T.7 : REACCIONES DE TRANSFERENCIA DE ELECTRONES

7.1. Conceptos de oxidacion-reduccioén, oxidante y reductor
Consideremos la reaccion entre hierro y cloro :
Fe + Clz - FeCls

Fe - 3e- > Fe3* oxidacién

Clz + 2e- > 2CI- reduccion
El hierro se ha oxidado y el cloro se ha reducido.
Oxidacion : proceso en el que tiene lugar una pérdida de electrones.
Reduccién : proceso en el que tiene lugar una ganancia de electrones.
Para que una sustancia se reduzca es necesario que otra se oxide. La oxidacién y la reduc-
cién son procesos que tienen lugar simultaneamente.
En esta reaccion el cloro acttia como oxidante y el hierro como reductor.
Oxidante : sustancia que produce a otra una oxidacién, pero ella se reduce.
Reductor : sustancia que produce a otra una reduccién, pero ella se oxida.

7.2. Numeros de oxidacion

En algunas reacciones resulta dificil determinar si se ha producido ganancia o perdida de
electrones por parte de algunas especies. Para resolver este problema se introduce un con-
cepto llamado namero de oxidacién : carga eléctrica formal (teérica) que se asigna a un
atomo en un compuesto o especie quimica.

Normas para asignar niimeros de oxidaciéon

En las especies monoatémicas el nimero de oxidacién coincide con la carga real del ato-
mo : C--> -1; Nat* > +1; Fe—> 0.

Para las especies poliatomicas :

1. Para todos los elementos libres : su niimero de oxidacién es 0 ( IE|2, él 2, ,‘?\I )

2. Para el hidrégeno : en sus combinaciones su numero de oxidacién es +1, excepto en los
hidruros donde es -1.

3. Para el oxigeno : en sus combinaciones su nimero de oxidacién es -2, excepto en los pe-
roxidos donde es -1.

4. Para los alcalinos : su niimero de oxidacién es +1. Para los alcalinotérreos : su n.o. es +2.
5. Para los halégenos : en compuestos binarios su niimero de oxidacion es -1.

6. En una molécula la suma algebraica de los nimeros de oxidacién es 0. En un ion la su-
ma algebraica de los nimeros de oxidacion es igual a la carga del ion.

7.3. Ajuste de reacciones redox
* Meétodo del ion-electrén
Se utiliza para ajustar reacciones que tienen lugar en disolucién. Consiste en ajustar por
separado las semirreacciones de oxidacién y de reduccion. Si las sustancias que se oxidan
o se reducen presentan enlace i6nico se toman los iones correspondientes. Si, por el contra-
rio, forman enlace covalente se escribe la molécula completa. Procedimiento :

1. Escribir la reaccién global sin ajustar.

2. Asignar nameros de oxidacién a todos los elementos.

3. Escribir por separado las semirreacciones de oxidacién y de reducciéon.

4. Ajustar los 4tomos que no sean ni hidrégeno ni oxigeno.

5. Ajustar los 4tomos de oxigeno afiadiendo moléculas de agua.

6. Ajustar los atomos de hidrégeno afiadiendo protones.

7. Ajustar las cargas eléctricas con electrones.



8. Igualar los electrones en cada semirreaccion.
9. Sumar las dos semirreacciones eliminando los términos comunes.

Ejemplo
+1  + =2 +1 -1 +1 46 -2 +1 +6 -2 +3 +6 -2 0 +1 =2
K;Cr,O; + HI + H,S0O, - K;,S0, + Cr2(804)3 + |, + H,O
_I_ Cr,0, + 14H" + 66 - 2Cr + 7H,O
3 (20 ~ 1, + &)
Cr,0, + 14H" + 6~ - 2r* + 7H,0 + 3,

K,Cr,O; + 6HI + 4H,S0O,

-

K,S0O, + Crz(SO4)3 + 3, + 7H,0

* Ajuste de reacciones en medio basico

(a partir del paso 9)

10. Afiadir en ambos lados tantos OH- como protones haya.
11. Combinar los iones hidroxilo y los protones del mismo lado para formar agua.
12. Simplificar las moléculas de agua.

7.4. Equivalente en una reacciéon redox
Se define el equivalente-gramo en una reaccién redox como la cantidad de sustancia que
consume o produce un mol de electrones.

Eq (Zn) = 65,37/2 = 32,6
Eq(Hy)=2/2=1

7.5. Pilas eléctricas

M, (A,) Zn +HCl > ZnClz + Ha
Eq= o e Zn > Zn2* +2e-  Oxidacién
2H* + 2e- > H» Reduccion

Eq (HCl) = 36,5/1 = 36,5
Eq (Cl) =71/2 =355

Una pila o célula galvénica es un depésito donde tiene lugar una reacciéon redox que da
lugar a una corriente eléctrica. Una pila consta de dos compartimentos llamados electro-
dos o semipilas, puestos en contacto a través de un tabique poroso o de un puente salino.
Para que circule la corriente eléctrica es preciso conectar externamente ambos electrodos a

través de un conector.
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Tiene dos electrodos en los que uno de ellos es
una ldmina de zinc sumergida en una disolucién
de ZnSOs. El otro electrodo es una ldmina de
cobre sumergida en una disolucién de CuSOs.
Ambos compartimentos estan en contacto a tra-
vés de un tabique poroso o puente salino.

