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OBJETIVOS

1- Prever si es espontanea o no una reaccion de desplazamiento dada utilizando la
serie de potenciales estandar de electrodo.

2- Observar distintos tipos de reacciones de 6xido-reduccion.

3- Realizar una titulacion redox.

4- Construir celdas electroliticas.

5- Determinar la polaridad de una fuente de corriente continua mediante una
electrdlisis.

6- Realizar reacciones de identificacién de productos anddicos y catédicos.

7- Observar el funcionamiento de la pila de Daniell.

8- Representar las reacciones anodica y catodica de la pila de Daniell, por las
correspondientes ecuaciones.

INTRODUCCION TEORICA

En un sistema comunicado donde hay diferencias de potencial electroquimico, tienen
lugar reacciones quimicas de oxidacion y reduccién simultaneas.
Si la corriente eléctrica que circula:

1.- Es generada por el mismo sistema, puede aprovecharse la reacciéon redox
producida para la obtencion de trabajo eléctrico, mediante la construccion de pilas.
2.- Si dicha corriente es introducida en el sistema desde el exterior, la reaccidon redox
que se produce puede servir para la construccion de celdas electroliticas que
permiten:

a) La obtencion de determinadas sustancias, ejemplo: aluminio, cloro, hidroxido de
sodio, etc.

b) La refinacion de metales, ejemplo: cobre

c) el recubrimiento de materiales con el fin de protegerlos de la corrosion o de
mejorar su aspecto estético o ambos objetivos a la vez, ejemplo: niquelado.

0 — O 0
AE reaccién — E reduccion = E oxidacion

Si AE caccisn > 0 entonces reaccion ESPONTANEA
Si AEcaccisn < 0 entonces reaccion NO ESPONTANEA



REACCIONES REDOX ESPONTANEAS

Fotografia

De izquierda a derecha: 1) acido clorhidrico y hierro, 2) acido clorhidrico y cobre,
3) sulfato cuprico y hierro, 4) acetato de plomo (ll) y zinc.
HCI (ac) + Fe (s) (con solucién 1M)

Ecuacion Molecular
2 HCI (ac) + Fe (s) = FeCl; (ac) + Hz (g)

Ecuacion lénica
2H*+2Cl +Fe® > Fe* +2CI'+H;

Ecuacioén de Oxidacion
Fe® > Fe* +2e E%q = —0,44

Ecuacién de Reduccion
2H"+2e > H, E%q=0

AEoreaccic'm =0- (—0,44) =0,44 >0
La reaccion es ESPONTANEA
Observaciones

Al colocar los clavos de hierro en el acido clorhidrico notamos la formacion de
pequefas burbujas de se formaban en los clavos y subian rapidamente.



Interpretacion
Las burbujas que se producian en los clavos eran burbujas de hidrogeno en estado
gaseoso que se generaban debido a la redox (ver: Ecuacién Molecular mas arriba)

HCI (ac) + Cu (s) (con soluciéon 1M)

Ecuacion Molecular
2 HCI (ac) + Cu (s) = CuCl; (ac) + Hz (g)

Ecuacion lénica
2H*+2ClI +Cu® > Cu*+2CI'+H,

Ecuacioén de Oxidacion
Cu® = Cu* + 2e E% = 0,34

Ecuacion de Reduccion
2H"+2e 2> H, E%qs=0

AEOreaccic')n =0- 0,34 = —0,34 <0

La reaccion es NO ESPONTANEA

Observaciones

Al colocar los filamentos de cobre en el acido clorhidrico no vimos ninguna actividad,
justo como lo calculamos con las ecuaciones.

Interpretacion

La reaccion no es espontanea segun la FEM.

