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REACCIONES DE TRANSFERENCIA DE ELECTRONES

(Reacciones Redox)
OXIDACION:

Pérdida de electrones (aumento del nimero de oxidacion).
Ejemplo: Cu® — Cu?"+2e”

REDUCCION:

anancia de electrones (disminucion del nimero de oxidacion).
Ejemplo: Ag*+1le- — Ag°

Una oxidacién siempre debe ir acompafiada de una reduccién.

Cada una de estas reacciones se denomina:

Semirreaccion o hemirreaccion.



Ejemplo: Cu + AgNO,

Se introduce un electrodo de cobre en una disolucion de
AgNO;, de manera espontanea el cobre se oxidara pasando
a la disolucién como Cu?*.

Ag*+ 1le” — Ag°® (Reduccidn).



Ejemplo: Zn + Pb(NO,),

Al introducir una lamina de cinc en una disolucion de
Pb(NO,),, la Iamina de Zn serd recubierta por una capa de
plomo, de acuerdo con:

a. Zn° — Zn%* + 2e~ (Oxidacion)

b. Pb%* + 2e— Pb° (Reduccidn)



Oxidantes y reductores

OXIDANTE: Es la sustancia capaz de oxidar a otra,
reduciéndose.

REDUCTOR: Es la sustancia capaz de reducir a otra,
oxidandose.

Ejemplo:
Zn + 2Ag* — Zn%* + 2Ag

Oxidacion: Zn° (reductor) — Zn%* + 2e~

Reduccion: Ag* (oxidante) + 1e-— Ag°




Ajuste de reacciones redox por el método del ion -electrén

Se basa en la conservacion tanto de la masa como de la
carga de las especies intervinientes, los electrones que se
pierden en la oxidacion son los mismos que los que se
ganan en la reduccion.

Se escriben las dos hemirreacciones que tienen lugar, se
igualan masica y eléctricamente y luego se afectan ambas
hemirreacciones por un numero entero que permita
igualar el numero de electrones, de manera tal que al
sumarlas para obtener la ecuacion global, los electrones
puedan ser cancelados.




Etapas en el ajuste redox
Eijemplo: Zn + AgNO; — Zn(NO;), + Ag

Primera: ldentificar los atomos que cambian su estado de
oxidacion.

/n(0) — Zn(+2); Ag(+1) — Ag(0)

Segunda: Escribir las hemirreacciones con moléculas o iones
que se encuentren en disolucion ajustando el
numero de atomos: (Zn, Ag*, NO,~, Zn%*, Ag).

Oxidacion: Zn — Zn?* + 2e~

Reduccion: Ag* + 1le”— Ag



Tercera: Ajustar el numero de electrones de forma que al sumar las

uarta:

dos hemirreacciones puedan ser cancelados.

En el siguiente ejemplo se consigue multiplicando la
segunda hemirreaccion por 2.

Oxidacion: Zn° — 7Zn** + 2e”

Reduccion: 2Ag* + 2e— 2Ag°

Reaccidn global: Zn° + 2Ag* + 2e™— Zn%* + 2Ag° + 2e

Escribir la reaccion quimica completa utilizando los
coeficientes hallados y anadiendo las moléculas o iones
gue no intervienen directamente en la reaccion redox (en

el ejemplo, el ion NO,") y comprobando que toda la
reaccion quede ajustada.

In + 2 AgNO,; — In(NO;), + 2 Ag



Ajuste de reacciones en disolucidon acuosa acida o basica.

Si en una disolucién aparecen iones poliatdmicos con oxigeno
(ejemplo SO,%*), el ajuste se complica ya que pueden aparecen
también iones H*, OH~ y moléculas de H,O.

En medio acido:

Los atomos de oxigeno que se pierdan en la reduccion van al
agua, los que se ganen en la oxidacion provienen del agua.

* Los atomos de hidréogeno como H* provienen del acido.

En medio basico:

* Los atomos de oxigeno, que se ganan en la oxidacion o se
pierdan en la reduccion, provienen de los OH necesitandose
tantas moléculas de H,0 como atomos de oxigeno se ganen
o pierdan.



