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Introducion

As reaccidns de transferencia de electréns son normalmente
chamadas reacciéns de oxidacion e reducidon ou simplemente
reaccions redox. Este é un dos tipos de reaccidns quimicas mais
numerosos que se poden atopar. Baixo ese termo escéndese un
amplisimo ndmero de procesos quimicos, cuxa importancia é

Concepto de oxidacion e reducion

Unha reaccidn redox é unha reaccidn de transferencia de elec-
trons.

Unha oxidacion é un proceso no que unha especie quimica
(a&tomo, molécula ou idn) perde electrdns.

Unha reducién é un proceso no que unha especie quimica
(atomo, molécula ou idn) gafia electrdns.

Un oxidante ao reaccionar reducese, e un redutor ao reaccionar
oxidase. Na seguinte reaccion:

QUIMICA

equilibrios redox e electroquimica

il Criado (Dpto. de Quimica Analitica, Nutricion e Bromatoloxia)

innegable. Os devanditos procesos abarcan aspectos tan varia-
dos como a combustidon, a obtencion industrial dos metais, a
corrosion dos metais, a obtencion de enerxia eléctrica en pilas
e acumuladores, as conservas alimentarias e un amplo nimero
de procesos mais.

— é REDUCION
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— é OXIDACION

Fe?*:
Ce* + Fe* & Ce®* + Fe?

Redutor (oxidacidn):

Ce* : Oxidante (reducidn):

Fe?* — le- & Fe?

Ce™ + le- & Ce*

Sempre que unha especie quimica gafie electréons, debe existir
outra que, simultaneamente, os perda. Na reaccidn global, deno-
minada reaccion redox, o numero de electrons gafiados polo oxi-

Estado de oxidacion/nuimero de oxidacion

Para determinar se houbo ou non oxidacién e de quen, ideouse
o concepto de niumero de oxidacidon. Os numeros de oxidacién
expresan unha carga real ou aparente que posten os atomos
nun composto se se asignan os electréns que forman os enlaces
aos atomos mais electronegativos. Serve para ver cando unha
substancia se oxida (o seu numero de oxidacién aumenta, faise
mais positivo) ou se reduce (faise mais negativo). O numero de
oxidacion (ou estado de oxidacién) dun atomo é a carga imaxina-
ria que teria o dtomo se todos os enlaces fosen completamente
idnicos. Os numeros de oxidacién pddense asignar aos atomos
dunha reaccidn utilizando as seguintes regras:

1. O nimero de oxidacion dun elemento libre é cero. Por exem-
plo, os gases diatémicos (O,, Cl,, F,).

2. Un i6on monoatémico ten un nimero de oxidacién igual a sta
carga. Por exemplo, o nimero de oxidacién do Cu?* é +2.

3. Cando se combinan con outros elementos, os metais alcali-

nos (Grupo 1A) sempre tefien nimero de oxidacion +1, men-

tres que os metais alcalinotérreos (Grupo 2A) sempre tefien

numero de oxidacion +2.

O flior ten nimero de oxidacién —1 en todos os seus compos-

tos.

O hidréxeno ten nimero de oxidacidn +1 na maioria dos com-

postos, agds cando se combina con metais, como en NaH.

Nestes casos, o numero de oxidacidén do hidroxeno é —1.

»

b

dante é igual ao numero de electrdns perdidos polo redutor. Por
iso, todo proceso de oxidacion vai unido necesariamente a outro
de reducién.

6. O osixeno ten numero de oxidacién de —2 na maioria dos
compostos. A excepcion principal é nos perdxidos (compostos
que contefien O,%) en que o osixeno ten un nimero de oxida-
cion de —1. Exemplos de perdxidos comuns inclden o H,0, e
Na,o,.
Os outros haléxenos (Cl, Br e 1) tefien nimero de oxidacion -1,
a menos que se combinen con osixeno ou fluor. Por exemplo,
o nuimero de oxidacion do Cl no i6n CIO,” é +7 (o osixeno ten
numero de oxidacidn -2 e a carga global do i6n é —1).
8. A suma dos numeros de oxidacidon de todos os dtomos nun
composto neutro é igual a cero, mentres que a suma para
todos os dtomos nun idn poliatdmico é igual 4 carga do idn.

