SR
ng 5
o =
& 9O
=2 <
= @
O
S,
DE g
S
& ©
=
S @
5 @
=
@D
@
& =
N &
% =
= 2
@ @
X
w &
@ [
o =
© ©
)
® &
S
© =
@ 8=
@ ©O©
S LS
SENG)
R, <>
= B
@ @
"@:9 =
=
B O
NG} (©)
=

UNIVERSIDAD DE JAEN
Centro de Estudios de Postgrado

Trabajo Fin de Master

PROPUESTA DIDACTICA
PARA LA ENSENANZA
DE REACCIONES DE
OXIDACION-REDUCCION
Y ELECTROQUIMICA

Alumno/a;: Latorre Cruz, Jose Norberto

Tutor/a: Prof. D. Francisco Partal Urefa
Dpto: Quimica Fisica y Analitica

Junio, 2020






L RESUMEN. ........oiviuiieeceieeeeeteeee et e et et e et ettt es et e s ae et et eteases et ese s esetese s eteseneens 3

0 Y 0 1« - Lot 3
2. INTRODUCCION. ..ottt ettt e et s e s st se s ese e eseesene e 4
3. FUNDAMENTACION EPISTEMOLOGICA...........cooveeereeeeeeeeeeeeteeeeeeeeee e 5

3.1. Antecedentes. Reseiia historica de las reacciones de oxidacidn-reduccion y de
13 @lECtrOQUIMICA. .. ....iiiiiieeiiice e e e e et e e e e e e eeeasb e e eeeeaaees 5

3.2. Las reacciones de oxidacién-reduccién y la electroquimica: fundamentacion

L (=T ] 4 ot TSP ST 10
3.2.1. Introduccion: Equilibrio redox. Concepto de oxidacion-reduccion. .............. 10
3.2.2. NUMeEro de OXidaCiON. ............ccoovcueeeiiiiiiiiieieeee et 12
3.2.3. Agentes oxidantes Y redUCTOIES. ......ceeueeeeeeeeeuriiieeeeeeeeeeeeiieeeeeeeeeeeesrnee s 13
3.2.4. Ajuste de 1as reacciones redOX. .......cceeeueeeeeeeeeuriiieeeeeeeeeeeiiiieeeeeeeeeeeesrnnnes 13

3.2.4.1. Ajuste redox por el método del ion-electron. ..........cccccccvvvvvvieeeeeennnnn. 14

3.2.4.2. Ajuste de las ecuaciones redox en medio bAsiCo. .............cccoeeveeeeeeennnn. 15

3.2.4.3. Reacciones de dismutacion (0 desproporcion). .............ccccccevvveeeeeeeennnns 16
3.2.5. Estequiometria de las reacciones redox (volumetrias). ........ccceeeeeeeeevvvennnne. 16
3.2.6. Electroquimica: INtrodUCCION. ..............uueeueeeeeerieereeeeeerseeesssssssesssssssssssennnnnees 17
3.2.7. Potenciales de electrodo y sumedida. ............ccccoeeeiiiiiiiiiiiiiniiiiieeiee, 18
3.2.8. Notacidn de celdas y términos utilizados. ............ccccceeeeeeeeieeeieeiiiieieeeeeeeenn, 20
3.2.9. Potencial de reduccion eStANAQr. ...............ccoocueeiimiiiieeeiiiieieeeeee e 21
3.2.10. ESpontaneidad. ..............coeeiiiiieeiiiiiiee et 22
3.2.11. EIECEIONISIS. ...ttt 23

3.2.12. Aplicaciones y repercusiones de las reacciones de oxidacion reduccion:
baterias eléctricas, pilas de combustible, prevencion de la corrosion de metales..26

3.3. Aspectos didacticos en la enseilanza de las reacciones redox y la electroquimica.

................................................................................................................................ 28

O B B [ =T L 0T =37 Lo K3 28

4. UNIDAD DIDACTICA .......ootieeteeeteeeteeeteeeete ettt ettt en s ane 30
4.1. Contextualizacion del centro y clase. ............ccoovviiiiiiiiiiiiiiiiiiiiiiiiiiieees 30
4.2, JUSHIfICACION. .....oooiiiiiiiii e 31



e -1 T - Tl o o PP PPPPRPPPPPPPPR 31

4.4. Objetivos generales de etapa..........ccccevvviiiiiiiiiiiiiiiiiiiiiieeeeeeeeeeeeee e 32
4.5. Objetivos de Materia. ...........cooviiiiiiiiiiiiiiiiiieeeceeeeeeeceeeeeeeee e 33
4.6. Competencias ClaVve. ............oooiiiiiiiiiiiiiiiiiiiieeeeeeeeeeeeeeeee e 34
B.7. CoNEENIAOS. ......ooeiiiiiiiiiiiiiieee et e e e e e e e e e e e e 35
4.8. MetodolOgia. .......ccooviiiiiiiiiiiiiicceeeeeeeeeee e 38
4.8.1. Prdcticas de LabOratorio. ............ccccceeueeuueeeiiiiieeeeeeieee e 39
4.8.2. Aprendizaje COOPEIALIVO..............uuuueeeeeeeeeieeeiiiieeeeeeeeeeeerieeeeeeeeeeeerna s 40
G.8.3. TIC. ..ottt s 40
4.8.4. FlIpped ClASIOOM. ......cevvveeeieeeeeeeeeeeee e e eeeeeeette e e e e e et eee e e e e e e e easre s 40
4.9. TemMPOraliZacCion.........cccoooiiiiiiiiiiiiiiieee e e e e e ee e e e eeeeeeesaaaaes 41
4.10. Elementos transversales. .............ccoooiiiiiiiiiiieeinee e 48
4.11. Atencion a la diversidad. ..............ccooiiiiiiiiiiie e 48
B.12, EVAlUACION. .....ooiiiiiiiii e 49
4.12.1. Criterios de evaluacion y estandares de aprendizaje. ...............cccccoevvennn.... 49
4.02.2. RUDBIICAS. ..oceoeieeeeeieee ettt e e e e e e anneee s 50
5. BIBLIOGRAFIA. .......coviiiiieiitieteist ettt 52

ANEXO I. Cuestionario inicial, ejercicios, practica de laboratorio, kahoot y examen. 53



1. RESUMEN.

El presente Trabajo de Fin de Master es una propuesta didactica para la ensefianza de
las reacciones de oxidacidn-reduccién y electroquimica para alumnos de la asignatura
de Quimica de 22 de Bachillerato. En este trabajo se lleva a cabo una fundamentacion
epistemoldgica, en la que se incluye los antecedentes y la fundamentacién tedrica, y la
programacion didactica, donde se muestra la legislacién que se ha utilizado, contenidos,
metodologias, evaluacion, entre otros. Consta de 11 sesiones, en las cuales se realizan
ejercicios, practicas de laboratorio, un cuestionario inicial, para ver las ideas previas de
las que parten los alumnos y otro final, para comprobar que los conceptos se han

asimilado.

Palabras clave: Quimica, reacciones redox, electroquimica, propuesta didactica,

bachillerato.

1.1. Abstract.

The main objective of this master thesis is a didactic proposal for the teaching of
oxidation-reduction reactions and electrochemistry for students of Chemistry subject
for the 2nd year of Baccalaureate. This work includes the epistemological foundations
of redox reactions and electrochemistry and a didactic programming of an
electrochemistry and redox reactions lesson, which shows the laws that we have to
follow contents, methodologies to apply and evaluation. The lesson consists of 11
sessions, where exercises are carried out, laboratory practices, an initial questionnaire
to know students previous ideas, and a final one, to check what concepts are

assimilated.

Keywords: Chemistry, redox reactions, electrochemistry, didactic proposal,

Baccalaureate.



2. INTRODUCCION.

La Quimica es una ciencia que se basa en los principios fundamentales de la naturaleza,
ampliando la formacién académica de los estudiantes, mds concretamente en el dmbito
cientifico, proporcionandoles una herramienta muy util, ya que tiene repercusiones
directas en una gran cantidad de dmbitos de nuestra sociedad, ademas de la relacién
con otros campos como puede ser la Biologia, la Geologia, la Farmacia, la Medicina, la
Ingenieria, la Astronomia o la Ciencia de los Materiales, por lo que se hace indispensable
para todo alumno/a de bachillerato que quiera optar a estudiar cualquier grado
universitario o FP superior del dmbito cientifico.

Para la ensefianza en cualquier ciencia se requiere tener las herramientas adecuadas y
necesarias para dar a conocer los conceptos propios de la misma. El proceso entre el
alumno y el docente muestra una serie de dificultades, una de ellas se asocia al
distanciamiento existente entre el lenguaje cotidiano y el lenguaje cientifico. Un
ejemplo clasico de este problema es cuando se ve la definicién de reduccién (aumento
de electrones); el estudiante, que apenas ha ingresado al mundo de la electroquimica,
tiene asociado reduccion con reducir, generandose un conflicto (Carredn Gutiérrez et
al., 2010).

Como futuros docentes, vamos a enfrentarnos a una falta de motivacion y de interés
cuando estemos dando clase. La clave estaria en ser capaces de modificar esta actitud,
es decir, lograr alumnos activos y motivados, para que asi se lleve a cabo un aprendizaje
significativo. Es motivador para los estudiantes, cuando ven que lo que estudiaron en
afios anteriores les ha servido para entender algo nuevo, ampliando en este caso sus
conocimientos. Para que esto se lleve a cabo es muy importante que los docentes
tengan constancia de las ideas previas de las que parten cada uno de sus alumnos, no
siendo necesario comenzar en todos los niveles desde la misma base, ya que, si la gran
mayoria de la clase lo domina, es posible que estos acaben aburriéndose y
desmotivandose. Ademas, el aprendizaje basado en la repeticion no permite que se
relacionen los conceptos previos con los nuevos, por lo que no se facilitaria el
aprendizaje significativo, ya que, si no lo es, este no sera reconocido como una buena
forma de aprendizaje. Por ejemplo, autores como Ariza y Quesada. (2014), establecen
que las ideas previas o preconcebidas de los alumnos/as implican otro obstéaculo para el
aprendizaje de las ciencias. Por ello, es necesario que el conocimiento sea significativo
para el alumnado, relacionando conocimientos previos con los nuevos, ocurriendo asi
una asimilacién de los conceptos, que es cuando el nuevo aprendizaje puede integrarse
en el esquema existente. Cuando el nuevo aprendizaje y el esquema existente no
encajan, los alumnos experimentan un desequilibrio; la acomodacién ocurre cuando los
alumnos pueden cambiar su esquema para incorporar la nueva informacién
(Rosenthal y Sanger, 2012), generandose en este caso un cambio conceptual. Este
proceso no es rapido, sino que lleva un tiempo, por lo que no podemos pretender que
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el alumnado comprenda de manera adecuada los conceptos, mas bien que construyan
ideas que se acerquen gradualmente a los mismos, llevdndose a cabo un aprendizaje
significativo.

Actualmente, la electroquimica es un reto para aquellos que se encargan de su
ensenanza debido a la complejidad de los temas que se relacionan con la misma, como
son la quimica, la fisica y la electricidad. Esta dificultad se debe a la gran cantidad de
conceptos y aplicaciones que presentan, debiendo preparar en consecuencia al
alumnado para que sea capaz de plantear preguntas y obtener respuestas dentro del
area. Sin embargo, la electroquimica es uno de los temas fundamentales en el curriculo
de la asignatura de Quimica en bachillerato, ya que sirve para explicar procesos que se
dan diariamente.

Relacionado con esta problematica, la Quimica también se considera compleja, debido
a que usan tres niveles: el microscépico (moléculas, iones y atomos), macroscdpico y
simbdlico (ecuaciones matemadticas y simbolos quimicos). El principal motivo es que
generalmente se ensena en el nivel simbdlico, siendo este el mas abstracto.

Estas complicaciones en Quimica, asi como en el resto de asignaturas cientificas, tiene
su consecuencia en el escaso interés de los estudiantes por las ciencias, reflejandose en
los resultados académicos y en los informes PISA de los ultimos afios, ya que cada vez
hay menos estudiantes que deciden estudiar un nivel superior de este ambito, resultado
gue preocupa a la comunidad cientifica.

3. FUNDAMENTACION EPISTEMOLOGICA.

3.1. Antecedentes. Resefa historica de las reacciones de oxidacion-reduccion y de la
electroquimica.

La oxidacién de los metales es un fendmeno muy conocido desde la antigliedad y es de
gran importancia sociocientifica para distintas actividades como la arquitectura, el arte,
la joyeria, la economia... De ahi, la gran importancia que tuvieron los metales “nobles”
o “preciosos” (de gran inercia quimica), o el hito que supuso la fabricacion del acero
inoxidable, a finales del siglo XVIII (Aduriz-Bravo, 2010).

Oxidacion y reduccién son términos que han evolucionado histéricamente. En tiempos
de la alquimia, se acuid el término de reduccién a la técnica de obtencidon de metales
puros a partir de ciertos minerales, mas concretamente o6xidos de metales,
produciéndose una disminucién de su peso, de ahi probablemente su nombre. El
término de oxidacidn se atribuye a Antoine-Laurent de Lavoisier (Figura 1), quien la
definid como una reaccidon en la que una sustancia se combina con el oxigeno para
formar éxidos. El nombre que recibe el oxigeno fue dado por Lavoisier, modificando el
que le habia dado Prestley como aire desflogisticado. Sin embargo, debido a que habia
algunas reacciones similares a la combustién que no se podian explicar con la definicién
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anterior, fue necesario establecer otra diferente a la de Lavoisier para que englobara a
las reacciones que actualmente se conocen como reacciones redox (Orduna y Morras,
2013).

Figura 1. Antoine-Laurente de Lavoisier (Créditos:wikimedia commons).

Con el paso del tiempo y nuevos descubrimientos, estos términos fueron cambiando. A
través del experimento de Luigi Galvani (Figura 2) (Massaferro, 2018) en el que notd
gue los musculos de las ancas de ranas experimentaban convulsiones cuando les llegaba
una descarga eléctrica o cuando un bisturi mecanico las tocaba estando a la vez en
contacto con la maquina eléctrica, y aun si esta no las tocaba directamente. Esto en si
no es tan sorprendente, si se considera que la descarga eléctrica hace contraerse a los
musculos vivos y, por lo tanto, ¢por qué no a los musculos muertos? Se esperaba que
los musculos de rana convulsionaran también durante una tormenta, ya que se habia
demostrado que los rayos eran de naturaleza eléctrica, es por esto que colocé los
musculos pinchados en varillas metdlicas fuera de la ventana de manera que estuvieran
en contacto con una armadura eléctrica. Los musculos se contrajeron y se relajaron
durante la tormenta, pero también lo hicieron cuando no la habia, bastando sélo que
estuvieran en contacto con dos metales distintos. Galvani al ser anatomista se sintid
inclinado a afirmar que la electricidad provenia de los tejidos vivos (musculos),
declarando que existia la electricidad animal (De la Cruz, 2004).