Ajuste redox en medio acido

KMnO, + H,50, + KI = MnSO, + |, + K,SO, + H,0

1. Identificar los atomos que cambian su estado de oxidacion:

+1 +7 -2 +1 +6 -2 +1-1 +2 +6 -2 0 +1 +6 -2 +1 -2

KWinO, + H,50, + KI — MnSO, + I, +K,SO, + H,O

Moléculas o iones existentes en la disolucion:

. KMnO, — K'+MnO,”

: H,SO, — 2 H*+S0,%"
. KI — K" +I”

. MnSO, — Mn*"+S0O,*
. K,SO, — 2K*+S0,*

. l, y H,0 estan sin disociar.



2. Escribir hemirreacciones con las moléculas o iones que
muestren cambios en su numero de oxidacion ajustando los
atomos (balance de masa) y con electrones las cargas de
cada lado de la ecuacion (balance electronico).

Oxidacion: 2 |- — |, + 2e-
Reduccidon: MnO,~ + 8 H* + 5™ — Mn%**+ 4 H,0
Para realizar el balance de masa, en el lado que falte oxigeno, se

sumara tantas moléculas de agua como de oxigeno faltaren,
mientras que al otro lado se sumara el doble de protones.

En este ejemplo, los 4 atomos de oxigeno del MnO,~ han sido
balanceados con el agregado de 4 moléculas de H,O en la parte
derecha de la igualdad, pero para formar ésta se han
necesitado ademas 8 H* que se han sumado en la parte
izquierda.



3. Ajustar el numero de electrones de forma que al sumar las
dos hemirreacciones puedan cancelarse.

Oxidacion: 5x (217 — |, + 2e")
Reduccién: 2 x (MnO, + 8 H*+ 5" — Mn?*+ 4 H,0

Reaccidn global:
10 I-+2 MnO,+ 16 H* +16€ — 51°, +2 Mn2*+ 8 H,0 + 10~

Escribir la reaccion quimica completa utilizando los
coeficientes hallados y anadiendo las moléculas o iones que
no intervienen directamente en la reaccion redox:

2 KMnO,+ 8 H,50,+51,— 2 MnSO, + 10 KI+ 6 K,SO, + 8 H,0O

Las 6 moléculas de K,SO, (sustancia que no interviene en la
reaccion redox) se obtienen por tanteo, teniendo en cuenta
gue los H* vienen del acido.



Ajuste redox en medio basico

Cr,(S0O,), + KCIO, + KOH — K,CrO, + KCl + K,SO, + H,0

1. Identificar los atomos que cambian su estado de
oxidacion:

+3 +6 -2 +1+5-2 +1-2 +1 +1 26 -2 +i-1 +1 +6-2 +1-2

,(SO,); + KCIO; + KOH —  K,CrO, + KCl + K,SO, + H,0O

Moléculas o iones existentes en la disolucion:

« Cr,(SO,); —  2Cr3*+3S50,*
*  KCIO, — K* +ClO;~

* KOH — K*+ OH™

*  K,CrO, — 2 K*+CrO,%>

S (O — K* + CI-

*  K,SO, — 2K* + SO ,*
*  H,O esta sin disociar.



2. Escribir hemirreacciones con moléculas o iones que
cambiaron su numero de oxidacion ajustando el numero de
atomos (balance de masa) y ajustar las cargas con
electrones.

Oxidacion: Cr3*+8 OH™— CrO,> +4 H,0 + 3e~

Donde sobran atomos de oxigeno se suma el mismo
umero de moléculas de agua que de oxigeno sobrantes (en
este ejemplo en el lado derecho de la igualdad) y en el otro
lado se suma el doble de OH".

Reduccion: ClO,” +3 H,0 + 6e™— ClI~ + 6 OH~

Se suman tantas moléculas de H,O0 como atomos de
oxigeno sobraren y al otro lado el doble de OH-.



