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CONCEPTOS BASICOS

N

Rama de la quimica que estudia la transformacidon entre energia eléctrica y energia
quimica. Los procesos electroquimicos son reacciones de oxidacién-reduccién, donde la
energia liberada por una reaccién espontdnea se convierte en electricidad o la energia

eléctrica se aprovecha para inducir una reaccién quimica.

Reacciones de oxidacion-reduccion

Son reacciones de transferencia de electrones de una sustancia a otra;
“Siempre que algo se oxida, algo se reduce”

Zn (s) + CuSO, (ac) =——>»2ZnS0O, (ac) + Cu (S)

Semirreaccion de oxidacion: Zn2++ 2e-  7Zn se oxida Agente reductor

\../
Semirreaccion de reduccion: @+ 2e- —>Cu® Cu?*sereduce Agente oxidante
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Una reaccion de oxidacion-reduccion es un tipo de reaccion en la
gue se transfieren electrones de un reactivo a otro. Una sustancia
gue tiene una fuerte afinidad por los electrones se conoce como
agente oxidante u oxidante; el agente oxidante, como su nombre

Indica, tiene facilidad para oxidar a otras especies y él mismo
sufre reacciones de reduccion. El agente reductor o reductor es
una especie que cede electrones con facilidad, sufriendo por
tanto el mismo reacciones de oxidacion.

Cualquier reaccion redox puede dividirse en dos semirreacciones,
donde se especifica las especies que ganan y las que pierden
electrones.



\/'
Sistema +edox (par redox):

Forma oxidada / Forma reducida
Zn%*[ZnY, Cu2+/Cu0,

Un alambre de cobre reacciona con nitrato de plata para dar lugar a la formaciéon de plata
metalica. ¢ Cual es el agente oxidante en la reaccion?

Cu (s) + 2AgNO; (ac) — Cu(NOy), (ac) + 2Ag (s)

Cu — Cu?t + 2e-

@epetider ——— Ag Ag* se reduce Ag™* es el agente oxidante

Un mismo compuesto puede actuar como oxidante o como reductor dependiendo de
con quien se le enfrente.
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Barra de Zn

Alambre de
ep 3 cobre en
disolucion disolucion
acuosa de A

f acuosa de
CuSO, N . AgNO,

Los iones Cu?* se
convierten en atomos
de Cu. Los atomos Cu*t
de Zn se incorporan
a la disolucién como
jones Zn%*

los atomos de Cu se

incorporan a la
disolucién como iones

° ‘ ‘ Cu2+_y los iones Ag* se
convierten en Ag
sélida
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CELDRASELECTROQUIMICAS

En los procesos electroquimicos :
—

. La energia liberada por una reaccion espontanea se convierte en electricidad o

«  Laenergia eléctrica se consume para provocar gue una reaccién no espontanea tenga

lugar
0 0 2+ 2-
2Mg (s) + O, (9) —>2MgO (s)
2Mg — 2Mg?* + 4e- Semirreaccion de oxidacién (pérdida de e)

5 2- . 0z . .
iaaies > 20 Semirreaccion de reducciéon (ganancia de eY)



NUMER pE%ﬂ(C] 5N
-

Vg
), a carga que tendria un atomo en una molécula (0 un compuesto iénico) si se\_)
transfiriesen totalmente sus electrones.
(o

Enlace covalente polar o enlace polar

Zona. rica en Pobre en e- Rico en e-
[ N )
electrones H —*.F.:

O’ o

Carga formal +1 Carga formal -1

Zona pobre
en electrones



NUMERO DE OXIDACION
_// .
S
1.- Los elementos libres (estado no combinado) tienen un numero de oxidacion igual a cero.

e

Na, Be, K, Pb, H,, O,, P, =0

2.-En iones monatomicos, el nimero de oxidacion es igual a la carga del ion.

Li*, Li = +1; Fe3*, Fe = +3; 0%, 0=-2
3.- El del oxigeno normalmente es -2. Excepto en el H,0,, O,* que es —1.