En honor a Galvani, la electricidad permanente producida por dos metales en contacto
se llamé electricidad galvanica y ademas se llamé hierro galvanizado al hierro que se

cubre de zinc mediante una corriente eléctrica (De la Cruz, 2004).



Figura 2. Luigi Galvani (Créditos:wikimedia commons).

Alessandro Volta (Figura 3) estudio los experimentos de Galvani y dio a la electricidad
una interpretacion no vitalista, siendo esta la que triunfaria, ya que se planted el
problema de si la corriente eléctrica tenia su origen en el muisculo de la rana o en las dos
piezas metalicas. Para comprobarlo decidi6 en 1794 hacer uso de los metales sin
intervencién del musculo de la rana; vio que se producia una corriente eléctrica, por lo
gue dedujo que nada tenia que ver con los musculos o aspecto vital alguno. En 1800,
inventd “la bateria y la pila eléctrica”, esto lo hizo tan famoso que fue llamado por
Napoledn para que le hiciera una demostracidn de sus experimentos (De la Cruz, 2004).
Ademas, la interpretacion de los fendmenos que se dan en los electrodos de las pilas
modificd la concepcidn sobre las reacciones redox (Orduna y Morras, 2013). En su
recuerdo, la unidad de fuerza electromotriz se llamé voltio.

Figura 3. Alessandro Volta (Créditos:wikimedia commons).

En 1801, la electricidad voltaica llenaba de interés al mundo cientifico, y Humphry Davy
(Figura 4) se dedicé con empeio al estudio de sus fendmenos. Los primeros
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experimentos que realizd fueron sobre la electrolisis, dedicandose especialmente al
estudio de las diversas combinaciones de sustancias que producian corrientes. Sus
experimentos en electricidad le llevaron, a desarrollar la teoria de la afinidad quimica,
gue resulta interesante como muestra de lo que eran aquellos tiempos (De la Cruz,
2004). Los aportes de otros cientificos como Oersted, Ampére y Liebig fueron
configurando la teoria electroquimica (Camacho Gonzélez, 2011).

Figura 4. Humphry Davy (Créditos:wikimedia commons).

Se ha dicho con frecuencia que el mayor descubrimiento de Davy fue el de Michael
Faraday (Figura 5), el cual fue su ayudante. A los pocos afios de estar trabajando con
Davy, ya hacia descubrimientos en Fisica y Quimica que rivalizaban en calidad con los de
sumaestro. Ademas, realizo6 el descubrimiento del benceno que es hoy uno de los pilares
de la Quimica Organica, asi como uno de los productos de mas aplicacion en la industria
(De la Cruz, 2004).

La obra de Faraday cobra importancia en el dominio del electromagnetismo donde
constituye el fundamento de la teoria de Maxwell y en la electroquimica con el
desarrollo de su terminologia colaborando con William Whewell en 1833. Juntos
crearon los términos “electrodo, anodo, catodo, ion, catidn, anién, electrolito y
electrolisis”. En sus primeras investigaciones sobre las electrolisis, Faraday sospeché
gue habia una relacidén cuantitativa entre la cantidad de sustancia descompuesta y la
cantidad de corriente que pasa por la disolucidn. El descubrimiento de esta relacién no
fue facil, porque reacciones secundarias frecuentemente complicaban los resultados,
pero llego a demostrar que ni las dimensiones de los electrodos ni la distancia entre
ellos, ni el numero ni el tamafio de las placas de las baterias marcaba alguna diferencia;
el unico factor de importancia era la cantidad de electricidad (De la Cruz, 2004).



Figura 5. Michael Faraday (Créditos:wikimedia commons).

Mas tarde se desarrollé la teoria dualista formulada por Jons Jacob Berzelius (Figura 6)
en un intento de sistematizar el comportamiento quimica de las sustancias en relacion
con los estudios que se habian hecho en electroquimica. Berzelius logroé explicar no sélo
el cambio quimico sino el caracter electropositivo o negativo que tenian las sustancias
en relacion a otras con las cuales reaccionaba. Berzelius, a partir de esto, atribuyo al
oxigeno la mayor electronegatividad. Sin embargo, es importante considerar los
trabajos de Liebig en relacion a la deshidrogenacion de los alcoholes en aldehidos, que

definian la oxidacion y reduccion en funcion del hidrégeno (Camacho Gonzalez, 2011).

Figura 6. Jons Jacob Berzelius (Créditos:wikimedia commons).

La teoria dualista estuvo de moda durante un tiempo en la Quimica, pues explicaba
aparentemente por qué se formaban los compuestos; fue un intento rudimentario de
explicar el enlace quimico, pero pronto hubo que marginarla. Con la llegada de la
Quimica Organica entre 1830y 1840, debido a la metodologia cientifica la teoria dualista

llegd a ser un impedimento para comprender los compuestos organicos, ya que no era
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tan facil de aplicar a sus elementos y compuestos los conceptos de electropositividad o
electronegatividad (De la Cruz, 2004).

Por ultimo, tras el descubrimiento de los electrones por Joseph John Thompson (Figura
7) en 1897, el término oxidacidn paso a ser pérdida de electrones y el término reduccién
ganancia de electrones. Todo proceso de oxidacién va asociado a un proceso de
reduccién y viceversa. La definicién de reaccién redox se amplié con la introduccién del
concepto de numero de oxidacién. Actualmente, la oxidacién es el aumento del nimero
de oxidacién y la reduccion es la disminucidon de ese nimero de oxidaciéon (Orduna y
Morras, 2013).

Figura 7. Joseph John Thompson (Créditos:wikimedia commons).

3.2. Las reacciones de oxidacién-reducciéon y la electroquimica: fundamentacion
teorica.

3.2.1. Introduccidn: Equilibrio redox. Concepto de oxidacion-reduccion.

Las aplicaciones practicas de la oxidacidon-reduccién comenzaron hace miles de afios,
cuando la cultura humana comenzé a fabricar herramientas metdlicas. Los metales
utilizados se obtenian calentando menas de cobre o hierro, como la cuprita (Cu20) o la
hematites (Fe203), en presencia de carbdn. Desde entonces, el hierro ha sido el metal
mas utilizado y se produce bdsicamente de la misma manera: calentando Fe;0s en
presencia de carbdn en un alto horno. La ecuaciéon quimica simplificada de la reaccién

es: A
Fe 0s3(s) +3CO(g) —> 2Fe(l) + 3COz(g)

En esta reacciéon se puede considerar que el CO(g) toma atomos de O del Fe;03
produciéndose CO»(g) y Fe (elemento libre). El término habitualmente utilizado para
describir una reaccidn en la que una sustancia gana atomos de oxigeno es oxidacion, y
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el término utilizado para describir una reaccién en la que una sustancia pierde dtomos
de oxigeno es reduccién. En la reaccidn anterior, el CO(g) se oxida y el Fe,03(s) se reduce.
Una oxidacién y una reduccién deben tener lugar simultaneamente, siempre y cuando
esto sucede se dice que tiene lugar una reaccion de oxidacidon-reduccidon o reaccion
redox.

El oxigeno en el Fe;03 se puede eliminar por ignicidon de una mezcla finamente dividida
de Fe;03 y Al. La reaccién produce un fuego espectacular (Figura 8) y libera una gran
cantidad de calor, que funde el hierro. Las mezclas finamente divididas de Fe;Ozy Al se
utilizan en las construcciones ferroviarias para producir hierro liquido que sirve como

soldadura de los railes.

Figura 8. Reaccion de la termita. Los atomos de hierro del éxido de hierro (lll) ceden dtomos de O a los
atomos de Al formandose Al,Os (Petrucci et al., 2017).

Otro ejemplo, seria cuando un ciudadano que conduce un automavil teniendo en sangre
una concentracién de etanol que se sospecha que pueda ser elevada. La técnica que se
usa es hacer que sople un volumen de aire de sus pulmones, hasta llenar una pequefia
bolsa, y que este pase a través de una disoluciéon de dicromato de potasio (color
naranja). El dicromato en presencia del etanol se reduce a Cr3* (color verde), mientras
gue el etanol se oxida a acido acético. La cantidad presente de dicromato es la justa para
oxidar a la maxima cantidad de alcohol permitida, por lo tanto, si la disolucion de
dicromato, pasa de un color naranja a uno verdoso, es porque el dicromato se ha
agotado (superdndose el punto de equivalencia) y el individuo en cuestiéon esta
conduciendo con mas alcohol en sangre del que la legislacidn le permite que en Espaia
es de 0,5 g/L (http://www.100ciaquimica.net/temas/tema9/punto8.htm).

Las definiciones de oxidacién y reduccién basadas Unicamente en la transferencia de
atomos de oxigeno son demasiado restrictivas. Utilizando definiciones mas generales se
pueden describir muchas reacciones en disolucion acuosa como reacciones de
oxidacién-reduccidn, incluso cuando el oxigeno no interviene en dichas reacciones.

Considere que la reaccidn es el resultado de dos semirreacciones que transcurren
simultaneamente, una de reduccidn y otra de oxidacion. La reaccion neta es la suma de
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las dos semirreacciones. Se puede representar las semirreacciones por medio de

semiecuaciones y la reaccion neta por medio de una ecuacién neta.

3.2.2. Numero de oxidacion.
Se reescribe la ecuacién anterior indicando los estados de oxidacion de los elementos
en ambos lados de la ecuacion.

+3 2 42 2 0 +4 -2

|/ \ / A I \ /
Fe,0s3(s) +3CO(g) —> 2Fe(l) + 3CO4(g)

El estado o numero de oxidacidn del oxigeno es -2 en todos los casos en esta ecuacion.
El del hierro cambia disminuyendo de +3 en Fe;03 a 0 en el Fe. El nimero de oxidacion
del carbono también cambia, aumentando de +2 en CO a +4 en CO;. Con respecto a
cambios en el estado de oxidacion, en un proceso de oxidacion el nimero de oxidacién
de algun elemento aumenta y en un proceso de reduccién el nimero de oxidacién de
algun elemento disminuye.

Aunque los cambios en el nimero de oxidacion implican a los elementos, la oxidacion o
reduccién afecta a toda la molécula en la que se encuentre ese elemento. Asi, en la
reaccion anterior, se reduce el Fe;0s; al completo; no solo los atomos de Fe.

Andlogamente, se oxida el CO, no solo los &tomos de C.

Resumiendo:

Una reaccioén de oxidacion-reduccion, redox, es una reaccién en la que cambian los
estados de oxidacion de los reactivos con respecto a los productos.

Oxidacion es un proceso en el que el nimero de oxidacién de algun elemento
aumenta al perder electrones. Estos electrones aparecen en el lado derecho de la
semiecuacion de oxidacion.

Reduccién es un proceso en el que el nimero de oxidacién de algun elemento
disminuye al ganar electrones. Estos electrones aparecen en el lado izquierdo de la
semiecuacion de reduccion.

Las semiecuaciones de oxidacién y reduccion deben de tener lugar siempre
simultdneamente y el numero total de electrones asociados con la oxidacién debe
ser igual al niumero total de electrones asociados con la reduccidn.
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3.2.3. Agentes oxidantes y reductores.

En una reaccion redox se llama agente oxidante u oxidante a la sustancia que hace
posible que otra se oxide. Al hacerlo, el agente oxidante a su vez se reduce.
Andlogamente, se llama agente reductor o reductor a la sustancia que hace posible que
otra se reduzca. A su vez el agente reductor se oxida en la reaccién. Dicho de otra

manera:
— Un agente oxidante (oxidante):
e Produce la oxidacidn de otras sustancias.

e Contiene un elemento cuyo estado de oxidacion disminuye en la reaccion

redox.

e Gana electrones (los electrones estan en el lado izquierdo de su

semiecuacion).
e Sereduce.
— Un agente reductor (reductor):
e Produce la reduccién de otras sustancias.

e Contiene un elemento cuyo estado de oxidacion aumenta en la reaccion

redox.

e Pierde electrones (los electrones estan en el lado derecho de su

semiecuacion).
e Se oxida.

En general, una sustancia con un elemento en uno de sus estados de oxidacion mas altos
posibles es un agente oxidante. Si el elemento esta en uno de sus estados de oxidacion

mas bajos posibles, la sustancia es un agente reductor.

Los agentes oxidantes y reductores también juegan papeles importantes en los sistemas
bioldgicos: en la fotosintesis (usando la energia solar para sintetizar glucosa), en el

metabolismo (oxidacion de la glucosa) y en el transporte de oxigeno.

3.2.4. Ajuste de las reacciones redox.

En una reaccién quimica, los atomos ni se crean ni desaparecen; solo se reordenan. En
este caso, se hace uso de un formalismo en el que se imagina que los electrones se
transfieren de una sustancia a otra y se debe seguir su pista y la de la carga que
transportan. Por tanto, para ajustar la ecuacién quimica de una reaccidn redox, se
pondrd especial atencién a 3 factores:
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1. Elnumero de dtomos de cada tipo.
2. Elndmero de electrones transferidos.
3. Las cargas totales de reactivos y productos.

Se debe resaltar que, si se completa el ajuste de atomos y electrones, queda hecho el
ajuste de las cargas.

Para ajustar la ecuacién quimica de una reaccién redox, hay que usar un procedimiento
sistematico que considere cada uno de los factores relevantes y en su orden. Aunque
hay varios métodos posibles, se resaltard uno en que primero se ajustan las

semiecuaciones para combinarlas después en la ecuacidén quimica neta.

3.2.4.1. Ajuste redox por el método del ion-electron.
A continuacion, se indican las etapas basicas para ajustar una ecuacién redox por este
método:

1. Escribir las ecuaciones para las semirreacciones de oxidacién y de reduccion.
2. En cada semiecuacion.

— Ajustar los atomos de todos los elementos menos el Hy el O.

— Ajustar el oxigeno anadiendo H;O.

— Ajustar el hidrégeno afadiendo H*.

— Ajustar las cargas afadiendo electrones.

3. Si es necesario, igualar el numero de electrones en las semiecuaciones de
oxidacion y de reduccién, multiplicando una o ambas semiecuaciones por el
numero entero apropiado.

4. Sumar las semiecuaciones y cancelar las especies comunes a ambos lados de la

ecuacion neta.
5. Comprobar que el nimero de 4tomos y de cargas estan ajustadas.

Siempre que se pueda se deberd pasar la ecuacion neta de forma idnica a molecular,
como en el ejemplo que se muestra a continuacion:

I+ 1I0NOss — 2105 + 10NO; + 4H,0 Forma idnica
I, + 10HNO3 — > 2HIO; + 10NO; + 4H,0 Forma Molecular

Este método es especialmente adecuado para reacciones en medio acido porque hay un

exceso de iones H* y estos se utilizan para ajustar las semiecuaciones.
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3.2.4.2. Ajuste de las ecuaciones redox en medio bdsico.

