Oxidacion-Reduccion

Inicialmente estos conceptos se relacionaban con la cantidad de oxigeno, asi la oxidacién
comenzd a usarse para indicar que un compuesto incrementaba la proporcién de dtomos de este, y
la reduccion indicaba una disminucién en la proporcién de dtomos de este.

Actualmente, sin embargo, estos conceptos se relacionan con la ganancia o pérdida de electrones.
Siempre que se produce una oxidacidn se tiene que producir una reduccion, y a cada una de estas
reacciones se le llama semirreaccion.

Semirreaccion de oxidacion. En esta reaccion tiene lugar la pérdida de electrones.

Semirreaccion de reduccion. En esta otra tiene lugar la ganancia de electrones.

Oxidantes y reductores

Oxidante. Es la sustancia que se reduce, por lo que oxida a la otra sustancia.
Reductor. Es la sustancia que se oxida, por lo que reduce a la otra sustancia.
Ejemplo: Zn + 2Ag" — Zn™ + 2Ag

Semirreaccion de oxidacién: Zn (reductor) — Zn** + 2¢
Semirreaccion de reduccion: Ag*(oxidante) + ¢ — Ag

Numero de oxidacion

Este es la carga que tendria un dtomo si todos sus enlaces fueran i6nicos. En enlaces covalentes
esta carga no es real, pero indica el desplazamiento de las cargas (electrones) hacia uno u otro
atomo.

El ndmero de oxidacién de un compuesto es siempre cero, y el de un i6n es igual a su carga
eléctrica.

Ejemplo: CO,. Aunque se trata de una molécula, enlaces covalentes, existe undesplazamiento de
los electrones hacia los oxigenos. Por ello, podemos decir que el nimero de oxidacién del carbono
es +4 y del oxigeno es -2.

Ajuste de reacciones redox: método del ién-electrén

Se basa en la conservacion de la masa y la carga en la reaccidn: la masa de los reactivos es igual a
la masa de los productos; y la carga neta de los reactivos es igual a la carga neta de los productos.
Se escriben las dos semirreacciones que tienen lugar, y se igualan el nimero de electrones en
ambas. Al sumar ambas semirreacciones, los electrones desaparecen.
Veamos un ejemplo:

Zn + AgNO3; — Zn(NO3), + Ag

En primer lugar se encuentran los nimeros de oxidacién de cada especie quimica: el Zn a la
izquierda tiene nimero de oxidacion 0, y a la derecha +2; la plata a la izquierda tiene +1 y a la
derecha 0; el nitrégeno tiene nimero de oxidacién +5, tanto a izquierda como a derecha (este no
cambia, no reacciona); y el oxigeno tiene nimero de oxidacién -2 a izquierda y derecha (tampoco
cambia, tampoco reacciona).

A continuacién se escriben las semirreacciones, ajustando el nimero de 4tomos:

Semirreaccién de oxidacién: Zn — Zn** + 2¢
Semirreaccion de reduccion: Ag" + ¢ — Ag



Ahora ajustamos el nimero de electrones, de forma que al sumar ambas reacciones los electrones
desaparezcan.
Semirreaccion de oxidaciéon: Zn — Zn*" + 2¢
Semirreaccion de reduccién: 2 Ag" + 2¢ — 2Ag
Al sumar ambas reacciones se obtiene: Zn + 2 Ag" — Zn** + 2Ag
Volvemos a escribir la reaccion anterior, pero afiadiendo el resto de los dtomos:
Zn + 2AgNO; — Zn(NOj3), + 2Ag
Cuando los iones poliatdbmicos con O reaccionan, las reacciones redox se complican, pues

aparecen ademds iones H', OH" y moléculas de agua.
En estos casos, hemos de distinguir las reacciones redox en medio 4cido y en medio bésico.

Ajuste de las semirreacciones redox
Medio acido.
Se siguen los siguientes pasos:
1) Al miembro que tiene defecto de oxigeno se le afaden tantas moléculas de agua como
oxigeno le falte y al otro miembro el doble nimero de protones.
2) El hidrégeno se ajusta poniendo tantos protones como defecto haya en el miembro
correspondiente.
Ejemplo: As;Ss + KCIO; + H,O — H3AsOs + H,SOs +KCl