4.- El del hidrégeno es +1 excepto cuando se encuentra unido a metales formando
compuestos binarios (NaH). En estos casos, su numero es de —1.

5.- Los metales del grupo IA tienen nimero de oxidacion +1, los del grupo Il1A +2; el flGor

siempre —1. O

6.- La suma de los numeros de oxidacion de todos los a&tomos de una molécula neutra debe y
ser O, si es un ion debe ser igual a la carga neta del ion.

\./-\/ e /
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Ajuste de Iasrecé\ciones redox en medio acido

-

— Ejemplo: oxidacion de Fe?* a Fe3* con Cr,0,% (medio &cido)

1.- Se escribe la reaccion sin ajustar en su forma idnica

e

Fe?* + Cr,0,% —— Fe3* + Cr3*

2.- Se separa en dos partes formando las dos semirreacciones
Oxidacion: Fe2+
Reduccion: Cr;%)% e
3.- Se ajustan los atomos distintos a O y H en cada semireaccion.
Cr,0,2% — 2Cr3*
4.- Se aflade H,O para ajustar los atomos de O y, H* para ajustar los atomos de H.
Cr,0,2 — 2Cr3* + 7H,0

14H* + Cr,0,2 —— 2Cr3* + 7H,0

et \/ | q.



5.- Se afaden [0s™€lectrones en cada una de ellas para ajustar las cargas.

-

R el A N H

GegsildEH I Cry0 8 ———>2Cr" k> ©

e

6.- Si es necesario, se iguala el numero de electrones en las dos semirreacciones multiplicando
ambas por los coeficientes adecuados.

6Fe2t — 6Fe3* + 6e-

6e + 14H* + Cr,0,2 ——2Cr3* + 7H,0

7.- Se suman las dos semireacciones y se verifica la ecuacion global obtenida. El niumero de
electrones a ambos lados de la ecuacion debe cancelarse.

Oxidacion: 6Fe2* —— 6Fe3t +/Ge(
Reduccion: /Ge/ + 14H* + Cr,0,2 — 2Cr3* + 7H,0 O,
14H* + Cr,0.,2 + 6Fe?* ———  6Fe3 + 2Cr3* + 7H,0
S

8.- Se verifica que tanto atomos y cargas estan ajustados.

"t \/ | e | /
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Ajuste de las ecuaciones redox en medio basico

Para reacciones en disolucion basica, se anaden OH a ambos lados de la
ecuacion por cada H* que aparezca en la ecuacion global.

Por ejemplo, la reaccion anterior en medio basico:

140H- +14H* + Cr,0,% + 6Fe** —— 6Fe3* + 2Cr3* + 7H,0 + 140H-
Se combinan los iones H+ y OH- para dar H,O, y se ajusta a ambos lados.

7 H,O + Cr,0,% + 6Fe?* —— 6Fe3* + 2Cr3* + 140H-

* Para el ajuste lo mejor es poner el doble de OH y luego ajustar con agua
en el otro lado

— \ / '



/ \ CELDAS ELECTROQUIMICAS.
C, e

, . , . Voltimetro
Celdas, Células o Pilas Galvanicas .

J F(} j! /f". "‘;\\ Fe

An odo: Anodo I W Cétodo
; ., de Zinc i Cl K" —> de Cobre
oxidacion ' |
| {

Puente salino

y Tapones

Soi— de )
algodon

o,
Zn~"

Disolucién de ZnSO,, Disoluciéon de CuSO,

Reaccion redox

eSpo Nntanea
En el 4nodo, el Zn se En el catodo, el Cu?*
oxida a Zn?* se reduce a Cu
Zn(s) —> Zn2+(aq) +2e 2¢ + Cu2+(aq) —= Cu(s) ~

Reaccién neta

Zn(s) + Cu2+(aq) %an“(aq) + Cu(s)

