se reduce (indicado por el subindice r) y el otro se oxida
(indicado por el subindice o). El oxidante toma electrones del reductor que los cede y en este
proceso el oxidante se reduce (reduce su estado de oxidacion) y el reductor se oxida (aumenta
su estado de oxidacion).
Cada par redox se escribe como un proceso de reduccion, indicando los electrones que se
intercambian:

Fe3t + e~ 2 Fe?t

Sn*t + 2e” 2 Sn?t
Y en general:

Oxi + ne™ 2 Red
Aunque, como veremos hay pares redox mas complejos en los que interviene el agua y los
protones o los iones hidroxido.
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Ajuste de reacciones redox

En las reacciones de oxidacion-reduccion se producen cambios en los estados de oxidacion
(EO) de los reactivos. El estado o nimero de oxidaciéon es un formalismo usado para conocer
el camino que sigue la transferencia de electrones. El estado de oxidacion de un atomo en un
compuesto es igual a la carga que tendria si los electrones de cada enlace se asignasen a los
elementos mas electronegativos. Para conocer los estados de oxidacion tendremos en cuenta las
siguientes reglas:

1) El EO de los elementos puros es cero.

2) En iones monoatémicos el EO es igual a la carga del ion. En metales coincide con su
valencia ionica, por ejemplo los metales alcalinos, +1, los alcalinotérreos, +2.

3) El estado de oxidacion del fluor en sus compuestos es —1

4) El estado de oxidacion del oxigeno en sus compuestos es —2 salvo en los peroxidos que
es —1 (H20.), en los superoxidos que es —1/2 (KO>) y en el OF; que es +2.

5) El estado de oxidacion del hidrogeno en sus compuestos es +1 salvo en los hidruros (como
NaH) que es —1.

6) Los haloégenos en los haluros tienen estado de oxidacion —1
7) En los sulfuros el azufre es —2.

8) La suma de los numeros de oxidacion de todos los 4&tomos de un compuesto es igual a
cero y en los iones igual a su carga.

El método de los numero de oxidacion para ajustar reacciones redox realiza los siguientes pasos:
1) Evaluar el nimero de oxidacioén de cada atomo.

2) Determinar el cambio en estados de oxidacion de la especie que se oxida y la que se
reduce.

3) Poner coeficientes a la especie que se oxida y a la que se reduce para igualar el aumento
de numero de oxidacion de una con la disminucion de la otra.

4) Balancear el resto de los elementos.

Problema 1: Ajustar la reaccion: CdS + HNO3z — S + NO + Cd(NOs)2 + H,O
Primero se evaltian los estados de oxidacion de los elementos:

reduce — 3
[

+2 -2 +1 +5 -2 0 +2 -2 42 +5 -2 -2
CdS +HNO3 — S+ NO + Cd(NO3), + HZO
oxida + 2

Se calcula el cambio en el estado de oxidacidon y se ponen coeficientes para igualarlo por ejemplo
multiplicando por el cambio producido en el contrario. En este caso se multiplica por 2 el Ny por 3 el
S:

3CdS +2HNO3 —» 3S+2NO + Cd(NOs)2 + Hz0

Se ajustan el resto de los elementos. Este es el paso mas complicado. Ajustamos el Cd, luego el N y
finalmente H y vemos que O esta ajustado:

3CdS+8HNO3s — 3S+ 2NO + 3 Cd(NOs)z + 4H20
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El metodo del ion-electron o de semireacciones consiste en separar los pares redox y ajustar
cada uno por separado de acuerdo con las siguientes etapas:

1) Escribir el oxidante y el reductor de cada semirreaccion tal como van a reaccionar.

2) Ajustar los 4&tomos que no sean O ni H.

3) Ajustar los oxigenos afiadiendo agua.

4) Ajustar los hidrogenos afiadiendo iones H'.

5) Si la reaccidn es en medio basico se suma a cada lado de la semirreaccion tantos iones
OH como iones H" haya. Los iones OH y H' del mismo lado se combinan para dar
moléculas de agua y se simplifican las aguas de ambos lados.

6) Ajustar las cargas utilizando electrones de forma que ambos miembros de la
semirreaccion tengan la misma carga.

7) Igualar el nimero de electrones de ambas semirreacciones multiplicando por los enteros
adecuados mas pequefios. También puede multiplicarse cada semirreaccion por el numero
de electrones de la otra y posteriormente simplificar si es necesario.

8) Sumar las semirreacciones y simplificar las especies comunes en ambos lados (los
electrones deben desaparecer pues deben ser los mismos en ambos miembros)

9) Comprobar el ajuste. Tanto el nimero de atomos como las cargas deben ser iguales en
ambos miembros.

Problema 2: Ajustar la reaccion: Cr,0%~ + Ti3* — Cr3* + Ti0?*
1) Escribir el oxidante y el reductor de cada semirreaccion tal como van a reaccionar.
Cr,0%~ - Cr3+
Ti** - Ti0**
2) Ajustar los atomos que no sean O ni H.
Cr,0%~ - 2Cr3*
Ti** - Ti0**
3) Ajustar los oxigenos afladiendo agua.
Cr,02~ - 2Cr3* + 7H,0
Ti3* + H,0 - Ti0?*
4) Ajustar los hidrégenos afiadiendo iones H+.
Cr,02~ + 14H* - 2Cr3* + 7H,0
Ti3* + H,0 - TiO?* + 2H*

5) Por defecto se considera que la reaccién es en medio acido salvo que se sepa lo contrario.
6) Ajustar las cargas utilizando electrones:

Cr,02~ + 14H* + 6e~ — 2Cr3* + 7H,0

Ti3* + H,0 - TiO?* + 2H* + 1e™

7) Igualar el nimero de electrones:

Cr,02~ + 14H* + 6e~ - 2Cr3* + 7H,0

6Ti** + 6H,0 — 6TiO** + 12H* + 6e~
8) Sumar las semirreacciones y simplificar si es posible:

Cr,0% + 6Ti3* + 2H* - 2Cr3* + 6Ti0** + H,0

9) Comprobar el ajuste: en ambos miembros hay 2Cr, 6Ti, 70, 2H y una carga de 18+
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Problema 3: Ajustar la reaccion del permanganato y el agua para producir dioxido de
manganeso y oxigeno en medio basico

1) Escribir el oxidante y el reductor de cada semirreaccion tal como van a reaccionar.
MnO; - MnO,
H,0 = 05 g
2) Ajustar los d&tomos que no sean O ni H. Ya est4 ajustada.
3) Ajustar los oxigenos afiadiendo agua.
MnO, - MnO, ( + 2H,0
2H,0 - 0, (g

4) Ajustar los hidrégenos afiadiendo iones H+.

