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REACCIONES DE ÓXIDO-REDUCCIÓN

Son reacciones en donde ocurre una transferencia neta de electrones
de un reactivo a otro.

Reducción: ganancia de electrones (disminución nº ox.)

Ag+ + e Ag

Oxidación: pérdida de electrones (aumento nº ox.)

Cu Cu2+ + 2e

Siempre una oxidación va acompañada de una reducción, y cada una
de estas reacciones se denomina semirreacción.
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Agente oxidante: sustancia capaz de oxidar a otra, reduciéndose.

Agente reductor: sustancia capaz de reducir a otra, oxidándose.

Balanceo de reacciones redox: debe conservarse masa y carga.

Método del estado de oxidación. Aplicable a toda redox.

Método ion-electrón. Aplicable en solución acuosa.
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MÉTODO DEL ESTADO DE OXIDACIÓN

1. Identificar los átomos que cambian su nº de ox.

2. Definir las semireacciones, escribiendo únicamente los átomos del
punto anterior.

3. Igualar masas mediante coeficientes estequiométricos.

4. Igualar carga añadiendo electrones.

5. Multiplicar cada semirreacción por un número entero, de forma tal
que al sumarlas se eliminen los electrones.

6. Sumar las semirreacciones, y transferir los coeficientes
estequiométricos hallados a la ecuación original.

7. Comprobar por inspección que la reacción esté balanceada.
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Zn (s) + AgNO3 (ac) Zn(NO3)2 (ac) + Ag (s)

1. 0          +1                  +2                      0

2. Zn (0) Zn (+2)          y Ag (+1) Ag (0)

se oxida (reductor)                   se reduce (oxidante)

3. Masas ya están igualadas.

4. Zn (0) Zn (+2) + 2e       y Ag (+1) + 1e Ag (0)

5. x1                                                        x2

6. Zn (0) + 2Ag (+1)  Zn (+2) + 2Ag (0)

Zn (s) + 2AgNO3 (ac) Zn(NO3)2 (ac) + 2Ag (s)

7. Ecuación balanceada.
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MÉTODO ION-ELECTRÓN

1. Identificar los átomos que cambian su nº de ox.

2. Definir las semireacciones, escribiendo las especies iónicas o
moleculares, según corresponda.

3. Igualar masas mediante coeficientes estequiométricos y/0
agregado de H+ (medio ácido), OH- (medio básico) y H2O.

4. Igualar carga mediante agregado de electrones.

5. Multiplicar cada semirreacción por un número entero, de forma tal
que al sumarlas se eliminen los electrones.

6. Sumar las semirreacciones, y transferir los coeficientes
estequiométricos hallados a la ecuación original.

7. Comprobar por inspección que la reacción esté balanceada.
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KMnO4 (s) + H2SO4 (ac) + KI (s) MnSO4 (s) + I2 (g) + K2SO4 (s) + H2O (l)

1. +7 -1         +2               0

2. MnO4
- Mn2+ y          I- I2

se reduce (oxidante)                se oxida (reductor)

3. MnO4
- + 8H+ Mn2+ + 4H2O y 2I- I2

4. 5e +                                                                                   + 2e

5. x2                                                 x5

6. 2MnO4
- + 16H+ + 10I- 2Mn2+ + 8H2O + 5I2

2KMnO4 + 8H2SO4 + 10KI 2MnSO4 + 5I2 + K2SO4 + 8H2O

7. +5K2SO4

2KMnO4 + 8H2SO4 + 10KI 2MnSO4 + 5I2 + 6K2SO4 + 8H2O

Ecuación balanceada.
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CELDAS VOLTAICAS

Zn + Cu2+ Zn2+ + Cu

Pares conjugados: Zn2+/Zn      y      Cu2+/Cu

Se realiza una separación física de las semirreacciones, con el fin de
obtener una corriente eléctrica (trabajo eléctrico) a partir de una
reacción espontánea.

Deben existir para ello dos reservorios:

catódico – se da la reducción en el electrodo positivo (cátodo)

anódico – se da la oxidación en el electrodo negativo (ánodo)
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• Los e que se producen en el ánodo debido a la oxidación, circulan
hacia el cátodo, produciendo la reducción.