L U Y -— . 4 y




Una“ caracteristica propia de las reacciones redox es que la transferencia de
) electrones puede obtenerse en una celda electroguimica, donde el agente oxidante

y el agente reductor se hallan separados entre si fisicamente. La figura de la
—-pantalla muestra esta disposicion. El puente salino aisla los reactivos pero mantiene
el contacto eléctrico entre las dos partes de la celda. Un puente salino consta de un
tubo en forma de U lleno de un gel que contiene cloruro potasico (u otro electrolito
gue no influya en la reaccion de la célula). Los extremos del tubo en U se tapan con
discos porosos, lo que permite una libre difusion de los iones, minimizando a la vez
la mezcla de las disoluciones interior y exterior del puente.

El voltimetro mide la diferencia de potencial o voltaje entre los dos electrodos. El
voltaje es una medida de la tendencia de la reaccion global de la celda para avanzar
hacia el equilibrio.

Una celda electroquimica consta de dos conductores llamados electrodos, cada uno
de los cuales se halla sumergido en una disolucion electrolitica. El catodo es el
electrodo en el que tiene lugar la reduccion y el anodo es el electrodo en el que
ocurre la oxidacion.

Cuando la célula funciona como galvanica, los iones potasio del puente salino
migran al compartimento catodico y los aniones sulfato del catodo pasan al puente.
Esa migracion idnica compensa exactamente la acumulacion de carga, que ocurriria
a medida que los electrones llegan al electrodo de cobre. En el compartimento
anodico, los iones cinc migran al puente salino mientras que los aniones cloruro del
puente migran hacia el compartimento anodico, compensando la acumulacion de
carga positiva, que se produciria a medida que los cationes cinc son liberados def®

electrodo.
o \ / o
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PiLa.s/Gévénicas

La diferencia de potencial eléctrico entre
el &nodo y el catodo se denomina;

» voltaje de celda

 fuerza electromotriz (fem)

» potencial de celda

Diagrama de celda

Zn (s) + Cu?* (ac) —— Cu (s) + Zn?* (ac)
[Cu?]=1M y[Zn?*]=1M

Zn (s) | Zn?* (ac,1 M) || Cu?* (ac,1 M) | Cu (s)
anodo

* Las “concentraciones” (actividad) de los solidos se co\n/sideran 1. Es decir, sdlo se tienen en cuenta Ie\l-s/concentraciones /

de la disoluciones
. 4 - \



/ Los quimicos utilizamos una notacidon esguematica abreviada
para describir las celdas electroguimicas. Por convenio, una
linea vertical indica un limite entre dos fases, o interfase, en la
gue se genera un potencial. La linea vertical doble representa el
puente salino. En cada una de las interfases se genera un
potencial de contacto-liqguido, como consecuencia de la
diferencia de velocidad con que migran los iones de los
compartimentos de la celda y del puente salino a través de las
Interfases.




\/ POTENCIALES DE ELECTRODO ~—

POTE |AL DE REDUCCION NORMAL
otencial de reduccion normal o estandar (E° es el voltaje asociado a la reaccion de/

reduccion en un electrodo cuando todos los solutos se encuentran en

Nt Se toma como referencia el
electrodo de hidrogeno.

-

Electrodo estandar de hidrogeno (ESH)

(0]
25°C Reaccion de reduccion
<«— H,gasalatm 2e" + 2H* (1 M) H, (1 atm)
EO=0V
5 "

Electrodo de Pt

1MHCI



Electrodo estandar de hidrogeno (SHE, por sus siglas en inglés). En este
electrodo el metal conductor es una pieza de platino. Este electrodo se
halla sumergido en una disolucion acida acuosa de actividad en iones
hidrégeno conocida y constante. La disolucion se conserva saturada con
hidrégeno haciendo burbujear gas a presion constante sobre la superficie
del electrodo. El platino sirve como superficie en la que puede llevarse a
cabo la disociacion de las moléculas de hidrégeno y como conductor
eléctrico para el circuito externo, pero no toma parte en la reaccion
electroquimica. En este electrodo se desarrolla un potencial generado por
la reaccion de reduccion de los protones a hidrégeno gas. El electrodo de
hidrogeno es reversible. Este electrodo se puede representar
esguematicamente como:

