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Reaccliones Redox

En las reacciones de oxidacion/reduccion (redox) se transfieren
electrones de un reactivo a otro
-~
Ox, + n,e" - Red; Reduccion
Semirreacciones <

Red, - n,e” » Ox, Oxidacion

—

Reaccion global  n,0Ox,; + n;Red, - n,0x,; + n;Red,



Reacciones Redox

Reaccién entre Ce*ty Fe?*

—

Cet*+e o Ce3t E°=1/44vV
Fes*+e o Fe2t E°=0,77vV

Im L Ce# + e o Ce3 Reduccion
< Reductor__ | Fe** ~ Fe¥*+e  Oxidacion

Reaccion global Ce*t + Fe?t o Ce3* + Fe3*

Semirreacciones <

E=144v-0,7/7v=0,67V



Reaccliones Redox

Las reacciones redox se pueden llevarse cabo:

1. Poniendo en contacto los reactivos oxidante y re  ductor

2. En una celda electroquimica: los reactivos estan en recipientes
separados

1. Ejemplo: Siconsideramos la reaccion espontanea:

Cu?t+2e o Cu Reduccion
ZNn o Zn%*+ 2e- Oxidacion
Reaccion global Cu?*+7Zn o Cu+ Zn?*

En la reaccion el Zn metalico en una disolucion de ijones Cu 2* se
oxida, transfiriendo 2 electrones y reduciendoal C  u?* a Cu®.



Reacciones Redox

1. Poniendo en contacto los reactivos oxidante y re  ductor

Cu(s) + Zri*(aq)

|

No reaction

(a) (b)
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Reacciones Redox

2. Celdas electroquimicas

Puente salino — Contiene un

electrolito inerte en disolucion que
_/( - 0.460 ﬂ
€

" T — permite que las cargas se compensen.

Salt bridge [KNO5(aq)] v"  Electrodo Cu transfiere 2
T electrones y reduce a 2 atomos

s [ - ~NO,~ K* Y =L . 0
I(ju ‘_ ( \ - 'AgH | Ag aAg .
‘ ‘_ _ | [oh

I l | l B H v' La transferencia de electrones se
: A f : produce a través de un cable del
| 3 anodo al catodo.
\Cu2+ f Ag}+ v" Voltaje de la celda o diferencia de
2+ - - -
e NO; potencial o potencial de celda
100 M Cu(NO)5(aq) 1.00 M AgNO5(aq) hace mover los electrones.

Anodo - electrodo en Catodo — electrodo
donde se produce la donde se produce la
oxidacion reduccion




Reacciones Redox

2. Celdas electroquimicas

Voltmeter
e~ KT e~
. 4 P '
X W
Zinc i Copper
anode -—Cl K cathode

Salt bridge i

Cotton ;
zn2+ _;;:;
ZnS0, solution CuS0, solution
Zn(s) —— Zn?*(aq) + 2e- Cu?*(aq) + 2e- —— Cu(s)

Zn(s) + Cd*(aq) Ztt(aq) + Cu(s)
E. =1.103V




Reacciones Redox

2. Celdas electroquimicas

Existen dos tipos de celdas electroquimicas:

v’ Celdas Galvanicas: reaccion redox espontanea y se genera
energia eléctrica.

v' Celdas Electroliticas: reaccion redox no espontanea y cuando
se aplica una diferencia de potencial externo super ior al de la
propia celda para que tenga lugar la reaccion.



Celdas galvanicas: pilas eléctricas

Voltmeter
e XTI e—
A P
Zinc = Copper
anode =l Wi l_cathode
Salt bridge i

. Cotton
SOE‘ n plugs
Zn2+
ZnS0O, solution CuS0, solution

Notacion de una celda galvanica:

Zn(s) | ZnSO,(1M) || CuSO,(1M) | Cu(s)
Anodo Catodo

Representa el
Representa la puente salino

diferencia entre fases




Celdas galvanicas: pilas eléctricas

Flow of Electrons

1 dation
haltreaction

(elecirica) conductar)

Flow of cations (+)

-

"Anode”

Flow of ations (-)

(el Bridge)

h J

Eeduction
halt+eaction

"_athode”




Celdas galvanicas: pilas eléctricas

Ejemplo. El aluminio metalico desplaza al i6n cinc (1) de las

disoluciones acuosas.
a) Escribe las semirreacciones redox y la ecuacion global

b) Escribe un esquema de la celda en la que tiene lugar la reamti
a)
Oxidacion

Reduccion

Global



Celdas galvanicas: pilas eléctricas

Ejemplo. El aluminio metalico desplaza al i6n cinc (1) de las

disoluciones acuosas.
a) Escribe las semirreacciones redox y la ecuacion global

b) Escribe un esquema de la celda en la que tiene lugar la reamti

b)