3. Ajustar el numero de electrones de forma tal que al
sumar las dos hemirreacciones puedan ser cancelados.

Oxidacidon: 2 x (Cr3*+8 OH— CrO,> +4 H,0 + 3e")

Reduccion: ClO;- +3 H,0+ 6e~— CI- + 6 OH"

Reaccion global:
H-+ClO,~ +3-H,0 + 66" — 2 CrO,> + 8H;0 + 6¢= + CI- + 6 OH"

2 Cr3* +10 OH~ + ClO,” — 2 CrO,2 + 5 H,0 + CI-

4. Escribir la reaccion quimica completa utilizando los
coeficientes hallados y anadiendo las moléculas o iones que
no intervienen directamente en la reaccion redox:

1 Cr,(SO,), + 10 KOH + 1 KCIO, — 2 K,CrO, + 5 H,0 + 1 KCI + 3 K,SO,

Las 3 moléculas de K,SO, (sustancia que no interviene en la
reaccion redox) se obtienen por tanteo.






ELECTROQUIMICA

La Electroguimica ha sido definida clasicamente como Ia
ciencia que estudia los cambios quimicos producidos por Ia
corriente eléctrica y de la produccion de electricidad a partir
de reacciones quimicas.

rgia Quimica < ~  Energia Eléctrica

|

Reacciones de Oxido-Reduccidn




Las reacciones quimicas donde se produce una transferencia de
electrones entre moléculas se conocen como reacciones REDOX y su
importancia en la electroquimica es vital, pues mediante este tipo de
reacciones se llevan a cabo los procesos que generan electricidad o,
en caso contrario, son producidos como consecuencia de ella.

Reacciones espontaneas

Electrogénesis

Se produce energia eléctrica a partir de la energia liberada en una
eaccion guimica.

Las reacciones ocurren en una: Celda electroquimica, pila
voltaica o pila galvanica.

Reacciones no espontaneas

Electrdlisis
Se producen sustancias quimicas a partir de energia eléctrica
suministrada: Las reacciones ocurren en una: Celda Electrolitica.



ELECTROGENESIS
Corriente eléctrica:

Es la circulacidon de cargas (electrones) a través de un material. La
corriente eléctrica se transporta a través de superficies
denominadas electrodos.

Los electrodos pueden ser:
* Activos, cuando participan en las reacciones.

* |nertes, Cuando no reaccionan.

CELDA ELECTROQUIMICA

=

@M - Es un dispositivo experimental para
<« generar electricidad mediante una
reaccion redox espontanea.

* Se la conoce también como celda o pila
galvanica o voltaica



v

PILA GALVANICA O PILA VOLTAICA

Voltimetro

1 M Zn(NO,),(aq) 4\

ANODO
Zn°(s) + Cu?*

—2C 2Nt ="
— R,
Puente salino [

-

NacCl (ac)

\

Los iones
deben fluir

1 M Cu(NO3),(aq)

CATODO
(aq) — Zn?* (aq) + Cu°(s)

Diagrama de la celda

Anodo

" Zn°(s)/ Zn**(aq) // Cu**(aq) / Cu°(s)*

Catodo

-

Zn(s) — Zn?*(ac,1M) + 2e

p

CuZ*(ac,1M) + 2e- — Cu(s)

l

Puente Salino



CONSIDERACIONES IMPORTANTES

La reaccion de reduccion siempre tiene lugar en el catodo.

La reaccion de oxidacion siempre tiene lugar en el anodo.

Por convencion:

* El catodo corresponde al polo positivo de la pila.
* El dnodo corresponde al polo negativo de la pila.
El puente salino se utiliza para unir los dos

compartimientos de los electrodos y completar el circuito
eléctrico. Las sales mas utilizadas son KCl, KNO, y NaNO,.



Determinacion de la Fuerza Electromotriz de la pila

* El potencial de pila (E) es una medida de la capacidad que tiene
la reaccion en la pila para forzar electrones a través de un
circuito.

* La unidad en S| para el potencial es el volt (V) que equivale a la
diferencia de potencial que hay entre dos puntos de un campo
eléctrico cuando al transportar entre ellos un culombio (C) de
carga se realiza una trabajo equivalente a un julio (J).

* El potencial de una pila puede determinarse, utilizando la Tabla

de Potenciales de Reduccion, utilizando la siguiente expresion:

"= E c4040 (€SPECIE que se reduce) — E 44, (especie que se oxida)

Para obtener valores numéricos de los potenciales estandar, se fija
arbitrariamente el potencial del electrodo de hidrogeno como referencia,
con un valor de 0 a todas las temperaturas.