N

Deste xeito, pddense identificar as reacciéns redox buscando
0s cambios nos numeros de oxidacion ao longo do curso dunha
reaccion.

Na reaccion de mais abaixo pddese observar como o zinc (que
se oxida nesta reaccidén) cambia dun nimero de oxidacion O a
un nimero de oxidacidn +2. Asi mesmo, o cobre (que se reduce)
cambia dun numero de oxidacion +2 a un nimero de oxidacion 0.

A partir disto pddese concluir que a oxidacion implica unaumento
no numero de oxidacion, mentres que a reducion implica unha
diminucién no nimero de oxidacion.

2+ 2+
Ing + CU” | e Zn* + Cu

0 +2 +2 0




Tipos de reaccions redox

1. Reaccions de combinacion ou sintese: son reaccidns en que
dudas ou mais substancias se combinan para formaren un sé
produto:S + O, - SO,

2. Reaccions de descomposicion: baséanse na ruptura dun
composto en dous ou mdis compofientes:
2HgO , > 2Hg,+0

2 (g)

3. Reaccions de combustion: a substancia inicial reacciona co
osixeno, xeralmente coa liberacién de calor e luz, para produ-
cir unha chama:

C.H +50

3778 (g) 2 (g)

»>3¢C,,+4H0,

4. Reacciéns de desprazamento: un ién (ou dtomo) dun com-
posto substitiese por un ién (ou dtomo) doutro elemento:
e Moitos metais son capaces de desprazar o hidroxeno dos
acidos:

Zn”+2HCI - ZnCl + H

5 (ac) 2 (ac) 2 (g)

e Un metal dun composto pode ser desprazado por outro
metal libre:

Ticl, ., + 2 Mg > Ti  + 2 Mgl

2 (ac)

Axuste de reaccions redox

Para axustar unha ecuacién redox usando o método de semirre-

accions (ion-electrén) hai que facer o seguinte:

1. Descompor os compostos nos seus idns (os que se forman en
disolucién acuosa).

2. Dividir a reaccion en duas medias reaccions: unha que repre-
senta a oxidacion, e outra que representa a reducion.

3. Axustar as ecuacidns das semirreaccions en canto ao nimero
de dtomos seguindo estes pasos:

Axustar os atomos que non sexan H nin O. Axustar os O, utili-
zando H,0. Axustar os H, utilizando H* (axustando as semirre-
accions coma se fosen en medio acido).

»

Axustar a carga utilizando electréns. Se é necesario, para igua-
lar o numero de electréns en ambas as duas semirreaccions,
multiplicarase unha ou as dias por nUmeros enteiros.

2+ - 3+ 2+
Fe w ¥ MnO, ) — Fe o ¥ Mn (ac)

Reducién: (MnO,” + 8 H" + 56 — Mn> + 4 H,0) x1

Oxidacion: (Fe¥* — 1é —» Fe**) x 5

MnO,” + 8 H' + 5 Fe* —— Mn* + 5 Fe* + 4 H,0

Verificacion: hai o mesmo numero de cada tipo de datomo en
ambos os dous lados da reaccién: 1 Mn, 1 Fe,4 O e 8 H e a carga
neta é tamén a mesma (+17 e + 17)

Axuste en medio acido

5. Reaccions de dismutacion ou desproporcion: son aquelas
reacciéns redox nas que unha mesma substancia se oxida e
se reduce & vez. O estado de oxidacién do elemento é o inter-
medio comprendido entre os valores mais baixo e mais alto
posibles. A substancia pode actuar como oxidante e redutor
a vez. Dase en idns que tefien polo menos tres estados de
oxidacion.

