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PRACTICA-6

ENSAYOS DE OXIDACION-REDUCCION. PILA GALVANICA

En esta prdctica estudiaremos algunos aspectos practicos de las reacciones de oxidacion-reduccién.
Se realizan los siguientes ensayos:
- Analizaremos el comportamiento de diversos metales (Zn, Fe y Cu) frente a una disolucién de
acido clorhidrico.
- Examinaremos las reacciones de oxidacién-reduccidn que tienen lugar cuando algunos metales
(Zn, Pb y Cu) se ponen en contacto con disoluciones que contienen los cationes Zn™, Pb™ o Cu™.
- Construiremos una pila galvanica y observaremos como puede obtenerse una corriente eléctrica

como consecuencia de una reaccién quimica espontdnea.

FUNDAMENTO DE LA PRACTICA

Los procesos redox o reacciones de oxidacion-reduccién implican una transferencia de electrones
desde un dtomo que se oxida a otro que se reduce. Un ejemplo de proceso redox es la oxidacién del

hierro, Fe, en medio de acido clorhidrico. La reaccidn idénica neta que tiene lugar es:

semirreaccion de oxidacion

semirreaccion| de reduccion
| v
Fe(s) + 2H'(ac) —== Fe¥(ac) + H,(g)

Reductor; Oxidante, Oxidante, Reductor,

La oxidacion implica pérdida de electrones. La semirreaccidon de oxidacion del Fe es:

Fe(s) > Fe*(ac) + 2e7; E°

red

(Fe** /| Fe)=—0,44V
La reduccién implica ganancia de electrones. La semirreaccion de reduccién del H' es:

2H'(ac) + 2e” > Hy(g); E’,(H"/H,)=0V

El Fe es el agente reductor que cede electrones al H' y provoca su reduccién a hidrégeno gas. El
H* es el agente oxidante que gana electrones y causa la oxidacion del Fe a Fe*. En la reaccion redox
global el nimero de electrones que se pierden en la oxidacidn debe ser igual al nUmero de electrones que
se ganan en la reduccion. La oxidacidn del hierro, como la de muchos metales, es un proceso espontaneo,
en el que el metal actia como reductor y los iones hidronios, procedentes del acido, como oxidante.
Como resultado de este proceso redox el metal se disuelve. Todos los metales cuyo potencial de
reduccion es negativo (reductores mas fuertes que el H,) se oxidan en medio acido (ver Tabla en pag. VI-

5).
AE° =E; (cdtodo)—E,, (dnodo)=0,44V

red
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Otro ejemplo de reaccidon redox espontdnea es la que tiene lugar cuando un trozo de Zn metal se
introduce en una disolucidn de sulfato de cobre (IlI). Conforme avanza la reaccion el color azul tipico de la
disolucion de Cu?* se desvanece. Esto se debe a que los iones Cu®" se depositan como Cu metal sobre la
ldmina de Zn. Al mismo tiempo el Zn metal se disuelve transformandose en Zn**. Las semireacciones que

tienen lugar son:

s. de oxidacidn: Zn(s) > Zn"(ac) + 2e-

s. de reduccion: Cu(ac) + 2e" > Cu(s)

La reaccion global es:
Zn(s) + Cu™(ac) ~= Zn™(ac) + Cu(s)

Por el contrario, si se afiade Cu metalico a una disolucién de sulfato de cinc, no ocurre reaccion
porque el Cu metalico no es oxidado por el Zn™". La facilidad de oxidacién de los metales depende de su
potencial estandar de reduccién.