MnO; + 4H™ - MnO, (, + 2H,0

2H,0 - 0y () + 4H*
5) Afiadir los iones hidroéxido:
MnO; +4H" + 40H™ — MnO, (5, + 2H,0 + 40H"
2H,0 + 40H™ - Oy () + 4H* + 40H"~
Y formar agua:
MnO; + 4H,0 - MnO, () + 2H,0 + 40H™
2H,0 + 40H™ - 0, () + 4H,0

Ajustar el agua:

MnO; + 2H,0 - MnO, (5, + 40H~

40H™ - 0y (g + 2H,0
6) Ajustar las cargas utilizando electrones:
MnO; + 2H,0 + 3e™ - MnO, (5 + 40H"~
40H™ - 0y (g + 2H,0 + 4e”
7) Igualar el numero de electrones:
4MnO; + 8H,0 + 12e™ - 4MnO, () + 160H™

120H™ - 30, (4) + 6H,0 + 12e~

8) Sumar las semirreacciones y simplificar si es posible:
4MnOj; + 2H,0 — 4MnO; (5) + 30, () + 40H™

9) Comprobar el ajuste: en ambos miembros hay 4Mn, 180, 4H y una carga de 4—

2. Termodinamica de los sistemas electroquimicos

Si tenemos una disolucion de oxidante y reductor del mismo sistema, existird una diferencia de
potencial quimico entre ambas especies que es la fuerza impulsora de la reaccion, de forma que
S Hoxi >Mred, €l oxidante tendera a reducirse tomando electrones y si poxi < Mred €] reductor
tenderda a oxidarse cediendo electrones:
Moxi > Ured
Oxi+ne~ & Red

%
Hoxi < Hred
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Para que el proceso se lleve a cabo es necesario la presencia de otro sistema que ceda o acepte
los electrones. Si en su lugar se introduce un conductor metalico inerte, se construye una
semicelda o electrodo en el cual puede realizarse el intercambio de electrones en la superficie
del conductor metalico, pues los metales tienen electrones de valencia moviles accesibles. El
metal del electrodo debe ser inerte para que no participe en la reaccion redox y ni se oxide ni
se reduzca, solo permita el intercambio de electrones:

q)M T ¢D ¢M +- ¢D
— + . + B
B Jr'CJ'm . . L|-oxi
Metal / Disolucién Metal / Disolucion
- +
e \«?-
- +
Red Red
a) -1+ Hoxi < Hrgg b) +1- Hoxi ® Hreg

Sin embargo, conforme se produce la reaccion, la superficie del conductor se cargaré positiva
o negativamente segun el caso, atrayendo a iones de carga contraria de la disolucion y formando
una doble capa electroquimica que produce una diferencia de potencial eléctrico entre metal y
disolucidon que contrarresta la diferencia de potencial quimico y hace que tenga que realizarse
un trabajo contra el campo eléctrico para seguir tomando o cediendo electrones hasta que el
proceso llega a un equilibrio. En el equilibrio, este trabajo sera igual al incremento de energia
libre a T y P constante, como vimos en el Tema 3:

AG = Preq — Moxi = Welec = Qe = —nFe
donde Q es la carga eléctrica, n el numero de moles de electrones que se intercambian, F la

constante de Faraday (96485 C/mol) y € es el potencial creado en la doble capa entre el metal
y la disolucion.

3. Pilas voltaicas. Fuerza electromotriz. Potenciales de electrodo

El potencial del electrodo no se puede medir, pero si conectamos dos semiceldas entre si
formaremos una celda electroquimica o pila y podra medirse la diferencia de potencial entre los
dos electrodos como se ve en el siguiente esquema de la pila:

— e‘
. A;odq ) Puente salino Catodo
pio | (exidacion {reduccicn) | pPto
NN
NO; K*
R N N =N
=+ \ "
Ny S N e
\ . C- e \ t&\
28y ch— H* ANy
NS+ Sn#t Fe3+ _\
S ° °© TN
Polaridad (-) Polaridad (+)
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La diferencia de potencial (o fuerza electromotriz) de la pila sera:

AE = &red — €0xi = €catodo — €anodo

A partir de este valor se puede calcular la energia libre de la reaccion:
AG = —nF AE
Por lo tanto:
Reaccion espontanea si: AG<O0 = AE>0
Reaccién en equilibriosi:  AG=0 = AE=0
Proceso no espontaneo: AG>0 = AE <0, lareaccion espontanea es la inversa.

En una pila, la reaccion de intercambio de electrones tiene lugar de forma indirecta mediante
conductores metalicos inertes. La semicelda donde ocurre la oxidacion se denomina anodo y
tiene polaridad negativa pues es donde el reductor deposita los electrones en el conductor. La
semicelda donde tiene lugar la reduccion es el catodo y se le asigna polaridad positiva pues es
donde el oxidante toman electrones del conductor cargandolo positivamente. Con el paso de
electrones del anodo al catodo las semiceldas se cargarian (la pila se polariza), pues la reaccion
redox hace que el &nodo gane carga positiva (pierde electrones) y el catodo negativa (recibe
electrones). Esta polarizacion haria cada vez mas dificil la transferencia de carga y la reaccion
dejaria de tener lugar, por lo que para mantener la neutralidad deben conectarse ambas
semiceldas, por ejemplo mediante un puente salino que contrarresta la transferencia de carga.
El puente salino estd formado por una disolucioén de una sal inerte de forma que los cationes se
mueven hacia el catodo para neutralizar a los electrones que llegan y los aniones hacia el &nodo
para sustituir la carga negativa perdida.

La Electroquimica es la rama de la Quimica que estudia la interconversion entre energia
quimica y energia eléctrica. Como hemos visto, cuando AE >0, la reaccion es espontanea y la
celda electroquimica genera corriente eléctrica por lo que se conoce como pila electroquimica
(también como pila voltaica o galvanica). Si AE<O la reaccion no tiene lugar, pero si se
proporciona corriente desde el exterior se fuerza a proceder la reaccion no espontanea y se tiene
una celda electrolitica donde se utiliza energia eléctrica para producir una reacciéon. Cuando
una reaccion puede invertirse para, a partir de los productos obtener los reactivos se dice que
es reversible y en caso contrario se llama irreversible. En electroquimica nos encontramos con
problemas de irreversibilidad por motivos quimicos si al invertir el proceso no se pueden
obtener los mismos reactivos o por motivos electroquimicos relacionados con la velocidad de
transferencia de electrones en el electrodo.

Una celda electroquimica se puede representarse mediante una notacion abreviada indicando
el anodo a la izquierda y el catodo a la derecha. Una linea vertical se utiliza para indicar el
limite entre fases (por ejemplo el electrodo solido de la disolucion) y una linea vertical doble
indica la presencia de un puente salino que separa las dos semiceldas. Por ejemplo, la pila de
Daniell:

Zn |ZnS0, (aq, 1M)||CuS0O, (aq, IM)|Cu

Esta pila, tiene un dnodo de Zn metalico dentro de una disolucion de sulfato de cinc y un catodo
de cobre metélico sumergido en una disolucion de sulfato de cobre.
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En teoria, podriamos evaluar experimentalmente las diferencias de potencial de las reacciones
redox, construyendo celdas electroquimicas combinando las semiceldas que intervienen. Sin
embargo, este procedimiento es poco practico y para facilitar el tratamiento, es mas conveniente
utilizar una semicelda de referencia y asignar potenciales de electrodo relativos a cada
semirreaccion en relacion con el electrodo de referencia de forma que luego se puedan combinar
para obtener las diferencias de potencial de una reaccion concreta. Por convenio, se toma como
semicelda de referencia el electrodo estandar de hidrégeno cuya semirreaccion es:

2H* +2e" 2H, E°=00V

A esta semirreaccion se le asigna un potencial estandar relativo igual a cero, puesto que es el
potencial de la celda formada por dos electrodos de hidrogeno, ambos en condiciones estandar.