4 )

2 HZOZ(ac) _—

2(g)

O estado de oxidacidn dos osixenos é
H,0,é-1,naH0é-2eno00,é0

2- .z
o, (ac) +26 —» 2 0% reducion
oxidante

2- . .
o, (ac) —-26 —> o, oxidacion
redutor

5. Sumar as semirreaccioéns e simplificar as especies comuns en
ambos os dous lados da reaccién global.

6. Completar a reaccién cos compostos ou idns que non partici-
pan no proceso redox.

7. Comprobar o axuste do nimero de dtomos e das cargas.

Se a reaccion é en medio acido, xa estaria axustada; pero se é
en medio basico, débense realizar os seguintes pasos adicio-
nais:

8. Sumar a ambos os dous lados da reaccién obtida tantos OH-
como H+ haxan nela.

9. Combinar os iéns OH™ e H* no lado da reaccion en que apa-
rezan xuntos para dar H,O. Logo, simplificar as moléculas de
H,O se aparecen en ambos os dous lados da reaccion.

10. Comprobar o axuste do numero de adtomos e das cargas.

2+ - 3+ 2+
Fe (ac) + Mn04 (ac) —_—> Fe (ac) + Mn (ac)

Reducién: (MnO,[ + 8 H* + 56 — Mn* + 4 HO) x1

Oxidacion: (Fe* — 1é —» Fe*) x 5

MnO,” + 8 H" + 5 Fe* — Mn* + 5 Fe* + 4 H,0

Verificacion: hai o mesmo numero de cada tipo de atomo en
ambos os dous lados da reaccién: 1 Mn, 1 Fe,4 O e 8 H e a carga
neta é tamén a mesma (+17 e + 17)

Axuste en medio basico



Electroquimica

A electroquimica é a rama da quimica que fai uso de reaccions
redox, nas cales a enerxia liberada por unha reaccién esponta-
nea se converte en electricidade ou viceversa: a enerxia eléctrica
aprovéitase para provocar unha reacciéon quimica non esponta-
nea. Estas reaccions producense en celas electroquimicas.

A construcion das baterias, a electrodeposicién e a corrosion de
metais son exemplos que involucran procesos electroquimicos.

Alguns conceptos manexados en electroquimica son os seguintes:

Eléctrodo: é unha barra de grafito ou de metal que se pode intro-
ducir nun gas, disolucién ou sélido idnico fundido e que é capaz
de conducir corrente eléctrica entre a cela e a sia contorna.

Catodo: eléctrodo onde se leva a cabo a reducion.
Anodo: eléctrodo onde se leva a cabo a oxidacién.
Semicela: é a metade dunha cela electroquimica.
Ponte salina: é un dispositivo que cumpre 3 funcions:

a) Permite o contacto entre as duas semicelas ou disoluciéns.
b) Mantén a neutralidade eléctrica en cada semicela.
c) Evita a mestura das disolucions.

As celas electroquimicas clasificanse en: Celas galvanicas ou
voltaicas: nas que a enerxia que se libera nunha reaccion redox
espontanea (AG <0 ) pddese usar para realizar un traballo eléc-
trico. Celas electroliticas: cando a enerxia eléctrica procedente
dunha fonte externa fai que tefia lugar unha reaccién redox non
espontanea.

Cela galvadnica ou voltaica

E un dispositivo no que se produce unha corrente eléctrica gra-
zas a unha reaccion redox espontanea (AG <0 ). Separanse fisi-
camente os procesos de oxidacion e reducion (cada un deles ten
lugar nunha semicela).

Os compofientes deste tipo de cela son:

e Un eléctrodo mergullado nunha disolucion e outro eléc-
trodo mergullado noutra disolucion. Ambas as duas diso-
lucidns separadas fisicamente.

e Un fio condutor que conecta os dous eléctrodos e polo que
circulan os electréns.

e Unha ponte salina (rechea dun electrdlito inerte como
pode ser unha disolucion de Kl), que garante a neutrali-
dade eléctrica das disolucions.

e Un voltimetro, que permite o paso dos electrons pechando o
circuito e mide a diferenza de potencial eléctrico entre o anodo
e o catodo, sendo a sua lectura o valor da voltaxe da cela.

Un exemplo deste tipo de celas é a pila de Daniell.

Na cela da dereita atdpase o eléctrodo de Cu mergullado nunha
disolucion dun sal de cobre (CuSO,) e na cela da esquerda o eléc-
trodo de Zn mergullado nunha disolucién de ZnSO,. Os electréns
flien dun eléctrodo a outro a través do circuito externo no que
se intercala un voltimetro para ler o potencial da cela.