+5 2 +1 +5-2 +1 -2 +1 +5 -2 +1 +5-2 +1 -1
As>Ss + KCIO; + H, O — H3AsOs + H,SO; + KCI

Planteamiento de las semirreacciones redox:
6ClO; + 6 — CI (reduccion)
58" — 58047 + 40e (oxidacion)
6H" +ClIO; +6e — Cl"+3H,0 (reduccioén)
58%+20H,0 »5S07 +40H" +40e” (oxidacién)
Igualamos el nimero de electrones cedidos y ganados:
20x(6H" +CIO; +6e” —Cl™ +3H,0) (reduccion)
30%(5S? +20H,0 —5S0; +40H" +40e”) (oxidacién)

120 H" +20 CIO; +120 e* > 20 Cl" +60 H,O0 (reduccién)

15 8% +60H,0 15807 +120H" +120€” (oxidacién)



Suma de las dos semireacciones:

120 H* +20ClO; +120e” +15S? +60 H,0 —20Cl~ +60 H,0 +15S07 +120 H* +120 ¢"

3 ASgS5 + 20 KC|O3 + 24 HQO — 6 H3ASO4 +15 H2804 + 20 KCI

Medio basico.
1) Al miembro que tiene exceso de oxigeno se le afaden tantas moléculas de agua como exceso tenga
y al que tiene defecto, doble nimero de OH'".
2) El hidrégeno se ajusta poniendo en el miembro donde hay exceso tantos grupos OH™ como exceso
hay y en el otro el mismo nimero de moléculas de H,O.
Ejemplo: CI‘Q(SO4)3 + KC103 + KOH — KQCI'O4 + KCI + KZSO4 + HZO

+3 +6 -2 +145-2 +1 -2+1 +1 +6 -2 +1-1 +1 +6-2 +1 2
Crz(SO4)3 + KC103 + KOH — KzCI‘O4 + KCI + KzSO4 + HzO

Semirreacciones redox:
Ccr’" + 8OH — CrO* + 4H,0 + 3¢ (oxidacion)
ClOsy , 3H,O + 6 — CI' + 60H (reduccion)
En la oxidacién, los 4 4tomos de O que se precisan para formar el CrO,> provienen de los OH
existentes en el medio basico. Se necesitan el doble, pues la mitad de estos van a parar al H,O,
junto con los dtomos de H.
En la reduccién se necesitan tantas moléculas de H;O como dtomos de O se pierden. Asi habra
el mismo nimero de O e H.
Se ajustan el nimero de electrones, de forma que al sumar las dos semirreacciones, éstos
desaparecen.
2x(Cr* + 8OH — CrO + 4H,0 + 3¢) (oxidacién)
ClO; , 3H,O + 6 — CI' + 60H (reduccion)
2Cr" + 160H — 2CrOs + 8H,0 + 6¢ (oxidacién)
Al sumar las dos semirreacciones, los electrones se anulan, los 16 OH" a la izquierda y los 6 de

la derecha da un total de 10 OH" a la izquierda, las 3 H,O a la izquierda y las 8 de la derecha da
un total de 5 a la derecha. Asi, se obtiene:

2Cr" + 100H + ClOy — 2CrOs + 5H,0 + CI
Siendo la reaccién completa:
Cry(SO4); + KCIO; + 10KOH — 2K,CrO4 + KCl + 3K,SOs + 5HO

Las moléculas K,SOy, se tienen que obtenerse por tanteo.



Valoraciones redox

Una valoracion redox (también llamada volumetria redox, titulacion redox o valoracion de
oxidacion-reduccion) es una técnica o método analitico muy usado, que permite conocer la
concentracion de una disolucion de un agente oxidante, o reductor.

Se basa en las reacciones redox, que tienen lugar entre el analito o sustancia de la cual no
conocemos la concentracion, y la sustancia conocida como valorante.

Es util el uso de un indicador redox, que cambie de color, para hacernos saber cuando llega el
final del proceso. Asi, las sustancias que participan, sufren un cambio de coloracién que hace
visible el punto de alcance del equilibrio (en nimero de moles), entre el oxidante y el reductor.

En las valoraciones redox se mide en voltios el potencial eléctrico, como medida de cOmo ocurre
la transferencia de electrones entre el reductor y el oxidante. Para esto, se utilizan electrodos
concretos que se encuentran conectados a un potenciémetro. Cuando se estd llegando cerca del
punto de equivalencia o del punto final de la valoracién en cuestion, se verd un cambio bastante
brusco del mencionado potencial.

Para el proceso experimental se suene usar diferente instrumental, como las buretas, vasos de
precipitados, pipetas, matraces, etc.