Si la reaccion se lleva a cabo en un dispositivo como el de la Figura 1a, los electrones se
transfieren directamente del Zn al Cu®" y la entalpia del proceso se pierde en forma de calor. Sin embargo,
si la reaccion se efectlia en una celda galvdnica como la de la Figura 1b, parte de la energia quimica
liberada se convierte en energia eléctrica, que puede utilizarse para encender una bombilla, o poner en
marcha un motor eléctrico. Esta celda galvanica se llama pila Daniell. Cada una de las semirreacciones
ocurre en compartimentos diferentes llamados semiceldas. Una de ellas esta formada por una lamina de
Cu sumergida en una disolucion de CuSQ, y la otra por una ldmina de Zn sumergida en una disolucién de
ZnSQO,. Las laminas de Zn y Cu reciben el nombre de electrodos y estan conectados por un conductor

eléctrico.

< e

n
anodo

Cu
_ catodo

puente salino

( 2Na* SO~

Figura 1a Figura 1b

Por definicidn, el electrodo en el que ocurre la oxidacion es el dnodo de la pila (los electrones

salen de él), y el electrodo en el que tiene lugar la reduccién es el catodo. A medida que el Zn metalico se
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oxida en el dnodo, los electrones fluyen, a través del circuito externo, hacia el catodo, donde se consumen
conforme el Cu®* se reduce. Como los electrones salen del dnodo se adjudica signo negativo al anodo. Por
el contrario, se confiere signo positivo al cdtodo porque parece atraer a los electrones negativos.

A medida que el Zn se oxida, el electrodo de Zn pierde masa y la concentracion de Zn* en la
disolucién aumenta con el funcionamiento de la pila. De manera similar, el electrodo de Cu gana masa y la
disolucién de Cu®* se hace menos concentrada a medida que los iones Cu** se reducen a Cu(s). Por ello,
para mantener la neutralidad de la disolucidn (exceso de aniones en el catodo y defecto de cationes en el
anodo) las dos disoluciones estan conectadas por un puente salino que contiene una disolucion de un
electrolito inerte (NaCl o Na,SO,). Este puente es necesario para completar el circuito eléctrico. Los
aniones SO,~ migran del catodo al 4nodo para compensar la disminucién de iones Cu®*, y los cationes Na*
migran del anodo al catodo para compensar el exceso de cationes producido por la oxidacidn del Zn(s).

La pila Daniell se representa de manera abreviada como:

semicelda anddica  semicelda catédica
[\ \ J
Y Y

Zn(s) | Zn™(ac) || Cu™(ac) | Cu(s)

La linea vertical | representa la separacidn entre fases y la doble linea || el puente salino que une ambas
semipilas. En general para cualquier pila galvanica:

Electrodo anddico | electrdlito anddico || electrolito catédico | electrodo catddico

MATERIAL Y REACTIVOS

Material Reactivos

Zn, Fe y Pb en polvo o granalla

Hilo de Cu
9 tubos de ensayo .

Acido clorhidrico, 6 M
Gradilla para tubos

Nitrato de cinc, Zn(NO3),
Pipetas Pasteur (cuentagotas)

Nitrato de plomo, Pb(NOs),
Tubo en U (puente salino para la pila)

Nitrato de cobre, Cu(NOs),
Algoddn

Electrodo de aluminio
Cables de conexién

Electrodo de cobre
Voltimetro

Sulfato de cobre (ll) pentahidratado, CuSO,-5H,0

Cloruro de aluminio hexahidratado, AlCl;-6H,0
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METODO EXPERIMENTAL
1.- ENSAYOS DE OXIDACION-REDUCCION
1.1.- COMPORTAMIENTO DE ALGUNOS METALES FRENTE AL ACIDO CLORHIDRICO

Preparar tres tubos de ensayo limpios en una gradilla y, afiadir,
- una punta de espatula de granalla de Zn al tubo 1.
- una punta de espatula de limaduras de Fe al tubo 2.
- un trozo de hilo de Cu al tubo 3.
A continuacion, adicionar, a cada tubo, 20 gotas de acido clorhidrico 6 M.