Pila de Daniell

Funcionamento da pila de Daniell (cela galvénica Cu/Zn)

Reacciéns na cela:

ANODO Zn(s) —» Zn*(ac) + 2e- Oxidacién E°=-0,76 V

CATODO Cu* + 2e- —p Cu (s) Reducién E°=-0,34v

Zn (s) + Cu®* —— Zn*(ac) + Cu (s)

E%, = E% E, =034 -(076) = 1,10 Vmmp E, > 0

Cu (Catodo)
(+)

(Anodo) Zn
()

cel
VOLTIMETRO

Cela
catddica

| > v
C’e a aniéns cations
anddica

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

Electrélito Catodo
catédico

Semicela de reducion

B - Ponte
Anodo Electrélito salina
anddico
Semicela de oxidacion

Cela galvdnica Cu/Zn: funcionamento

1. Os tomos de Zn incorpdranse a disolucion de ZnSO,
como iéns Zn*, deixando electréns sobre o dnodo.

2. Os electréns perdidos polos atomos de Zn pasan a tra-
vés do cable e do voltimetro cara ao catodo.

3. No catodo, os iéns Cu?* da disolucidon de CuSO
tan electrdéns e depositanse como Cu metal.

4. Os ions ClI~ da ponte salina mévense cara a semicela do
Zn para neutralizar o exceso de carga positiva debida ao
exceso de idéns Zn*'.

5. Os catidns K* da ponte salina mévense cara 4 semicela
do Cu e neutralizan a carga negativa debido ao exceso
de iéns SO,* procedentes do CuSO,.

4(ac) ca p_

A notacidon convencional para representar unha pila é
cofiecida como diagrama de pila ou diagrama de cela.
Representa a disposicidn fisica das especies e a interfase e
indicase cunha lifia vertical, a interfase metal | disolucion,
e con duas lifas verticais || a ponte salina. Por conven-
cion, o anodo escribese primeiro, 4 esquerda.



Potencial de cela ou fem de cela

A corrente eléctrica flue espontaneamente do anodo ao catodo,
porque hai unha diferenza de potencial eléctrico entre os eléctro-
dos. A enerxia potencial dos electrons é maior no anodo que no
catodo e por iso os electrdns flien espontaneamente do anodo
ao catodo a través dun circuito externo. A diferenza de potencial
eléctrico entre o dnodo e o catodo (E° ) midese en volts, (V),
e additase denominar forza electromotriz (fem), ou voltaxe da
pila. O traballo eléctrico efectuado ao mover unha carga é: tra-
ballo eléctrico = carga x diferenza de potencial. A carga eléctrica
midese en coulombs, (C), e o traballo en joules, logo, joules =
culombios x voltios.

O nimero de culombios por mol de electréns é o faraday, (F), en
honra de Michael Faraday, que é unha unidade de carga igual a
96485 C e que se redondea normalmente a 96500 C.

O traballo eléctrico que unha pila pode efectuar pédese expresar
como: W=nxF xE, onde n é o nUmero de moles de electrons
transferidos na reaccién global, F é a constante de Faraday e E é
a diferenza de potencial.

Como: W= - AG: AG = -nFE_,, e en condicions estandar (con-
centracions de reactivos e produtos en disolucion iguais a 1 M,
cando intervefien gases, presions parciais de 1 atm e 298 K):
AG® = -nFE°_

A diferenza de potencial eléctrico entre o dnodo e o catodo,
E &

E® = E°(cétodo) — E°(dnodo) = E°(reducién) — E°(oxidacién)
Deste xeito, como unha reaccion é espontanea se: AG < 0, isto
ocorrese:E_ >0

Tipos de eléctrodos

Dependendo do tipo de semirreaccién que tefia lugar en cada
unha das semicelas dunha cela galvanica débese utilizar un tipo
ou outro de eléctrodo. Pédense diferenciar os seguintes tipos:

e Eléctrodo formado por un metal activo. Unha barra do metal
que vai intervir no proceso redox introducida nunha disolu-
cién que contén os seus propios idns. Un exemplo son os eléc-
trodos de Cu e Zn utilizados na pila Daniell.

