Potenciales normales de reduccion

La fuerza de un oxidante o de un reductor viene dada por la tendencia a ganar o a perder electrones.

Los metales alcalinos son buenos reductores, ya que su capa de valencia es ns?, y por tanto, tienen tendencia a perder
1 electrén. Ejemplo: Na¢> Na*+1e obien:Na-1e ¢ Na*

Los halégenos son buenos oxidantes, ya que tienen 7 electrones en la capa de valencia y tienen tendencia a ganar un
electrén para completarla. Ejemplo: F+1e < F

La fuerza absoluta no puede conocerse ya que para que una sustancia gane electrones tiene que haber otra que los
pierday viceversa, por tanto, el caracter oxidante y reductor es relativo, depende de la sustancia con que se enfrente.
Actualmente se usa el término potencial normal de reduccidn. Existen tablas en donde figuran la mayoria de
los elementos y compuestos de los que se han calculado los potenciales de reduccién para cada uno de ellos. Esa
capacidad estd dada por valores numéricos en Voltios. Como no es posible hallar el potencial absoluto de un elemento
se calculan frente al hidrégeno, electrodo de referencia o

patrdn, al que se le asigna un valor del potencial 0 (E2 =0) : 2 H* = H,. A partir de este valor como parametro se han
medido los de los demds elementos. Asi, tenemos la TABLA DE POTENCIALES NORMALES DE REDUCCION (PODRIAN
HABER SIDO DE 0XIDACION, PERO SE REFIEREN SIEMPRE A LA REDUCCION:

Elemento Reaccian de electrodos Potencial de reduccian E°,
en volts
Li Lit + & = Li - 3,045
K K-+ & = K -2.925
Ca Ca? + lee = Ca - 2,870
Na Na- + ¢ = Na -2.714
Mg Mg™ + 2e¢ = Mg -2.370
Al A%+ 3e == Al - 1,660
Zn n= + e Zn - 0,763
Cr Cr= + 3o == (r - 0740
Fe Fe? + 2o = Fe - 0,440
Cd Cd= + e = (d - 0,403
N Ni? + 2 =/ Ni - 0,230
Sn St o+ 2es Sn - 0140
Pb Pb= + e = Pb - 0,126
H: 2H + 2o =/ H; 0,000
Cu Cu? + 2e == (Cu +10,337
L b + 2e0 = 2T + 0,535
Hg Hg? + e Hg + 0,789
Ag A + & = Ag +0,799
Br: Bry + 2e- = 1Br + 1,080
Cl Ch + 2o = 2Cr +1.360
Au Ay 4+ 3 == An + 1500
F; F, + 20 = 2F +2.870

Potenciales estandar de reduccién a 298K

Electrodo Semirreaccién de reduccién EZ/V
CL 1 Cl™ Cl, +2¢ —2CI° +1,358
Ag'lAg Agi+e — Ag +0,800
Cu™ ICu Cu’ +2¢” —>Cu +0,340
H"|H, 2H* +2¢” —> H, 0

Zn** 1 Zn Zn*t +2e —Zn —0.763

Ej.: La bateria de zinc-cloro tiene como reaccion neta: 2Zn(s)+Cl,(g)—ZnCl(ac). éCuanto vale el

voltaje o FEM de la pila voltaica estandar a 298K?

E?, =+1,358V —(—0,763V) =2,121V

Ej.: Semirreacciones, reaccion global y voltaje de las pilas estéandar cobre-plata y cobre-zinc a 298K?
Red: Ag  +e — Ag x2 Red: Cu’"+2¢ —Cu
Ox: Cu— Cu™ +2e” Ox: Zn —>Zn"" +2e

Zn+Cu® — Zn* +Cu
E°, =+0,340V — (—0,763V) =1,103V

Cu+2Ag* — Cu™ +2Ag
E’, =+0,800V —0,340V =0,460V



Si el potencial es positivo, serd espontdnea la reaccién y si es negativo, la reaccion sera forzada.

Un par redox actuard como oxidante (se reducira) frente a cualquier otro situado por debajo de él, y viceversa, un par
redox actuara como reductor (se oxidard) frente a cualquier otro situado por encima de él. Es decir, el par que tenga un
mayor potencial de reduccion, sera el oxidante (se reducira). Por ejemplo:

E°(Cu+2/Cu) =034V E°(Zn+2/Zn) =-0'76 V en una confrontacion entre estos pares, sera el Cu el
que se reducira (oxidante), ya que tiene mayor potencial de reduccion, y el Zn el que se oxidara (reductor); luego la
reaccion que tendrda lugar entre ellos serd: Zn+ Cu+2 _Zn+2 + Cu AE®=0'34 - (-0'76) = 1'10 V pero, si el cobre actuase
con la plata: E°(Cu+2/Cu) =0'34 V E°(Ag+/Ag) = 0'80 V la plata se reducira (ya que tiene mayor potencial de
reduccion) y sera el cobre el que se oxidard: Cu + 2 Ag+ _ Cu+2 +2 Ag AE°=0'80 - 0'34 = 0'46 V