Anote los cambios observados en cada tubo y responda a las cuestiones propuestas

1.2.- COMPORTAMIENTO DE ALGUNOS METALES EN PRESENCIA DE IONES METALICOS.
Coger seis tubos de ensayo limpios y anadir:

Zn(s)+ 3 mL de una disolucién 0,1M de Cu(NOs),

Zn(s)+ 3 mL de una disolucién 0,1M de Pb(NOs3),

Cu(s) + 3 mL de una disolucion 0,1M de Zn(NO3),

Cu(s) + 3 mL de una disolucion 0,1M de Pb(NOs),

Pb(s)+ 3 mL de una disolucién 0,1M de Zn(NOs),

o U oh Wy R

Pb(s) + 3 mL de una disolucién 0,1M de Cu(NOs),
Dejar en contacto cada uno de los metales con las disoluciones correspondientes vy, tras realizar el
ensayo de la pila galvanica, anote los cambios observados en cada tubo y responda a las cuestiones

propuestas.

1.3.- CONSTRUCCION DE UNA PILA GALVANICA

Preparar dos tubos de ensayo limpios, en uno de ellos afadir 18 mL de una disolucién 0,01 M de
cloruro de aluminio e introducir en ella un electrodo de aluminio metdlico. En el otro tubo de ensayo,
adicionar 18 mL de disolucion de sulfato de cobre (ll) 0,01 M, e introducir en ella un electrodo de cobre
metalico.

Construir un puente salino llenando un tubo de vidrio doblado en U con una disolucién saturada de
cloruro de sodio, y tapar los extremos del tubo con un poco de algodén previamente humedecido con la
misma disolucidon de relleno. Evitar la formacidn de burbujas.

A continuacion, dar la vuelta al puente salino y, conectar ambos tubos con el mismo. Medir la
diferencia de potencial (fuerza electromotriz) conectando ambos electrodos, mediante dos pinzas de
cocodrilo, a los dos bornes de un voltimetro de corriente continua.

Anotar los resultados y responder a las cuestiones propuestas



Prdctica 6. Ensayos de oxidacion-reduccion. Pila galvdnica VI-5

Tabla de potenciales de reduccion

AGENTES OXIDANTES REACCION® AGENTES REDUCTORES  EL4(V)

Disolucidn dcida

Muy débiles Li* +e” —— Li(s) Muy enérgicos —3.05
K +e —— K(s) —2.93
Ca** + 2e” —— Ca(s) —2.87
Na* + e~ —— Na(s) —2.71
Mg?* + 2™ —— Mg(s) —2.36
H,(g) + 26~ — 2H" —2.25
ABY 4+ 36— Al(s) —1.66
2H,0 +2e” —— H,(g) + 20H"~ —0.83
Zn?t +.2e” —— Zn(s) —0.76
Cri* + 3¢~ —— Cr(s) —0.74
Fe?* + 2e” —— Fe(s) —0.44
Cr** + " —— Cr2* —0.41
V3t e — V27 -0.26
Ni2* + 2e~ — Ni(s) —0.25
Sn?* + 2~ —— Sn —0.16
Pb** + 2™ —— Ph(s) -0.13

2H* + 2¢~ —— H,(g) 0
AgBr(s) + e~ —— Ag(s) + Br~ +0.10
S(s) +2H* + 26 —— H,S(ac) +0.14
Cu?* +e” —— Cu* +0.15
AgCl(s) + e~ —— Ag(s) + Cl- +0.22
Cu?* + 2e” —— Cu(s) +0.34
Cu® +e —— Cu(s) +0.52
I,(s) + 2e- —— 21~ +0.54
O.(g) + 2H" + 26 — H,0,(ac) +0:68
Fe?* + e~ —— Fe?* +0.77
Ag® +e” —— Ag(s) +0.80
2NO7 +4H" + 2™ —— N,O04(g) + 2H,0 +0.80
2Hg** + 2e” —— Hgi* +0.92
NO; +4H" + 3¢- —— NO(g) + 2H,0 +0.97
Br, + 2™ —— 2Br~ +1.09
Oy(g)+4H" + d4e- — 2H,0 +1.23
Cr,03” + 14H" + 6e” — 2Cr** + 7TH,O +1.33
Cl,(g) + 2" —— 2C1~ +1.36
MnO; + 8H* + Se” —— Mn** + 4H,0 +1.49
Au*t +3e"—— Au(s) +1.50
MnO, + 4H*+ 2™ —— Mn** + 4H,0 +1.61
H,0,(ac) + 2H* + 2¢~ — 2H,0 +1.78
Co’* + e~ —— Co?* +1.81
Muy enérgicos F, + 2~ —— 2F~ Muy débiles +2.87