De esta forma se tabulan las diferencias de potencial de las pilas formadas por la semicelda que
se quiere estudiar en condiciones estandar y el electrodo estandar de hidrégeno como anodo:

Pt|H, (g 1 atm)|H* (aq, 1 M) ||Oxi (aq, 1 M), Red (aq,1 M) | Pt
La diferencia de potencial medida para esta pila es:
AEGyi/Red = Eitodo — Ednodo = E0xi/Red — En* /i, = EOxi/Red
Donde Eg,; /red €S el potencial estandar o normal de reduccion del par Oxi/Red relativo al

electrodo de hidrogeno en condiciones estandar. En la Tabla 1 se muestran los valores para
algunos pares redox de interés.

Tabla 1. Potencial estdndar de reduccion de algunos pares redox en agua a 25 °C.
Semireaccion E° (V)
MnO; + 8H* + 5e~ > Mn?* + 4H,0 1.51
Cr,0%™ + 14H* + 6e~ — 2Cr3* + 7H,0 1.33

Oz +4H"+4e” > 2H,0 1.229
Agt+e” 2 Agl, 0.799

Fe3™ + e~ 2 Fe?* 0.771
I3+2e 231 0.545

Cu®* +2e” 2 Cu 0.337
AgCl) +e” 2 Agg, +CI7 0.222
Sn** + 2e” 2 Sn?* 0.154

2H' +2e 2 Hy (g 0.000
Pb%* +2e” 2 Pby, -0.126
Co?* +2e~ 2 Cof, -0.28
In?* +2e” 2 Inf -0.763
2H,0+2e” > Hy g +20H™ -0.828
S0%" +H,0+2e” - S0%™ +20H" -0.93
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Recordemos que las condiciones estandar son C=1 M y P=1 bar, en un estado ideal sin
interacciones diferentes a las que se dan con el disolvente. En la practica la aparicion de fuerzas
intermoleculares entre las especies requiere el uso de la actividad en lugar de la concentracion.
Por convenio, se tabulan los potenciales de reduccion de forma que cuanto mas positivo es el
potencial mas tendencia tiene la especie oxidante a reducirse y mas oxidante es. De igual forma,
cuanto mas negativo mas tendencia tiene la especie reducida a oxidarse y més reductora es. La
tabla con los potenciales de reduccion relativos de los pares redox se conoce como serie
electroquimica.

Una vez tabulados los potenciales estandar respecto al electrodo de hidrogeno, se puede calcular
la diferencia de potencial estandar real de cualquier pila o reaccion redox:

0 _ fo 0 — O 0 o 0 _ 0 o
AE® = Ecstodo — Ednodo = Ecstodo — €4+ /H, ~ €anodo + €4+ /H, = Ecatodo ~ €anodo

La diferencia de potenciales relativos coincide con la diferencia de potenciales absolutos.

Recordemos que cuando esta diferencia es positiva, la reaccion serd espontanea y la pila
generaré corriente eléctrica.

Problema 4: ;Cuales de las siguientes especies Co?*, I, y Cu?*, pueden ser reducidas por el
Pb(s)? Datos: E° (Pb2*/Pbc) = -0.13 V, E° (Co2*/Co°) =-0.28 V, E° (Co3*/ Co?*) =1.84 V,
E° (I2/I) = 0.54 V, E° (Cu?*/Cu°) = 0.34 V,
Escribamos las semireacciones y sus potenciales estandar ordenados:
Co?* + 2e~ - Co° E°=-0.28V
Pb?* + 2e~ - Pb° E°=-0.13V
Cu?* 4+ 2e™ - Cu° E°® =034V
I, +2e” - 21 E° =0.54V
Co3* + 2e™ - Co?* E°=1.84V
El Pb metalico solo puede oxidarse, por lo es un reductor (al oxidarse cede electrones) y reaccionara
con especies oxidadas que puedan reducirse, asi, puede reaccionar con el Co2* para dar Co®, pero no
para oxidarlo a Co3+. Para que las reacciones sean espontaneas la diferencia de potencial estandar debe
ser positiva:
AE® = Efequce — Eoxida = Ereduce — Epp2+ ppo > 0
Por lo tanto:

I(‘)educe > Egb2+/Pb° = —013 V

Por ello, el plomo metalico podra reducir al Iz y al Cu?t, pero no al Co2*:
I + Pb(s 2 21~ + Pb** AE° = 0.54 — (—0.13) = 0.67 V espontanea
Cu** + Pb(;, @ Cuf, + Pb**  AE° = 0.34 — (=0.13) = 0.47V espontanea
Co** + Pb(;, 2 Coly) + Pb**  AE®° = —0.28 — (-0.13) = —0.15V no espontanea

El uso de potenciales estandar nos informa de las reacciones en condiciones estandar, pero en
realidad para conocer el sentido de una reaccion es necesario calcular AE utilizando las
concentraciones reales del problema. Sin embargo, como veremos al estudiar la ecuacion de
Nernst, el término de concentraciones suele afectar poco al resultado final salvo
concentraciones muy extremas. Por otra parte, ademas de los factores termodindmicos que
determinan la espontaneidad de una reaccion, hemos de considerar los factores cinéticos que
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controlaran su velocidad. En muchos casos, reacciones espontaneas tienen elevadas energias de
activacion que hacen que los procesos sean lentos. Por ejemplo, la oxidacion del agua por el
MnO4 a pH=7:

4 MnOy +2H,0 24 MnO; 5y +3 0, +40H™ AE° =1.15-0.81=0.34V
aunque su AE es positivo, no tiene lugar significativamente. Otro ejemplo es la oxidacion de
acido oxalico con permanganato:

2 MnO; + 5H,C,0, + 6H* 2 2Mn?* + 10 C0,(y) + 8H,0  AE° =20V

esta reaccion requiere una temperatura sobre 80 °C para que se produzca con suficiente rapidez.

4. Dependencia del potencial con las concentraciones: Ecuacion de Nernst

En una celda galvénica, conforme transcurre la reaccion y cambian las concentraciones, AE
disminuye hasta que toma el valor cero cuando se alcanza el equilibrio. Para relacionar el
potencial de una semicelda con la concentracion consideraremos el par redox general:

Oxi + ne™ 2 Red
La variacion de energia libre de esta reaccion sera:
AG = Urea — Hoxi
En disolucion el potencial quimico esta relacionado con la concentracion a dilucion infinita:
HRed = HReq + RTIn[Red]
Moxi = HOxi + RT In[Oxi]
Sustituyendo:
AG = PReq — MOxi + RT In[Red] — RT In[Oxi]

Por lo tanto:

AG = AG° + RTIn [Red]
[Oxi]
Considerando la realcion entre energia libre y potencial:
[Red]
—n0F €oxi/rea = —NF €0xi/req + RT In [0xi]
De donde:
RT  [Red]

.0
€oxi/Red = 8Oxi/Red - nF n [OXi]

Como InA=In10xlogA y restando en ambos terminos el potencial del hidrégeno:

RT [Red]

€0xi/Red — 8%+/H2 = ngi/Red - 8;+/H2 - ﬁln 10 % IOg [OXI]

Finalmente:

] 0.0592  [Red]
Eoxi/rea = Eoxi/rea — n 08 [Oxi]

Donde se ha tenido en cuenta que:
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RT 8.314% X 298.15 K
+In10 = mo = 2.302 = 0.05916 V (J/C)
96485 ——
mol