Los potenciales normales de reduccion, ademas de predecirnos el sentido de la reaccién, también nos pueden dar una
idea de lo desplazada que esta dicha reaccion hacia la derecha (recordemos que todas las reacciones, incluidas las redox,
son de equilibrio). A medida que la diferencia de los potenciales de reduccion de los dos pares que intervienen en la
reaccion sea mayor, ésta, sera mas espontanea y mas desplazada hacia la derecha. Dicho de otro modo, cuanto méas
separados estén los pares redox en la escala de tensiones, mayor sera la extension de la reaccion entre el oxidante mas
poderoso y el reductor mas vigoroso (mayor sera su constante de equilibrio).

POTENCIALES ESTANDAR DE ELECTRODO (E°) POTENCIALES ESTANDAR DE ELECTRODO
¥ Forma conveniente de tabular datos electroquimicos. Electrodo de referencia

Electrodo estandar de hidrogeno (EEH) o electrodo

v'Por acuerdo internacional, E° mide la tendencia de normal de hidrégeno (ENH)

un electrodo para generar un proceso de reduccion ..

|
E°(tabulados) = E°{reduccion). ‘I -
PtiH,{g, 1 atm)|H*{(1M ' -
Mr + ne- — M al, IR ‘I
. . — ’
v Resulta imposible determinar el valor absoluto de los Reversible, reproducible Elesiredy
potenciales de los electrodos individuales ]
i
Eleccidn de un cero arbitrario (electrodo de referencia). [2H* (ac, M)+ 2 e=—= Hyg,1atm) | E°=0,0V

E® cq 5& miden relativos al electrodo de referencia.

Ejemplos de aplicacion:
# Al en contacto con una solucion de CuSO,

POTENCIALES ESTANDAR DE REDUCCION AT = 25°C

v Cuanto mas positivo (mayor) sea el valor de E° 4
mayor sera la tendencia de la reaccion a producirse hacia
la derecha, tal como esta escrita.

E%cusicu)=+ 0,34V Se reduce
Emrian = -1,66 V Se oxida
2Al(s) + 3Cu{ac) — 2A13* + 3Cu(s)

M™ + ne- — M La especie se reduce, es un buen
agente oxidante E°jreaceion) > 0
» Cu en contacto con una solucion de AgNO,
¥ Cuanto mas negativo (menor) sea el valor de E®
mayor sera la tendencia de la reaccién a producirse hacia Se oxida E°(cuticuy =+ 0,34 V
la qumerda, en direccion inversa a la que se encuentra Se reduce E%agiag) = + 0,80 V
escrita.
La especie se oxida, es un buen Cu(s) + 2Ag*(ac) —» Cu*(ac) + 2 Ag(s)

M M+ -
- Tone agente reductor

E°\reaccian) > 0

Comportamiento de los Metales Frente a los acidos

v Metales con potencial estandar de reduccion negativos

Cu en contacto con solucién de Zn(NO,),

E%(cuticu) =+ 0,34 V Cu(s) + Zn**(ac) desplazaran al Hy(g) de sus disoluciones acidas (HCI, HBr,
E%znzzn) = -0.76 V l HI, acidos no oxidantes):
No hay reaccién
E® presccion) < 0 Oxidacion: M(s) - MZ{ac)+ 2e-
Recordar @ Reduccion: 2H*(ac) +2e- — Hjlg)
Global: M(s) + 2H*lac) — M2Z*(ac) + H,(g)
Tendencia termodinamica: las especies con potencial
estandar de reduccién menor reducen a aquellas con
E®eq mayor y se oxidan. E® e = E” (H'1H,) — E°(vEm) = 0
En otras palabras: menor reduce mayor H* es el agente oxidante

mayor oxida menor




Ejercicios de aplicacion
1.- Considerando que todas las especies estan en estado
estandar y empleando valores de B g c0an:

a) prediga si ocurrira una reaccion de desplazamiento
cuando se agrega: i) Cl; a una solucion de Kl, ii) Bry a una
solucion de NaCl.

b} establezca si i) el MnO,- oxidara al Cl- a Cl, en medio
acido, ii) la Ag reaccionara con HCI {1M), iii}) el Au
reaccionara con HNO4(1M).

2.- Estime entre que valores se encuentra el E* de la
hemirreaccion : M2* + 2e-— M(s), si M reacciona con
HMO4{ac) pero no con HCl{ac), desplaza a Ag*(ac) pero no
a Cu®{ac).