Disolucion bdsica

2H,O + 2e™ —— H,(g) + 20H" —0.83
Fe(OH),(s) + e~ —— Fe(OH),(s) + OH" —0.56
O5(g) + e~ —— 0, (ac) ; —0.56

0,(g) + 2H,0 + 4e- —— 40H +0.40

*Todos los iones se encuentran en disolucién acuosa y el H,0O en estado liquido.
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NuUmero de mesa:

APELLIDOS:

NOMBRE:

1.1.- COMPORTAMIENTO DE ALGUNOS METALES FRENTE A LOS ACIDOS

A.- Si ha observado algin cambio en los ensayos realizados, escriba la reaccidon redox que tiene lugar en

cada tubo (si la hubiere), indicando quién se oxida y quién se reduce en aquellas experiencias en las que

hay reaccion neta.

Metal + HCl, | éreacciona?

Reaccién redox idnica neta ajustada

Semir. de oxidacion:

Semir. de reduccion:

Reaccion global:

Semir. de oxidacion:

Semir. de reduccion:

Reaccion global:

Semir. de oxidacion:

Semir. de reduccion:

Reaccion global:

B.- Justifique los tres resultados experimentales, tanto si se produce reaccion como si no la hay o no la

observa, en base a los potenciales estandar de reduccion de la tabla de la pag. VI-5.

B.1.-

AE° =E’  (cdtodo)—E’,  (dnodo) =

B.2.-

AE° =E (cdtodo)—E,, (dnodo) =

B.3.-

AE° =E; (cdtodo)—E

(dnodo) =
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1.2.- COMPORTAMIENTO DE ALGUNOS METALES EN PRESENCIA DE IONES METALICOS.
A.- Escriba la reaccidn redox que tiene lugar en cada tubo (si la hubiere), indicando quién es el oxidante y

quién el reductor en aquellas experiencias en las que hay reaccién neta.

Combinacion éreacciona? Reaccién idnica neta ajustada

Semir. de oxidacion:
Zng) + [Cu™/NO3 ) (ag Semir. de reduccion:

Reaccion global:

Semir. de oxidacion:
Zngg + [Pb++/N03_](ac) Semir. de reduccion:

Reaccion global:

Cugs) + [Zn""/NO3 ") (aq)

Cugs) + [Pb™/NO3 Jaq)

Pbs) + [Zn"/NO3 " Jaq)

Semir. de oxidacion:

Pbs) + [Cu™/NO3 ] (aq) Semir. de reduccion:

Reaccion global:

B.- Justifique los resultados experimentales obtenidos, tanto si se produce reaccién como si no la hay, en

funcién de los potenciales estandar de reduccidn de la tabla de la pag. VI-5.

B.1.- AE° =E°

red

(cdtodo)—E?  (dnodo) =

red

B.2.- AE° =E_ ,(cdtodo)—E",  (dnodo) =

B.3.- AE° =E ,(cdtodo)—E",  (dnodo) =

e red

B.4.- AE° =E°

red

(cdtodo)—E? (dnodo) =

red

B.5.- AE° =E_ ,(cdtodo)—E",  (dnodo)=

B.6.- AE° =E’

red

(cdtodo)—E?  (dnodo) =

red
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1.3.- CONSTRUCION DE UNA PILA GALVANICA
A.- Calcule como prepararia 250 mL de disolucién, 0,01 M, de AICl;-6H,0.
Gramos de soluto pesados:

Calculo:

B.- Calcule como prepararia 250 mL de disolucion, 0,01 M, de CuSO,-5H,0.
Gramos de soluto pesados:

Calculo:

C.- Escriba las semirreacciones que tienen lugar en cada electrodo, asi como la reaccidn total.