Para ajustar las ecuaciones redox en medio basico se debe de afadir dos etapas al
procedimiento anterior. El problema es que, en medio bdsico, en la ecuacidn final
ajustada, en lugar de H* debe aparecer el OH" en exceso. Como tanto OH  como H,0
tienen atomos de H y de O, a veces es dificil decidir en qué lado de las semiecuaciones
se deben poner cada uno de ellos. Una solucidn sencilla consiste en tratar la reaccion
como si fuese en medio acido y ajustarla. Después se suman a cada lado de la ecuacién
redox neta tantos iones OH como iones H* haya. Cuando el OH" y el H* aparecen en el
mismo lado de la ecuacion, se combinan para dar moléculas de H;0. Si entonces aparece

H,0 en ambos lados de la ecuacidn, se simplifica.

A continuacion, se indican las etapas bdsicas para ajustar una ecuacién redox por el

método ion-electréon en medio basico:
1. Escribir las ecuaciones para las semirreacciones de oxidacién y de reduccion.
2. En cada semiecuacion.
— Ajustar los atomos de todos los elementos menos el Hy el O.
— Ajustar el oxigeno anadiendo HO.
— Ajustar el hidrogeno afiadiendo H*.
— Ajustar las cargas afadiendo electrones.

3. Si es necesario, igualar el numero de electrones en las semiecuaciones de
oxidacion y de reduccién, multiplicando una o ambas semiecuaciones por el

numero entero apropiado.

4. Sumar las semiecuaciones y cancelar las especies comunes a ambos lados de la
ecuacion neta.

5. Se suman a cada lado de la ecuacidon redox neta tantos iones OH como iones H*
haya.

6. 1) Combine los iones H* y OH para dar moléculas de H,O0.

2) Si al hacer esto aparecen moléculas de H,O en ambos lados de la ecuacion,

cancele el mismo nimero a ambos lados y deje el resto de H,0 en uno de ellos.
7. Comprobar que el nimero de dtomos y de cargas estan ajustadas.

Siempre que se pueda se debera pasar la ecuacién neta de forma idnica a molecular.
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3.2.4.3. Reacciones de dismutacion (o desproporcion).

En algunas reacciones de oxidacién-reduccién, llamadas reacciones de dismutacidn,
una misma sustancia se oxida y se reduce a la vez. Un ejemplo es la descomposicién del
peroxido de hidrégeno, H20,, en H,0O(l) y Oz(g).

2H,02(aq) —> 2H:0(l) + O2(g)

En esta reaccidn, el estado de oxidacidén del O cambia de -1 en el H,02(aq) a -2 en el
H,O(l) (reduccion) y a 0 en el Oz(g) (oxidacién). El H,0, se oxida y se reduce a la vez. La
reaccion produce O3(g), que burbujea en la disolucidn, como puede verse en la Figura 9.

Figura 9. Accidn antiséptica de una disolucién de perdxido de Hidrogeno (Petrucci et al., 2017).

3.2.5. Estequiometria de las reacciones redox (volumetrias).

Si nuestro objetivo es obtener el maximo rendimiento de un producto al minimo coste,
se elige generalmente uno de los reactivos mas caros como reactivo limitante y se
utilizan cantidades en exceso de los otros reactivos de una reaccion. Este es el caso de
la mayoria de las reacciones de precipitacion. Otras veces, cuando se determina la
concentraciéon de una disolucién, se puede no estar interesado en los productos de una
reaccion, sino Unicamente en la relacion entre dos de los reactivos. Entonces se debe
llevar a cabo la reaccién de manera que ninguno de los reactivos esté en exceso. Con
este fin se ha utilizado desde hace mucho el método denominado valoracion.

Se coloca una disolucidn de un reactivo en un vaso o erlenmeyer pequeiio y el otro
reactivo, que es también una disolucién, conocida como disolucién valorante, en una
bureta, un tubo largo graduado provisto de una llave de paso. Por medio de la llave, se
puede afiadir lentamente la segunda disolucién a la primera. Una valoracién es una
reaccion llevada a cabo mediante la adicion cuidadosamente controlada de una
disolucién a otra, y detenerla en el punto en que ambos reactivos han reaccionado
completamente, condicién que se conoce como punto de equivalencia de la valoracion.
En una valoracion la clave es el punto de equivalencia, momento en que los reactivos se
combinan en proporciones estequiométricas; cuando ambos se han consumido
totalmente, sin estar ninguno en exceso.
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En los laboratorios de quimica modernos se utilizan instrumentos de medida adecuados
para conocer cuando se alcanza el punto de equivalencia. Sin embargo, todavia se utiliza
mucho una técnica consistente en anadir una cantidad muy pequefia de una sustancia
a la mezcla de la reaccion, sustancia que cambia de color en el punto de equivalencia o
en sus proximidades. Estas sustancias se denominan indicadores.

Para explicar el procedimiento de la estandarizacion de una disolucién (Figura 10)
puede exponerse el siguiente ejemplo, en el cual se necesita una disoluciéon de
KMnOs(ag) de molaridad conocida, con un valor préoximo a 0,020 M. No se puede
preparar esta disolucion pesando la cantidad necesaria de KMnOa(s) y disolviéndolo en
agua porque el sélido no es puro y su pureza real se desconoce. Por otra parte, se puede
obtener alambre de hierro en forma muy pura y hacerle reaccionar con un acido para
dar Fe?*(aq). El KMnOg(aq) oxida al Fe?*(aq) a Fe3*(aq) en disolucién dcida. Determinando
el volumen de KMnOs(aq) que se necesita para oxidar una cantidad conocida de

Fe?*(aq), se puede calcular la molaridad exacta del KMnOa(aq).

Figura 10. Estandarizacion de una disolucion de un agente oxidante mediante una valoracién redox
(Petrucci et al., 2017).

3.2.6. Electroquimica: Introduccion.

Los dispositivos mdviles conocidos, como, por ejemplo, teléfonos méviles y ordenadores
portdtiles, o quizas el coche o el autobus que se utilizan dentro de la ciudad, estan
alimentados por reacciones quimicas que producen electricidad. Estas reacciones son
cruciales en el area de la quimica que se conoce como electroquimica.

La electroquimica se ocupa de las reacciones de oxidacion-reduccién, en la que cambian
los estados de oxidacion de los atomos. Un ejemplo cldsico es la reaccion del zinc
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metalico, Zn(s), con sulfato de cobre en disolucidn acuosa, CuSOa4(aq), para formar cobre
sélido, Cu(s) y sulfato de zinc en disolucién acuosa, ZnSOa(aq).

Zn(s) + CuSO4(aq) — > Cu(s) + ZnSOa(aq)

A nivel molecular, los iones Cu?* de la disolucién se reducen para formar dtomos de Cu
que se depositan sobre la superficie de la barra de zinc. Al mismo tiempo, los atomos de
Zn de la barra de zinc se oxidan para formar iones Zn?* que pasan a la disolucidn. La
oxidacién simultdnea de Zn a Zn?* y la reduccién del Cu?* a Cu implica la transferencia

de dos electrones del Zn al Cu?*.

Otro ejemplo de una reaccién de oxidacidon-reduccién es la combinacién de oxigeno e

hidrégeno para formar agua.
Ha(g) + 202(g) — 2H,0(l)

En esta reaccidn, los atomos de H del hidrogeno molecular se oxidan desde 0 a +1, y los
atomos de O del oxigeno molecular se reducen desde 0 a -2.

En condiciones adecuadas, el proceso de transferencia de electrones en estas reacciones
guimicas, y en muchas otras, se pueden utilizar en nuestro beneficio, por ejemplo, para
poner en marcha un motor eléctrico, para el funcionamiento de un teléfono o para
iniciar otra reaccién quimica.

3.2.7. Potenciales de electrodo y su medida.

En el estudio de la electroquimica se denomina electrodo a una pieza de metal, M. Un
electrodo sumergido en una disolucidon que contiene iones del mismo metal, M™, se
denomina semicelda. Pueden darse dos tipos de interacciones entre los atomos
metalicos del electrodo y los iones metalicos en disolucion:

1. Union metdlico M"™ de la disolucion puede chocar con el electrodo, tomar
de él n electrones y convertirse en un atomo metalico M. El ion se reduce.

2. Un atomo metdlico M de la superficie puede ceder n electrones al electrodo
e incorporarse a la disolucion como ion M™. El &tomo metdlico se oxida.

Se establece rdpidamente un equilibrio entre el metal y la disolucion, que se puede

representar como:
Oxidacién
M(s) «—> M™(aq) + ne"
Reduccion
Sin embargo, los cambios que se producen en el electrodo o la disolucion como
consecuencia de este equilibrio son demasiados pequefios para poder ser medidos. Las
medidas deben basarse en una combinacion de dos semiceldas distintas.

Concretamente, se debe medir la tendencia de los electrones a fluir desde el electrodo
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de una semicelda hasta el electrodo de la otra. Los electrodos se clasifican seguin tenga
lugar en ellos la oxidacion o la reduccion. Si tiene lugar la oxidacion el electrodo se
denomina anodo y si tiene lugar la reduccidn, catodo.

La Figura 11 muestra una combinacion de dos semiceldas, una con un electrodo de Cu
en contacto con Cu?*(aq) y la otra con un electrodo de Ag en contacto con Ag*(aq). Los
dos electrodos estan unidos por un cable a un dispositivo electrénico para medir la
corriente, en este caso un voltimetro. Para completar el circuito eléctrico, las dos
disoluciones deben de estar conectadas eléctricamente. Sin embargo, no se puede usar
un cable para esta conexién porque el transporte de carga en el seno de las disoluciones
se realiza por migracién de iones. El contacto entre las disoluciones puede ser mediante
un tapén poroso o mediante una tercera disolucion, introducida generalmente en un
tubo en U denominado puente salino, los extremos del puente salino estan cerrados
con un material poroso que permite que emigren los iones sin que fluya el liquido. La
combinacion de las dos semiceldas conectadas de modo adecuado se denomina celda
electroquimica.

Voltimetro

Puente salino [KNO;(aq)]

g\
!J l |-

N -
Cu Cu2t NO;~ Ag
Cu(NO3)x(aq) 1,00 M AgNO;(aq)1.00 M

Figura 11. Medida de la fuerza electromotriz de una celda electroquimica (Petrucci et al., 2017).

Ahora, se consideraran los cambios que tiene lugar en la celda electroquimica de la
Figura 11. Como indican las flechas, los atomos de Cu ceden electrones al anodo y se
incorporan a la disolucion de Cu(NOs)2(aq) como iones Cu?*, dejando electrones sobre
el anodo. Los electrones perdidos por los atomos de Cu pasan a través del cable y del
voltimetro hacia el catodo donde son adquiridos por los iones Ag* de AgNOs(aq) y se
depositan como plata metalica. Simultaneamente, los aniones NO3™ del puente salino se
mueven hacia la semicelda del cobre y neutralizan la carga positiva debida al exceso de
iones Cu?*. Los cationes K* se mueven hacia la semicelda de la plata y neutralizan la carga
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negativa debida al exceso de iones NO3". Cada atomo de cobre pierde dos electrones,
para producir Cu?*; cada ion Ag' necesita un electrén para producir Ag(s). En
consecuencia, se producen dos dtomos de plata por cada ion Cu?* formado. La reaccion
global que tiene lugar al producir espontdneamente corriente eléctrica en la celda

electroquimica es:
Cu(s) — Cu?*(aq) + 2e

(Ag*(aq) + lee — Ag(s) ) x2

Cu(s) + 2Ag*(aq) — Cu?*(aq) + 2Ag(s)

La lectura del voltimetro (0,460 V) tiene un significado. Es el voltaje de la celda o
diferencia de potencial entre las dos semiceldas. La unidad del voltaje de la celda, el
voltio (V), es la energia por carga unidad. Se puede considerar que el voltaje o diferencia
de potencial es la fuerza que hace moverse los electrones; a mayor voltaje, mayor fuerza
impulsora. Una situacién analoga es el flujo de agua desde un nivel alto a otro mas bajo.
Cuanto mayor es la diferencia de niveles, mayor es la fuerza que impulsa el flujo de agua.
El voltaje de una celda también se denomina fuerza electromotriz (fem) o potencial de

celda y se representa como Ecel.

3.2.8. Notacion de celdas y términos utilizados.

Los dibujos de celdas electroquimicas, como los de las Figuras 11 y 12 resultan utiles,
pero frecuentemente se utiliza una representacién mas sencilla. Un diagrama de celda
muestra los componentes de una celda electroquimica de modo simbdlico y tiene la
siguiente forma general (la flecha en negro, indica el sentido del flujo de electrones en

el circuito externo, que normalmente no se incluye como parte del diagrama).

Flujo de Voltimetro
lectr
electrones Puente zalino
finodo KNOs(aq) Catodo

lZn Cul
| I

=

Zn(NOj3)x(aq) 1.00 M Cu(NO;3)3(ag) 1.00 M

Figura 12. La reaccidn Zn(s) + Cu®*(aq)—» Zn**(aq) + Cu(s) en una celda electroquimica (Petrucci et al.,
2017).
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Se seguira el convenio generalmente utilizado para escribir el diagrama de una celda:

- Elanodo, electrodo en el que tiene lugar la oxidacidn, se sitUa a la izquierda en
el diagrama. Mientras que el catodo, electrodo en el que tiene lugar la
reduccion, se situa a la derecha en el diagrama.

- El limite entre fases diferentes (por ejemplo, un electrodo y una disolucién) se
representa mediante una sola linea vertical (1). Mientras que el limite entre los
compartimentos de las semiceldas, frecuentemente un puente salino, se
representa mediante una doble linea vertical (ll). Las especies en disolucién
acuosa se sitlan a ambos lados de la doble linea vertical y las especies distintas
de la misma disolucion se separan entre si por una coma. Todo este tipo de
recomendaciones han sido realizadas por la IUPAC (Richard Cohen et al., 2007).
Ademads, cuando sea apropiado, las concentraciones o presiones de las especies

se indicaran entre paréntesis.
El siguiente diagrama de celda es para la celda electroquimica mostrada en la Figura 12.

Anodo Zn(s) 1 Zn**(aqg,1,00 M) Il Cu?*(ag,1,00 M) | Cu(s) Catodo
Semicelda puente Semicelda
(oxidacion) salino (reduccidn)
Las celdas electroquimicas de las Figuras 11y 12 producen electricidad como resultado
de reacciones quimicas espontaneas y se llaman celdas voltaicas o galvanicas. También

se utiliza el término pila.

3.2.9. Potencial de reduccion estandar.
Por acuerdo internacional, un potencial estandar de electrodo, E°, mide la tendencia
que tiene un electrodo a generar un proceso de reduccién, estando todos los gases a la

presiéon de 1 bar.

