TRABAJO PRÁCTICO Nº5

TÍTULO: Reacciones Redox - Electroquímica

CONCEPTOS DE APLICACIÓN:

Glosario de Términos

Oxidación: Reacción por la cual un elemento aumenta su número de oxidación. El fenómeno incluye la pérdida de uno o más electrones por parte de la especie química que lo contiene o los contiene.

Reducción: Reacción por la cual un elemento disminuye su número de oxidación. El fenómeno incluye la captación de uno o más electrones por parte de la especie química que lo contiene o los contiene.

Oxidante o agente oxidante: En una reacción redox dada, especie química que se reduce en dicha reacción.

Reductor o agente reductor: En una reacción redox dada, especie química que se oxida en dicha reacción.

Electroquímica: Vincula los fenómenos químicos con la corriente eléctrica.

Fuerza electromotriz de una pila: Diferencia de potencial entre sus electrodos cuando no circula corriente.

Potencial (de reducción) de electrodo: Es la fuerza electromotriz de la pila formada por dicho electrodo y un electrodo patrón de hidrógeno; su signo (+ ó -) es el de la polaridad del electrodo en dicha pila.

Condiciones patrón: (es preferible no emplear el término “normales” para evitar confusiones con las condiciones normales para gases ideales).

Temperatura= 25 ºC

Concentraciones: 1 M para los iones

Presión parcial= 1 atm para los gases que intervienen.

Fuerza electromotriz normal, patrón o estándar de una pila: Es su fuerza electromotriz en condiciones patrón o estándar. Se la obtiene restando el potencial patrón de reducción del electrodo negativo (ánodo) al potencial patrón de reducción del electrodo positivo (cátodo). La fuerza electromotriz de la pila es siempre positiva para el proceso espontáneo.

Ecuación de Nernst: Da los potenciales de reducción para condiciones no patrón.
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donde Ered es el potencial de reducción del electrodo en las condiciones dadas; E0red es el potencial de reducción del electrodo en condiciones patrón; n es la cantidad de electrones transferidos según la semiecuación iónica redox, Q es la expresión idéntica a la de la constante molar de equilibrio para la semireacción redox reversible en el sentido de la reducción. De esta expresión quedan excluidas las molaridades que son constantes, como son las del agua en solución diluida y las de las sustancias poco solubles (metales, óxidos).

Ejemplos:

a) para: 
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b) para: 
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Simplificación de la ecuación de Nernst:

· R = 8,32 J. mol-1. K-1
· T, en condiciones patrón = 298 K (t = 25ºC)

(Si el electrodo funciona a temperatura muy diferente de 298 K hay que tenerlo en cuenta.)

· F: 96500 C . mol-1 = 96500 J. V-1. mol-1
· ln x = 2,303. log x
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Equivalentes y normalidad

Un equivalente representa la mínima unidad de masa que puede reaccionar, por lo que se puede hablar de distintos tipos de equivalentes dependiendo del tipo de reacción que estemos estudiando. Un ejemplo muy conocido es el equivalente ácido-base. Otro ejemplo, que es el que nos interesa en estos momentos, es el equivalente redox.

El número de equivalentes de una sustancia se calcula de manera muy similar al número de moles; en este caso, el lugar de dividir la masa de sustancia por la masa molar, dividimos la masa de sustancia por el peso equivalente.

El peso equivalente en una reacción redox es la fracción de mol de sustancia (expresado en masa) que intercambia un electrón. Por ejemplo, en:

Fe2+                Fe3+ + e-

Peq = Mr, porque cada mol de hierro intercambia un electrón en esta oxidación pero:

Fe                   Fe2+ + 2e-
Peq = Mr/2, porque cada mol de hierro intercambia dos electrones en esta oxidación.

La forma de expresar la concentración en términos de equivalentes es la normalidad, que indica número de equivalentes por litro de solución.

Titulaciones Redox

La titulación es una técnica analítica volumétrica; es decir, es una técnica para hacer análisis químicos en la que se miden volúmenes. En general, se determina la concentración de una solución o la masa de una sustancia que se ha disuelto en una cantidad conocida de líquido. Para esto, se hace reaccionar por completo la cantidad de sustancia que contiene una muestra de solución problema con lo que contiene otra solución. La concentración de la segunda solución debe conocerse. Se miden los dos volúmenes consumidos y entonces se puede calcular qué cantidad de sustancia había en la primera solución (o en qué concentración estaba presente, según cómo se elija presentar los datos).

La reacción involucrada puede ser de distinto tipo (remitirse al TP4 en relación a esto). En la práctica de aguas, por ejemplo, se trataba de una reacción de formación de complejos. En la de electroquímica, la reacción es redox. Por lo demás, la técnica en sí es exactamente la misma. 

Para esta técnica se ha definido una forma de expresar la concentración de las soluciones que se llama normalidad. La normalidad es el número de equivalentes de soluto por litro de solución. Es de uso muy común en el laboratorio porque se supone que simplifica los cálculos... Sin embargo, la mayoría de los alumnos la encuentra bastante compleja porque cambia según el tipo de reacción para la que se defina. Para reacciones de neutralización, por ejemplo, un equivalente es la fracción de mol de sustancia puede dar o tomar un protón. Así es que, por caso, un equivalente de ácido sulfúrico es igual a medio mol y un equivalente de amoníaco es igual a un mol. Para reacciones redox, en cambio, un equivalente es la fracción de mol que intercambia un electrón. Esto implica, además, que para una misma sustancia el equivalente puede tener un valor distinto según la reacción particular para la que se lo defina. Por ejemplo:

En esta reacción:
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un equivalente de hierro es igual a un mol pero en esta otra:
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un equivalente de hierro es igual a medio mol de hierro (medio mol de hierro intercambia un electrón, según la estequiometría de la hemirreacción).