e Eléctrodo formado por un elemento inerte. Se o proceso
redox que ten lugar nunha semicela se produce entre os idns
presentes na disolucion, serd preciso que exista un condutor
gue permita o paso dos electréns dunha semicela a outra e
qgue non intervefia na reaccidn redox que se esta producindo.
Nestes casos adoitase utilizar un fio de platino ou unha barra
de grafito.

e Eléctrodo de gases. Cando a especie que se vai oxidar ou
reducir se atopa en forma gasosa cémpre usar un dispositivo
que permita retela. Utilizase unha campa ou tubo invertido
polo que se introduce o gas que dispén dun condutor inerte
(fio de platino) por onde poden circular os electréns.

Potenciais estdndar de eléctrodo/eléctrodo estdndar de
hidréxeno

Para cofiecer o potencial de cada eléctrodo, este mediuse en
condicions estandar fronte a un eléctrodo de referencia a cuxo
potencial se lle asignou por convencién o valor de 0,000 V, de
maneira que os potenciais dos demais eléctrodos son calcula-
dos con respecto del. Este eléctrodo de referencia é o eléctrodo
estandar de hidroxeno (EEH).

O EEH consta dun tubo de vidro atravesado por un fio de pla-
tino (Pt) acabado nunha lamina tamén de Pt mergullada nunha
disolucién de iéns hidronio de concentracién 1 M. O hidréxeno
gas burbullase a través da superficie de Pt nunha corrente ininte-
rrompida, de modo que a presion do hidréxeno se mantén cons-
tante a 1 atmosfera: Pt | H, (1 atm) / H* (1 M)

Segundo actie como polo negativo ou positivo nunha pila, a
reaccion que ten lugar no EEH é:

anodo: H, > 2 H"+2¢;
catodo:2H" +2€é > H,;

E° oxid = 0,000 V

E°red = 0,000 V

O EEH ten como inconveniente o seu dificil manexo. Por iso
Usanse outros eléctrodos, mais comodos e que tefien un poten-
cial fixo fronte ao hidréxeno. O mais usado é o eléctrodo de
calomelanos, constituido por mercurio liquido e unha disolucion
saturada de Hg,Cl, e KI 1 M, cuxo potencial a 25°C € 0,28 V fronte
ao EEH.

Eléctrodo estdndar de hidroxeno

Para determinar o E° dun eléctrodo, férmase unha pila entre este
e o EEH e midese a diferenza de potencial entre os eléctrodos
da pila, lembrando que os electrons se moven desde puntos de
menor potencial eléctrico a puntos de maior potencial. O eléc-
trodo negativo (dnodo) (de menor potencial) é no que se pro-
duce a oxidacién, xa que nel se xeran os electréns que van ao
eléctrodo no que se produce a reducion (catodo), que é o de
maior potencial.

Por convencion, midense potenciais de reducién, é dicir, se nun
eléctrodo que forma unha pila co EEH se produce a reducidn,
asignaselle un potencial de reducién positivo, xa que hai mais
tendencia 4 reducion que no EEH. Pola contra, se no eléctrodo se
produce a oxidacidn, o seu potencial de reducidn é negativo, xa
que nese eléctrodo hai menos tendencia a reducién que no EEH,
polo que neste ultimo se produce a reducion.



Cela de concentracion

Férmana duas semicelas con idénticos eléctrodos pero con con-
centracions idnicas diferentes.

Pt|H, (1 atm)|H*(x M)| [H*(1,0 M)|H,(1 atm)|Pt(s)
2H(1M)+2e ->H,g 1atm)
H,(g, 1 atm) > 2H'(xM)+2e
2 H+(1 M) - 2H+(xM)

Ten eléctrodos idénticos, polo que os potenciais estandar de
eléctrodo tefien o mesmo valor numérico: E° = 0. As concentra-
ciéns idnicas son distintas, por iso hai unha dlferenza de poten-
cial entre as duas semicelas. A ecuacion de Nernst para a reac-
cion é a seguinte:

2H(1M) > 2H'(xM)
0,0592 2 0,0592 2 0,0592
Eoe = E%el —————log— = 0 ————log > = 0—
n 1 2 1

Como —log x = —log [H*] = pH » E., =0,0592 pH

Corrosion: Celas voltaicas non desexadas

A corrosion é a deterioracidon dos metais debida a procesos elec-
troquimicos. O proceso de corrosion por oxidacidn mais cone-
cido é o do ferro.