Semir. de oxidacion:
Semir. de reduccion:

Reaccidn global:

D.- Escriba la notacidn de la pila e identifique el anodo y el catodo.

E.- Complete los siguientes datos:

Fuerza electromotriz estandar de la pila: AE° = Voltios

Fuerza electromotriz de la pila medida experimentalmente: AE,p. = Voltios

Fuerza electromotriz de la pila calculada por la ecuacién de Nernst:

AE yernst =

F.- Escriba la expresion de la constante de equilibrio y calcule su valor indicando los calculos realizados.

G.- {Para qué sirve el puente salino?
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FUNDAMENTO TEORICO

Potencial o fuerza electromotriz de una pila

En una pila galvanica los electrones fluyen del anodo al catodo debido a una diferencia de energia
potencial. La energia potencial de los electrones en el anodo es mayor que en el catodo. La diferencia de
potencial entre los dos electrodos de una pila voltaica proporciona la fuerza motriz que empuja los
electrones a través del circuito externo. Por ello, a esta diferencia de potencial se le llama fuerza
electromotriz (fem), potencial o voltaje de la pila (E o €). En una celda electroquimica la energia quimica

se transforma en energia eléctrica. Por definicién:
Energia eléctrica = potencial de la pila (E) x carga (C)

La carga total estd determinada por el nimero de electrones, n, que pasan a través del circuito. Por
definicion,

Carga total = nF
Donde F (constante de Faraday) es la carga eléctrica contenida en 1 mol de electrones.
Experimentalmente se ha encontrado que 1 faraday equivale a 96.500 C/mol.

La fem, E, es el voltaje maximo que se puede alcanzar en la pila. Este valor nos permite calcular la
maxima cantidad de energia eléctrica que se puede obtener de una reaccién quimica. Puesto que la
energia libre, AG, representa la maxima cantidad de trabajo que se puede obtener de una reaccién
guimica:

Trabajo eléctrico mdximo = AG = - nFAE

Expresion que relaciona el potencial de la pila con la energia libre de Gibbs. El signo menos se
debe a que en todo proceso espontdneo AE es positivo y AG negativo.

La fem de una pila depende de la reacciéon redox particular, de la temperatura y de las
concentraciones de reactivos y productos. En condiciones estandar, concentraciéon 1M y 25 °C, la fem
estdndar se nota como E°y la expresién anterior queda como:

AG® = -nFAF°
Para la pila Daniel AE°=1,10 V.

Zn(s) | Zn**(ac, 1M) || Cu™(ac, 1M) | Cu(s)

Potenciales estandar de electrodo

El potencial estandar de cualquier pila galvanica es la suma del potencial de oxidacién del dnodo

mas el potencial de reduccion del catodo:
o] o] o]
E pila = E oxidacién-anodo t E reduccion-catodo
Aunque en la practica sélo pueden medirse diferencias de potencial resulta util adoptar la

convencién de que el potencial estandar de reduccion de una determinada semirreaccién de referencia es

cero; esto permite asignar valores concretos a los potenciales de los demas electrodos. La semirreaccion
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que se ha tomado como referencia es la reduccién de H*(ac) a H,(g) en condiciones estandar a la que,

arbitriamente, se le ha asignado un E°.y =0 V.
2H*(ac, 1IM) + 2e” > H,(g, 1atm); E%.q=0V

Este electrodo recibe el nombre de electrodo estandar de hidrégeno. Consiste en un electrodo de
Platino en contacto con gas H, a 1 atm de presidn y una disolucidn acuosa de iones hidronios 1 M.
Consideremos la pila:

Pt(s)|H.(g, 1 atm)|H*(1M)] | Cu**(1M)| Cu(s)

El H,se oxida aiones H" en el dnodo y, el Cu®* se reduce a Cu metal en el catodo.