Cuanto mas positivo sea E, mayor serd el potencial quimico del oxidante con relacion al
reductor y mayor su tendencia a reducirse. El potencial estdndar de reduccion, E°, es el potencial
que produciria el sistema redox en condiciones estandar y es una medida de la tendencia del
sistema a reducirse. Por lo tanto en una disolucion con un potencial mayor de E°, predomina el
oxidante y si es menor el reductor. Puede plantearse un diagrama de predominio:

Si[Oxi] > [Red] E>E° ' Red Ooxi  _
Si[Red] > [Oxi[ E<E° E° E

Igual que en los sistemas 4cido base, un oxidante y un reductor que no compartan un intervalo

de potenciales comun, no serdn compatibles y reaccionaran entre si. Por ejemplo:

El Fe’" y el Sn®" no comparten zona de potencial comun y reaccionan _Fe2* , Fed*
I 1
entre si, mientras que el Fe?" y el Sn*" si seran compatibles y el Sn** - 077 4
. 2+ : n !
no oxida al Fe™". 0.15 E

Ejemplos de sistemas redox

Podemos distinguir distintos tipos de sistemas redox dependiendo de sus caracteristicas. Es
interesante estudiar sus ecuaciones de Nernst:

a) Simples. Tanto el oxidante como el reductor estan en disolucion:

Fe3t + e~ 2 Fe?t E = E°—0.0592 log@
[Fe3*]
También podemos encontrar estequiometrias mas complejas:
I3+2e" 231 E= E°— 0.0592 log L
2 [15]

b) Sistemas metalicos. La especie reducida en un metal que no estd en disolucion y no

aparece en la ecuacion de Nernst:
0.05921 1 E— EO4 0.0592
2 Bcut] T ¢ T 2

¢) Metal-sal insoluble. Pueden ser considerados como variaciones del tipo anterior. En la

Cu?t+2e  2Cu° E= E° log[Cu?*]

disolucion hay, en exceso, un anidon capaz de formar un precipitado con el cation metalico,
el potencial depende de la concentracién de precipitante. Un ejemplo interesante es el
electrodo de plata/cloruro de plata que se utiliza como electrodo de referencia:

AgClsy +e” 2 Ag° + CI” E = E°—0.0592log[Cl7]

d) Sistemas en los que interviene el agua: En estos sistemas la forma oxidada y reducida

tienen diferente numero de atomos de oxigeno. El pH interviene en el valor del potencial:
0.0592 [Mn?*]

T 5 °5]MnO;][H'?

En elementos con varios estados de oxidacion, el pH puede modificar la reaccion que tiene

MnO; + 8 H* + 5e~ - Mn?* + 4H,0 E= E°

lugar. Por ejemplo, en medio suficientemente acido el permanganato, MnO4, se reduce a

10
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Mn?*, pero en medio neutro lo hace a MnOx(s) y en medio suficientemente basico se reduce
a MnO4*". Esta informacion se puede resumir en los diagramas de Pourboix o E-pH

d) Sistemas que incluyen gases: En estos sistemas la forma oxidada o reducida es un gas y
su estado estandar es 1 bar, por lo que se utilizan unidades de presion:

0.0592 Py,
2 [H+]2

2H*+2e" > Hy E=E°

Recordemos que en el equilibrio la ley de Henry relaciona la presion parcial del gas en la
atmosfera y la concentracion de gas en disolucion.

Fuerza electromotriz y constante de equilibrio
Una vez evaluados los potenciales de cada semirreaccion, puede calcularse la diferencia de
potencial de la pila:
AE = Ecstodo — Einodo = Ereduccion — Eoxidacion
Por ejemplo, para la reaccion del Fe*" y el Sn**:
2X Fe3t + e~ 2 Fe?t
Sn?* 2 Sn*t + 2e~

2Fe3t 4+ Sn?* 2 2Fe?t + Sn**t

Por lo tanto:

0.0592log [Fe?*] _ RO 4 0.0592 log [Sn2*]

1 [Fe3+] ~Sm 2 [Sn4+]
Para operar se multiplica y se divide por 2 el término logaritmico del hierro:
@ y Elog [Fe?t] N 0.0592 og [Sn2*]

1 2 °[Fe3t] 2 [Sn#+]

Ahora se puede sacar factor comun:

AE = ER, —

AE = Ege _Egn -

AE — AR0 0.05921 [Fe2*]2[Sn**]
- 2 08 [Fe3+]2[Sn2t]

De forma general:

A = apo 00592

logQ

Donde Q es el cociente de reaccion. Cuando se llega al equilibrio AE se hace igual a cero y Q
iguala a la constante de equilibrio:

0.0592
AE(&pqu) = 0 = AE® — logK
Operando:
logK — n X AE°
%8 % = 0.0592

Problema 5: Dada la pila
Pte| Ti3+(0.1M),TiO2* (0.02 M),pH=1 | | Cr2072-(0.05M), Cr3* (0.01 M), pH=1 | Pt°

a) Escribir las semirreacciones correspondientes a los dos electrodos y la reaccién global
iénica de la pila, debidamente ajustada.

11
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b) Determinar los potenciales del anodo y el catodo y la fem de la pila.
c) Determina el valor de log K de la reaccion.
d) Determinar el valor de AG al inicio y AGe.

Datos: E° (Cr2072-/ Cr3+) = 1.33 V, E°(TiO2*/ Ti3*) = 0.1 V

a) Las semirreacciones ajustadas como se vio en el Problema 2. La semirreacciéon con mayor E° se
reducird y por lo tanto serd el catodo, en este caso el dicromato se reduce y el Ti3+ se oxida:

Cr,02~ + 14H* + 6e~ — 2Cr3* + 7H,0
-6X% TiO?* + 2H* + e~ > Ti3* + H,0
Cr,02~ + 6Ti** + 2H* — 2Cr®* + 6Ti0?* + H,0

b) El catodo es el sistema redox que se reduce:

. 0.0592 [Cr3+]2 0.0592 0.012
Eestodo = Bdier = —g 108 10 -z = 133 — —g 1085555 g qm = 122V
. 0.0592 [Ti+] 0.0592 0.1
Banodo = Bt = log prgaiyrz = 01 - 118Gz %002~ 006V

Por lo tanto:
AE = Ecst0do — Esnodo = 1.22 — (—0.06) = 1.28V
La diferencia de potencial estandar es:
AE° = E§, — E% =133 -0.1 =123V
La fem de la pila también puede calcularse directamente a partir del cociente de reaccion, teniendo en
cuenta que se intercambian 6 electrones:

ap — age 00592, [Cr[Tio™]e . 00592 og 0012x002° _
6 [Cr,0Z [T +]5[H*]2 6 0.05 x 0.16 x 0.12
c) Ellog K:
n X AE° 6x1.23
logK = 50592 ~ 00502 ~ 12°
d)

AG = —nF AE = —6 X 96485 x 1.28 = —741K]
AG® = —nF AE° = —6 X 96485 X 1.23 = —712K]
También tenemos la relacion:

AG® = —RTIn K = —8.314 x 298 x 125 X In10 = =713 K]

Problema 6: Una pila esta formada por un electrodo de Pt sumergido en una disolucion 0.05
M de FeSO4 y 0.1 M de Fey(SO4)3 y otro con un electrodo de Pt sumergido en una disolucion
que contiene 0.005 M de I3~y 0.1 M de KI. Entre las dos disoluciones se coloca un puente
salino.