Los atomos de Zn se oxidan a Zn?* perdiendo
dos electrones. El electrodo donde tiene lugar
esta reaccion se llama dnodo (oxidacién = ano-
do). Los Cu?* se reducen a Cu ganando dos elec-

trones en el electrodo llamado catodo (reduccion
-> catodo).



Cu?t +2e > Cu Catodo

Zn+ Cu?t 2> Zn?>* + Cu Global

Misién del tabique poroso: sirve para mantener la neutralidad eléctrica en ambos elec-
trodos gracias a que atraviesan iones sulfato del catodo al &nodo para contrarrestar la car-
ga positiva existente en el &nodo y la negativa del catodo. Por el exterior de la pila circulan
electrones y por el interior iones.

El tabique poroso pude ser sustituido por un puente salino, un tubo de vidrio con
forma de U que contiene una disoluciéon concentrada de un electrolito inerte respecto a la
reaccion redox (NHsNOs, KCl...) cerrado con lana de vidrio o algodén en sus extremos.
Los iones positivos (NHas*) irian al catodo y los negativos (NOs*) al &nodo para contrarres-
tar las cargas.

En una pila el &nodo es el polo negativo y el catodo el polo positivo.
Representacion de la pila : T Zn | ZnZ* || Cu2t | Cu <=

7.6. Electrodos de gases
= | En algunas reacciones redox intervienen sustancias ga-

seosas. En estos casos es necesario utilizar electrodos de
gases. Un electrodo de gas estd formado por un hilo de
platino conectado a una lamina de platino. La lamina esta
recubierta a su vez de platino finamente dividido, todo
ello dentro de un tubo de vidrio abierto por ambos ex-
tremos. Por la abertura superior se inyecta el gas en cues-
tion.
Con todo esto podriamos hacer una pila introduciendo en
la disolucion una barra metélica.

Fe - 2e- > Fe?*

Fe + F» > Fe2* + 2F-

}L_Fz

Ft

¥ Fe | Fe?* | | F- | F2 (Pt) <=

7.7. Tipos de pilas

La principal utilidad de las pilas es la produccién de energia eléctrica. En ocasiones,
las pilas se agrupan en serie formando una bateria para conseguir mayor suministro ener-
gético. En la construcciéon de pilas se utilizan aquellas reacciones redox que sean econémi-
camente rentables. Las pilas se clasifican en primarias y secundarias. En las pilas prima-
rias, cuando los reactivos se consumen la pila se agota y no se puede regenerar. En las pi-
las secundarias o acumuladores, en cambio, la reaccion redox es reversible ; una vez des-
cargado el acumulador se puede recargar de nuevo haciendo pasar corriente eléctrica de
manera que al reaccion redox tenga lugar en sentido opuesto.

Hay tres tipos principales de pilas primarias. La pila seca o salina est4 constituida por
una barrita de grafito, que hace de polo positivo, y un recipiente de cinc, que es el polo
negativo. En la pila alcalina ademds hay KOH, y es mas duradera. En la pila de mercurio
el polo positivo es de acero y el negativo de cinc. Es més pequefa y mas contaminante.

El acumulador mas tradicional es el formado por laminas de plomo (polo negativo),
alternando con otras de diéxido de plomo (polo positivo), y sumergidas ambas en una di-
solucién de acido sulftarico.

7.8. Potenciales d electrodo



En una pila tiene lugar una cesién de electrones por parte del reductor hacia el oxi-
dante. La mayor o menor tendencia a ceder electrones se puede medir experimentalmente
mediante un voltimetro en forma de potencial eléctrico. A la diferencia de potencial eléc-
trico entre los electrodos de una pila se le llama fuerza electromotriz de la pila (€).

€ = Ecaropo ~ € anopo

En una pila se acepta por convenio que si el proceso redox es espontaneo su fuerza

electromotriz es positiva, es decir, el potencial eléctrico del catodo es mayor que el poten-
cial eléctrico del anodo.

€>0 > ecat > ean> AG <0

En caso contrario debe cambiarse la polaridad de los electrodos si se quiere que la pila
funcione como tal.