Pt, H, (p = 1,00 atm) | ([H*] =x M) ||
El hidrogeno esta especificado para tener una presion parcial de 1
atmosfera y la concentracion de iones hidrégeno en la disolucion es x M.
Se asigna arbitrariamente el potencial cero al SHE a 25 °C.

' \/ e /
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Obtencign de los potenciales de reduccion estandar

Voltimetro
— —.ﬁ
I -— H2 gaseoso
Puente salino alatm
.l\

1M ZnS04 1M HCI Electrodo de Pt

Electrodo Electrodo de

de Zinc hidrégeno

Pt(s)|Zn (s) | Zn?* (1 M) || H* (1 M) | H, (1 atm) | Pt (s)

Anodo (oxidacion): Zn (s) Zn2* (1 M) + 2e-

Catodo (reduccion): 2e + 2H* (1 M) H, (1 atm)

Zn (s) + 2H* (1 M) —— Zn?* + H, (1 atm)

~ N4

" J -



-/ Para obtener los potenciales de reduccion estandar, se enfrentan
con el electrodo de hidrogeno, el de referencia. la diferencia de
potencial generada entre los electrodos de una celda
electroquimica mide la tendencia para que la reaccion transcurra
desde un estado de no equilibrio hasta la condicion de equilibrio.

Por tanto el potencial medido por el voltimetro de una celda
galvanica que conste de un electrodo estandar de hidrogeno y de
algun otro electrodo, se puede asignar completamente a la
reaccion que tiene lugar en el otro electrodo.



Obtencian de‘pénciales de reduccidn estandar

-

.._m2n2+ (L M) || H* (1 M) | H, (2 atm) | Pt (s)

Voltimetro

e—

an
L
|
|
1M ZnS0O4

Electrodo
de Zinc

Puente salino

e—
ﬁ
- | H2 gaseoso
ralatm

"l
1M HCI Electrodo de Pt

Electrodo de
hidrogeno

Zn** (1 M)+ 2ec —— Zn EY

Fem estandar (E®.yq4,) = 0.76 Vi _~4

EO — EO

celda —

=0
catodo E anodo

o) — -
E celda — EH /H EZn2+/Zn

0.76 V=0 - E%,2+ ,_

Eozr%-i_/zn — 2 0.76 V

-0.76 V -

Una vez construida la pila, se observa el valor del voltimetro que sera e

potencial de la celda.

A partir de este valor se calcula el estandar que

queramos restando al potencial del catodo (reduccion) el del anodo,(oxidacion).
. e
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Obtencign_de poteneciales de reduccion estandar

. Pt(8) | H, (1 atm) | H* (1 M) || CuZ* (1 M) | Cu (s) E° .. =0.34V =
~ Voltimetro Ef celda | Eitaisdomll—8 anons
f_.i_ : ==
\ Eeida = E%u icu ~E%H 2
H,gasa — e \CU
1 atm Puente salino
Wbl 0.34 = E%y /cg* -0

Electrodo de Pt ~_s

1M HCI e S (0] <l
Electrodo de Electrodo
hidrégeno de Cobre
Anodo (oxidacion): H, (1 atm) 2H* (1 M) + 2e-
Catodo (reduccion): 2e + Cu2* (1 M) Cu (s) ~/

H, (1 atm) + Cu?* (1 M)