El potencial estandar E° de un elemento se determina con un dispositivo
conformado por dos electrodos, uno de los electrodos es el del elemento
y el otro electrodo es de hidrégeno.



DETERMINACION DEL POTENCIAL DE ELECTRODO

Se construye una celda con el electrodo normal de Hidrégeno y el
electrodo de interés en condiciones estandar

Condiciones estandar:

e Concentracion = 1M Voltmeter

* Pgas=1atm @
076 V

e T=25°C

- Salt bridge
Zinc

= +
(anode) ( NO3 Na 1

I

+
%I -~ Hz(g) (1 atm)
[
I

Standard hydrogen

NO,"

electrode (cathode)

Zn(s) — an*(nq) +2¢ 2H*(ag) +2e¢” —> H,(g)

E° = E°catodo - E°dnodo=-0,76 V



SERIE ELECTROQUIMICA

Cuando los pares redox se ordenan por su potencial estandar se obtiene
una lista de agentes oxidantes y reductores ordenados segun su fuerza.
Cuanto mas negativo es el potencial estandar de un par, mayor es su
fuerza reductora. Cuanto mas positivo es el potencial de reduccion
estandar, mayor su tendencia a reducirse y actuar como oxidante.

Fuertemente oxidante

- T 6 53 O < 0 v

al H*
Fuertemente reductor

= 0 O 35 O\ O m



Cuando el Hidrégeno se reduce frente a una especie:
Por ejemplo frente al Fe:

- 2 -
ZH+(aq) +2e — Hz(g) Fe(s) —> Fet (aq) t 2e

El esquema de la celda es: Fey,/ Fe*?,, // H* ., /Hyg / Pt

E°pila=0-0,44=-0,44V
El signo negativo indica que esta especie (Fe) reduce al Hidrogeno
por lo tanto se comporta como agente reductor.

Cuando el Hidrégeno se oxida frente a una especie:
Ejemplo, frente al Cu?*:

Hyp — 2H' () t2€ Cu*?,,) t2e — Cuy

(aq)

El esquema de la celda es: Pt(s)/ Hz(g)/H‘“(aq) // Cu*z(aq)/Cu(s)

E°pila=0,34-0=0,34V
El signo positivo indica que esta especie (Cu*?) oxida al Hidrogeno
comportdandose como el agente oxidante.



POTENCIALES DE REDUCCION ESTANDAR EN AGUA A 25 °C
Potencial
estandar (V) Hemi-reaccion de Reduccion
O ENNELY | +287 Fol g)+2e™ —>2F (47)

+151 MnOy~( 2g) + 8H(ag) + 5~ — Mnet(ag) + 4H,0(/ )

+1.36 Clyig) + 26~ —»2C1 (45 )

+1.33 Cry07°~(ag) + 14H (ag) + b~ —2Cr {ag) + THy0(/ ) =

+1.23 O g) + dH (a7 + de™ — 2H,0( /) S
= +1.06 Bro(/ ) + 26~ — 2Br( a7) o
2 +0.96 NO3~(ag) + d4H*(ag) + 3~ — NO(g) + Hy0(/ ) 3
Q +0.80 Agtiag) +e” — Agls) ®
i) +0.77 Fed*(ap) + e~ —Felt (a7 ) Q.
o +0.68 O5(g) + 2H* (a7 ) + 26~ —>Hy05( 47 ) o
= +059 MnOy~( 2g) + 2Hy0(/ ) + 36~ — MnOy( ) + 40H (2g ) 2
) +0.54 Io( ) + 26~ — 2 5g) o
2 +0.40 Os(g) + 2HyO(/ ) + de~ —40H (a7 ) &
§ 034 Cul*(ag ) + 26~ —»Cu(s)
%- 0 2H*(a7) + 2~ —sHyl )

-0.28 Nic*(ag) + 26~ — Ni(#)

~0.44 Fe?t(ag) + 26~ —Fe(#)

-0.76 Zrét(ag) + 26~ —»2Zn(s)

-0.83 2H,0( /) + 26~ —Hy(g) + 20H( 89)

1,66 A132+(&g) 3™ —>£1(5) Reductores

-2.1 Nat({sg) + e~ —Na(s)

305 Lit({2g) + e~ —>Li(s)







UTILIDAD DE LA TABLA DE POTENCIALES NORMALES DE REDUCCION

CALCULO DE E° DE PILAS

v Determinar qué electrodo actia como danodo y cual como catodo.