Anodo Catodo



Celdas galvanicas: pilas eléctricas

Electrodo de referencia: electrodo de hidrégeno

Wire to
other half-cell

Standard Hydrogen Electrod8H{ E)

Salt bridge to
other half-cdl

H,(g, 1latm) =—— 2H*(1M) + 2e’

T
=H | L
<l
il
= P
-—

H,(g)
{1 atm)

Platinmn

H+{I' q. ]-III"I}
plus electrolyte

Pt/H,(g,1atm)/H*(1M)



Celdas galvanicas: pilas eléctricas

Potenciales estandar de Electrodo

E° o potencial estandar de un par redox es la E®° , de una pila
constituida por el SHE como anodo y el otro par redox como catodo

|

/ Cll2+(ﬂq)
(1M)

S

Experimentalmente:E” _,=0,340v



Celdas galvanicas: pilas eléctricas

Potenciales estandar de Electrodo

Pt|H,(g, 1 bar)|H(a = 1) || C&*(1 M)|Cu(s) E° ., =0.340 V
anodo catodo

Cu*(AM) +2 e - Cu(s) E° 2+ =7

E = E (catodo)-E (anodo)

celda

o __ o o
E celda — E Cu?t/Cu ~ E H*/H>

0.340 V=E° Lo, -0V

E° cpovoy= +0.340 V



Celdas galvanicas: pilas eléctricas
Tabla de Potenciales de reduccidon estandar de Electrodo a 25°C

Fy(g) + 2e” —> 2F (aq) +2.866
Os3(g) + 2H (aq) + 2e” — O,(g) + H,O(1) +2.075
S,05° (aq) + 2e~ — 250,4° (aq) +2.01
H,05(aq) + 2H"(aq) + 2~ — 2 H,0O(1) +1.763
MnO, (aq) + 8H"(aq) + 5~ — Mn?"(aq) + 4 H,O(1) +1.51
PbO,(s) + 4 H'(aq) + 2e- — Pb*(aq) + 2 H,O(1) +1.455
Cly(g) + 2e” — 2Cl (aq) +1.358
Cr,07% (aq) + 14 H'(aq) + 6~ — 2Cr*(aq) + 7 H,O(1) +1.33
MnO,(s) + 4 H (aq) + 2e~ — Mn*'(aq) + 2 H,0O(1) +1.23
O,(g) + 4H*(aq) + 4~ — 2 H,0(1) +1.229
2103 (aq) + 12H"(aq) + 10e” — Ix(s) + 6 H,O(1) +1.20
Bry(1) + 2e” —— 2 Br (aq) +1.065
NO; (aq) + 4H"(aq) + 3e” — NO(g) + 2 H,O(1) +0.956
Ag'(aq) + e — Ag(s) +0.800
Fe’'(aq) + e- — Fe?"(aq) +0.771
Oy(g) + 2H"(aq) + 2e” — H,05(aq) +0.695
I(s) +2e” — 21 (aq) +0.535
Cu**(aq) + 2e~ — Cu(s) +0.340
S04* (aq) + 4H'(aq) + 2e~ — 2 H,0(1) + SO,(g) +0.17
Sn*"(aq) + 2e” — Sn®*(aq) +0.154
S(s) + 2H%(aq) + 2~ — H,S(g) +0.14

2H"(aq) + 2e” — Hj(g) 0



Celdas galvanicas: pilas eléctricas
Tabla de Potenciales de reduccidon estandar de Electrodo a 25°C

2H"(aq) + 2e” — Hy(g) 0
b2+(a ) + 2e” — Pb(s) —0.125
n*"(aq) + 2e~ — Sn(s) —0.137
Fe2+(aq) + 2e~ — Fe(s) —0.440
Zn**(aq) + 2~ — Zn(s) —0.763
AlP*(aq) + 3e” — Al(s) —1.676
Mg?*(aq) + 2e~ — Mg(s) —2.356
Na'(aq) + e© — Na(s) —2.713
Ca**(aq) + 2e~ — Ca(s) —2.84

K'(aq) + e — K(s) —2.924
Li"(aq) + e — Li(s) —3.040



Celdas galvanicas: pilas eléctricas

Ejemplo. El cadmio se encuentra en pequefas cantidades
acompanfnando al cinc. Al contrario que el cinc que en pequenas
cantidades es un elemento esencial para la vida, el cadmio es un
veneno para el medio ambiente. Para determinar las
concentraciones de cadmio por medidas de propiedades eléctricas,
se necesita el potencial de reduccidn estandar €4-d. Se mide el

voltaje de la siguiente pila:
Cd(s)|Ca@*(1 M) || Cé*(1 M)|Cu(s) E® ., =0.743 V
¢, Cual es el potencial estandar del electrodo €dCd?