"t \/ e /
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Cu(e)+2H* (I M) o



Potenciales de reduccion estandar a 25°C

Semireaccion E°(V)
A B+ 2 —>2F (ag) +2.87
0s(g) + 2H" (ag) + 2¢~ —> O4(g) + H,0 +2.07
Co’*(ag) + e~ —> Co**(ag) +1.82
H,0,(aq) + 2H (ag) + 2¢~ — 2H,0 +1.77 \/
PbO,(s) + 4H+(uq) + SO_Z‘“(uq) + 2¢7 —— PbSO4(s) + 2H,0 +1.70
Ce“(uq) +e — Ce’”(ut/) +1.61 =7
MO (ag) + SH* (@) + Se- — Mt**(ag) + 4H;0 151 « Elvalor de E° es para la reaccién tal como
Aut(ag) + 3¢” —> Au(s) +1.50 .
Cly(g) + 26~ —» 2C1 (ag) +136 se escribe.
Cr,035 (ag) + 14H" (aq) + 6e” — 2Cr’ " (ag) + TH,0 +1.33
MnO,(s) + 4H* (aq) + 2¢~ —> Mn**(ag) + 2H,O +1.23
0,(g) + 4H " (ag) + 4e~ 2H,0 +1.23 A 11
Bexth + 26— ) e « A mayor valor de E° ( mas positivo) la
NOj3 (ag) + 4H  (aq) + 3¢~ — NO(g) + 2H,0 +0.96 . . .
2Hg* (ag) + 26~ —> Hgi " (ag) +0.92 sustancia tiene mayor tendencia a
Hg3 " (aq) + 2¢” — 2Hg(l) +0.85 5 m i
Ag ') + ¢~ — Agl) +080 reducirse, o lo que es igual tiene mayor
Fe’"(ag) + e~ — Fe’"(ag) +0.77 Y
0,(g) + 2H (aq) + 2¢~ — H,0,(aq) +0.68 1
MnOj (ag) + 2H,0 + 3¢ —— MnOy(s) + 4OH™ (aq) +0.59 pOder OXIdante L)
g I(s) + 2¢- — 21" (aq) +0.53 IS
g 0,(g) + 2H,0 + 4¢- —— 40H (aq) +0.40 é 4 g
S Cotra) + 26— Cu) «% £ ¢ | as semirreacciones de celda son
% AgCl(s) + e~ — Ag(s) + Cl (aq) +0.22 % :
=3 SOi_(aq) + 4H" (aq) + 2¢~ — SO,(g) + 2H,0 +020 o
é Cu’*(ag) + e~ —> Cu*(aq) +0.15 é reversi bIeS -
s Sn**(ag) + 2¢” — Sn**(aq) +0.13 g
g 2H" (aq) + 2¢” — Hy(g) 0.00 § . . s
E i (ag) + 2™ — > Poiy) o t| ¢  Elsigno de E° cambia para la reaccion
© Sn2+(uq) + 2¢” —— Sn(s) —0.14 = .
S Ni**(aq) + 2¢” — Ni(s) -025 © Inversa
2 Co**(aq) + 2¢” —> Co(s) -028 2 :
§ PbSO,(s) + 2~ —> Pb(s) + SO (ag) -031 €
2 Cd®*(ag) + 2¢" —> Cd(s) 040 < S .z Y
Fe* (e + 26~ — Fels) Zos « La modificacion de los coeficientes
Cr**(ag) + 3¢~ —> Cr(s) -0.74 . A £ &
Z0** (ag) + 2~ —> Zals) ~076 estequiometricos de la semireaccion no
2H,0 + 2¢~ —— Hy(g) + 20H (aq) —0.83 = o
Mn**(aq) + 2¢~ —> Mn(s) —1.18
R e LI modifica el valor de E°. ®
Be”(uq) + 2¢” —— Be(s) —1.85
Mg**(aq) + 2¢~ —> Mg(s) —2.37
Na®(aq) + e~ —> Na(s) —2.71
Ca2+(uq) + 2¢~ — Ca(s) —2.87
Sr**(aq) + 2¢~ —> Si(s) -2.89
Ba®*(ag) + 2¢~ —> Ba(s) ~2.90 N
K+(uq) + e — K(s) —-2.93
Li*(aq) + e~ —> Li(s) -305 Y
* En todas las semireacciones la concentracion es 1 M para las especies disueltas y la presién es 1 atm
para los gases. Estos son los valores medidos en condiciones estandar / A\ ’ v /
. J - \
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S