a) Dibujar el esquema de la pila indicando el anodo, el catodo, la polaridad de los
electrodos, como circulan los electrones y los iones, y la notacién abreviada de la pila.

b) Escribir la reacciéon ajustada, indicando el agente oxidante y el reductor.
c) Calcular la constante de equilibrio de la reaccién redox.
d) Calcular la fuerza electromotriz de la pila a 25 °C.
e) Si en el catodo se pone oxalato 1 M calcular la fem
Datos: E° (Fe3*/Fe2*) = 0.77 V, E° (I3~ /I7) = 0.55 V; pKs(FeCz04)=6.7

12
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a) El catodo es el de mayor potencial estandar, en este caso el Fe3+/Fe?+ y el esquema de la pila:

—» 8-
Anodo Puente salino Citodo
Pto (exidacion) \*}\\_\ 3@3\«4 (reduccicn) | pfo
NO; K*
B =+ 24 —% |
\,;/I' N y Fe Y
§ CkF e \ %
X"X _ H* /f_\
=1+ |y Fe3+ \
N+ ° ° gLy
Polaridad (-) Polaridad (+)
La notacion abreviada:
e -
Pt | I;” (0.005 M), I- (0.1 M) | | Fe3* (0.2 M), Fe2* (0.05M) | Pt
= « A ct- +

Polaridad

b) Las semirreacciones ajustadas y la reaccién global son:
2X Fe3* + e~ — Fe?*
31" - I3 +2e”
2Fe** +317 > I3 + 2 Fe?*
¢) La diferencia de potencial estandar es:

AE® = Efyst pez+ — Efs - = 0.77 — 0.55 = 0.22 V

En la reaccion se intercambian dos electrones, el log K sera:
n><AE"_2><0.22_746
0.059 ~ 0.059

d) Para calcular la fem necesitamos las concentraciones que se obtienen de las especies disueltas, en
el caso del Fe3+:

logK =

[Fe3*] =2 x0.1=02M

La diferencia de potencial de la pila sera:

AE = AR® 0.059l [Fe2*]%[15] 022 0.059l 0.05% x 0.005 — 0235V
- 2 BRI P 2 %To022x013
e) El oxalato precipitara el Fe?+ y del producto de solubilidad:
K 10767
Fet] = ———= =107"%"M
e = eor 1

Y ahora la fem sera:

AE = 0gp 0059 (107°7)2x 0005 _
- 2 T o02x012

Potenciales formales y condicionales

En la practica, puede ser dificil reproducir exactamente las condiciones del estado estandar
debido a que los iones generan interacciones que modifican el potencial quimico de las especies
y a la aparicion de reacciones laterales. Por ejemplo, Ege3+ /Rt = 0.771V hace referencia a
una disolucion de los iones hidratados en concentracion unidad y sin interaccion entre ellos ni
con otras especies del medio. Cuando aparecen fuerzas intermoleculares entre los iones debe
cambiarse las concentraciones por actividades evaluando los coeficientes de actividad, ademas,

13
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los iones metalicos forman complejos con los OH™ del agua y otros aniones presentes. Se define
como potencial formal o condicional al potencial estdndar de un par redox en unas condiciones
concretas, en las cuales las concentraciones formales o condicionales son la unidad. La
concentracion condicional incluye a todas las especies en disolucion de un estado de oxidacion,
por ejemplo, [Fe(I)] indica la concentracion de Fe?" en todas las formas en que se encuentre
en disolucion ya sea como ion hidratado o formando complejos. En la Tabla 2 se muestra
algunos potenciales formales de interés.

Cuando solo cambia el pH, se calcula el potencial en condiciones estindar (C= 1 M) pero
utilizando el pH indicado. Por ejemplo, el valor mostrado en la Tabla 2 para el hidrogeno a
pH=7:
0.059 Py 0.059 1
1 = =7 = e 2 — — =
[H*] =10 E=0.0 3 log 0.0 log 107 )2

W > —-0.414V
Un caso interesante es cuando el estado estandar pasa de medio 4cido ([H*] = 1 M) a medio

basico ([OH™] = 1 M), aunque podria calcularse de igual forma:

0059 Py 0.059 1
H*]=10"** [H*]=10""*  E=0.0-——log—2=00- 1 =

es mas interesante tener en cuenta los equilibrios implicados como se muestra con mas detalle

—-0.828V

en el problema 9.

Tabla 2. Potencial estandar de reduccion de algunos pares redox de interés en agua a 25 °C.

Semireaccion E° (V)
Ce*t +e™ 2 Ce3* 1.70 en HC104 1M
1.28 en HCI 1M
Cr,0% + 14H* + 6e~ — 2Cr3* + 7H,0 1.00 en HCI 1 M
1.11 en H2SO4 2M
Fe3* + e~ 2 Fe?' 0.70 en HCI 1M
0.46 en H3PO4 2 M
Potenciales formales fisioldgicos a pH = 7
O +4H" +4e” - 2H,0 0.815 (25°C)
Citocromo c (Fe3*) + e~ 2 Citocromo c(Fe?") 0.26 (37 °C)
piruvato + 2H" + 2e~ 2 lactato -0.18 (37 °C)
NAD* + H* + 2e~ 2 NADH -0.32 (37 °C)
2H* +2e” 2 H; g -0.414 (25 °C)

Problema 7: Obtén el potencial estandar del sistema H*/H> en medio basico.,

A partir de la ecuacién de Nernst en medio acido:

0.059 Py,

E = Efcidao — TIOgW

Sustituyendo en esta ecuacion [H+], considerando el equilibrio del agua:
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K
H*] = ——
[H7] [OH™]
0.059 Py [OH]? 0.059 B
E = Efgiao — log—"—— = Epssico — —5—log(Py,[OH]?)
2 K2 2
donde:
0.059 1

EgéSiCO = E;Cido - Tlogﬁ =0.0—- 005916 X 14 = —0.828 'V
w

En algunos sistemas al cambiar las condiciones estandar de pH=0 a pH=14, puede cambiar la
naturaleza de las especies del sistema pues a pH=0 predomina la especie protonada y a pH=14
la desprotonada, por ello, deben considerarse, ademas de la constante de autoionizacion del
agua, las constantes de acidez de las especies.
Problema 15: Obtén el potencial estandar del sistema HIO/I” en medio basico.
En medio acido:
HIO+ H* +2e~ -7+ H,0 E® = 0.99V

En medio basico el HIO estard disociado y el H* debe neutralizarse para cambiarlo por OH~ como se
indic6 al ajustar reacciones en medio basico, en este caso:

[0+ H,0+2e” - 1" +20H" E® =7
De las constantes Kw y Ka:
K
Hf = —"
[H] [OH-]
107][H*
[HIO] = [Ig# = K[IO~][H™]

a
Sustituyendo en la ecuacién de Nernst en medio 4cido:
0.059l [17] 099 0.059l [17]
2 CB[HIOIH] 2 CBK[I0-][H*][H]

0.059 I7][OH7]?
E =0.99 - log[ Il ]

E =10.99 -

2 K[I0~]K2,
donde:
EQisico = 0.99 — Olosﬂlog ! _ 0.99 — 0'05916log ! =049V
2 KK‘ZN 2 1011-2%x14

Y la ecuacion en medio basico sera:

_ 0.059  [I"][OH7]?
E=049 — — log 0]

2

Cuando no predomina una especie claramente se calculan los potenciales estandar
condicionales que consideran la concentracion total (condicional) del oxidante y el reductor
en la disolucion en lugar de las concentraciones de las especies individuales.