Un potencial estandar de una celda, E°, es la diferencia de potencial o voltaje de una
celda formada por dos electrodos. La diferencia se toma siempre del siguiente modo:

E°l = E°(derecha / catodo) — E°(izquierda / anodo)

A continuacidn, se utilizardn los potenciales de reduccién estdndar para calcular
potenciales estandar de reacciones redox en una celda, es decir, valores de E°l, a partir
de potenciales estandar de electrodo para las reacciones de las semiceldas. El
procedimiento a utilizar se ilustra a continuacién para la siguiente reaccion. Observe que
las tres primeras ecuaciones son maneras alternativas de escribir lo mismo,

generalmente no se escribiran todas ellas.
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Zn(s) + Cu?*(aq) —> Zn?*(aq) + Cu(s)

E°.el = E°(derecha) — E°(izquierda) = E°(catodo) — E°(dnodo) = E°(semicelda reduccion) —
E°(semicelda oxidacion) = E%u?*/ cu — E°2n?*/z0 = 0,340V — (- 0,763 V) = 1,103 V

La sustancia que se reduce se escribe a la izquierda del signo (/) y el producto principal
de la reduccién a la derecha.

3.2.10. Espontaneidad.

Nuestro principal criterio para la espontaneidad de un proceso es que AG < 0. Un criterio
asi es posible para procesos como los cambios de estado y las reacciones quimicas que
ocurren a temperatura y presion constante. La variacion de la energia de Gibbs, para un
proceso a T constante, es:

AG =AH-TAS

En la anterior ecuacion todos los términos deben de referirse a variaciones del sistema,

elimindndose todas las referencias a los alrededores, quedando la ecuacion:
AG = _TASuniv

Ahora, teniendo en cuenta que AG es negativo cuando ASuniv €s positivo, se tiene el
criterio final para la espontaneidad de un proceso, basado Unicamente en propiedades

del sistema.
Para un proceso que tiene lugar a Ty P constante, se puede afirmar que:

— SiAG <0 (negativo), el proceso es espontaneo.
— SiAG >0 (positivo), el proceso es no espontaneo.

— SiAG =0, el proceso es reversible y el sistema ha alcanzado el equilibrio.

Las ecuaciones redox tienen la propiedad de ser Ecel > 0 si AG < 0. Es decir, Ecel debe ser
positivo para que AG sea negativo. Predecir el sentido de un proceso espontaneo en una
reaccion redox es un asunto relativamente sencillo si se utilizan las siguientes ideas:

— SiEcel €s positivo, la reaccion tiene lugar de forma espontanea en sentido directo
segun las condiciones indicadas. Si Ecel €s negativo, la reaccidn tiene lugar de
forma espontdnea en sentido inverso a las condiciones indicadas. Si Ecel = 0, la
reaccion estd en equilibrio en las condiciones indicadas.

— Siseinvierte la reaccién de una celda, Ecel cambia su signo.

AG es el producto de tres términos: (a) Ecel; (b) n, el nimero de electrones transferidos
(en mol) entre los electrodos y (c) la carga eléctrica por mol de electrones, denominada
constante de Faraday (F). La constante de Faraday es igual a 96485 culombios por mol
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de electrones (C/mol). El producto de voltio por culombio es igual a julios (J). La ecuacién

quedaria de la siguiente manera:

AG =- nFEcel AGO =- nFEocel

AG puede relacionarse también con la constante de equilibrio (K), mediante la siguiente

ecuacion:

AGO =- RT In K =- nFEoceI

Por consiguiente:

Eocel = (RT/ nF) In K

En esta ecuacion, R tiene un valor de 8,3145 J mol?* K y ademds la temperatura debe

de estar siempre en K.

3.2.11. Electrolisis.

Hasta ahora el interés se ha centrado preferentemente en el tipo de celda
electroquimica, la celda voltaica o galvanica, en la que una trasformaciéon quimica se
utiliza para producir electricidad. Hay otro tipo de celda electroquimica, la celda
electrolitica, en la que se utiliza electricidad para que tenga lugar una reaccidon no
espontdnea. Se denomina electrolisis al proceso consistente en aplicar una energia
eléctrica para producir una reaccién no espontdnea.

Se examinaran ahora la relacion entre las celdas voltaicas y las electroliticas, cuando la
celda funciona espontdaneamente, los electrones fluyen del zinc al cobre y la
transformacidn quimica global en la celda voltaica es:

Zn(s) + Cu**(agq) — Zn?**(aq) + Cu(s) E%e = 1,103V

Ahora se conecta la misma celda a una fuente de electricidad externa de voltaje superior
a 1,103 V, como se muestra en la Figura 13, es decir, se hace la conexion de manera que
se fuerza a los electrones a entrar en el electrodo de zinc (ahora el catodo) y salir del
electrodo del cobre (ahora el anodo). La reacciéon global en este caso es la inversa de la
reaccion anterior y E°.l es negativo.

Zn**(aq) + Cu(s) — Zn(s) + Cu?*(aq)

E%el = E%n%*/ zn — E%**/cu=— 0,763V -0,340V =-1,103 V
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Se concluye que, al invertir el sentido del flujo de electrones, la celda voltaica se

transforma en una celda electrolitica.

7

Flujo de
electrones

Puente salino

Catodo KNO;(aq) _| Anodo

Zn(NO3)s(aq) 1.00 M Cu(NO3)y(aq) 1.00 M
Figura 13. Celda electrolitica (Petrucci et al., 2017).

Para que la celda de la Figura 13 funcione como celda electrolitica con reactivos y
productos en sus estados estandar, el voltaje externo tiene que ser superior a 1,103 V.
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A modo de resumen:

Los términos de anodo y catodo no se asignan basdndose en las cargas de los
electrodos sino en las semirreacciones que tienen lugar en su superficie.
Concretamente:

— La oxidacién siempre tiene lugar en el dnodo de una celda electroquimica.
Debido a la acumulacion de electrones liberados en la semirreaccion de
oxidacién, el dnodo de una celda voltaica es (-). El anodo de una celda
electrolitica es (+), puesto que de él se extraen electrones. En ambos tipos de
celdas, el anodo es el electrodo por el que los electrones abandonan la celda.

— La reduccion siempre tiene lugar en el cdtodo de una celda electroquimica.
Debido a que se extraen electrones en la semirreaccidon de reduccién, el
catodo de una celda voltaica es (+). El catodo de una celda electrolitica es (-),
puesto que se fuerza a los electrones a dirigirse hacia él. En ambos tipos de

celdas, el catodo es el electrodo por el que los electrones entran en la celda.

La Tabla 1 resume las relaciones existentes entre una celda voltaica y una
electrolitica.

Tabla 1. Resumen de las relaciones existentes entre una celda voltaica y una electrolitica (Petrucci

et al., 2017).
Celda Voltaica Celda Electrolitica
Oxidacién AD A +1e Anodo (-) B> B*+1le Anodo (+)
Reduccion B*+1e> B Catodo (+) At+le 2> A Catodo (-)
A+B*> A" +B A*+B>A+B*
AG < 0; Reaccién AG > 0; Reaccidén
redox redox no
espontdnea que espontdnea que
Global libera energia. absorbe energia
El sistema (celda) para producirse.
realiza trabajo Los alrededores
sobre los realizan trabajo
alrededores. sobre el sistema.

Se ha visto como calcular el voltaje tedrico necesario para producir una electrolisis.
Igualmente, importantes son los cdlculos de las cantidades de reactivos consumidos y
productos formados en una electrolisis. Para estos calculos se continuara utilizando
factores estequiométricos procedentes de la ecuacidn quimica, pero hay otro factor que
participa: la cantidad de carga eléctrica asociada a un mol de electrones. Este factor es

la constante de Faraday que se puede describir como, 1 mol e” es igual a 96485 C.
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Generalmente no se puede medir directamente la carga eléctrica, lo que se mide es la
intensidad de la corriente. Un amperio (A) es la intensidad de corriente eléctrica
correspondiente al paso de 1 culombio de carga por segundo (C/s). El producto de
intensidad y tiempo proporciona la cantidad total de carga transferida.

Carga (C) = intensidad (C/s) x tiempo (s)

Para determinar el nimero de moles de electrones implicados en la reaccion de

electrdlisis se puede escribir:

1moldee™

. . C 1
moles de e™ = intensidad (; 0 A) x tiempo (s) x 96485 C

La industria moderna no podria funcionar como lo hace hoy en dia sin las reacciones de
electrdlisis. Muchos elementos se producen casi exclusivamente por electrdlisis, por
ejemplo, el aluminio, el magnesio, el cloro y el fllor. Entre los compuestos quimicos
producidos industrialmente por electrolisis estan el NaOH, K>Cr,07, KMnQas, Na,S;0s vy
gran numero de compuestos organicos.

3.2.12. Aplicaciones y repercusiones de las reacciones de oxidacion reduccion: baterias
eléctricas, pilas de combustible, prevencion de la corrosion de metales.

Las aplicaciones practicas de la electroquimica son innumerables, desde las baterias,
celdas de combustible y procesos bioldgicos, hasta la obtencidn de productos quimicos

clave, el refino de metales y los métodos para controlar la corrosion.

Se comenzara hablando de las baterias las cuales son un dispositivo que almacenan
energia quimica para ser liberada mas tarde como electricidad. Algunas baterias estan
formadas por una sola pila voltaica, como por ejemplo la pila de una linterna. Otras
baterias estdn formadas por 2 o mas celdas voltaicas conectadas en serie, es decir, polo
positivo con negativo, para aumentar el voltaje total, un ejemplo es la bateria de un
automovil.

Las baterias del teléfono, ordenador portatil y otros muchos aparatos son posibles
gracias a las baterias recargables. Los avances en electroquimica e ingenieria permiten
el desarrollo de baterias cada vez mas ligeras, mas duraderas y mas potentes para los
aparatos electrénicos portatiles, un ejemplo son las baterias de litio. Las baterias tienen
una importancia vital en la sociedad moderna. Se estima que la produccidon anual de
baterias es superior a 10 baterias por persona y ano.

Hay un tipo de pilas como son las alcalinas, en las que en su interior se encuentra un
material de naturaleza bdsica (alcalino), produciéndose la reduccién del MnO; vy la
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oxidacion del Zinc para la generacién de corriente, utilizandose como electrolito NaOH
y KOH. La reaccién que se produce es la siguiente:

2MnO;y(s) + HO(l) +2e7 —» Mn,0s(s) + 20H(aq)
Zn(s) + 20H(aq) — > ZnO(s) + H2O(l) + 2e"

Zn(s) + 2MnQO3z(s) — > Mn20s(s) + ZnO(s)

Las ventajas de las pilas alcalinas es que el Zn no se disuelve tan facilmente en un medio
basico (alcalino) como en uno acido y que la pila mantiene mejor su voltaje al extraerse

corriente en ella.

Otro tipo de pilas son las de combustible, en las que el combustible cede electrones, los
cuales se encuentran en un electrodo de oxigeno, ganandolos el otro electrodo. Este
tipo de celdas son utilizadas por algunos vehiculos como fuente de energia,
almacendandose en depdsitos dentro del mismo, el oxigeno proviene en su mayoria del
aire. En las celdas de combustible se libera energia, la cual puede alimentar el motor

eléctrico de un vehiculo.

Las celdas de hidrégeno y oxigeno son un tipo de celda de combustible, en la que el
oxigeno y el hidrégeno circulan por 2 electrodos, los cuales estan revestidos de platino
y es donde se van a producir las semirreacciones. Los electrones circulan por el circuito
externo yendo del polo negativo al positivo. La reaccidén que se produce es:

2Hy(g) — > 4H*(aq) + 4de’
4H*(aq) + O2(g) + 4e- — 2H,0(l)

2H2 + 02 _— 2H20(|)

Este tipo de celdas fueron utilizadas en programas de transbordadores espaciales y en
el Apolo, ya que son muy eficientes y ligeras, teniendo una ventaja mas y es que es
posible la generacion de agua potable. La dificultad de almacenamiento y el coste son

los principales problemas por los que no se usan de forma general en los vehiculos.

Las reacciones que tienen lugar en las celdas voltaicas (baterias) son fuentes
importantes de electricidad, pero reacciones similares son responsables de los procesos
de corrosién. Algunos metales como el aluminio forman productos de corrosién que se
adhieren fuertemente al metal e impiden que continue. Por otra parte, el 6xido de hierro
se resquebraja escamandose y quedando continuamente expuesta la superficie limpia.
Esta diferencia en el comportamiento de la corrosién explica por qué los botes hechos
de hierro se deterioran rdapidamente en el medio ambiente, mientras que los de
aluminio tienen una vida casi ilimitada. El método mas sencillo de proteger a un metal
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de la corrosién consiste en recubrirlo con pintura u otro revestimiento protector

resistente al agua.

Otro método para proteger una superficie de hierro consiste en recubrirla con una capa
fina de otro metal. El hierro puede recubrirse con cobre por electrolisis o con estafio
sumergiendo el hierro en el estafio fundido. En ambos casos el metal queda protegido
solo mientras el recubrimiento permanezca intacto. Si este se agrieta, como cuando
aparecen grietas en un bote “estafiado”, el hierro queda expuesto y se corroe. El hierro,
al ser mas activo que el cobre y el estafio, se oxida.

La situacidn es distinta cuando el hierro se recubre con zinc (hierro galvanizado). El zinc
es mas activo que el hierro. Si el recubrimiento de zinc se agrieta, el hierro queda todavia
protegido. El zinc se oxida en vez del hierro y los productos de la corrosidn son los que

protegen al zinc.

Hay otro procedimiento utilizado para proteger objetos grandes de hierro y acero en
contacto con agua o tierra humeda como los barcos, tanques de almacenamiento,
tuberias y oleoductos, que implica la conexién de un trozo de magnesio, u otro metal
activo al objeto, ya sea directamente, o por medio de un cable. El metal activo se oxida,
disolviéndose lentamente. La superficie de hierro adquiere electrones procedentes de
la oxidacion del metal activo; el hierro actua como catodo y en él se produce una
semirreaccion de reduccién. El hierro estara protegido mientras que quede metal activo.
Este tipo de proteccién se llama proteccidn catddica y el metal activo se le da el nombre
de anodo de sacrificio. Cada afio se utilizan en los Estados Unidos miles de toneladas de

magnesio como anodos de sacrificio.

3.3. Aspectos didacticos en la ensefianza de las reacciones redox y la electroquimica.
3.3.1. Ideas previas

Las dificultades del alumnado para comprender la quimica en primera instancia, residen
en la forma en que los estudiantes organizan sus ideas (De la Mata et al., 2011), ya que
estos llegan a clase con una serie de ideas previas, siendo imperativo que los profesores
las identifiquen antes de comenzar cualquier tema (Darko y Enunuwe, 2018), debido a
que por norma general estas ideas suelen alejarse de las teorias actualmente aceptadas
por la comunidad cientifica (De la Mata et al., 2011).