Cela de concentracion

——2logx =0,0592log x

Deste xeito, se se cofiece o dato experimental (E) pddese saber o pH da disolucion.

En disolucién neutra:

red 0, +2H,0, + 4é > 40H Eq,jon = 0,401V
oxid 2Fe, > 2Fe¥ +4e E,. e == 0,440V
z+
2Fe, +0, +2H,0, > 2Fe* +40H'

E,, = 0,401 — (-0,440) = 0,841 V

Ea>0 # A corrosion prodticese espontaneamente.

En disolucion acida:

red O, + 4 H"(ac) i+4e > 2HO, Eo o = 1,229V
oxid  2Fe, > 2Fe, +4e E,. 2+ == 0,440 V
2Fe, +4H' ,+0,, > 2Fe” ,+2H,0,

E,, = 1,229 - (~0,440) = 1,669 V

En medio acido a corrosion é ainda mais importante.

Electrolise

A electrdlise é o proceso en que é posible utilizar enerxia eléctrica
para levar a cabo reacciéns redox non espontdneas. Unha cela
electrolitica (cuba) consta duns eléctrodos en contacto cun medio
condutor e un circuito externo. Con todo, a diferenza das celas vol-
taicas, o circuito externo atépase conectado a unha fonte de elec-
tréns, e normalmente non é necesaria unha ponte salina porque
non é preciso separar as reaccions dos eléctrodos. O medio con-
dutor para ambos os dous eléctrodos frecuentemente é o mesmo
e pode ser un sal fundido ou unha disolucién acuosa.

Exemplo: Electrélise do cloruro sédico fundido.

Supofiamos que un par de eléctrodos inertes conectados a un
xerador de corrente eléctrica se mergullan en NaCl puro que se
quentou por encima do seu punto de fusién (800 °C) e fundiuse.
Ao conectar a bateria introducense electréns polo catodo e saen
polo danodo, e os idns Na* e CI~ atépanse libres para moverse (os
iéns CI~ iranse ao extremo positivo, é dicir, ao anodo, e os idns
Na* seran atraidos polo cdtodo ou polo negativo).

+ - . '
C BATERIA °
é h ANODO (+)

CATODO (-)

2¢Cr, > Cl,, +2é 9

-2 Na*, +2¢ > 2Na,,

Anédo: 2CF, > CI E, =136V

w0t
Catodo: 2 Na*m +2é > 2 Nam E° ,=2,71V

A reaccion total que ten lugar na cela electrolitica é:

2 CI‘(I) +2Na*t, > Cl_ > 2Nam +Cl E°  =F° ,—FE° =

(U] 2(g) —4,07V

2(g)

Na electrdlise de sales fundidos requirese moita enerxia e hai
que fornecerlle & cela electrolitica unha voltaxe maior que a
que teoricamente se necesita para levar a cabo a reaccion (4,07
V), xa que tamén se consome enerxia para que se efectlen as
reacciéns nos eléctrodos.

Esquema da electrdlise do cloruro sddico fundido




Valoracions redox

Nos procesos redox cumprese que o n2 de equivalentes-gramo
de oxidante é igual ao n? de equivalentes-gramo de redutor.
Isto permite facer valoracions redox. Deste xeito, cofiecendo a
concentracién exacta dunha disolucidon (dun oxidante ou dun
redutor o cal actuaria como reactivo valorante), pddese calcu-
lar a concentracién da outra substancia (redutor ou oxidante).
O punto final destas valoraciéns determinase mediante indi-
cadores redox. Un indicador redox é unha substancia cuxa cor

€ intensa, ben definida e distinta nos seus estados oxidado e
reducido. Algunhas substancias serven como autoindicadores.
Por exemplo, o permanganato de potasio pode ser usado como
oxidante nunha valoracidn redox e como indicador redox ao
mesmo tempo. Outros indicadores son especificos, ao reaccio-
naren cun dos reactivos, como sucede por exemplo co amidén,
que produce unha cor azul intensa cando reacciona co iodo.