Problema 8: Obtén el potencial estandar condicional del sistema Fe(IlI) /Fe(Il) en HCIl 1M
De la tabla tenemos:
Fe3* + e - Fe?* E° =0.771V
Ambos cationes forman complejos débiles con el cloruro, por ejemplo:
Fe3* + Cl™ - FeCI?* log B,
Fe3* + 2Cl™ - FeCl3 log B,
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Las concentraciones libres de los cationes pueden ponerse en funcién de las concentraciones totales o
condicionales ([Fe(IlI)'] y [Fe(I)']) en disolucién mediante sus fracciones molares en sus equilibrios

laterales:
Fe(11D)’
[Fe*] = 8,00 [Fe(llT)] = HoUD]
Fe3+
Fe(I)’
[Fe?*] = 8,2+ [Fe(ll)] = LoUD]
O(Fez+
Donde:

Ope3+ = 1+ B1[CI7] + B,[CI7]? = 1 4+ 10°67% + +10°77° = 10.0
Ope2+ = 1+ B[Cl7] =1+ 10%47° = 3,51

Sustituyendo en la ecuacién de Nernst:

E = E° — 0.05921 [Fe™] _ EO — 0.0592 log Ferr FeD]
= . 0g [Fe3*] = . og tpors [Fe (D]
Finalmente:
’ Apes+ 10.0
E°’ = E° - 0.0592 log =0.771 - 0.0592log—— = 0.74V
pe2+ 3.51

El potencial disminuye debido a la estabilizacion del Fe3*+ por la formacion de los complejos mas
estables que los de Fe?+. Sin embargo, el valor es algo diferente al que se da en la Tabla 2, debido a que
no se han considerado los coeficientes de actividad.

Vemos que en el caso de equilibrios laterales el potencial depende de las constantes de las
reacciones laterales. Por ello, es posible utilizar las medidas de potencial para calcular el valor
de estas constantes. Un caso muy interesante es la influencia de una especie precipitante en el
potencial de un sistema metalico como vimos en el problema 6 con el oxalato. Asi, es posible
calcular el producto de solubilidad midiendo los potenciales en ausencia y en presencia del
agente precipitante.

Problema 9: El par redox Ag*/Ag® tiene un potencial estandar de reduccién de 0.799 V. Se
construye una semicelda mezclando 10 mL de una disolucién de Ag* 0.02 M y 10 mL de otra
disolucién de cloruro 0.1 M. Al medir el potencial de la semicelda frente al electrodo estandar
de hidrogeno se obtienen 0.305 V. Determinar el producto de solubilidad del cloruro de
plata.

El sistema plata:
Agt + e" 2Ag° E°=0.799V
Y la ecuacion de Nernst:

E = Ejg+/ago +0.059log[Ag™]

Si hay cloruro en exceso precipitara el cloruro de plata y la concentracion de plata libre vendra dada
por la constante de solubilidad:

Ks
[C17]

[Ag*] =
A partir de la ecuacién de Nernst:
Ks _
o+ 0.059210gm = Eggciage — 0.05921og[C17]
Necesitamos saber la concentracion de cloruro libre sin precipitar. Las concentraciones iniciales:
0.02 x 10 0.1x10

Agt], = ———— —001M [C], = ———=0.05M
[A8™]e = 79+ 10 N T,

E = Elgt/ag
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El reactivo limitante es la plata, por lo que:

[CI] = [CI7], — [Ag*], = 0.05—0.01 = 0.04 M
Por lo tanto:
S

—_ o
E=E, [

o +0.059 2log

et /Ag = 0.799 + 0.0592 x log K; — 0.059210g 0.04 = 0.305

Operando
logKs = —9.74 pKs =9.74
Podemos ver que para el par AgCl/Cl—:
EXgC]/Ago =0.799 + 0.0592 x logK; = 0.799 — 0.0592 X 9.74 = 0.222V

Sistemas poliredox. Dismutacion

Al igual que los sistemas acido-base polipréticos, también existen sistemas poliredox
integrados por mas de dos especies en diferentes estados de oxidacién que pueden transformarse
unas en otras por transferencia de electrones. Un ejemplo es el sistema Cu?*/Cu’/Cu®:

Cu?t 4+ e 2Cut E°=0.153V
Cut+ e 2Cu® E°=0.521V
Las especies con estados de oxidacion intermedios dentro de un sistema redox, como el Cu” en

el ejemplo anterior, pueden tanto oxidarse como reducirse, por ello podrian reaccionar consigo
mismas dando lugar a una reaccion de dismutacioén o desproporcion:

Cu* + Cut 2 Cu?t + Cu® AE° =0.521 —0.153 = 0.368 > 0 espontinea

Como el AE® de la reaccion de dismutacion es positivo, la reaccion sera espontanea y la especie
intermedia no sera termodinamicamente estable. En el caso anterior, el Cu® puede estabilizarse
si forma un precipitado:

Cu2+ + "+ e” 2 Cul (s) Eo =0.860V
Cul()+ e” 2 Cu®+ I~ E°=0.185V
Y la dismutacion:

2Cul ) 2 Cu?* 4+ Cu®+ 21~ AE° =0.185 - 0.860 = —0.675 < 0 no espontinea

En algunos casos los factores cinéticos permiten que una especie inestable no experimente de
forma apreciable la dismutacion, este es el caso del peroxido de hidrogeno:
H,0, + 2H* +2e” 22H,0 E°=177V
O,+2H*+2e” 2H,0, E°=0.68V
Y la reaccion de dismutacion:
2H,0, 22H,0+0, AE°=1.09V

Sistemas redox del agua

En el estudio de los equilibrios dcido-base vimos que el agua era una especie anfotera que podia
protonarse o ceder un proton. El agua también puede oxidarse para dar oxigeno y reducirse para
dar hidrogeno:

0,+4H"+4e" 22H,0 E°=123V
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2H,0+2e” 2H, +20H™ E° = —0.828V (medio basico)
2H*+2e” 2 H, E°=0.000V (medio acido)
Los potenciales estandar nos indican que el agua es un reductor y un oxidante muy débil, y la
reaccion de dismutacion:
2H,022H,+0, AE°=0.00—1.23=-1.23V
Por lo tanto el agua es muy estable frente a la dismutacion. En ambos casos el potencial depende
del pH:
0.059

1
E = 1.23 — 1
02/H20 4 0g (POZ [H+]4>

? log(PH2 [OH‘]Z)
Si consideramos que ambas presiones son igual a latm:
Eo,/H,0 = 1.23 — 0.059 X pH
En,o/m, = 0.00 — 0.059 X pH

EHZO/HZ = —0828 -

En la figura se muestran estas lineas, para ambos sistemas redox:

Oxi+ 2Hg0 =» Red+ Og+ 4H ™

pH
De forma similar a las reacciones acido-base, el agua impone limites a las especies que pueden
existir en medio acuoso de forma estable. Las especies que pueden subsistir en disolucion
acuosa sin oxidar o reducir al agua deben tener potenciales de reduccidon que se encuentren entre
los dos limites definidos por ambas lineas. A pH=7 Eoxn20=0.817 Vy En2om2 =-0.412 V, de
forma que a este pH no pueden existir especies oxidantes con E>0.817 pues oxidarian el agua
a oxigeno, ni reductores con E<—0.412 pues la reducirian a hidrogeno. Asi, el Co(III) no es
estable dado que el par Co**/Co** tiene un E°=1.80 V:

4Co%* + 2H,0 2@ 4Co?* +0, +4H* AE° =1.80—-1.23=0.57V
Los metales activos también son capaces de reducir al agua, por ejemplo el Mn metélico:
Mn°® + 2H,0 2 Mn?* +H, + 20H~ AE° = —0.828 — (—1.19) = 0.362
Sin embargo, hay que tener en cuenta que muchas reacciones en las que interviene el agua son

lentas, por lo que, en la practica, pueden existir en disolucidon especies termodindmicamente
inestables como el permanganato y el dicromato.