No debe, resultar extraiio que los estudiantes tengan dificultades y errores conceptuales
en electroquimica, como tampoco no debe resultar sorprendente que los profesores en

formacidn también los tengan (Solaz-Portolés et al., 2013).

Las investigaciones en la didactica de la quimica han detectado dificultades y
concepciones alternativas en el aprendizaje de la electroquimica. Los estudiantes tienen
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dificultades en la utilizacion de los potenciales de reduccién estdndar para predecir la
espontaneidad de las reacciones, en la representacién mediante diagramas de las celdas
electroquimicas (Solaz-Portolés et al.,, 2013), en comprender la conduccién y la
neutralidad eléctrica, en identificar el dnodo y cdtodo en una pila y sus respectivas
cargas (Merino Rubilar et al., 2014), ya que piensan que el catodo siempre estd cargado
positivamente y el dnodo negativamente y explicar cdmo se origina la corriente
eléctrica. Ademas, creen que los electrones circulan a través del puente salino y de las
disoluciones electroliticas y no son capaces de sefialar el sentido del movimiento de los
iones y electrones de manera correcta (incluyendo el puente salino), tienen dificultades
para indicar los componentes de las celdas, los procesos en los electrodos, la funcién del
puente salino, explicar cdmo se origina la corriente eléctrica y fuerza electromotriz en

las celdas electroquimicas (Solaz-Portolés et al., 2013).

Se realizaron analisis de algunos libros de texto y se llegd a la conclusion de que estos
pueden ser origen de muchos de los errores conceptuales en electroquimica. En
particular, se descubrieron contenidos en los textos que no muestran las relaciones
entre conceptos, y que pueden inducir a creer que los electrones pueden fluir por las
disoluciones electroliticas y el puente salino, por lo que no constituyen una herramienta
fiable, ya que no aparecen explicaciones, razonamientos e ilustraciones (Solaz-Portolés
et al., 2013).

La mayor parte de la investigacion sobre conceptos erréneos en las reacciones de
oxidacién-reduccidn se ha centrado en las dificultades de los estudiantes para identificar
adecuadamente las reacciones de oxidacidn-reduccion. Una razén de esta dificultad es
que los maestros de quimica y los libros de texto a menudo usan mds de una definicion
para los procesos de oxidaciéon y reduccién . Estas definiciones incluyen el método de
electrones (la oxidacién ocurre cuando una sustancia pierde electrones y la reduccién
ocurre cuando una sustancia gana electrones), el método del nimero de oxidacién (se
produce un aumento en el numero de oxidacién en las reacciones de oxidacién y una
disminucidn en el numero de oxidacion en las reacciones de reduccién), el método de
oxigeno (ganar atomos de oxigeno representa una reaccién de oxidacidon mientras que
perder atomos de oxigeno representa una reaccién de reduccién), el método del
hidrégeno (perder 4tomos de hidrégeno representa una reaccién de oxidacién mientras
que obtener atomos de hidrégeno representa una reaccién de reduccién) (Rosenthal y
Sanger, 2012).

Los estudiantes que logran identificar reacciones de oxidacién- reduccién generalmente
usan el método del nimero de oxidacidon. Sin embargo, se descubrié que algunos
estudiantes tenian dificultades para asignar numeros de oxidacién correctos. Los
errores de los estudiantes incluyeron suponer que los d&tomos siempre tienen el mismo
numero de oxidacion que sus iones monoatémicos (es decir, Mg siempre tiene un

29


javascript:popupOBO('MOP:0000568','c2rp20048a')
javascript:popupOBO('MOP:0000569','c2rp20048a')
javascript:popupOBO('MOP:0000569','c2rp20048a')
javascript:popupOBO('MOP:0000568','c2rp20048a')

numero de oxidacién de +2), o que una molécula o ion poliatémico podria tener un
numero de oxidacién y que seria igual que su carga general (es decir, el CO; tiene un
numero de oxidacion de 0y CO3 2" tiene un nimero de oxidacién de -2). Posteriormente,
se mostrd que los estudiantes estaban usando los métodos de electrones y oxigeno,
pero que algunos de ellos lo usaban de forma incorrecta porque estaban confundiendo
el nimero de oxidacion con las cargas totales y las transferencias de atomos de oxigeno
con las transferencias de éxido . Por ejemplo, en la conversion de CO32™ a CO,, algunos
estudiantes clasificaron esto como un proceso de oxidacidén porque la carga total cambid
de -2 a 0, mientras que otros lo clasificaron como un proceso de reduccién porque
el ion carbonato ha perdido un atomo de oxigeno (Rosenthal y Sanger, 2012). Ademas
de la identificacion de reactivos como agentes oxidantes y reductores (Merino Rubilar
et al., 2014).

Algunas de estas ideas resultan resistentes de cambiar y constituyen uno de los
principales problemas en el aprendizaje de la quimica, siendo estas comunes en
estudiantes de diferentes paises (Solaz-Portolés et al.,, 2013). La investigacion en la
didactica de la quimica nos muestra que es necesario introducir en el aula una
metodologia de ensefianza que, mediante actividades de aprendizaje que aborden
situaciones problematicas, permita a los estudiantes construir su conocimiento a partir

de sus ideas previas (Solaz-Portolés et al., 2013).

4. UNIDAD DIDACTICA

4.1. Contextualizacion del centro y clase.

El IES Fuente de la Pefia de Jaén, situado en la periferia de la ciudad, zona sur, estd
destinado a cubrir las demandas de este nivel de ensefanza en una zona bastante
extensa y con poblacién cada vez mds envejecida. En los ultimos afos se ha producido
un descenso en la natalidad de la zona sur de Jaén, ya que no es una zona de expansion
de la ciudad, lo que supone que no hay gran cantidad de viviendas disponibles para las
familias jovenes (https://www.iesfuente.com/category/centro/).

El IES Fuente de la Pefia es el Unico centro publico de la zona educativa 5 (zona sur de
Jaén), compartiendo zona con tres centros concertados (CDP Andrés de Vandelvira, CDP
Marcelo Spinola y CDP Santa Maria de los Apdstoles). Dentro de esa zona se tiene la
adscripcion en exclusiva de los dos centros de infantil y primaria (CEIP Martin Noguera
y CEIP Santo Tomas). Ademads, esta zona es limitrofe con la zona educativa 4 (zona sur-
este) que no cuenta con ningun centro publico de secundaria, por lo cual se tiene la
adscripcion del 33% de uno de los dos centros de primaria (CEIP JesUs-Maria), existiendo
en esta zona otros dos centros concertados (CDP Divino Maestro y CDP Pedro Poveda).
Esta es la razdon de que este centro sea atipico, con mas lineas de Bachillerato que de
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ESO, ya que la mayor parte del alumnado de los cinco centros concertados eligen el IES
Fuente de la Pefia para cursar Bachillerato. Las ensefianzas de Formacién Profesional
estan abiertas a toda la provincia, ya que estos ciclos formativos no son impartidos por
ningun otro centro de toda la provincia (https://www.iesfuente.com/category/centro/).

El perfil de la ciudadania del barrio corresponde a clases sociales relativamente
modestas. Su nivel econdmico se puede considerar medio-bajo, lo que hace que la renta
“per cépita” media que declaran las familias del alumnado al solicitar la admisién en el
centro sea inferior a la mitad del salario minimo interprofesional. De ahi que el centro

sea de Compensacion Educativa (https://www.iesfuente.com/category/centro/).

En el ambito laboral, entre el 50 y el 65% de los padres de nuestro alumnado son
“asalariados indefinidos”, dedicandose entre un 70 y un 80% al sector servicios.
Académicamente hablando, el nivel de titulacién de las familias es bajo: en torno al 20%
posee el titulo de Bachillerato o estudios universitarios, un 60% posee estudios
primarios y un 20% carece de estudios (https://www.iesfuente.com/category/centro/).

En 2018 se realizd una pequefia remodelacidén para aumentar el nimero de aulas del
centroy dar cabida a una tercera linea de ESO como consecuencia de la integracion del
IES Garcia Lorca en el centro (https://www.iesfuente.com/category/centro/).

4.2. Justificacion.

Se ha elegido este tema, Electroquimica, ya que es una unidad que aparece siempre en
los libros de 22 de Bachillerato, pero al final, lo que hace que el profesorado lo imparta
de forma rdpida y sin apenas tiempo para que los alumnos asimilen los contenidos mas
importantes. Ademads, este tema no se trata en ninguno de los cursos anteriores,
pretendiéndose que en 22 de Bachillerato la dominen. La electroquimica es muy
relevante debido a que siempre aparece un ejercicio en la prueba de acceso a la
universidad. Por altimo, me parece muy interesante, debido a la gran cantidad de
aplicaciones practicas que tiene, como por ejemplo en las baterias de los teléfonos, los
portatiles o los vehiculos, aparatos que son de uso diario para el alumnado.

4.3. Legislacion.

Para el desarrollo de este trabajo, la legislacion empleada se cita a continuacion:

— Real Decreto 1105/2014, de 26 de diciembre, por el que se establece el curriculo
basico de la Educacién Secundaria Obligatoria y del Bachillerato.

— Orden ECD/65/2015, de 21 de enero, por la que se describen las relaciones entre
las competencias, los contenidos y los criterios de evaluacion de la educacién
primaria, la educacidn secundaria obligatoria y el bachillerato.
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Decreto 110/2016, de 14 de junio, por el que se establece la ordenacion y el
curriculo del Bachillerato en la Comunidad Auténoma de Andalucia.

4.4. Objetivos generales de etapa.

Conforme a lo dispuesto en el articulo 3 del Decreto 110/2016, de 14 de junio, el

Bachillerato contribuird a desarrollar en los alumnos y alumnas las capacidades que les

permitan:

a)

b)

d)

e)
bj)
g)

h)

i)

J)

k)

Ejercer la ciudadania democrdtica, desde una perspectiva global, y adquirir una
conciencia civica responsable, inspirada por los valores de la Constitucion
Espafiola, asi como por los derechos humanos, que fomente Ila
corresponsabilidad en la construccion de una sociedad justa y equitativa.
Consolidar una madurez personal y social que les permita actuar de forma
responsable y autéonoma y desarrollar su espiritu critico. Prever y resolver
pacificamente los conflictos personales, familiares y sociales.

Fomentar la igualdad efectiva de derechos y oportunidades entre hombres y
mujeres, analizar y valorar criticamente las desigualdades y discriminaciones
existentes, y en particular la violencia contra la mujer e impulsar la igualdad real
y la no discriminacion de las personas por cualquier condicion o circunstancia
personal o social, con atencion especial a las personas con discapacidad.
Afianzar los hdbitos de lectura, estudio y disciplina, como condiciones necesarias
para el eficaz aprovechamiento del aprendizaje, y como medio de desarrollo
personal.

Dominar, tanto en su expresion oral como escrita, la lengua castellana.
Expresarse con fluidez y correccion en una o mds lenguas extranjeras.

Utilizar con solvencia y responsabilidad las tecnologias de la informacion y la
comunicacion.

Conocer y valorar criticamente las realidades del mundo contempordneo, sus
antecedentes historicos y los principales factores de su evolucion. Participar de
forma solidaria en el desarrollo y mejora de su entorno social.

Acceder a los conocimientos cientificos y tecnoldgicos fundamentales y dominar
las habilidades bdsicas propias de la modalidad elegida.

Comprender los elementos y procedimientos fundamentales de la investigacion
y de los métodos cientificos. Conocer y valorar de forma critica la contribucion de
la ciencia y la tecnologia en el cambio de las condiciones de vida, asi como
afianzar la sensibilidad y el respeto hacia el medio ambiente.

Afianzar el espiritu emprendedor con actitudes de creatividad, flexibilidad,

iniciativa, trabajo en equipo, confianza en uno mismo y sentido critico.
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l)

Desarrollar la sensibilidad artistica y literaria, asi como el criterio estético, como
fuentes de formacion y enriquecimiento cultural.

m) Utilizar la educacion fisica y el deporte para favorecer el desarrollo personal y

social.

n) Afianzar actitudes de respeto y prevencion en el dmbito de la seguridad vial.

Ademads, el Bachillerato en Andalucia contribuird a desarrollar en el alumnado las

capacidades que le permitan:

a) Profundizar en el conocimiento y el aprecio de las peculiaridades de la modalidad

lingtiistica andaluza en todas sus variedades.

b) Profundizar en el conocimiento y el aprecio de los elementos especificos de la

historia y la cultura andaluza, asi como su medio fisico y natural y otros hechos
diferenciadores de nuestra Comunidad para que sea valorada y respetada como

patrimonio propio y en el marco de la cultura espafiola y universal.

4.5. Objetivos de materia.

La ensefianza de esta materia en esta etapa tendra como finalidad el desarrollo de las

siguientes capacidades:

1.

Aplicar con criterio y rigor las etapas caracteristicas del método cientifico,
afianzando habitos de lectura, estudio y disciplina, como condiciones necesarias
para el eficaz aprovechamiento del aprendizaje y como medio de desarrollo
personal.

Comprender los principales conceptos de la Quimica y su articulacion en leyes,
teorias y modelos, valorando el papel que estos desempefian en su desarrollo.
Resolver los problemas que se plantean en la vida cotidiana, seleccionando y
aplicando los conocimientos quimicos relevantes.

Utilizar con autonomia las estrategias de la investigacion cientifica: plantear
problemas, formular y contrastar hipdtesis, planificar disefios experimentales,
elaborar conclusiones y comunicarlas a la sociedad. Explorar situaciones y
fendmenos desconocidos para ellos.

Comprender la naturaleza de la Quimica y sus limitaciones, entendiendo que no
es una ciencia exacta como las Matemadticas.

Entender las complejas interacciones de la Quimica con la tecnologia y la
sociedad, conociendo y valorando de forma critica la contribucion de la ciencia y
la tecnologia en el cambio de las condiciones de vida, entendiendo la necesidad
de preservar el medio ambiente y de trabajar para lograr una mejora de las
condiciones de vida actuales.
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7. Relacionar los contenidos de la Quimica con otras dreas del saber, como son la
Biologia, la Fisica y la Geologia.

8. Valorar la informacion proveniente de diferentes fuentes para formarse una
opinion propia que les permita expresarse criticamente sobre problemas actuales
relacionados con la Quimica, utilizando las tecnologias de la informacion y la
comunicacion.

9. Comprender que el desarrollo de la Quimica supone un proceso cambiante y
dindmico, mostrando una actitud flexible y abierta frente a opiniones diversas.

10. Comprender la naturaleza de la ciencia, sus diferencias con las creencias y con
otros tipos de conocimiento, reconociendo los principales retos a los que se
enfrenta la investigacion en la actualidad.

4.6. Competencias clave.

El articulo 2 de la Orden ECD/65/2015, de 21 de enero, por la que se describen las
relaciones entre las competencias, los contenidos y los criterios de evaluacién de la
educacién primaria, la educacién secundaria obligatoria y el bachillerato, siendo muy
necesario para el alumnado la adquisicion de todas las competencias, por lo que el
aprendizaje que se centra en las mismas, favorece la implicacion, la motivacion y la
autonomia de los estudiantes por su propio aprendizaje.