CuSO; (ac) + Fe (s) (con solucion 1M)

Ecuaciéon Molecular
CuSO; (ac) + Fe (s) > FeSO4 (ac) + Cu (s)

Ecuacioén lonica
Cu?" + SO4* + Fe® > Fe* + SO,* + CU°

Ecuacioén de Oxidacion
Fe® > Fe* + 2e E’xi = —0,44

Ecuacioén de Reduccion
Cu®* +2e > Cu° E%« = 0,34

AE eaccion = 0,34 — (—0,34) = 0,78>0

La reaccion es ESPONTANEA



Observaciones

El CuSOs (ac) es color celeste transparente, al introducir los clavos de hierro en el
tubo de ensayo, con el correr del tiempo notamos grandes burbujas que rodean los
clavos. El color de la solucion cambia levemente, hay pequefos depositos
precipitados color rojizo-marrén.

Interpretacion
El color rojizo-marron se debe al cobre que pasa a la solucion y luego precipita.
Pb(CH:COO): (ac) + Zn (s) (con soluciéon 1M)

Ecuacion Molecular
Pb(CH3;COOQO), (ac) + Zn (s) = Zn(CH3;COO). (ac) + Pb (s)

Ecuacion l6nica
Pb®* + (CH;COO), + Zn® - Zn* + (CH;COQ),; + Pb°

Ecuacioén de Oxidacion
Zn° > Zn%* + 2¢ E% = 0,76

Ecuacioén de Reduccion
Pb2+ + 26- 9 PbO Eooxi = _0,13

AE caccion = -0,13 - (—0,76) = 0,63>0
La reaccion es ESPONTANEA

Observaciones

El zinc se encuentra en el fondo del tubo de ensayo, presenta color grisaceo, al
reaccionar con Pb(CHs;COOQO), y al pasar del tiempo, notamos pequefias particulas
brillantes sobre el zinc.

Interpretacion
Las pequefas particulas plateadas son plomo que aparece sobre el zinc debido a la
reaccion.



TITULACION REDOX

Objetivo

Determinacion experimental de la masa de una muestra problema de sulfato (VI) de

hierro (II)

Parte experimental

Soporte

Esquema Titulacion

——Bureta Graduada

— Erlenmayer

Ecuacion Molecular

- Se carga el Erlenmeyer con la muestra
proveniente de un tubo de ensayo, 25 ml de agua
y 25 ml de &cido sulfdrico 1N (H2SO,)

- Se titula con solucion de permanganato de
potasio 0,1 N (KMnO,), hasta lograr una
coloracién rosa palido permanente.

4 H,SO4 + 5 FeSO4 + KMNO4s = MnSO4+ 5/2 Fez(SO4)3 + 1, KSO, + 4 H,O

Ecuacioén Iénica
8H"+ MnOs +5Fe?* + K"+ 9S04 > Mn* +4 H,O + 5 Fe* + K" + 9 SO+

Ecuacioén de Oxidacion
Fe** > Fe* + 1e

Ecuacion de Reduccion
MnOs +5e +8 H* > Mn? + 4 H,O



Masa de sulfato ferroso heptahidratado

La coloracion adecuada se logro al agregar 4,5 ml de permanganato de potasio.

Vmanganato = 4,5 cm?
Vagua = 25 cm?®
Vacido = 25 cm?®

La titulacion termina cuando:
Eq (MnOy) = Eq (Fe?)

V (MnOs). N (MnOys) = _m_
Meq

Meq = masa molar = M (Fe*) = M (Fe?)
cargas de e 1

cargas de electrones = 1

1 mol MnO* 5 eq.
1 mol Fe* 1 eq.

Ng=0.1_eq. x 0,0045eqdm3
dm?®
Eq (MnO4)=0,00045 = Eq (Fe*)

Masa FeSO, 7H,O = moles Fe?" x Mr FeSO, 7H,O

Masa FeSO4 7H,O = 0.00045 moles x 280 _g = 0.126 g
Mol

Equivalente-gramo del oxidante

Meq (KMnO4) = masa molar_ = M (KMnO,) =158 = 31,6 g
cargas de e 5 5

cargas de electrones =5 (ver Ecuacion de Reduccién mas arriba)