18



Quimica General II Equilibrios de oxidacion-reduccion

5. Calculos en el equilibrio

Lo primero que hay que considerar es que una vez alcanzado el equilibrio todos los pares tienen
el mismo potencial que es el potencial de la disolucion en el equilibrio. Esto es, en el equilibrio
el potencial toma un valor inico para la disolucion. Fuera del equilibrio el potencial de cada
par es diferente y por eso tienen lugar las reacciones redox.

Los calculos exactos en equilibrios redox son complicados debido a la estequiometria y suelen
requerir métodos numéricos y aunque se podrian aplicar los mismos procedimientos que en el
resto de los equilibrios, cuando hay una sola reaccion se pueden abordar de forma conveniente
mediante los balances de grado de avance de la reaccion y en muchas ocasiones aplicar la
aproximacion del reactivo limitante. Ademas, debe considerarse que los resultados obtenidos
de estos calculos son termodindmicos o tedricos. En la practica se pueden encontrar problemas
cinéticos, de irreversibilidad de las reacciones, de reacciones laterales, de formacion de gases,
de estados de oxidacion multiples y de interacciones en el electrodo que den lugar a resultados
diferentes a los calculados. Veamos primero una reaccién no espontanea:

Problema 10: Obtener el potencial de una disolucion de Fe3* 0.1 M en agua a pH=0.
El Fe(III) es oxidante y oxidara al agua:
Fe3t + e~ 2 Fe?* E°=0.77V
0,+4H*+4e” 22H,0 E°=1.23V
Y la reaccion global sera:
4Fe’* +2H,0 2 4Fe?* +0,+4HY AE°=0.77-123=-046V logK=—-31

Claramente la reaccion no es espontanea, pero tendra lugar en un grado de avance muy pequefio para que se
igualen ambos potenciales. Si consideramos que las condiciones iniciales no se alteran en el equilibrio, el
agua impone un potencial:
0.0592 0.0592
Z log(Po,[H*]*) = 1.23 + Z

donde se ha considerado que la presion parcial del oxigeno atmosférico es Po,=0.21 atm. En el equilibrio, el

E=123+

log(0.21 x 1) = 1.22V

potencial es tinico:

22-0.77

Fe?*t L
[Fe™] - [Fe?*]=0.1x10" 00592 =25x%x10"°M

0.1

E =1.22=0.77 - 0.0592 X log

Si la reaccion es espontanea pero no cuantitativa se aplican los balances de reaccion:
Problema 11: Se afiade polvo de Fe metalico en exceso a una disolucién de Cd2+* 0.02 M.
Calcula las concentraciones y el potencial en el equilibrio.
Las semirreacciones:
Cd** + 2e~ - Cd° E°=—-040V
Fe?* + 2¢™ - Fe° E° = —-044V
Y la reaccién global:
Fe® 4+ Cd** > + Fe?* +Cd° E° = —0.40 — (—0.44) = 0.04V
La constante:

nxAE"_2><0.04
0.0592 ~ 0.0592

logK = =135 K=224

Los balances de reaccion:
[Cd?*] = 0.02 — x
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[Fe?*] = x
Sustituyendo en la constante:

Fe?* x
= [ ] =224

K= = =
[Cd2*] ~ 0.02 —x

Resolvemos la ecuacion:
23.4x —0.448 =0 x = 0.01915
y las concentraciones en el equilibrio:
[Cd?*] = 0.02 —x = 0.02 —0.01915 =85 %X 10™* M
[Fe?*] = x = 0.01915 M
Para el potencial puede utilizarse cualquier ecuacion de Nernst:

0.0592 0.0592
log[Fe?*] = —0.44 +

E=-044+ log 0.01915 = —0.491 V

0.059 0.059

E = ~0.40 + ——log[Cd**] = ~0.40 —

log8.5 X 10™* = —0.491V

Sin embargo, en los casos mas usuales y con mas utilidad practica, las constantes son muy
elevadas y las reacciones son cuantitativas por lo que puede aplicarse el reactivo limitante:
Problema 12: Se anade polvo de Fe metalico en exceso a una disolucién de sulfato de cobre
0.05 M. Calcula las concentraciones y el potencial en el equilibrio.
Las semirreacciones ajustadas:
Cu?* + 2e”~ - Cu® E°=0.337V
Fe® - Fe?t + 2e~ E° = —-0.440V
Cu?* + Fe® - Cu® + Fe?* E° =0.337 — (—0.440) = 0.777 V

Ellog K:
nxAE®  2x0.777
0.0592 ~  0.0592

la reaccion es cuantitativa y podemos aplicar el reactivo limitante que en este casi es el Cu?" pues el hierro
metalico esta en exceso. Por lo tanto x=0.02 y de los balances de reaccion:

[Fe?t] =x = 0.05M

logK = =263

y de su ecuacion de Nernst:

0.0592 0.0592

E = —0.440 + x log[Fe?t] = —0.440 +

log0.05 =—0.479V

Ahora considerando la ecuacion del reactivo limitante, podemos obtener su concentracion:

0.0592 0.479+0.337
x log[Cu?*] - [Cu**]=10"%"00592 =27x10"28M

E=-0479 =0.337 +

Problema 13: Se tienen 20 mL de una disoluciéon de Fe2* 0.03 M. Determina las
concentraciones en el equilibrio y el potencial de la disolucién cuando se anaden 3 mL de
una disolucion de dicromato 0.02 M. Realiza los mismos calculos si se annaden 6.5 mL de la
disolucién de dicromato. Considera que [H*]=0.6 M en todo momento.