Esto ha provocado que nuestro sistema educativo se haya centrado en un aprendizaje
ligado a desarrollar estas competencias, alejandose cada vez mas del aprendizaje
memoristico, convirtiéndose en un elemento fundamental en la educacion.

El estudio de la Quimica incide en la adquisicidon de todas y cada una de las competencias
clave del curriculo. De manera especial los contenidos del curriculo son inherentes a la
competencia matematica y a las competencias bdsicas en ciencia y tecnologia (CMCT),
a través de la apropiaciéon por parte del alumnado de sus modelos explicativos, métodos
y técnicas propias de esta materia. De acuerdo con lo establecido en el articulo 2.2 del
Real Decreto 1105/2014, de 26 de diciembre, las competencias clave del curriculo seran
las siguientes:

a) Comunicacion lingdiistica (CCL).

b) Competencia matemdtica y competencias bdsicas en ciencia y tecnologia (CMCT)
c¢) Competencia digital (CD).

d) Aprender a aprender (CPAA).

e) Competencias sociales y civicas (CSC).

f) Sentido de iniciativa y espiritu emprendedor (SIE).
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g) Conciencia y expresiones culturales (CEC).

A continuacién, se desarrollaran las competencias que se van a trabajar en esta unidad,
puesto que su contribucion a la adquisicion de la competencia matematica y
competencias bdsicas en ciencia y tecnologia (CMCT) se produce con la utilizacion del
lenguaje matemadtico aplicado al estudio de los distintos fendmenos. Con las
exposiciones orales, empleando la terminologia adecuada, se trabaja la competencia en
comunicacidn linglistica (CCL). El uso de las tecnologias de la informacién y la
comunicacion, mediante el uso de simuladores, como los laboratorios virtuales,
contribuye a consolidar la competencia digital (CD). El hecho de desarrollar el trabajo
en espacios compartidos y la posibilidad del trabajo en grupo, su contribucién a la
solucién de los problemas y a los grandes retos a los que se enfrenta la humanidad,
estimula enormemente la adquisicién de las competencias sociales y civicas (CSC).
Ciencia y tecnologia estan hoy en la base del bienestar social y existe un amplio campo
de actividad empresarial que puede ser un buen estimulo para desarrollar el sentido de
iniciativa y el espiritu emprendedor (SIEP). Por ultimo, sefialar que la Quimica ha
ayudado a lo largo de la historia a comprender el mundo que nos rodea y ha impregnado
en las diferentes épocas, aunque no siempre con igual intensidad, el pensamiento y las
actuaciones de los seres humanos y sus repercusiones en el entorno natural y social, por
lo que también su estudio contribuye a la adquisiciéon de la conciencia y expresiones
culturales (CEC).

4.7. Contenidos.

Los contenidos de esta unidad didactica se encuentran en el bloque 3 de reacciones
quimicas de la asignatura de Quimica de 22 de bachillerato, segin el Real Decreto
1105/2014, de 26 de diciembre, por el que establece el curriculo basico de la Educacién
secundaria y del bachillerato. A continuacion, en la Tabla 2, aparecen cada uno de los
contenidos que se imparten en 22 de bachillerato, mostrando en negrita los que van a
tenerse en cuenta para esta unidad didactica.

Tabla 2. Contenidos de 22 de Bachillerato.

CONTENIDOS

Utilizacion de estrategias bdsicas de la

actividad cientifica.

Investigacion cientifica: documentacion,
Bloque 1. La actividad cientifica elaboracion de informes, comunicacion y
difusion de resultados.

Importancia de la investigacion cientifica

en la industria y en la empresa.
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Bloque 2. Origen y evolucion de los
componentes del Universo

Estructura de la materia. Hipdtesis de
Planck.

Modelo atomico de Bohr. Mecdnica
cudntica: Hipodtesis de De Broglie,
Principio de Incertidumbre de Heisenberg.
Orbitales atomicos. Numeros cudnticos y
su interpretacion.

Particulas  subatomicas: origen del
Universo.

Clasificacion de los elementos segun su
estructura electronica: Sistema Periddico.
Propiedades de los elementos segun su
posicion en el Sistema Periddico: energia
de ionizacion, dfinidad electronica,
electronegatividad, radio atomico.

Enlace quimico.

Enlace idnico.

Propiedades de las sustancias con enlace
idnico.

Enlace covalente. Geometria y polaridad
de las moléculas.

Teoria del enlace de valencia (TEV) e
hibridacion.

Teoria de repulsion de pares electrénicos
de la capa de valencia (TRPECV).
Propiedades de las sustancias con enlace
covalente.

Enlace metdlico.

Modelo del gas electronico y teoria de
bandas.

Propiedades de los metales. Aplicaciones
de superconductores y semiconductores.
Enlaces presentes en sustancias de interés
bioldgico.

Naturaleza de las fuerzas
intermoleculares.

Concepto de velocidad de reaccion. Teoria

de colisiones.
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Bloque 3. Reacciones quimicas

Factores que influyen en la velocidad de
las reacciones quimicas.

Utilizacion de catalizadores en procesos
industriales.

Equilibrio quimico. Ley de accion de
masas. La constante de equilibrio: formas
de expresarla.

Factores que afectan al estado de
equilibrio: Principio de Le Chatelier.
Equilibrios con gases.

Equilibrios heterogéneos: reacciones de
precipitacion.

Aplicaciones e importancia del equilibrio
quimico en procesos industriales y en
situaciones de la vida cotidiana.
Equilibrio dcido-base.

Concepto de dcido-base.

Teoria de Brénsted-Lowry.

Fuerza relativa de los dcidos y bases,
grado de ionizacion.

Equilibrio idnico del agua.

Concepto de pH. Importancia del pH a
nivel bioldgico.

Volumetrias de neutralizacion dcido-base.
Estudio cualitativo de la hidrdlisis de
sales.

Estudio cualitativo de las disoluciones
reguladoras de pH.

Acidos y bases relevantes a nivel
industrial y de consumo. Problemas
medioambientales.

Equilibrio redox.

Concepto de  oxidacion-reduccion.
Oxidantes y reductores. Numero de
oxidacion.

Ajuste redox por el método del ion-
electron.  Estequiometria de las
reacciones redox.
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Potencial de reduccion estandar.
Volumetrias redox.

Leyes de Faraday de la electrolisis.
Aplicaciones y repercusiones de las
reacciones de oxidacion reduccion:
baterias eléctricas, pilas de combustible,
prevencion de la corrosion de metales.

Estudio de  funciones  orgdnicas.
Nomenclatura y formulacion orgdnica
segun las normas de la IUPAC.
Funciones  orgdnicas de  interés:
oxigenadas y nitrogenadas, derivados
halogenados tioles peracidos.
Compuestos orgdnicos polifuncionales.
Tipos de isomeria.
Tipos de reacciones orgdnicas.
Bloque 4. Sintesis orgdnica y nuevos Principales compuestos orgdnicos de
materiales interés biologico e industrial: materiales
polimeros y medicamentos.
Macromoléculas y materiales polimeros.
Polimeros de origen natural y sintético:
propiedades.
Reacciones de polimerizacion.
Fabricacion de materiales pldsticos y sus
transformados: impacto medioambiental.
Importancia de la Quimica del Carbono en
el desarrollo de la sociedad del bienestar.

En muchos curriculos y libros de texto de quimica, es comun dividir la electroquimica en
dos temas: reacciones redox (oxidacidn y reduccién) y celdas electroquimicas (galvanica
y electrolitica). Esto se debe a que los estudiantes necesitan comprender la reduccién
de la oxidacion para aplicarla a las células electroquimicas (De Jong y Treagust, 2002).

4.8. Metodologia.

Ensefar no es una tarea facil, ya que requiere una gran preparacioén por parte del
profesorado, ademas de vocacion y entusiasmo. La falta de interés y de capacidad en
clase, siempre ha sido achacado al estudiante, pero no siempre es culpa es de ellos, por
lo que el profesorado deberia de reflexionar sobre aspectos que pueden mejorar.
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La metodologia para que se lleve a cabo un aprendizaje, se define como el conjunto de
técnicas y recursos que puede utilizar el profesorado para obtener nuevas habilidades y
fomentar el aprendizaje del alumnado.

En la mayoria de las sesiones se utilizd una metodologia expositiva, la cual fue de una
gran ayuda para que los alumnos terminaran de asimilar algunos conceptos. Este tipo
de metodologia es bastante util, si se combina con otras, desarrollando en este caso las
diferentes competencias y asegurandose de que el alumnado lleve a cabo un
aprendizaje éptimo de la asignatura en cuestion. Se debe de tener en cuenta que no
todos los alumnos tienen la misma capacidad de aprendizaje, siendo necesario prestarle
atencién a cada uno de ellos. De las metodologias que se escojan va a depender que el

proceso de ensefianza-aprendizaje sea significativo o no.

A continuacion, apareceran cada una de las metodologias que se han usado en esta
unidad didactica.

4.8.1. Prdcticas de Laboratorio.

Las experiencias de laboratorio representan una parte importante en el proceso de
ensefanza y aprendizaje de las ciencias, tanto por la fundamentacion tedrica que
pueden aportar a los estudiantes, como para el desarrollo de ciertas habilidades y
destrezas que se despiertan en los mismos con el trabajo experimental (Lopez y Tamayo,
2012). Las practicas de laboratorio en la ensefianza de las ciencias ofrecen importantes
experiencias de aprendizaje que no estan disponibles para otras disciplinas que son
mucho mas tedricas. Estas experiencias buscan promover la comprensidon de conceptos
cientificos, llevando a la practica los conceptos tedricos, el desarrollo de habilidades en
la solucion de problemas y el interés hacia la quimica entre los estudiantes (Aguilar y
Canto, 2007).

Una buena adaptacion de reacciones, actividades y prdacticas empleando materiales
caseros propicia que el estudiante repita cuantas veces sea necesario dicho proceso, lo
cual forja de manera permanente la comprensién de los temas. Ademas, puesto que los
materiales son de uso cotidiano, como en el caso de la fabricacién de una pila con un
limén, los fendmenos son observados de manera directa (Carredn Gutiérrez et al.,
2010). La capacidad para describir, explicar y producir fendmenos observables y
asociarlos a los conocimientos tedricos vistos, le otorga importancia al laboratorio a la
hora de ensefiar un concepto (Salcedo y Villareal, 2005).
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4.8.2. Aprendizaje cooperativo.

El aprendizaje grupal facilita el aprendizaje significativo y la construccion de nuevos
conocimientos (Darko y Enunuwe, 2018). En este tipo de aprendizaje 2 o mas
estudiantes trabajan de forma conjunta compartiendo equitativamente el trabajo.

Este tipo de metodologia estd adquiriendo una gran importancia a nivel laboral,
convirtiéndose en un factor motivacional para el alumnado, ya que pueden aprender
algunas habilidades que les serdn muy utiles en el futuro. Se han utilizado 2 técnicas de
aprendizaje cooperativo, las cuales son:

— 1-2-4: Dentro del grupo cada alumno/a piensa cudl es la respuesta correcta a una
pregunta planteada. Posteriormente, se ponen de dos en dos, intercambian sus
respuestas y las comentan, llegando a conclusiones comunes. Finalmente, todo
el equipo ha de decidir cual es la respuesta mas adecuada y completa por escrito
la pregunta que se ha planteado.

— Tareas puzzle: A cada dos miembros del equipo se le asigna una tarea o problema
que deberan resolver entre ambos (equipo de expertos), mejorando las
producciones individuales. Después, los expertos explican a su equipo el
problema que les ha correspondido. Finalmente, el equipo procura el

aprendizaje de todos sus miembros.

4.8.3. TIC.

Las TICs ponen a disposicion de estudiantes y profesores una gran cantidad de recursos
didacticos, como pueden ser los simuladores (laboratorios virtuales), mejorando con
esto la calidad educativa. Con esta metodologia se consigue que los estudiantes mejoren
su comprension con respecto a algunos conceptos, ya que sirve para repasar y apoyar
las explicaciones de los profesores, mediante la visualizacion de videos tutoriales.

Algunas de las experiencias, pueden ser realizadas en sus casas, ya que hay que ser
consciente de que disponen de menos tiempo al tener que presentarse a la EBAU al
finalizar el curso.

4.8.4. Flipped Clasroom.

El Flipped Classroom es un método de enseflanza que, como su nombre indica, consiste
en dar la vuelta a lo que se venia haciendo hasta ahora. En este tipo de metodologia la
teoria es estudiada por los alumnos en sus casas y en clase se trabaja la parte practica,
mediante la realizacion de ejercicios y la resolucidn de dudas que les hayan surgido.
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4.9. Temporalizacion.

La unidad didactica presente se va a dividir en 11 sesiones de una duracién de una hora
cada una de ellas, realizandose un total de 14 ejercicios los cuales pretenden facilitar la
asimilacion y comprensiéon de los contenidos, teniendo en cuenta los criterios de
evaluacion, objetivos y estdndares de aprendizaje. La solucién de cada una de las

actividades se encuentra en el Anexo I.

A continuacién, aparecerd un resumen de lo que se va a realizar en de cada una de las

sesiones.
12 Sesidn

La primera clase serd de introduccién a la nueva unidad en la que se trataran los
antecedentes y la historia de las reacciones de oxidacién-reduccién y la electroquimica,
ya que asi se facilitan las explicaciones y se favorece el entendimiento de los conceptos.
A continuacion, se le pasara al alumnado un cuestionario, el cual constara de una serie
de preguntas relacionadas con los conceptos basicos de las reacciones redox para ver
cual es el nivel de conocimientos que tienen los alumnos (ideas previas) y en que hay
gue hacer mas hincapié mediante la técnica de trabajo cooperativo 1-2-4, siendo estos
grupos lo mas equitativos y heterogéneos. Este cuestionario se realiza debido a que el

alumnado ya tiene unas nociones basicas en este tipo de reacciones.
Duracién: 50 minutos.

Al final de la clase se les mandara que vean el siguiente video como tarea, el cual habla
de los conceptos basicos de las reacciones de redox; a modo de repaso, como son la
oxidacion, la reduccién, el niumero de oxidacidn, agentes reductores y oxidantes.

https://www.youtube.com/watch?v=Ez2n-eqofEw (Hasta el 4:11)

Duracion: 5 minutos.
22 Sesion

La segunda clase comenzara realizando una serie de preguntas para ver si todos los
alumnos han visto y comprendido el video. Una vez que se tenga la certeza de que han
entendido los conceptos fundamentales de las reacciones redox, se procedera a la
realizacién del ejercicio 1 mediante grupos informales.

Duracion: 25 minutos.

