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REACCIONES REDOX

Objetivos:


El objetivo es relacionar al alumno con las reacciones redox con    ejemplos concretos, así como a prender a medir el potencial electroquímico de algunas pilas sencillas.

Fundamentos teóricos:


Las reacciones redox son aquellas que se producen una transferencia de electrones, donde una especie los cede (agente reductor), el cual se oxida, y otra los recibe (agente oxidante), el cual se reduce. Por este motivo las reacciones redox se pueden bifurcar en dos semirreacciones (la suma nos da la reacción global) una de oxidación y otra de reducción.


Para que haya una reacción redox debe de haber dos especies. Llamaremos par redox al conjunto de la especie oxidada y reducida respectivamente que conlleva una de las 2 semirreacciones. Un ejemplo de dos pares que constituirían una reacción redox global sería: Zn/Zn2+ y Cu/Cu2+.


Para conocer el sentido en que se da la reacción  y cual de los dos pares se va a reducir u oxidar, es conveniente introducir el concepto de Potencial normal (Eº) de un par redox. El potencial normal se puede considerar como la tendencia de la especie oxidada del par del cual estemos tratando a tomar electrones, por lo que también se puede considerar como una fuerza oxidante del par (como una atracción hacia los electrones, con el fin inequívoco de reducirse, cuanto mayor sea Eº mayor será la fuerza oxidante).


Existe una serie electroquímica estándar, donde los pares se encuentran ordenados según su potencial normal, partiendo desde arriba con potencial normal negativo y aumentado (hacia positivo) a medida que descendemos. Entre dos pares cualesquiera, el par que se dará en sentido de reducción será aquel que tenga su potencial normal mayor que el otro par, dándose el otro en sentido de oxidación. 


Para conocer si dos pares darán lugar a una reacción espontánea se restarán los Eº (primero el que se da en sentido de reducción y después el de oxidación), que los simbolizaremos con la notación (Eº, si este incremento es > 0 la reacción será espontánea (se producirá la reacción inmediatamente después de mezclar ambos pares).

Procedimiento Experimental:


Usando la serie electroquímica y haciendo los correspondientes cálculos teóricos podemos pronosticar si se darán las reacciones redox e interpretarlos con los estudiados experimentalmente. 


Las reacciones se darán dependiendo primeramente del sentido en el que se daría la reacción en si, es decir sería absurdo que la reacción se diese de tal forma que el producto fuera el reactivo, en el caso de que se diese una coincidencia (los dos se reducen o los dos se oxidan)entonces debemos modificar el sentido de una de las dos dependiendo del potencial, teniendo el sentido de reducción  aquel que tenga mayor potencial normal.



· Ensayos en blanco
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a) Identificación del ion Fe3+ con SCN- 


Tomamos en un tubo de ensayo 1ml (unas 20 gotas) de disolución Fe3+ y le añadimos una gota de disolución de SCN-. Observamos:

Lo que se observa es un cambio a Naranja oscuro
b) Identificación del I2 


Tomamos en un tubo de ensayo 1ml (unas 20 gotas) de disolución I2 y le añadimos una gota de almidón. Observamos:

Lo que se observa es un cambio a Violeta oscuro
c) 
Para identificar los iones MnO4- y Mn2+ debemos tener en cuenta que el primero es de color violeta y el segundo incoloro.


A continuación vamos a estudiar los siguientes pares primero experimentalmente y después teóricamente con la intención de relacionar el experimento con la reacción redox calculada.

· Reacción entre los iones Fe2+ y MNO4-

Tomamos en un tubo de ensayo 1ml (unas 20 gotas) de disolución de Fe2+ y añadimos una gota de disolución de MnO4-. Observamos:

No se observamos nada extraño (se queda igual)

Ahora añadimos una gota de SCN-. Observamos:

Observamos un cambio de color a Naranja claro
Interpretando la reacción redox:

Eº(Fe2+/Fe): - 0,44V

Eº(MnO4-/Mn2+): +1,49 V

2X        MnO4- + 5e- + 8H+ ( Mn2+ + 4 H2O                (reducción)

5X                   Fe ( Fe2+ + 2e-                                      (oxidación)

Global: 2MnO4- + 16H+ + 5Fe ( 2Mn2+ + 5Fe2+ + 8H2O

(Eº= 1,49 – (-0,44) = + 1,93 V Reacción espontánea


Haciendo los cálculos vemos que sí va haber una reacción al mezclar los iones, también experimentalmente lo podemos saber puesto que el cambio de color será debido a la presencia del SCN- que actúa como indicador cambiando a un color anaranjado en 
presencia del Fe2+, por lo que nos da a entender que se formará  Fe2+en la reacción y el MnO4- se consumirá y dará como producto el Mn2+ que es incoloro no influyendo en el color. 
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· Reacción entre los iones I- y MnO4-