Cu/ CuSO, (1M)  E°,=0,34V = ANODO
Ag/ AgNO,(1M)  E°.=0,80V = CATODO

=080V-034V=046V

Determinar poder oxidante o reductor de distintas sustancias.

Zn?* ; Cu?; Ag*) E°:=(Zn?*/Zn) =-0,76 V

Aumento de la fuerza oxidante E°:=(Cu?*/Cu) = 0,34V

E°:= (Ag!*/Ag) = 0,80V

Si el Potencial de reduccién es:
Mas positivo = Mas oxidante
Mds negativo = Mas reductor




Celda Electrolitica
Electrolisis

Es un dispositivo en el cual la energia eléctrica de
una fuente externa hace que se produzca una
reaccion redox no espontanea, electrolisis.

ara que se produzca el proceso de electrolisis las
sustancias deben estar:

Fundidas
En solucion



ELECTROLISIS

Celdas NaCl fundido
electroliticas
Electrones +_ -
</ :> NaCl fundido

: AN/

X Nat E
2Cl- — Cl,(g) +2e’ o 2Na*+2 e — 2Na(/)

¢ c
| «— - |,
(o) o
\N Cl- N

Anodo Catodo

REACCION GLOBAL
2Na* + 2Cl- — 2Na(/) + Clz(g)

Productos de la electrilisis



Prediccion del comportamiento de los iones en solucion acuosa

Es imprescindible determinar si es el agua o el electrolito quien sufre el proceso
de reduccion o de oxidacion, basandose en los potenciales estandar de reduccion.

Como regla general se puede establecer que:

* Si el electrolito es un halogenuro (cloruro, bromuro o yoduro), en el
anodo se desprende el halogeno libre (X,).

Si”el electrolito contiene un cation de metal menos reductor que el
idrégeno ( por ejemplo Cu), en el catodo se deposita el mismo.

Si el electrolito contiene un cation de metal mas reductor que el
hidrogeno (por ejemplo Na), quien experimenta electrdlisis es el agua,
desprendiéndose hidréogeno gaseoso en el catodo y por lo tanto Ia
solucion se alcaliniza.

Si el electrolito contiene un oxoanién (SO,?), quien experimenta
electrdlisis también es el agua, liberandose oxigeno gaseoso en el anodo
y en consecuencia la solucidn se acidifica.



Primer caso: Electrdlisis de una solucion donde el anidén es un
halogenuro y el cation es un metal menos reductor que el
hidrogeno: CuCl,

CuCly g — Cu** + 2CI

Reaccion anddica: 2ClIF — Cl, + 2e-  Oxidacion
Reaccidon catddica: Cu?t + 2 — Cu Reducciodn

Productos de la reaccién: Cl, Cu’

Sﬁéundo caso: Electrdlisis de una solucion donde el anion es un
alogenuro y el cation es un metal mas reductor que el hidrégeno: KCl

KClo — K* + CI
Reaccion anddica: 2ClF — Cl,+ 2e Oxidacion
Reaccion catodica: 2H,0,, +2e — H, + 2 OH" Reduccion

Como el electrolito tiene cation potasio que es mas reductor que el
hidrogeno, quien se reduce es el agua. El potasio se comporta como ion
espectador.

Productos de reaccion : Cl, H, y KOH. La solucidn se alcaliniza.



Tercer caso: electrdlisis de una solucion donde el anion es un oxoaniény
el cation es un metal menos reductor que el hidrégeno: CuSO,

2+ 2-
CuSO, o — Cu** + SO,

Reaccion anodica:  2H,0 — 0, +4H*+4 e Oxidacion

Como el electrolito tiene un oxoanion, quien sufre oxidacion es el aguay
el sulfato se comporta como ion espectador.