Ejercicio 1. Indique si las siguientes reacciones son reacciones de oxidacidon-reduccién.
Poniendo en cada caso los nimeros de oxidacidn de los elementos que intervienen en
la ecuacion, ademas de cudl es el agente oxidante y el reductor.

a) MnOx(s) + 4H*(aq) + 2ClI(ag) — Mn?*(aq) + 2H20(l) + Clx(g)
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b) H2POs(aq) + OH(aq) — > HPO4%(aq) + H20(l)

A continuacidn, se les explicara el ajuste de reacciones redox por el método ion-electrén
y los pasos que se deben de seguir. La explicacién se apoyard con la realizacién del
ejercicio 2.

Duracion: 30 minutos.

Ejercicio 2. Obtenga la ecuacién ajustada para esta reaccidn utilizando el método del

ion-electron en medio acido:
SOs*(ag) + MnOs(aq) —>  SO04%(aq) + Mn?*(aq)

Para finalizar, se les mandara realizar el ejercicio 3 en casa para asi practicar este

método.

Ejercicio 3. Obtenga la ecuacién ajustada para esta reaccion utilizando el método del
ion-electrén en medio acido:

Cu(s) + HNOs(aq) — > Cu(NO:s)2(aqg) + NO(g) + H20(l)
32 Sesién

La tercera clase comenzard realizando un breve resumen de la sesién anteriory se pedird
a alguno de los alumnos que salga a realizar el ejercicio 3.

Duracion: 25 minutos.

Luego se pasard a explicar el ajuste de ecuaciones redox en medio basico, el cual es muy
similar al anterior. Ademas, se hablara de la peculiaridad que tienen las reacciones de
dismutacidn y con ayuda del ejercicio 4, se podra asegurar un mayor entendimiento de
ambos conceptos

Duracion: 30 minutos.

Ejercicio 4. Ajusta la siguiente reaccidon redox por el método del ion-electréon en medio
basico:

Br, ™ Br + BrOs~

Para finalizar, se les mandara realizar el ejercicio 5 en casa para asi practicar este
método.

Ejercicio 5. Ajusta la siguiente reaccién redox por el método del ion-electréon en medio
basico:

KMnOas(aqg) + NaNOz(aq) — MnO; + NaNOs(aq)
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42 Sesion

La cuarta clase comenzara realizando un breve resumen de la sesidén anterior y se pedird
a alguno de los alumnos que salgan a realizar el ejercicio 5.

Duracion: 20 minutos.

Luego se procedera a explicar en qué consiste una valoracién y una estandarizacion de
una disolucion, teniendo en cuenta cada uno de los materiales y fendmenos que ocurren
en ellas. Ademas, se pondra un video que complemente y apoye la explicacion de una

forma mas visual.

https://www.youtube.com/watch?v=kAq7HgEXIhw&t=9s

Duracion: 20 minutos.

Cuando se haya visto el video, se realizara el ejercicio 6, de forma conjunta, que se
plantea para practicar la estandarizacion de una disolucion.

Duracion: 10 minutos.

Ejercicio 6. El dicromato de potasio oxida al ioduro de sodio en medio &cido,
originandose sulfato de sodio, sulfato de cromo(lll) y iodo, entre otras cosas. Sabiendo

que la reaccion que se produce es:
K2Cr;07 + 6Nal + 7H2S04 — > 3NayS04 + Crz(S04)3 + 312 + 7H20 + K3S04

¢De qué concentracion sera una disolucidn de yoduro sédico, sabiendo que 25 ml de la
misma, necesitan para su valoracién 40 ml de una disolucién 0,1 M de dicromato
potdsico?

Para finalizar, se les mandard a los alumnos que vean el siguiente video, ya que va a ser
la practica que van a realizar en la siguiente sesién, debiendo de realizar un esquema de
la misma.

https://www.youtube.com/watch?v=xrwSJPWSrvY

52 Sesion

En esta quinta clase se ird al laboratorio para realizar una practica de estandarizacidn de
una disolucion. Primeramente, se realizard un breve recordatorio acerca de las normas
de laboratorio y los pictogramas presentes en los reactivos que se van a utilizar. Los
alumnos se dividirdn en sus grupos base para realizar la practica y deberdn responder a
las siguientes cuestiones:

1. Material que va a utilizarse a lo largo de la practica.
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2. Ajustar la reaccién redox que se produce por el método de ion-electron. Indicar cada
uno de los procesos que se producen y cudles son los agentes oxidantes y reductores.

3. ¢Por qué es importante la agitacién constante?

4. ¢{Por qué no se utiliza indicador en esta valoracion?
5. Calcular la molaridad de la disolucién de FeSOa.
Duracion: 55 minutos.

Al terminar la prdctica de laboratorio, se les mandard a los alumnos que contintden
viendo el video que se les mando al comienzo de la unidad, ya que en este caso
aparecerd un resumen de lo que es una celda y sus tipos, como son las electroliticas y
galvéanicas o voltaicas, ademas de hablar de la espontaneidad de las reacciones y de los
tipos de electrodos, el anodo y el catodo. Aunque seria mejor que lo viesen entero para
gue asi les sirviera de repaso.

https://www.youtube.com/watch?v=Ez2n-eqofEw (A partir del 4:12)

62 Sesion

La sexta clase comenzara con un repaso de la practica de laboratorio, atendiendo todas
las dudas que se planteen vy se les realizara una serie de preguntas para ver si todos los
alumnos han visto y comprendido el video que se les mando en la anterior clase.
Ademas, se realizard una breve introduccidn a la electroquimica ya que de esta parte no
se ha hablado en cursos anteriores, y se dibujard un diagrama de celda, indicando cada
una de sus partes, sus funciones y su notacién. Una vez que se tenga la certeza de que
han entendido los conceptos fundamentales de la electroquimica, se procederd a la
realizaciéon de los ejercicios 7 y 8 mediante tareas puzzle por los grupos base.

Duracidn: 55 minutos.
Ejercicio 7. El aluminio metalico desplaza al ion zinc (1) de sus disoluciones acuosas.

c) Escriba las semiecuaciones de oxidacion y reduccion y la ecuacion global para
esta reaccion redox.

d) Escriba un diagrama de la celda voltaica en la que tiene lugar esta reaccidn.
Ejercicio 8. El diagrama de una celda electroquimica viene dado por:
Sn(s) I SnCl;(aqg) Il AgNOs(aq) | Ag(s)

Escriba las semiecuaciones que ocurren en los electrodos y ajuste la reaccidon global de
la celda.

44


https://www.youtube.com/watch?v=Ez2n-eqofEw

72 Sesion

La séptima clase comenzara realizando un breve resumen de la sesidn anterior y se
hablara del potencial estandar del electrodo y de una celda. Explicando la férmula que
se debe de utilizar para calcularlo.

Duracion: 15 minutos.

Seguidamente, se realizardn los ejercicios 9 y 10 mediante tareas puzzle por los grupos
base.

Duracion: 20 minutos.
Ejercicio 9. Calcula la E° de la célula en la que ocurre la siguiente reaccion:
Mg + Cu?* —> Mg?* + Cu.
Escribe la ecuacion para la reaccién de la célula que tiene lugar en condiciones estandar.
Datos: E°Mg/Mg?*=-2,37V E°Cu/Cu®*=0,34 V

Ejercicio 10. El cadmio se encuentra en pequefias cantidades acompafiando al zinc. Al
contrario que el zinc, que en pequefias cantidades es un elemento esencial para la vida,
el cadmio es un veneno para el medio ambiente. Para determinar las concentraciones
de iones cadmio por medidas de propiedades eléctricas, se necesita el potencial de
electrodo estadndar del electrodo Cd?*/Cd. Se mide el voltaje de la siguiente celda
voltaica:

Cd(s) | Cd2*(1 M) Il Cu2*(1M) I Cu(s)
DatOS: EOCu2+/ Cu-= 0,340 V Eocel = 0,743 V.
¢Cudl es el potencial estdndar del electrodo Cd?*/Cd?

Luego, se trabajara con un simulador para que los alumnos vean que dependiendo del
electrodo que se utilice va a variar, evidentemente, las semirreacciones, la reaccién que
se produce, la notacion de la pila y el potencial estdndar de la celda.

http://iesbinef.educa.aragon.es/fiqui/redox/#

Duracion: 10 minutos.

Para finalizar la clase se construird una pila utilizando un limén. Se necesitarda un
voltimetro, unos cables eléctricos para conectar la pila, unos clavos de hierros y una

[dmina de cobre a modo de electrodos.

Duracion: 10 minutos.
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82 Sesidn

La octava clase comenzard realizando un breve resumen de la sesidon anterior y se
hablara de la espontaneidad que pueden presentar las reacciones, concepto que se
introdujo en el video que vieron al comenzar la parte de electroquimica, la cual estd muy
relacionada con la energia libre de Gibbs (AG). A continuacién, se realizaran los ejercicios
11y 12 mediante tareas puzzle por grupos base.

Duracion: 30 minutos.

Ejercicio 11. Calcula el cambio en la energia libre de Gibbs estandar para la siguiente

reaccion a 259C.
2Au(s) + 3Ca?*(1M) — 2Au3*(1M) + 3Ca(s)
Eocel = '4,37 V n= 6

Ejercicio 12. ¢Desplazarad el aluminio metélico a los iones Cu?* de sus disoluciones
acuosas? Es decir, establezca si tiene lugar una reaccion espontdnea en sentido directo

para la siguiente reaccion:
2Al(s) + 3Cu?*(1M) — 3Cu(s) + 2AP*(1M)
E°?*/cu=0,340V Ea%/a=-1,676V

Para finalizar esta sesion, se debera tener en cuenta que AG puede relacionarse con la
constante de equilibrio, realizandose el ejercicio 13 mediante la técnica de trabajo

cooperativo 1-2-4.
Duracion: 20 minutos.

Ejercicio 13. ¢{Cudl es el valor de la constante de equilibrio K para la reaccién entre el

cobre metalico y los iones hierro (lll) en disolucién acuosa a 25 eC?

Cu(s) + Fe3*(ag) — Cu?**(aq) + Fe?**(aq)
Datos: E°.%*/cu =0,340 V E%e3*/ k2" = 0,771V
92 Sesion

La novena clase comenzard realizando un breve resumen de la sesidn anterior y se
hablara de la electrolisis, mostrando las diferencias que hay entre una celda electrolitica
y una voltaica o galvdnica. Ademas, en este caso se comentara que es la carga eléctrica
y la forma de calcular el nimero de moles de electrones implicados en una reaccion de

electrolisis mediante el ejercicio 14 que se realizara de forma conjunta en clase.

Duracion: 40 minutos.
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Ejercicio 14. El depdsito de cobre por electrdlisis puede utilizarse para determinar la
cantidad de cobre presente en una muestra. La muestra se disuelve para obtener
Cu?*(aq), que se electroliza. La semirreaccion de reduccion en el cdtodo es:

Cu®*(aq) + 26— Cu(s).
¢Cual es la masa de cobre que se deposita en 1 h con una corriente de 1,62 A?
Mr(Cu) = 63,5 g/mol

Para concluir la sesion se les propondra a los alumnos que junto a sus grupos base
realicen una exposicion que trate sobre las aplicaciones de las reacciones de oxidacion
reduccién y de la electroquimica, teniendo en cuenta las aplicaciones de la electrolisis
en la prevencion de la corrosién, la fabricacion de pilas galvénica, alcalinas y de
combustible y la obtencién de elementos puros, pudiendo realizar en el tiempo restante

la busqueda de informacién.
Duracién: 15 minutos.
102 Sesidn

Esta décima clase sera solo y exclusivamente para la realizacién de las exposiciones de
los 5 grupos de 4 personas y deberan exponer en un maximo de 6 minutos. Una vez que
hayan expuesto todos se procedera a realizar un kahoot para ver si han entendido todos
los conceptos fundamentales tanto de la electroquimica como de las reacciones redox.

Duracion: 55 minutos.
112 Sesion

En la undécima clase se realizara el examen, el cual estda compuesto de los siguientes
ejercicios:

Duracion: 55 minutos.

Ejercicio 1. Obtenga la ecuacion ajustada para esta reaccion utilizando el método del
ion-electréon en medio 4cido:

As;03(s) + MnOs(aq) —— AsO4*> + 4Mn?*(aq)
Datos: Mr(As;03) = 197,8 g/mol.

Ejercicio 2. La bateria de zinc-cloro es un nuevo sistema de bateria que esta siendo
estudiado para su posible utilizacién en vehiculos eléctricos. La reaccion global que
produce electricidad en esta celda es:

Zn(s) + Cla(g) — ZnCly(aq)
a) éCual es el valor de E°. de esta pila voltaica?
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b) Dado el valor E°.e; determine AG° de la reaccion.
c) Calcule la constante de equilibrio.
Datos: E°Zn%**/Zn=-0,763 V E°Cl/Cl, = 1,358 V

Ejercicio 3. Una corriente de 4 A circula durante 1 hora y 10 minutos a través de dos
células electroliticas que contienen, respectivamente, sulfato de cobre (ll) y cloruro de

aluminio.
a) Escriba las reacciones que se producen en el catodo de ambas celdas electroliticas.
b) Calcule los gramos de cobre y aluminio que habran depositado.

Datos: Mr(Cu) = 63,5 Mr(Al) =27 Constante de Faraday = 96485 C/mol

4.10. Elementos transversales.

En cuanto al estudio de los temas transversales, para el desarrollo de esta materia se
considera fundamental relacionar los contenidos con otras disciplinas, ya que su
aprendizaje se facilita mostrando la vinculacién con nuestro entorno social y su interés
tecnoldgico o industrial. El acercamiento entre las materias cientificas que se estudian
en Bachillerato y los conocimientos que se han de tener para poder comprender los
avances cientificos y tecnoldgicos actuales contribuyen a que los individuos sean
capaces de valorar criticamente las implicaciones sociales que comportan dichos
avances, con el objetivo ultimo de dirigir la sociedad hacia un futuro sostenible. Desde
este planteamiento se puede trabajar la educacion en valores, la educacién ambiental y
la proteccidn ante emergencias y catastrofes.

El trabajo en grupos cooperativos facilita el didlogo sobre las implicaciones morales de
los avances de la sociedad, abordando aspectos propios de la educacién moral y civicay
la educaciéon al consumidor. Es por esto que en esta unidad se hace referencia a la
fotosintesis, el metabolismo y el transporte de oxigeno, en los que se producen
reacciones de tipo redox las cuales juegan papeles importantes en los sistemas

bioldgicos.

4.11. Atencion a la diversidad.

La atencidn a la diversidad es fundamental para poder atender a los alumnos que tengan
necesidades especificas de apoyo educativo, como pueden ser los alumnos con
necesidades educativas especiales, altas capacidades intelectuales, incorporacién tardia
al sistema educativo espafiol, dificultades especificas de aprendizaje, condiciones
personales o de historia escolar y TDAH, ademads de tener en cuenta la compensacion
de desigualdades.
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El docente debe de considerar las diversas capacidades, aptitudes, ritmos de
aprendizaje, motivaciones e intereses de los alumnos para permitir la consecucién de
objetivos. De todas formas, siempre se debera trabajar de forma conjunta con el
Departamento de Orientacion, siguiendo cada una de sus indicaciones.