Tomamos en un tubo de ensayo 1ml (unas 20 gotas) de disolución de I- y añadimos una gota de disolución de MnO4-.Observamos:

Observamos que cambia a un color Amarillo fuerte
Ahora añadimos una gota de almidón. Observamos:

 Observamos que cambia a un color  Negro 

Interpretando la reacción redox:

Eº(I2/I-): +0,54V

Eº(MnO4-/ Mn2+): +1,49 V

2X          MnO4- + 5e- + 8H+ ( Mn2+ + 4 H2O            (reducción)

5X                   2I- ( I2 + 2e-                                                              (oxidación)

Global:   2MnO4- + 16H++ 10I- ( 2Mn2+ + 5I2 + 8H2O

(Eº= 1,49 - 0,54 = + 0.95 V Reacción espontánea


Haciendo los cálculos vemos que sí va haber una reacción al mezclar los iones, también experimentalmente lo podemos saber puesto que el cambio de color será debido a la presencia del almidón  que actúa como indicador cambiando a un color negro oscuro en presencia del I2, por lo que nos da a entender que se formará I2 en la reacción y el MnO4- se consumirá y dará como producto el Mn2+ que es incoloro no influyendo en el color. 

· Reacción entre los iones I- y Mn2+ 


Tomamos en un tubo de ensayo 1ml (unas 20 gotas) de disolución de yoduro (I-) y añadimos una gota de disolución de manganeso (II) (Mn2+). Observamos:

La disolución concentrada permanece Incolora
Ahora añadimos una gota de almidón. Observamos:

Se mantiene incolora, no parece que haya habido ninguna reacción.

Interpretando la reacción redox:

Eº(I2/I-): +0,54V

Eº(Mn2+/ Mn): -1,185 V

1X                        Mn2+ + 2e- ( Mn                            (reducción)

1X                           2I- ( I2 + 2e-                                 (oxidación)

Global:                2I- + Mn2+ ( I2 + Mn
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(Eº= - 1,185 - 0,54 = - 1.725 V Reacción  no espontánea


Haciendo los cálculos vemos que No va haber una reacción al mezclar los iones, también experimentalmente vemos que no sucede nada al mezclarlos por lo que una vez confirmados los cálculos podemos decir que no habrá reacción.


Comparándolo con el del apartado anterior vemos que el yoduro reaccionará con el permanganato mientras que con el ion manganeso (II) no reaccionará.

· Reacción entre el peróxido de hidrógeno (agua oxigenada) (H2O2) y los iones permanganato (MnO4-)

Tomamos en un tubo de ensayo 1ml (unas 20 gotas) de disolución de peróxido de hidrógeno (H2O2) y añadimos unas gotas de disolución de permanganato (MnO4-). Observamos:


Observamos que pasa de incoloro a Rosa  y  también se observa que al ir añadiendo más cantidad de MnO4- se producen burbujas.

Interpretando la reacción redox:

Eº(O2/H2O2): +0,68V

Eº(MnO4-/Mn2+): +1,49 V

2X               MnO4- + 5e- + 8H+ ( Mn2+ + 4 H2O         (reducción)

5X                        H2O2 (  O2 + 2H+ + 2e-                   (oxidación)

Global:       2MnO4- + 6H++ 5H2O2 ( 2Mn2+ + 8H2O + 5O2
(Eº= 1,49- 0,68 = + 0,81 V Reacción espontánea


Haciendo los cálculos vemos que sí va haber una reacción al mezclar los iones, experimentalmente podemos ver que también


puesto que cambia de color y haciendo los cálculos vemos que se forma Mn2+ y no va a dar incoloro puesto que viendo que se forma agua también como producto ésta es incolora por lo que no va a influir en el color final esto nos da a entender que el cambio de color es debido a la presencia de Mn2+ (Solamente).El O2 no influirá en el color pero si dará lugar a un burbujeo que se puede observar experimentalmente.


Definitivamente no podemos estimar si se formará Mn2+ porque este cada vez nos da un color diferente, a veces incoloro y en este caso Rosa.

· Reacción entre los iones hierro(III) (Fe3+)  e yoduro (I-)


Tomamos en un tubo de ensayo 1ml (unas 20 gotas) de disolución de yoduro y añadimos dos gotas de disolución de Fe3+ y también una gota de almidón. Observamos:

Lo que se observa es que pasa de color Amarillento  a  Negro
Interpretando la reacción redox:

Eº(Fe3+/Fe2+): +0,77 V

Eº(I2/I-): +0,54V
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2X                        Fe3+ + e- ( Fe2+                                (reducción)

1X                        2I- ( I2 + 2e-                                                        (oxidación)

Global:            2Fe3+ +  2I- (  I2 + 2Fe2+
(Eº= 0,77 – 0,54 = + 0,23 V Reacción espontánea


Haciendo los cálculos vemos que sí va haber una reacción al mezclar los iones, se formará I2 que presencia del almidón (que actúa como indicador) tomará un color negro que experimentalmente se puede observar. Como también, viendo los cálculos, se formará Fe2+ que suponemos que tomaría un color anaranjado si hubiésemos echado SCN- en el experimento.