Cd?* (ac) + 26 ——Cd (s) E®=-0.40 V Cd es mas oxidante
Cr3* (ac) + 3¢ ——Cr(s) E°=-0.74y CdoxdaraalCr

Anodo (oxidacion): (Cr (sy—— Cr={ait x 2

©,

2Cr (s) + 3Cd?* (1 M) —— 3Cd (s) + 2Cr3* (1 M)

Ec(:)elda: & Ear?odo

=
EQ,.=-0.40 — (-0.74)
E0.=0.34V et

El signo del potencial de una celda, indica en qué sentido transcurre el procesp. Signo positivo significa que se deselgza a la derecha,
mientras signo negativo significa que lo esta hacia la izquierda.‘/ \j /
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= ECUACION DE NERNST

Te__Whémica de las reacciones Redox
n = n° de moles de electrones en la reaccion

‘aA+ne- =——= DB F = 96500 C/mol

R = 8.314 JKmol; T = 298K

RT [BI"
E=E°- —1n Q=
BER AP
E-po. 00257
X Distintas formas adoptadas de la
~ ecuacion de Nernst
SR 0027 1 g
N

* El valor de 0,0257 sale del calculo RT/F y el valor 0,059 de operar las
constantes y transformar el Ln en Log
S \ / o
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El potencial de celda (E.,) Se relaciona con la energia libre de Ila
reaccion mediante la ecuacion: AG=-nFE_,, Si los reactivos y
productos estan en su estado normal, el potencial de celda que resulta
se llama potencial normal o estandar de celda. El potencial normal se
relaciona con el cambio de energia libre normal para la reaccion y por
consiguiente con la constante de equilibrio mediante la ecuacion: AG°=-
NFE®. 4, = -RT INK,, siendo R la constante de los gases y la T la
temperatura absoluta.



= 4

—  Espontaneidad de las reacciones Redox -’

e

Relacion entre AG?, K,y E_ 4

Reaccidon en condiciones
Negativo 1 Positivo Favorece la formacion de productos
0 = 0 Reactivos y productos igualmente favorecidos
Positivo <l Negativo Favorece la formacién de reactivos

=
En el equilibrio a través de la ecuacién de Nernst se podria calcular la

constante de equilibrio. Cuando el sistema llega al equilibrio “cesa” el paso de
electrones. El intercambio neto porque los electrones siguen pasando para
mantener al sistema en el equilibrio. Q)
—
L ) hd .\ /



(‘,T' N ugar la S|gwente reaccion de manera espontanea
250C si [Fe2*] = 0.60 M y [Cd2*] = 0.010 M?
Fe2* (ac) + Cd (s) Fe (s) + Cd?* (ac) ~

S’

Oxidacion: Ccd——Cd?* +2e- E°= — EQevicq
EO0 = -0.44 — (-0.40)
E0=-0.04V
C o.ozn57 Vo

0.0257 V | 0010 =y F=0013V

E=-0.04V - 5 n 0.60

=
E>0 = Espontanea en este sentido

* Las “concentraciones” (actividad) de los sélidos se consideran 1. Es decir, s6lo se tienen en cuenta las concentraciones

\J
de la disoluciones
~ 4 o/ /
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En la_eelda electroquimica el voltaje (E) es la diferencia de potencial de los dos electrodos.
Podemos calcular el potencial de la celda electroquimica a través de la ecuacion: E =

Ecstodo - Eanodor dONde E 4040 €S €l potencial del electrodo donde tiene lugar la reduccion y
Eioqo €l potencial del electrodo donde tiene lugar la oxidacion. El potencial de los

electrodos se calcula a través de la ecuacion de Nernst para las dos semirreacciones

(escritas como reduccion).