Reaccidn catddica: Cu?t + 2e-— Cu Reduccion

Productos de la reaccién: O, Cu'y H,SO, y se acidifica la solucién

uarto caso: electrdlisis de una solucion donde el anidon es un oxoanidn
y el cation es un metal mas reductor que el hidrogeno: Na,SO,
Na,SO, (ac) — 2Na* + SO,*

Reaccion anddica: 2H,0 — O, + 4H* + 4e Oxidacion
Reaccion catddica: 2H,0 + 2e — H, + 20H Reduccion
Como el electrolito tiene un oxoanion, el agua es la que se oxida a O,
y como el electrolito tiene un metal mas reductor que el hidrégeno,
también es el agua la que se reduce a H, .

Productos de reacciéon: O,, H,



Electrorrefinado del Cu

Aplicaciones de la electrdlisis

e Se utiliza industrialmente para obtener metales a partir de sales de dichos

metales utilizando la electricidad como fuente de energia.

e Se llama galvanoplastia al proceso de recubrir un objeto metalico con una

capa fina de otro metal.

Anado Catodo
IMpUro - n de cobre
de cobre M M puro

pre——

e g, it b

o CUSO,(ag)/H,SO7a0)
Gl

Cu(s)—»Cu*(ag} + 2e 4‘—C—u"{aq} + 2 —»Cuis) i

Oxidacion Reduccion

\\

Electrodeposicion de Ag

Anodo
de plata
pura

® ©
Catodo
(objeto
metalico
2l a recubrir
1 de plata)
K ’
Ag' NO.
Ag —»
[AQICN)L]

Agisl—» Ag [a_q) +e
__Oxidacion [

Ag{aqg} - e —»Ag(s)
Reduccion

.-



Celdas
galvanicas

* Anodo = Oxidacion
atodo = Reduccion

Anodo = (-)

Catodo = (+)

E quimica = E eléctrica
Realiza W
Espontaneo

2 compartimientos

Celdas
electroliticas

Anodo = Oxidacion
Catodo = Reduccidén
Anodo = (+)

Catodo = (-)

E eléctrica = E quimica
Recibe W

No espontaneo

1 compartimiento



Ecuacidon de Faraday

Ley de Faraday: La cantidad de sustancia oxidada o reducida durante la
electrdlisis es directamente proporcional a la cantidad de corriente
eléctrica continua que pasa a través de la celda electrolitica

Un faraday (F) es la cantidad de electricidad que corresponde a la ganancia o
pérdida de un mol de electrones, por tanto al paso de 6,02 x 1023 electrones.

Un coulomb (C) se define como la cantidad de carga que pasa por un punto
dado cuando 1 ampere (A) de corriente eléctrica fluye durante 1 segundo (s).

Un‘ampere de corriente es igual a 1 culombio por segundo: 1 A=1C/s

a carga de un mol de electrones es el producto de la carga del electrén (1,6 x
107'° C) y la de 1 mol de electrones (6,02 x 1023) igual a 96485 C. Por lo tanto,
un faraday es igual a 96485 culombios de carga.

\ 96485 C=1F=1moldee =6,02 x 103 e

Cantidad de Moles d Moles d
Carga (q) oles de : . oles de
it electrones S3EEIEIE T producto

Masa o
M, Vm Volumen de

producto



Calculo de la cantidad de producto obtenido en la electrélisis:

Ley de Faraday: El niUmero de moles de producto formado por efecto de
una corriente eléctrica es estequiométricamente equivalente al numero
de moles de electrones suministrados.

Cantidad de Masa o

Moles de Moles de
Carga (q) ETeau . Volumen de
quiometria M, Vm
it electrones producto producto

Ejemplo: Calcular la masa de cobre producida por el pasaje de 2,5 A a través de
una solucién de CuSO, durante 50 minutos

Primero: escribir la hemiecuacién de reduccion
Cu?*+2e- — Cu°
Segundo:
1l meie 1lmoitCu ©63g

N A
“"5730/005 9650/06/2 mode l'.m/o"/Cu = 2439

Respuesta: Se depositan 2,45 g de Cobre.
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