Cuando hagan las cuentas para la reacción que usarán en la práctica, tengan presente que lo que hay en la solución problema es sulfato ferroso y que el permanganato es un oxidante fuerte (o sea, se reduce y hace que la otra sustancia se oxide). Piensen bien qué equivalente corresponde al hierro en esa reacción.

La hemireacción del permanganato es una reducción y es en medio ácido  (recuerden que antes de titular, le agregarán ácido sulfúrico a la solución de sulfato de hierro (II)). El permanganato se usa en este tipo de reacciones con mucha frecuencia y por lo tanto deberían encontrar la hemirreacción correspondiente listada en cualquier tabla de potenciales de reducción. De todas maneras, por si no la encontraran:
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Pueden ver que en este caso, un equivalente de permanganato equivale a un quinto de mol. La concentración de la solución que usarán es 0,09N (0,09 normal), lo cual significa que hay 0,09 equivalentes de permanganato por litro de solución (ATENCIÓN EN ESTA PARTE: TOMEN NOTA EN CLASE SI SE INDICA QUE LA CONCENTRACIÓN ES OTRA). El resto es regla de tres.

Hay varias formas de resolver el problema de cuál es la masa de sulfato ferroso que se encuentra disuelto en el matraz. Algunas implican más cuentas. Hay una en particular que, en cambio, resulta muy breve y tiene que ver con el uso de esta forma particular de expresar concentraciones. Si bien lo vamos a discutir el jueves, pueden llegar a un resultado siguiendo otros caminos, a partir de los datos que les damos acá, y esperamos que eso hagan para la próxima clase.

Celdas galvánicas


En condiciones normales, una reacción redox ocurre cuando el agente oxidante está en contacto con el agente reductor. Así los electrones se transfieren directamente a través de los materiales de contacto. Al separar los reactivos, los e- pueden transferirse por medio de un conductor externo. De esta manera, cuando la reacción progresa, se produce un flujo de e- y se genera electricidad. El dispositivo con el que se realiza este proceso se llama celda o pila galvánica y se compone básicamente de 2 electrodos (el ánodo dónde se produce la oxidación y el cátodo dónde se produce la reducción) y un puente salino (que cierra el circuito y permite la circulación de corriente).
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Entre los electrodos existe una diferencia de potencial llamada fuerza electromotriz o fem, que es la fuerza impulsora de la circulación de carga. Esta fem depende de la naturaleza de los electrodos, de la concentración de los iones y de la temperatura. Dado que no es posible medir la fem de cada hemirreacción por separado, se ha tomado como cero al potencial generado por el EEH (electrodo estándar de hidrógeno) en el que se produce la reacción: 2H+ (ac) + 2e-      H2 (g); y con este valor se han tabulado los potenciales de reducción estándar (Eº) para cada hemireacción de reducción en condiciones estándares. Por ejemplo:   Zn2+ + 2e-                Zn       Eº = -0.76V. 

Luego estos potenciales permiten predecir la espontaneidad de las reacciones en condiciones estándar: una reacción será espontánea cuando su Eº > 0. Por ejemplo: 

                                               Zn                     Zn2+ + e-           Eº(Zn2+/Zn) = -076V

                                      Cu2+ + 2e-                Cu                       Eº (Cu2+/Cu) = 0.34V


                            Zn + Cu2+                                Cu + Zn2+       Eº = 1.10V

Por lo que esta reacción es espontánea. Recuerde que los potenciales estándar están tabulados para la reacción de reducción y en condiciones patrón, o sea,  Tº = 298ºK, una Pº = 1atm y una concentración = 1M.

Electrólisis de Soluciones Acuosas

En solución acuosa, los ácidos, bases y sales están disociados en sus iones, en mayor o menor grado. Cuando se produce el pasaje de una corriente eléctrica, los iones se orientan según el signo de su carga y su comportamiento, en cada electrodo, depende de la naturaleza de los aniones, cationes y electrodos. Según dicha naturaleza pueden presentarse, con frecuencia, las siguientes situaciones:

Cátodo 
Los productos dependen de las características de los cationes que llegan al cátodo (reducción) y no de la naturaleza de éste.

1º) Si el catión proviene de un metal alcalino (grupo I), alcalino-térreo (grupo II) o del Al, se reduce el hidrógeno del agua liberando H2(g).Aumenta la basicidad de la zona catódica:


[image: image12.wmf]-

+

¾

¾

¾

®

¾

OH

H

O

H

is

electrólis

2

2

2

2


Los hidroxilos y los cationes (Na+,K+,Al3+, etc.) forman los correspondientes hidróxidos y se mantienen disociados en iones en la solución o precipitan (de acuerdo con su solubilidad).

2º) Si el catión proviene de un metal que no sea ni alcalino, ni alcalino-térreo, ni aluminio, éste se reduce depositándose en el electrodo:
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Ánodo 

Los productos dependen del material del ánodo y de las características de los aniones:

A) Ánodo inerte o inatacable: ej. Pt, C(grafito).

Los productos dependen de las características de los aniones:

1º) Si los aniones son oxigenados, formados por un elemento con máximo número de oxidación, como SO42-, NO3- o PO44-, se oxida el oxígeno del agua liberando O2(g) y aumenta la acidez de la zona anódica:
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2º) Si el anión es más fácilmente oxidable que el agua, como los iones Cl-, Br-, I-, se forma la sustancia simple: 

Ej.: 
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B) Anodo atacable o no inerte: ej.: Fe, Al, Cu (metales más fácilmente oxidables que el agua).

El ánodo pasa a la solución como ion 

Ej.: 
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