Planteemos un caso concreto de céalculo de potencial de celda: Calcule el voltaje de la

célula: Cd | Cd?* (0,005 M) || Ag* (0,25 M) | Ag. Los pasos para escribir la reaccion global

gue tendra lugar en la célula y hallar su voltaje son:

A. En primer lugar se escriben las semirreacciones de reduccion de las dos semiceldas y
se localizan los correspondientes potenciales normales en la bibliografia. Si es necesario
se multiplican las semirreacciones para que el nimero de electrones implicados en
ambas sea el mismo. Téngase en cuenta que la multiplicacion de una reaccion por un
factor no afecta al potencial normal de la misma.

B. Seguidamente se escriben las ecuaciones de Nernst para las dos semiceldas.

C. A partir de los potenciales calculados para las semiceldas se obtiene el potencial global
de la celda electroquimica.

D.La reaccion global de la celda se obtiene sumando las semirreacciones bien colocadas.

E. A partir de los resultados obtenidos concluimos: Si el voltaje de la celda es positivo, la
reaccion de la celda completa es espontanea en el sentido escrito. Por el contrario, si-€l
potencial obtenido es negativo, la reaccion de la celda serd espontanea en sentido

contrario.
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¢,Podemos sabeﬁ{a{stabilidad de especies disueltas en medio acuoso? |

¢ Es estable una disolucion acuosa de Fe3* o de Fe2+? <

4Fe3* +2H,0 T 4Fe?" + O, + 4H*
S

Fe3*+1lee — Fe?* ) x4 (reduccidn)  ECcesijpers = 0.771V

AFe3 +2H,0 == 4Fe?" + 0, +4H* E°=E°,, —E° , =0.771—1.23 = -0.459 V

No es espontanea hacia la derecha, por tanto es estable

2Fe?* +2H* T—= 2Fe?' +H,

Fe?* — Fe**+1le-)x2 (oxidacion)  E°rezi/peps = 0.771 V

gl 2e: —— H, (reduccion)  E°,,,,,=0.0V

2Fe?* +2H* ==—= 2Fe?' +H, E°=E%.—E%,qy=0.00-0.771=-0.7/71V

No es espontanea hacia la derecha, por tanto es estable
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En principio habria que tenerlo en cuenta cuando se tienen disoluciones acuosas de

lones, para ver si son estables o por el contrario pueden sufrir procesos de
oxidacion o reduccion por parte del agua.

Para ver esa estabilidad, es necesario conocer el potencial estandar de reduccion
del compuesto que esté en disolucion y compararlo con los del agua.

El caso del sistema Fe3*/Fe?*: como el potencial de reduccion es menor que el del
O,/H,0O y mayor que el de H*/H2, la disoluciones de estas especies seran estables
en agua (ni se reduciran ni se oxidaran con ella); esto se observa viendo las
reacciones gue tendrian lugar en cada caso.

Como se ve, en las dos situaciones, la reaccion se desplaza a la izquierda, por tanto
son estables las disoluciones de iones Fe3*y Fe2* en agua. ¢,Pero que ocurre si se
varia el pH de la disolucion?
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Factores que modifican el potencial redox

~Los factores que modifican el potencial redox de un sistema son:
-a) Concentracion de protones (cuando participan en la reaccion redox).

b) Reacciones colaterales (se estableceran equilibrios concurrentes).
Son las reacciones en las gque intervengan las formas oxidadas y reducidas.

Estas reacciones pueden ser:
1) Acido-base.
2) Formacion de complejos.

3) Reacciones de precipitacion.

De igual manera que en los equilibrios de formacién de complejos y de precipitacion se
usaban constantes condicionales, en el caso de los equilibrios redox se definen los
potenciales normales condicionales E°, que indican el caracter oxidante o reductor de
un par redox en unas condiciones concretas.
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