E = E (catodo)-E (anodo)

celda



Celdas galvanicas: pilas eléctricas

Ejemplo. La bateria cinc-cloro es un nuevo sistema de bateria que
esta siendo estudiado para su posible utilizacion en vehiculos
eléctricos. La reaccion global que produce electricidad en esta

celda es:
Zn (s) + Cl, (g) — £nCl, (aq)
¢, Cual es el valor de E, de esta pila?
Oxidacion
Reduccion

Global



Potencial y Energia libre

n = electrones transferidos
elec — NFE AG = -W, .. =-NFE  F= 96485 C/mol cte de Faraday
E = potencial celda

W

SIE>0 - AG <0y lareaccion es espontanea

SIE<O0 - AG >0y lareaccion es no espontanea

Cu?t + 2e - Cu Reduccion Zn2* + 2e” o Zn Reduccion
ZNn o Zn?*+ 2e- Oxidacibn Cu o Cu?*+ 2e- Oxidacion
Cu? +7Zn o Cu + Zn?* Zn?* + CU o Zn + Cu?*
E=1,10V ==-L1UY

Wi >0 YAG <O Weee <0 YAG >0

elec



Potencial y Energia libre

Ecuacion de Nernst

aA+bB — cC+dD

c ~d
_ Cociente de ~ — Scap
AG=AG+RTINQ > g Q7 e

Siendo AG? l|a Variacion de energia libre en condiciones estandar

AG= -nFE; AG®= -nFE°

0 RT agag E° Potencial en condiciones estandar
E - |n R= 8,314 J/molK constante de los Gases

nk aiag T = temperatura (K)

E =




Ecuacion de Nernst

R= 8,314 J/molK RT
T=298,15K (25°Cc) —— =0,025N
F=96497 C/mol =

Log .10=2,303 LnN=2,303logN

c Ad
- 2,303X 0’0257Iog acag,

E=E°

n asap
c Ad
c = EO_ 0,059]10 azag
n a,as;
'C1¢ID1¢
E= EO—O’O59]10 P e—
n 'Al’[B




Ecuacion de Nernst

En equilibrio E = 0 y Q=K (constante de Equilibrio)

EO — 0,0591'0g K ::> ne®°

N K — 100,0591

Ejemplo 1.
Calcular el potencial de reduccién del electrodo  Cu*? (0.1 M) / Cu(s)

Cu®* + 2e- o Cu(s); E°.4=0,337V



Ejemplo 2.
Calcular la expresion general para el potencial de reduccio n del electrodo

Cr,02,Cr3* /Pt Cr,0,2 + 14H* + 66" » 2Cr3* 7H,0

Ejemplo 3.
Calcular el potencial de la celda:

Cu(s)/Cu2+(0,01M)//Fe2+(0,1M)/ Fe3* (0,02M) / Pt
Cu?t+2e - Cu EY[Cu?*/Cu]= 0,334V
2x | Fe¥+e o Fe?* | E[Fe3/Fe*]= 0,771V

2Fe3*+ Cu o 2Fe?" + Cu?* E®eida = &7



Ejemplo 3.

2Fe3*+ Cu o 2Fe?* + Cu** EY =0,771-0,337= 0,434V

celda —
1) Aplicando la ecuacidon de Nernst a la ecuacion global

0,0591 g[c:u2+][ Fe?']?

E =0434- —
[Fe™]?

2
0,0591 0g (O,OJ)(O,;L)
(0,02
2) Calculo de potencial por separado para cada electrodo
0 059]1

E =0,434~

E[Fe’ | Fe*']1=0,771- 2 =0,730

ogil: 0,278

E[Cu? /Cul = 0,337- 299

= =0,730-0,278= 0,452V

celda —



Ejemplo 4.
Calcular la constante de equilibrio de la reaccion redox del ejemplo 3

2Fe3* + Cur_)2Fe?* + Cu?*  EC%4, = 0,771-0,337= 0,434V
o logK nE’
— 0,0591 —
K=10 0,0591

2x0,434

K =10°%% =10**° = 4,86.10"