En toda valoracién redox se debe cumplir la siguiente relacion:

[ — o - .
Moxidanre ’ Voxidante ’ (n e ganadOS) - Mreducror ’ Vreductor ’ (I’l e perdldOS)

Donde M es la molaridad (del oxidante o reductor), y V es el volumen (del oxidante o reductor).

Pilas voltaicas (células galvanicas)

Al introducir una barra de Zn en una disoluciéon de CuSOs se producird espontineamente la
siguiente reaccion:
Cu**(ad) + Zn(s) — Cu(s) + Zn**(aq)

El Zn se oxida (pierde electrones) y el Cu** se reduce (los gana).

Si hacemos que las reacciones de oxidaciéon y de reduccién ocurran en recipientes separados
(semiceldas), y las conectamos entre si para que los electrones perdidos en la oxidacién del Zn
circulen por el exterior hasta la disolucién de Cu2+, se obtendrd Cu, obtendremos asi una pila (la
circulacién de electrones es la corriente eléctrica).

Tipos de electrodos

Es cada una de las barras metélicas que se sumergen en una disolucién del mismo metal. En una
pila hay dos electrodos:

Anodo. Ocurre la oxidacién, y es hacia donde se dirigen los aniones (de ahi su nombre). En el
caso anterior seria el electrodo de Zn.

Catodo. Ocurre la reduccion, y es hacia donde se dirigen los cationes (de ahi su nombre). En el
caso anterior serfa el electrodo de Cu.



Pila Daniell

Formado por una semicelda con un electrodo de Cu en una disoluciéon de CUSQy, y otra semicelda
con un electrodo de Zn en una disolucién de ZnSOy.
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Pila Daniell.

Entre los dos electrodos se genera una diferencia de potencial que se puede medir con un
voltimetro.
La pila se representa:

Zn (s) | ZnSOy4 | | CuSO4 | Cu (s)

Donde | | representa el puente salino.

Potencial de reduccion. Escala de potenciales

Algunos potenciales normales de reduccion (25 °C)

Sistema Semirreaccion E° (V)
Li"/ Li Li* 1 e oL -3,04 Las pilas producen una diferencia de potencial
K;f K K;" le 5K -2,92 (AEpi) que puede considerarse como la
Ca’" /Ca Ca’ +2¢ - Ca ~2,87 diferencia entre los potenciales de reduccién de
I\T:z'IINMZ I\Taz*:;e‘_) ':/Ia _gg; los dos electrodos que la conforman:
g +2e - Mg -2,
A* A A +3€ - Al ~1,66
Mn®* / Mn Mn®* +2&” - Mn ~1,18 At = Eotado — Egaodo
Zn”* | Zn In+2e 57 0,76 . : o
o 1Cr Cr:a+ . 32-:)) Cnr 0,74 Cada sem1rrea§c1én de redu'c’cu’)n viene dada
Fe** | Fo Ee® +2¢ 5 Fe 0,41 por un potencial de reducciéon. Como en el
Cd* / Cd Cd® +2¢ - Cd 0,40 cidtodo se produce la reduccion, en todas las
Ni** I Ni NP+ 2 - Ni 0,25  pilas Ecsiodo > Esnodo-
Sn** /Sn Sn* +26 - Sn -0,14 Cada pareja de sustancia oxidante-reductora
Pb* / Pb Pb* +2e — Pb -0,13 tendrd una mayor o menor tendencia a estar en
H I H, 2H +2¢ 5 H, 0,00 su forma oxidada o reducida.
Cu™/Cu Cu™ +2¢ - Cu 0,34 (Qué especie se reducird? La que tenga un
I zgl j |§ +2e 20 0,53 mayor potencial de reduccion.
Hg** I Hg Hg® +2 ¢ — 2 Hg 0,79
Ag’ I Ag Ag'+1e > Ag 0,80
Br,/ Br Br,+2e 5 2Br 1,07
Cl,/ CI Ch+2e —»2CI 1,36

Au* / Au A* +3e o Au 1,50



Electrodo de hidrégeno. Electrodo patréon

¢ I";_“ s A este electrodo se le asigna por
ol convenio un potencial de 0,0 V.
In Puente salino Reaccién de reduccion:
2H" + 2¢ — H,

Este consiste en una lamina de

i —H, @]
S PERY B platino sobre el que se burbujea
: He— H, a una presién de 1 atm a
Anodo (- Cittodo (+) 2 P P : s 2
- través de una disoluciéon 1 M de
Cu*{ac)+ 2e=Cu  Hlgl— 2K a4 200 En—~ Zn**(ac) = 2e IHac) = 26 H, (&) H+.