La reaccidn ajustada:
Cr,0% + 14H* + 6e~ - 2Cr3* + 7H,0 E° =133V
6X Fe?* - Fe3t + e~ E°=0.77V
Cr,0% + 6Fe®* + 14H* - 2Cr3* + 6Fe3* + 7H,0 AE° =0.56V

La constante de equilibrio:
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n><AE"_6><0.56_569
0.059 ~ 0.059 =

Aplicaremos la aproximacion del reactivo limitante pues la constante es grande. Las concentraciones
iniciales son:

logK =

0.03 x 25 0.02x 3
CFe = W = 0.02679 M CCr207 = m = 0.002143 M
Los grados de avance maximos de cada reactivo:
Cre 0.02679
Xpe = - =" = 0.004465  x¢r,0, = Cery0, = 0.002143

El reactivo limitante es el dicromato y x=0.002143, de los balances de grado de avance:
[Cr;037] = Cerao7 —x =0
[Fe?*] = Cp, — 6x = 0.02679 — 6 x 0.002143 = 0.01393 M
[Cr3*] = 2x = 2 x 0.002143 = 0.004286 M
[Fe3*] = 6x = 6 X 0.002143 = 0.01286 M

El potencial de equilibrio se calcula con el par en exceso:

E =0.77 — 0.059 x logw = 0.77 — 0.059 x logM =0.768V
[Fe3+] 0.01286
Y para el dicromato:
0.059 [Cr3*]? ,_._ 0.004286% (0768-133 .
E=10.768 =1.33 — 6 log [Cr, 02 [0 ] [Cr,057] = %—Mm 0059 =16x10""M
Para 6.5 mL:
0.03 x 25 0.02 X 6.5
Fe= Srieg - 0.02381 M Cery0, = 5165 - 0.004127 M
Cre 0.02381
Xge =~ =g = 0.003968  xcr,0, = Ccr,0, = 0.004127

El reactivo limitante es el hierro y x=0.003968, de los balances de grado de avance:
[Cry0%27] = Cgra07 — x = 0.004127 — 0.003968 = 0.000159 M
[Fe?*] = Cg. — 6x = 0 (cuidado con el error de redondeo)
[Cr3*] = 2x = 2 x 0.003968 = 0.007936 M
[Fe3*] = 6x = 6 X 0.003968 = 0.02381 M
El par en exceso es el dicromato:

0.059 [Cr3*]? 0.059 0.0079362

E=133— 1 =133 1
6 8lCr,02 |[H*]™* 6 °50.000159 x 0.61*

= 1303V

Y el Fe?+:

[Fe?*] 1.303-0.77

E =1.303 = 0.77 — 0.059 X log [Fe?*] = 0.02381 X 107~ 0059  =22x 107" M
[Fe3*]

6. Tipos de electrodos
En la practica el concepto de electrodo puede ser ambiguo:

a) En una celda electroquimica es la superficie en la que se realiza el intercambio de electrones
en cada semicelda. Puede ser:

Activo: Participan en la reaccion redox ademads conducir los electrones (Zn, Cu,...). Se
consume o se forma a medida que se produce la reaccion
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Inerte: No participa en la reaccion redox, solo da soporte fisico a la transferencia de
electrones (Pt, Au, C grafito,...) Por ejemplo Pt|Fe** Fe?*.

b) Puede referirse a una semicelda completa como el electrodo estandar de hidrégeno. En la

practica pueden ser:

Electrodo de referencia: mantiene un potencial constante que sirve de referencia,
como el electrodo Ag/AgCl(s) o el estdindar de hidroégeno.

Electrodo indicador: su potencial respecto al de referencia es la sefial que se mide.
Se trabaja en condiciones de elevada resistencia para que la reaccion no tenga lugar y
el potencial sea estable.

Electrodo de trabajo: como el indicador pero se trabaja en condiciones en las que la
reaccion redox se produce. Suele utilizarse juntamente con un electrodo auxiliar o
contraelectrodo para proteger el electrodo de trabajo.

¢) Comercialmente puede referirse a una celda electroquimica lista para su uso en la medicién

de potenciales como el electrodo de vidrio, o los electrodos selectivos.

7. Pilas comerciales y baterias

Una bateria es una fuente de energia que almacenan energia quimica para liberarla como energia

eléctrica. Los procesos redox llevados a cabo en las baterias facilita la obtencion de energia

facilmente transportable. Estan compuestas por una o mas celdas voltaicas que se utiliza como

fuente de electricidad para alimentar dispositivos externos.

Tipos de baterias:

* Primarias: Reaccion no reversible, no se pueden recargar, cuando se agotan se
reemplazan. El ejemplo mas comun es la pila alcalina:

Zn | KOHgs), ZnOgs) || MnOxs) | Mn203(s), KOHgs) | C AE°=1.43V
Anodo: Ingg) + ZOH(_aq) i Zl’lO(S) + HZO(I) +2e”~ E°=-1.28V
Catodo: 2 MnO, (s) T HZO(I) +2e” — Mn,0; (s) T ZOH(_aq) E° =+0.15V

* Secundarias: Pueden recargarse. Por ejemplo, las baterias de Pb, niquel-
cadmio, ion litio. La bateria de los automdviles es la bateria de plomo:

Pb | PbSOu4s) | H2SO4 (ag) | PbSO4(5) | PbO2 sy AE°=2.0V
Anodo: Pb(s) + HSOy (aq) = PbSO4 (5) + H{pq) +2¢7 E°=-0.36V
Catodo: PbO, (s) T HSOZ(aq) + 3H-'(-aq) + 2e~ - PbSO, (s) T ZHZO(I) E° =1.68V

De combustible: Los reactivos se suministran en un flujo continuo lo que
permite obtener energia de forma ininterrumpida. Por ejemplo, la pila de
hidrégeno-oxigeno. C(s) | Ha) | KOHag), H2O | O2) | Cs) AE°=1.23V

Anodo 2H, +20?" ->2H,0+4e"
Catodo: 0, +4e” — 20?%”
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8. Fenomenos de corrosion

La corrosion es un proceso natural de deterioro de metales mediante el ataque oxidativo del
ambiente para formar compuestos mas estables. En general la corrosion se relaciona con la
oxidacion atmosférica de los metales y es un problema grave que cuesta grandes cantidades de
dinero en proteccion, reparacion y sustitucion de piezas dafiadas. De forma general podemos
ver la corrosidon como un proceso electroquimico con tres componentes, un anodo, un electrolito
(disolucién conductora de la electricidad) y un catodo. El anodo es la parte del metal que se
oxida pasando los cationes al electrolito y los electrones al metal por donde viajan al catodo
que es la zona en la que se produce la reduccion. El catodo puede ser el mismo metal u otro en
contacto eléctrico. La corriente eléctrica es un flujo de electrones que van por el metal del anodo
al catodo y un flujo de iones fluyendo dentro del electrolito segiin su carga. Por ejemplo, la
corrosion primaria del hierro:

Anodo Fefs) @ Feliy) + 2e”
Catodo 02 (g)+2H20+4e_ 240H
Y la reaccion global:

2 FeQg + 0y (g +2H,0 2 2 Fefl,) +4 OH™

Por otra parte, el oxigeno atmosférico oxida el Fe?" y forma 6xido de hierro (herrumbre):
2+ 1 — +
ZFe(aq) + 502 (g)+2H20<_ Fezo3(s)+4H

La oxidacion tiene lugar en las zonas tensionadas del metal y en los extremos.
Algunos procedimientos para proteger contra la corrosion son:

¢ Recubrimientos: Recubrir la superficie del metal con una capa protectora, por ejemplo
una pintura.

e Pasivacion: Cuando es posible, el metal se recubre con una capa de oxido impermeable
(pasiva) que impide la oxidacion. Este es el caso del aluminio.

e Galvanizado, proteccion catodica y anodo de sacrificio. Se pone en contacto con un
metal mas oxidable (Zn, Mg). El Fe sera el catodo y donde se reduce el Oz a H>O. El
Zn es el anodo y se oxida, los electrones del Zn van al Fe y lo protegen de la oxidacion.
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