Construcion dunha curva de valoracion redox

Para explicar como se constrie unha curva de valoracién redox
usarase como exemplo a valoracidn de Fe(ll) cunha disolucidn
patrén de Ce(IV). A reaccién de valoracidn é:

Oxidacién: Fe*—1é <> Fe**E°=0,767 V

Reducion: Ce* +1é ¢> Ce*E°=1,70V

Fe? + Ce* &> Cedt + Fe¥r

analito valorante

Esta reaccion € rdpida e cuantitativa (K=10"" en HCIO, 1 M), de
modo que o sistema esta en equilibrio durante toda a valoracion.
O numero de electréns intercambiados é n = 1.

Para explicar como se calcula o potencial nas distintas zonas
da curva, considérase o exemplo da valoracién de 50 mL de
Fe?*0,0500 M con Ce* 0,1000 M nun medio HCIO, 1M.

No punto inicial da valoracion (volume de Ce* engadido = 0 mL),
como ainda non se engadiu valorante ao medio non se pode apli-
car a ecuacion de Nernst, xa que s0 existe Fe?*.

Antes do punto de equivalencia: a medida que se engade Ce** a
reaccién de valoracion consome o Ce* engadido, producindo un
numero igual de moles de Ce* e Fe*. Segue quedando Fe?* que
non reaccionou. Polo tanto, pddense calcular as concentracions
de Fe?* e Fe**. Se se considera a adicién de 10 mL de valorante:
e mmoles iniciais de Fe** = 0,0500 x 50 = 2,5

e mmoles de Ce* engadidos = 0,1000 x 10 = 1,0 = mmoles de

Fe?* que reaccionan = mmoles de Fe3* xerados
e mmoles de Fe* que quedan sen reaccionar=2,5-1,0=1,5.

1,5x 1073
[Fer]= =22 _0025M
60 x 10
1,0x 10°3
[Fe¥]= —X="__ _0017M
60 x 10
0,059 [Fe** 0,059 0,017 =
E =g 04 2059 [P 06y, 0059, 0017 20,757V
o” Fox T [Fe?] 1 0,025

Cando o volume de valorante é a metade da cantidade necesaria
para alcanzar o punto de equivalencia, as concentracions de Fe?*
e Fe** son iguais, sendo polo tanto nulo o termo logaritmico e o
potencial sera igual ao potencial normal de reducién do semipar
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0,0500 x 50 = 0,1000 V
# V = 25 mL de valorante
para alcanzar o PE

No punto de equivalencia (PE):
moles de Fe?* = moles de Ce**

Como no punto de equivalencia:
[Ce*] = [Fe?*] e [Ce*] = [Fe**]

0,059 o [Fe3*] [Ce*]
1 [Fe?*] [Ce3*]

2 Eeq = on + Ered = ono + Ered0 +

EL°+E.0 0,767+1,70
E, =2 = =1,234V
e 2 2

Despois do punto de equivalencia: practicamente todo o ferro
atdépase na forma Fe*. O nimero de moles de Ce* é igual ao
numero de moles de Fe* e hai un exceso cofiecido de Ce*, que
non reaccionou. Se se considera a adicion de 30 mL de valorante:

e mmoles iniciais de Fe?* = mmoles de Fe* xerados = mmoles de

Ce** xerados = mmoles de Ce* que reaccionan = 0,0500 x 50 = 2,5
e mmoles de Ce* que quedan sen reaccionar=3,0—2,5=0,5
03 03

=0,031 M [Ce™] = W

’

34] —
[Ce™]= go%10°

=0,006 M

£ o 0,059| [Ce*]
red ~ red + 1 08 [Ce3+] -

0,059 0,006

=1,70 1 log 0,031

=1,658 Vv

Curva de valoracion
1,800 Exceso de Fe* Exceso de Ce*
1,600
1,400
1,200+
1,000

0,800~

0,600

T T T T T
0,0 10,0 20,0 30,0 40,0 50,0
mL Ce (IV) engadidos

Antes de adicion de valorante  Fe®*
Antes do PE Fe3*, Fe?, Ce®*

Despois do PE Fe3, Ce*, Ce®*
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