Si dispusiéramos de un electrodo cuyo potencial eléctrico fuese conocido, podriamos
hallar el potencial eléctrico de cualquier otro electrodo construyendo la correspondiente
pila y midiendo su fuerza electromotriz. Dado que no se conoce el potencial eléctrico de
ningun electrodo, se ha tomado uno como referencia, al que se le ha asignado un potencial
de 0,00 V. Este es el electrodo normal de hidrégeno (e.n.h.). Este electrodo consiste en un
hilo de platino conectado a una lamina de platino platinada, recubierto por un tubo de
vidrio, introducido en una disolucién H* 1M. Por la parte superior del tubo se inyecta hi-
drégeno gas con una presion de 1 atm. €% nn. = 0,00 V

A cualquier electrodo en que la concentracion de sus iones sea 1M se le llama electro-
do normal, y a su potencial eléctrico se le llama potencial normal.

Si el enh. acttia como anodo : H> - 2e- = 2H*

Si el enh. acttia como céatodo : 2H* +2e > H>

Para medir el potencial eléctrico de un electrodo se construye la pila con ese electrodo
y el enh. y se mide la fuerza electromotriz de esa pila. Sabiendo si ese electrodo actta
como catodo o como anodo se calcula su potencial eléctrico utilizando la expresion :

€ =€catopo ~ € anoDO

* Escala de potenciales normales de reduccién

Los potenciales eléctricos de los diferentes electrodos se ordenan en una tabla llamada
escala de potenciales normales de reduccién o serie electroquimica de tensiones. Los valo-
res de potencial eléctrica que figuran en ella son los correspondientes al proceso de reduc-
cion, todos ellos referidos al valor 0 para el potencial eléctrico del electrodo normal de hi-
drégeno.

Si el potencial normal de un electrodo es negativo, significa que, en la pila formada
por ese electrodo y el en.h., dicho electrodo acttia como anodo, es decir, esa especie qui-
mica es més reductora que el hidrégeno. Si, por el contrario, el potencial normal de un
electrodo es positivo, esa especie quimica es mas oxidante que el hidrégeno.

Cuanto mayor sea el potencial normal de un electrodo mayor seré el caracter oxidante
de esa especie, y cuanto menor sea el potencial normal, mayor serd el caracter reductor de
la especie en cuestion.

Cu + Ni?* = no reacciona pues el niquel es mas reductor que el cobre

Cu?* + Ni 2 Cu + Ni?*

En el sistema periédico, en general, el cardcter oxidante aumenta hacia la derecha y
hacia arriba ; y el caracter reductor hacia la izquierda.

7.9. Electrolitos



Las sustancias cuyas disoluciones acuosas conducen la corriente eléctrica se llaman
electrolitos. Estas sustancias, o bien son compuestos idnicos que al disolverse se separan en
sus iones, o bien se trata de compuestos covalentes polares que se ionizan al disolverse.

NaF + HO - Nat* (aq.) + F- (aq.)

NH; + H2O @ NHg* (ag.) + OH- (aq.)

Los electrolitos se clasifican en fuertes y débiles. Fuertes son aquellos que en agua es-
tdn completamente disociados (0=1). Son electrolitos fuertes las sales, los dcidos fuertes y
las bases fuertes. Electrolitos débiles son aquellos que estan parcialmente disociados (a<1),
como los &cidos débiles y las bases débiles.

7.10. Electrolisis

Al igual que en una pila se origina una reaccién quimi-
ca que origina una corriente eléctrica, también se da el caso
opuesto, es decir, el paso de corriente eléctrica puede pro-
ducir que se produzca una reaccién quimica redox no es-
pontanea. A las reacciones producidas por el paso de co-
rriente eléctrica se les llama reacciones de electrélisis. Estas
reacciones se llevan a cabo en una cuba o célula electroliti-
ca, que consta de un recipiente, dos electrodos, un genera-
dor de corriente eléctrica, conductores y la sustancia a elec-
trolizar (una sal fundida o una disolucién).
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*Electrolisis de NaCl
2(Na* + e - Na) Cétodo €01 =-271V
2Cl--2e > Ch Anodo €2=136V
2Na* + 2Cl- - 2Na + Ch Global €07 =-4,07 V - no esponténea

En las cubas electroliticas el polo negativo es el catodo porque esta en contacto con el
polo negativo de la pila, o bien, porque los cationes (+) van al cidtodo (-) y los aniones (-)
van al &nodo (+).

¢ Levyes de Faraday

Faraday estudi6 cuantitativamente las reacciones de electrélisis. Enunci6 sus resultados en
forma de leyes :

1. La masa de sustancia depositada en cada electrodo es proporcional a la cantidad de elec-
tricidad que ha circulado.

2. Para una misma cantidad de electricidad, la masa de sustancia obtenida es proporcional
al equivalente-gramo de la misma.

| [t [Eq
F

F = 96500 = constante de Faraday : cantidad de electricidad necesaria para que se deposite

un equivalente-gramo.

Eq = cantidad de sustancia que consume o produce un mol de electrones.

1=Q/t

Las dos leyes se resumen en al siguiente ecuacion : m=