• En la solución de cada reservorio se ganan/pierden iones, de
acuerdo a la semirreacción que ocurra.

• El puente salino cierra el circuito. Contiene un gel con electrolitos que
no intervienen en la reacción redox, y migran hacia cada reservorio
para reestablecer la neutralidad de la solución.

• El voltímetro mide el potencial de la celda.
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ESCRITURA DE CELDA

cátodo|oxidación||reducción|ánodo

Ej.: Ni (s)|Ni2+ (ac)||H+ (ac)|H2 (g)|Pt (s)

• Electrodo negativo de Ni, en solución anódica con cationes Ni2+.
Oxidación produce Ni2+, por lo que el electrodo se va deteriorando.

• | separa fases. || representa el puente salino.

• Electrodo positivo de Pt (platino, metal relativamente inerte), en
solución catódica ácida. Reducción produce H2 (g) que se desprende
de la solución (ver imagen siguiente).

 Ni (s) + H+ (ac) Ni2+ (ac) + H2 (g)
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Ej.:

½Cl2 (g) + Fe2+ (ac)→ Cl- (ac) + Fe3+ (ac) ; electrodos de Pt

• Ánodo y cátodo de Pt (s)

• Fe2+ se oxida a Fe3+ en el ánodo. Ambos en solución (misma fase),
por lo que en lugar de usar “|” para separar especies, se usa una
coma.

• Cl2 se reduce a Cl- en el cátodo.

 Pt (s)|Fe2+ (ac), Fe3+ (ac)||Cl2 (g)|Cl- (ac)|Pt (s)
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POTENCIAL DE CELDA (Eºcelda)

Mide la diferencia de potencial entre el cátodo y el ánodo de una
celda. En términos simples, da una idea de la “fuerza” con la que los
electrones circulan por el circuito, por esto también se le llama fuerza
electromotriz, o FEM. La unidad de medida es el volt (V).

Experimentalmente, se mide por medio de un voltímetro. Puede
calcularse a partir de los potenciales de reducción estándar (Eºred) de
las semirreacciones involucradas. Estos potenciales se encuentran
tabulados.

Eºcelda = Eºred cátodo - Eºred ánodo

Los Eºred tabulados se determinan experimentalmente con un
electrodo de hidrógeno y otro electrodo con la especie química a
evaluar, ambos en condiciones estándar. Al electrodo estándar de
hidrógeno se le asigna el Eºred (H2 (g)) = 0 V.
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• Ni (s) + Cu2+ (ac) Ni2+ (ac) + Cu (s)

Ni (s)|Ni2+ (ac)||Cu2+ (ac)|Cu (s)

Eºcelda = Eºred (Cu2+/Cu) - Eºred (Ni2+/Ni)

= 0,339 – (-0,236) = 0,575 V

• Zn (s) + H+ (ac, 1 M) Zn2+ (ac, 1 M) + H2 (g, 1 atm)

Zn (s)|Zn2+ (ac, 1 M)||H+ (ac, 1 M)|H2 (g, 1 atm)

Eºcelda = Eºred (H+/H2) - Eºred (Zn2+/Zn) = 0,762 V (experimentalmente)

= 0 - Eºred (Zn2+/Zn) = 0,762 V

 Eºred (Zn2+/Zn) = -0,762 V
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ESPONTANEIDAD
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• Conociendo las especies en reacción, aquella que tenga un mayor
Eºred será la que tenga más tendencia a reducirse, por tanto, su
electrodo será el positivo.

• Hay que tener en cuenta que modificando las condiciones de reacción
de un proceso espontáneo, el potencial no estándar (Ecelda) puede
hacerse negativo, y por tanto invertir la polaridad de la celda (el
proceso espontáneo deja de serlo, y se da la reacción opuesta).

• Un proceso no espontáneo puede “convertirse” en espontáneo
modificando las condiciones de reacción, o bien suministrando energía
al sistema (los e son aportados externamente, produciendo la
reacción de interés).

• La ecuación de Nernst nos permite, entre otras cosas: calcular
potenciales no estándar; deducir concentración de especies en el
equilibrio; calcular la constante de equilibrio de una reacción o la
Kps de una sal (ver ej. 5 del 16/08/2013)
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