Anodo (oxidacion): H,(g) — 2H"(ac) + 2e- E°=0
Catodo (reduccién): Cu*(ac) + 2e~ — Cul(s) E°=7?
Reaccién global: H,(g) + Cu®*'(ac) — 2H'(ac) + Cul(s)

El potencial estandar de esta pila, medido experimentalmente, a 25 °C es de 0,34 V.

o o o ] o
Ep”a =0,34V =on+Ered =EHZ—)H+ +ECUZ+—)CU

Por tanto el potencial estandar de reduccion del Cu®* esde 0,34 V.

De esta forma se han determinado los potenciales estandar de diversas semirreacciones. Con
objeto de sistematizar se ha generalizado la tabulacién de los potenciales estandar de reduccidn, es decir
de los potenciales resultantes de considerar que el electrodo de hidrégeno actta de dnodo y la semipila

en estudio de cdatodo (Tabla en pag. VI-5).
Los potenciales estandar de reduccion suelen designarse por Ef;,. Las semirreacciones que

tienen un potencial estandar de reduccion positivo, frente al electrodo de hidrégeno, actian de catodo.
Por el contrario, si es negativo actian de anodo frente al electrodo estdndar de hidrégeno. Cuanto mayor
es (mas positivo) el valor del potencial de reduccidon de una semirreaccién mayor es la tendencia del
reactivo a reducirse, y por consiguiente, de oxidar a la otra especie. En base a los potenciales estandar de
reduccion se puede calcular la diferencia de potencial de una pila cualquiera. Para una pila cualquiera en
condiciones estandar, si transcurre tal y como esta escrita, se tendra:
AE® =E}, (cdtodo)—E ., (dnodo)

Expresion que es igual a la escrita anteriormente ya que E,.q = - Eo. Para todo proceso redox se cumple
que:

- SiAE° >0 la reaccion es espontanea

- SiAE°® <0 la reaccidn es no espontanea. Tendra lugar la reaccién inversa.

- SiAE°® =0 la reaccion esté en equilibrio
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Efecto de las concentraciones (o presiones parciales) sobre los potenciales de electrodo.

La dependencia de la fem de una pila respecto de la concentracién se puede obtener de la
expresion que relaciona la energia libre de Gibss con la concentracion:
AG = AG° + RTInQ
Expresion que relaciona la energia libre con el cociente de reaccidon cuando reactivos y productos
no estan en condiciones estandar. Sustituyendo AG = - nFE en la expresién anterior:
-NFAE = -nFAE° + RTInQ
Despejando AE de esta ecuacion se obtiene la ecuacién de Nernst:

R 2,303RT

T
AE=AE° ——InQ=E° ——"—"—logQ
F nF

n
A 298 K la cantidad 2,303RT/F es igual a 0,0592 V-mol, de modo que la ecuacidn se puede simplificar:

0,0592
n

AE=AE° — logQ

Esta ecuacién nos permite encontrar la fem que produce la celda en condiciones no estandar, o encontrar

la concentracién de un reactivo o producto midiendo la fem de la pila.

Constantes de equilibrio para reacciones redox

Para un sistema en equilibrio AG = 0. Puesto que AG = - nFAE, una fem nula significa que en la pila
no se esta produciendo una reaccién neta; la reaccion de la pila ha alcanzado el equilibrio. Sustituyendo

en la ecuacion de Nernst:

0,0592 AE°
———logK ; logK = n
n 0,0592

0=AE°

Los procesos redox suelen tener valores de K muy elevados, lo que significa que la reaccidn esta

completamente desplazada hacia la derecha.



	PRÁCTICA-6
	ENSAYOS DE OXIDACIÓN-REDUCCIÓN. PILA GALVÁNICA
	FUNDAMENTO DE LA PRÁCTICA
	MATERIAL Y REACTIVOS