Segtn sea el potencial de reduccion del metal menor o mayor a 0, reaccionard o no con los acidos
para [H']=1M.
Espontaneidad de un proceso redox

Una reaccion redox es espontdnea si es positivo la fuerza electromotriz (fem) o potencial estdndar
de la pila:

Si AEgﬂa >0, la reaccion es espontdnea
Si AEgﬂa <0, la reaccién no es espontdnea

Reacciones espontdneas: se produce energia eléctrica a partir de la energia liberada en una
reaccion quimica. Como ocurre en las pilas voltaicas.

Reacciones no espontianeas: se producen sustancias quimicas a partir de la energia eléctrica
suministrada. Es lo que ocurre en la electrolisis.

Electrolisis

Es el proceso por el que la corriente eléctrica al pasar por una disolucién (o por un electrolito
fundido) produce una reaccién de oxidacidon-reduccién no espontinea.

Se llama cuba electrolitica al recipiente en el que ocurre el proceso, y esta formada por la
disolucién (o electrolito fundido) en la que se sumergen los electrodos, los cuales se conectan a
una fuente de corriente continua, que aporta los electrones y llegan hasta dicha cuba.

Anodo. Electrodo en que se produce la oxidacidn, y es conectado al polo positivo de la fuente de
corriente eléctrica. A €l llegan los aniones.

Catodo. Electrodo en que se produce la reduccion, y se conecta al polo negativo. A él llegan los
cationes.

Si la reaccion redox no es espontdnea, puede suceder si desde el exterior se suministran electrones.
Ejemplo: lo normal es que el electrodo de magnesio se oxide, mientras que el i6n plata se reduce,
formando una pila de 3,17 V. Podemos conseguir el proceso contrario, reducir el Mg y oxidar la
Ag, si desde el exterior se suministran esos 3,17 V.

Aplicacion de la electrolisis. Industrialmente para obtener metales a partir de sales de dichos
metales, se utiliza la electricidad. De esta forma se pueden hacer recubrimientos metélicos.



Pila voltaica Cuba electrolitica

La energia quimica produce electricidad | La energia eléctrica produce una reaccién quimica

Dos electrodos Un solo electrodo
Reaccién espontdnea Reaccién no espontanea
Anodo negativo, cidtodo positivo Anodo positivo, cidtodo negativo
Leyes de Faraday

Vamos a analizar la cantidad de sustancia que se puede electrolizar por una cantidad determinada

de electricidad.

Existe una relaciéon entre la cantidad de electricidad que pasa por una cuba electrolitica y la

cantidad de productos que se obtienen en los electrodos. Esta relacion viene dada por las leyes de

Faraday:

1) La masa de sustancia que reacciona en el electrodo es directamente proporcional a la cantidad
de electricidad que pasa por él (1 mol de electrones transporta una carga de 1 Faraday).

1Faraday = q,- - Ny = 1,6022- 1071% - 6,022 - 1023 = 96485

2) Las masas de diferentes sustancias, que reaccionan en el electrodo, por el paso de la misma
cantidad de electricidad, son proporcionales a sus masas equivalentes.

Megq m -t
= — === m =

96485 -t Mea 96485

La masa equivalente o equivalente quimico de una especie en una determinada reaccion redox es
la cantidad en gramos que gana o pierde 1 mol de electrones, es decir, es la masa que reacciona en
un electrodo cuando pasa una corriente eléctrica de un Faraday.

masa atomica o molecular M . . )
Mgy = = — (z es el numero de electrones intercambiados)
z z

Asi, la ecuacidn anterior quedaria:
I-t-M
96485 - z

m =

Esta es la ley de Faraday, que dice que “la cantidad de sustancia producto formada por una

2

corriente eléctrica (I) es equivalente quimicamente a la cantidad de electrones suministrado”.

Aplicaciones industriales de procesos redox

Corrosion. Como es el caso del hierro.
Oxidacién (4nodo): Fe (s) — Fe’(aq) + 2¢
Reduccion (citodo): O, (g) + 4H (aq) + 4e¢ — 2H0()

Finalmente, el Fe** se oxida a Fe’*:
4Fe™ (aq) + 0,(g) + 4H,0(1) — 2Fe,03(s) + 8H (aq)



Proteccion catddica. Consiste en soldar una tuberia de hierro a un dnodo de Mg, que formaria una
pila con el Fe, evitando que este se oxide (se oxida el Mg, que es el anodo de sacrificio).