· Reacción entre el peróxido de hidrógeno(H2O2) y los iones hierro(II) (Fe2+)


Tomamos en un tubo 1ml de disolución de hierro (II). Añadimos dos gotas de disolución de H2O2 y una de disolución de SCN-. Observamos:


Lo que se observa es que al mezclar el peróxido con los iones hierro no sucede nada pero al añadir SCN- vemos que pasa a un color  Naranja rojizo                   .

Interpretando la reacción redox:

Eº(H2O2/H2O): +1,78V

Eº(Fe3+/Fe2+): +0,77 V

1X                   H2O2 + 2H+ + 2e- ( 2H2O                     (reducción)

2X                            Fe2+ ( Fe3+ + e-                            (oxidación)

Global:       H2O2 + 2H+ + 2Fe2+ ( 2H2O + 2Fe+3
(Eº= 1,78 – 0,77 = + 1,01 V Reacción espontánea


Haciendo los cálculos vemos que sí va haber una reacción al mezclar los iones, experimentalmente podemos ver que si habrá reacción dando como producto Fe que hemos aprendido a indentificarlo, dando un color anaranjado en presencia del SCN- pero esta vez dará un color naranja rojizo que nos dará a entender que no se trata del Fe2+ sino que es el Fe3+, por lo que a partir de ahora podremos identificar al Fe3+ en presencia del SCN-.

· Influencia  del pH en las reacciones redox.
En el fundamento práctico:


Tomamos en 2 tubos de ensayo 1ml de disolución de yoduro en cada uno. Al primero se le añade 1 ml de ácido sulfúrico 1M y en el segundo 1 ml de hidróxido sódico 1M. Añadimos a continuación en cada tubo 2 gotas de disolución de agua oxigenada y una de almidón. Observamos lo ocurrido:


Lo que se puede observar es que el tubo que contenía la base (NaOH) permanecerá Incoloro  mientras que el tubo que contenía el ácido (H2SO4) cambiaba a Violeta oscuro.             
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Esto hace pensar que sí se da la reacción cuando el medio es ácido, y dará como producto, en presencia del almidón, I2 que hemos aprendido a identificarlo experimentalmente cuando da un color negro oscuro, mientras que no hay reacción cuando el medio es alcalino.


Para poder interpretar y explicar esto nos basamos en la reacción redox siguiente:

Eº(H2O2/H2O): +1,78V

Eº(I2/I-): +0,54V

1X                   H2O2 + 2H+ + 2e- ( 2H2O                     (reducción)

1X                              2I- ( I2 + 2e-                               (oxidación)

Global:            2I- + H2O2 + 2H+ ( I2 + 2H2O

Según esta reacción se pueden interpretar las siguientes conclusiones:


Si añadimos Ácido va aumentar la concentración de H+ por lo que para que se compense el equilibrio la reacción dará lugar a H+ como productos, es decir que la reacción se desplazará hacia la derecha.


Si añadimos Base va a disminuir la concentración de H+ por lo que para que se restablezca el equilibrio la reacción se desplazará hacia la izquierda a la formación de H+.

Nota: Si queremos conocer si la reacción es espontánea debemos utilizar la ecuación fundamental de Nernst pues las concentraciones no son 1M.

· Determinación del potencial electroquímico

En este punto de la práctica no hemos indicado el procedimiento para realizarlo, puesto que una vez terminados los apartados anteriores teníamos todo dispuesto para realizar este suceso, por lo que solo voy ha indicar el material y los reactivos:

Hemos necesitado 3 disoluciones: FeCl2, CuSO4 y ZnSO4

Todas ellas 0,1M (por lo que la ecuación de Nernst para calcular potenciales va a ser determinante en este apartado).

También debemos poner a cada disolución su correspondiente electrodo de Fe, Cu y Zn. 


Para cada determinación deberemos conectar cada pila mediante un puente salino (que en nuestra práctica se trata de un trozo de papel impregnado de disolución NaCl) 


A continuación pasamos a determinar las siguientes pilas con comentario y cálculo teórico:

a) Cu/Cu2+(0,1M) // Zn2+(0,1M) /Zn


Una vez conectadas ambas disoluciones mediante un puente salino y cada una de ellas con su correspondiente electrodo conectamos los electrodos a los bornes del voltímetro.


Aquí el Cu actúa como ánodo siendo la especie oxidada mientras que el Zn actúa como cátodo siendo la especie que se reduce mediante la reacción redox correspondiente:

Zn2+ + 2e-  ( Zn (reducción)

Cu ( Cu2+ + 2e- (oxidación)
Global:                    Zn2+ + Cu ( Cu2+ + Zn
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El valor del potencial obtenido experimentalmente con el voltímetro es de 0,972 V (Donde el cátodo es el Cu y el ánodo el Zn).


Para calcularlo teóricamente nos basamos en la ecuación de Nernst (puesto que las concentraciones no son 1M):

E = Eº - (0,059 /n) log [Red]/ [Oxi]

Y después, una vez sabido el E de reducción y oxidación tenemos que el potencial de la pila es:

(E= Ereducción – Eoxidación
Por lo que pasamos a calcularlo:

Eº(Cu/Cu2+): +0,34 V

Eº(Zn2+/Zn): - 0,76 V

Ereducción= - 0,76 – (0,059/2) log (1/0,1)= - 0,7895 V

Eoxidación= + 0,34 – (0,059/2) log (1/0,1)= + 0,3105 V 

Por lo que:              (E = -0,7895 V - 0,3105 V = - 1,1 V


Nos sale prácticamente igual al experimental pero de sentido contrario pues esta reacción es inversa a la hecha en el laboratorio.

b) Cu/Cu2+(0,1M) // Fe3+(0,1M) /Fe


Una vez conectadas ambas disoluciones mediante un puente salino y cada una de ellas con su correspondiente electrodo conectamos los electrodos a los bornes del voltímetro.


Aquí la Fe actúa como ánodo siendo la especie oxidada mientras que el Cu actúa como cátodo siendo la especie que se reduce mediante la reacción redox correspondiente:

2X            Fe3+ + 3e- ( Fe (reducción) 

3X          Cu ( Cu2+ + 2e- (oxidación)
Global:                        3Cu  + 2Fe3+( 3Cu2+ + 2Fe

El valor del potencial obtenido experimentalmente con el voltímetro es de 0,302 V (Donde el cátodo es el Cu y el ánodo el Fe).

Teóricamente sería:

Eº(Cu/Cu2+): +0,34 V

Eº(Fe3+/Fe): - 0,037 V

Ereducción= - 0,037 – (0,059/3) log (1/0,1)= - 0,057 V

Eoxidación= + 0,34 – (0,059/2) log (1/0,1)= + 0,3105 V

Por lo que:              (E = -0,057 V – 0,3105 V = - 0,3675 V


Nos sale prácticamente igual al experimental pero de sentido contrario pues esta reacción es inversa a la hecha en el laboratorio.
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c) Zn2+(0,1M) /Zn // Fe3+(0,1M) /Fe


Una vez conectadas ambas disoluciones mediante un puente salino y cada una de ellas con su correspondiente electrodo conectamos los electrodos a los bornes del voltímetro.


Aquí la Zn actúa como ánodo siendo la especie oxidada mientras que el Fe actúa como cátodo siendo la especie que se reduce mediante la reacción redox correspondiente:

              2X           Fe3+ + 3e-( Fe    (reducción)

              3X           Zn  ( Zn2+ + 2e- (oxidación)
 Global:                3Zn + 2Fe3+ ( 3Zn2+ + 2Fe

El valor del potencial obtenido experimentalmente con el voltímetro es de 0,643 V (Donde el cátodo es el Fe y el ánodo el Zn).

Teóricamente sería:

Eº(Zn/Zn2+): -0,76 V

Eº(Fe3+/Fe): - 0,037 V

Ereducción= - 0,037 – (0,059/3) log (1/0,1)= - 0,057 V 

Eoxidación= - 0,76 – (0,059/2) log (1/0,1)= - 0,7895 V

 Por lo que:              (E =-0,057 V – (-0,7895 V) = + 0,7325V


Nos sale prácticamente igual al experimental y ahora de signo positivo ya que coincide el cátodo y ánodo correspondientes. 

Conclusión: Los cálculos teóricos se aproximan a los empíricos.

     Materiales                                                              Disoluciones

   Gradilla con 10 tubos                                                Hierro (III)
Probeta 10 ml                                                            SCN-
Pipeta 10 ml                                                              Yodo

Bureta 25 ml                                                              Almidón

3 erlenmeyer 250 ml Electrodo de cobre                  Hierro (II)

Electrodo de cinc                                                       Permanganato

Electrodo de hierro                                                    Ioduro

Multímetro digital                                                    Manganeso (II)

                                       



H2O2








Cobre (II)








H2SO4 1M 








NaOH 1M








FeCl2 0,1M








CuSO4 0,1M








ZnSO4 0,1M
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