Ademads, los centros docentes desarrollardn las medidas, programas, planes o
actuaciones para la atencidn a la diversidad establecidas en el Capitulo VI del Decreto
110/2016, de 14 de junio, en el marco de la planificacidn de la Consejeria competente

en materia de educacion.

4.12. Evaluacion.

4.12.1. Criterios de evaluacion y estdndares de aprendizaje.

Los criterios de evaluacion y los estandares de aprendizaje de esta unidad didactica se
encuentran en el bloque 3 de reacciones quimicas de la asignatura de Quimica de 22 de
bachillerato, segln el Real Decreto 1105/2014, de 26 de diciembre, por el que establece
el curriculo basico de la Educacion secundaria y del bachillerato.

C.E.17. Determinar el numero de oxidacion de un elemento quimico identificando si se
oxida o reduce en una reaccion quimica.

C.E.18. Ajustar reacciones de oxidacion-reduccion utilizando el método del ion-electron

y hacer los cdlculos estequiométricos correspondientes.

C.E.19. Comprender el significado de potencial estdndar de reduccion de un par redox,

utilizandolo para predecir la espontaneidad de un proceso entre dos pares redox.

C.E.20. Realizar cdlculos estequiométricos necesarios para aplicar a las volumetrias
redox.

C.E.21. Determinar la cantidad de sustancia depositada en los electrodos de una cuba
electrolitica empleando las leyes de Faraday.

C.E.22. Conocer algunas de las aplicaciones de la electrolisis como la prevencion de la
corrosion, la fabricacion de pilas de distintos tipos (galvdnicas, alcalinas, de combustible)
y la obtencidn de elementos puros.

E.A.17.1. Define oxidacion y reduccion relaciondndolo con la variacion del numero de
oxidacidon de un dtomo en sustancias oxidantes y reductoras.

E.A.18.1. Identifica reacciones de oxidacion-reduccion empleando el método del ion-

electron para ajustarlas.

E.A.19.1. Relaciona la espontaneidad de un proceso redox con la variacion de energia de

Gibbs considerando el valor de la fuerza electromotriz obtenida.
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E.A.19.2. Disefia una pila conociendo los potenciales estandar de reduccion, utilizdndolos
para calcular el potencial generado formulando las semirreacciones redox
correspondientes.

E.A.19.3. Analiza un proceso de oxidacion-reduccion con la generacion de corriente

eléctrica representando una célula galvadnica.

E.A.20.1. Describe el procedimiento para realizar una volumetria redox realizando los

cdlculos estequiométricos correspondientes.

E.A.21.1. Aplica las leyes de Faraday a un proceso electrolitico determinando la cantidad

de materia depositada en un electrodo o el tiempo que tarda en hacerlo.

E.A.22.1. Representa los procesos que tienen lugar en una pila de combustible,
escribiendo la semirreacciones redox, e indicando las ventajas e inconvenientes del uso

de estas pilas frente a las convencionales.

E.A.22.2. Justifica las ventajas de la anodizacion y la galvanoplastia en la proteccion de

objetos metdlicos.

4.12.2. Rubricas.
A continuacion, aparecerd la Tabla 3 en la que se relacionan cada uno de los criterios de
evaluacion con su instrumento en la unidad didactica, ademas del peso que va a tener

en cada una.
Tabla 3. Relacién entre los criterios de evaluacién y su instrumento.
Criterios Instrumento de Peso
evaluacion
C.E.17. Cuestionario final 10%
C.E.18. Examen ejercicio 1 20 %
C.E.19. Examen ejercicio 2 20 %
C.E.20. Prdctica de Laboratorio 15%
C.E.21. Examen ejercicio 3 20 %
C.E.22. Exposicion 15 %

Ahora, se mostraran 2 rubricas (Tablas 4 y 5) que son las que se van a tener en cuenta
para evaluar la practica de laboratorio y las exposiciones orales, contando ambas un 15

% de la nota.
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Tabla 4. Rubrica para la evaluacidn de la practica de laboratorio.

Excelente Regular Mal Peso

Entrega del
esquema de la 10%
practica

Atencion a la
explicacion del 5%
profesor

Prepara los
materiales antes 5%
de la realizacion

de la practica

Trabajo en 10%

equipo

Seguridad en el 10%

laboratorio

Responde a
cada una de las 60 %
cuestiones de
forma correcta.

Tabla 5. Rubrica para la evaluacién de las exposiciones orales.

Excelente Regular Mal Peso
Formato de la
presentacién 10%
Explica
correctamente 20 %
los conceptos
Reparto
equitativo del 10%
trabajo
Contenidos 60 %
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ANEXO I. Cuestionario inicial, ejercicios, practica de laboratorio, kahoot y examen.
Cuestionario Inicial

1. La oxidacidn es un proceso en el que: (La respuesta correcta es la B)

a) El nimero de oxidacién de algun elemento aumenta al ganar electrones. Estos
electrones aparecen en el lado derecho de la semiecuacién de oxidacién.

b) El nimero de oxidacién de algun elemento aumenta al perder electrones. Estos
electrones aparecen en el lado derecho de la semiecuacién de oxidacién.

c) El numero de oxidacion de algun elemento disminuye al ganar electrones. Estos

electrones aparecen en el lado izquierdo de la semiecuacién de oxidacién.

d) El numero de oxidacion de algun elemento disminuye al perder electrones. Estos
electrones aparecen en el lado izquierdo de la semiecuacién de oxidacién.

2. En una reduccion es un proceso en el que: (La respuesta correcta es la C)

a) El nimero de oxidacién de algun elemento aumenta al ganar electrones. Estos
electrones aparecen en el lado derecho de la semiecuacién de oxidacion.
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b) El nimero de oxidacion de algun elemento aumenta al perder electrones. Estos
electrones aparecen en el lado derecho de la semiecuaciéon de oxidacion.

c) El nimero de oxidacién de algun elemento disminuye al ganar electrones. Estos
electrones aparecen en el lado izquierdo de la semiecuacién de oxidacién.

d) El nimero de oxidacién de algun elemento disminuye al perder electrones. Estos
electrones aparecen en el lado izquierdo de la semiecuacién de oxidacién.

3. En una reaccion de redox, el oxidante: (La respuesta correcta es la A)
a) Produce la oxidacién de otras sustancias, a la vez que se reduce.

b) Produce la oxidacion de otras sustancias, a la vez que se oxida.

c¢) Produce la reduccién de otras sustancias, a la vez que se reduce.

d) Produce la reduccién de otras sustancias, a la vez que se oxida.

4. En una reaccion redox, el reductor: (La respuesta correcta es la D)

a) Produce la oxidacién de otras sustancias, a la vez que se reduce.

b) Produce la oxidacion de otras sustancias, a la vez que se oxida.

c¢) Produce la reduccién de otras sustancias, a la vez que se reduce.

d) Produce la reduccién de otras sustancias, a la vez que se oxida.

5. En la reaccion de descomposicion del agua oxigenada: 2H,0, —> 2H,0 + O; (La
respuesta correcta es la A)

a) El oxigeno es reducido y el hidrégeno oxidado.

b) El hidrégeno es oxidado y reducido.

c) El oxigeno es oxidado y reducido.

d) No hay cambios en el estado de oxidacion de ninguno de los reactivos.

6. En la siguiente reaccion idnica: 2CI + MnOs = MnO: + Cl; el oxidante es: (La
respuesta correcta es la C)

a) C|2
b) MnOz
c) MnOy

d) CI
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7. En la siguiente reaccién idnica: 25,03% + I, = S406* + 21" el reductor es: (La respuesta
correcta es la D)

a) I
b) S406*
c) Iz
d) S,03*

8. Indique el compuesto en el que el cloro presente niimero de oxidacion + 1: (La
respuesta correcta es la C)

a) HCl
b) ClO2
c) HCIO
d) NH4Cl

9. El cloro presenta estado de oxidacion +3 en el compuesto o ién: (La respuesta
correcta es la A)

a) ClOy
b) HCI

c) Clos
d) ClO;

10. Indique en qué compuesto o ion el nimero de oxidacion del nitrégeno es - 3: (La
respuesta correcta es la D)

a) NOy
b) KNO,
c) HNOs
d) NHy"

11. En la siguiente ecuacion indica el elemento que se oxida y que se reduce: (La
respuesta correcta es la C)

HNOs + HS—->NO + S

a) El nitrégeno se oxida pues su numero de oxidacion aumenta de +5 a +2 y el azufre se

reduce, ya que su numero de oxidacion disminuye de -2 a 0.
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b) El nitrégeno se reduce pues su nimero de oxidacion disminuye de +5 a +2 y el azufre

se oxida, ya que su numero de oxidacidn aumenta de -2 a +2.

c) El nitrégeno se reduce pues su nimero de oxidacién disminuye de +5 a +2 y el azufre
se oxida, ya que su numero de oxidacion aumenta de -2 a 0.

d) El nitrégeno se oxida pues su nimero de oxidacion aumenta de +2 a +5 y el azufre se
reduce, ya que su numero de oxidacion disminuye 0 a -2.

12. En la siguiente reaccion: H* + ClO;” = ClO2 + ClOs3™ + CI" + H,0 (La respuesta correcta
es la B)

a) El ClOy es el reductor y el H* es el oxidante.
b) El CIO, es el oxidante y a la vez el reductor.
¢) No es una reaccién de oxidacion-reduccion.
d) EI CIO; es el oxidante y el H* el reductor.

13. Dada la siguiente reaccion: Cu,S + K.Cr.07 + H2S04 = CuSOs + Crz(S0a)s3 + K2SO4 +
H»0. Indicar qué especies que se oxidan y cuales se reducen. (La respuesta correcta es
laA)

a) El cobre y el azufre se oxidan y el cromo se reduce.
b) El cromo y el azufre se reducen y el cobre se oxida.
c) El cobre y el azufre se reducen y el cromo se oxida.

d) El cobre y el cromo se oxidan y el azufre se reduce.

Ejercicio 1. Indique si las siguientes reacciones son reacciones de oxidacidon-reduccion.
Poniendo en cada caso los nimeros de oxidacién de los elementos que intervienen en
la ecuaciodn, ademas de cual es el agente oxidante y el reductor.

e) MnOx(s) +4H*(aq) + 2Cl(ag) —> Mn?*(aq) + 2H20(l) + Clx(g)
f) H2POs(aq) + OH(aq) —— HPOs%(aq) + H20(l)
Solucién

a) Elnumero de oxidacién del Mn disminuye de +4 en MnO; a +2 en Mn?*. El MnO;
se reduce a Mn?*. El nimero de oxidacion del O se mantiene en -2 durante toda
la reaccion y el del H, en +1. El nimero de oxidacidn del Cl aumenta de -1 en CI
a 0 en Cl,. EI CI se oxida a Cl,. En esta reaccidn el MnO; es el oxidante y el Cl- es

el reductor. La reaccidon es una reaccion de oxidacion-reduccion.
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b) El nimero de oxidacién del H es +1 en ambos lados de la ecuacién. El oxigeno
permanece con el nimero de oxidacidon -2 durante toda la reaccion. El nUmero
de oxidacion del fésforo es +5 tanto en el H,POs” como en el HPO42. No hay
cambios en los estados de oxidacidn, por lo que no es una reaccion de oxidacién-
reduccion, de hecho, se trata de una reaccion acido-base.

Como en muchas reacciones redox interviene los iones H*, OH 0 compuestos insolubles,
es facil confundir una reaccién redox con una reaccién acido-base o una reaccion de
precipitacién. Es importante recordar los rasgos diferenciadores de cada una de ellas.
Las reacciones de precipitacidn consisten en la combinacién de iones en disolucién para
producir un precipitado insoluble, las reacciones &cido-base consisten en la
transferencia de un protén (H*), y las reacciones redox en la transferencia de electrones
y cambios en los estados de oxidacién.

Ejercicio 2. Obtenga la ecuacion ajustada para esta reaccién utilizando el método del
ion-electrén en medio acido:

S0s%(aq) + MnO4(aq) —>  SO4*(aq) + Mn?*(aq)
Solucién

El nimero de oxidacién del azufre aumenta de +4 en SO3% a +6 en el SO4%. El nimero
de oxidacién del Mn disminuye de +7 en el MnO4” a +2 en el Mn?*. Por tanto, el SO3% se
oxida y el MnOs se reduce.

Deben de seguirse cada una de las etapas para ajustar una ecuacién redox por el método
del ion-electrén en medio basico.

1. Escribir las ecuaciones para las semirreacciones de oxidacion y de reduccion.

SO0s*(aq) — SO4*(aq)

MnOg4(aq) — Mn?*(aq)
2. En cada semiecuacion.

— Ajustar los 4tomos de todos los elementos menos el Hy el O.
Los atomos de S y Mn estdn ya ajustados en las semiecuaciones.
— Ajustar el oxigeno anadiendo H;O.
Para ajustar los atomos de O, se suma una molécula de H;0 en el lado
izquierdo de la primera semiecuacion y cuatro en el lado derecho de la
segunda.
H,O(l) + SOs*(aq) — > S0.*(aq)
MnO4 (ag)— Mn?*(aq) + 4H,0(l)
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— Ajustar el hidrégeno afiadiendo H*.
Para ajustar los &tomos de H, se suman dos iones H* en el lado derecho
de la primera semiecuacidn y ocho en el lado izquierdo de la segunda.
H,0(l) + SOs%(aq) — SO4%(aq) + 2H*(aq)
8H*(ag) + MnO4(aq) —— Mn?*(aq) + 4H,0(l)
— Ajustar las cargas anadiendo electrones.
Sume el numero de electrones necesario para tener la misma carga
eléctrica en ambos lados de cada semiecuacién. Observard que la
semiecuacion en la que los electrones aparecen en el lado derecho es la
semiecuacion de oxidacion, y la otra semiecuacién, con los electrones en
el lado izquierdo, es la semiecuacién de reduccidn.
H,0(l) + SOs%(aq) — S04 (aq) + 2H*(aq) + 2e"
5e + 8H*(aq) + MnO4 (aq) —— Mn?*(aq) + 4H,0(l)

3. Sies necesario, igualar el nimero de electrones en las semiecuaciones de
oxidacién y de reduccién, multiplicando una o ambas semiecuaciones por el
numero entero apropiado.

Multiplique la semiecuacién de oxidacion por 5y la de reduccién por 2. Con ello
se tienen 10e” en cada lado de la ecuacidon neta. Estos términos se cancelan,
debido a que los electrones no deben aparecer en la ecuacion neta final.
5H,0(l) + 55032 (aq) — > 55042 (aq) + 10H*(aq) + 10e
10e” + 16H*(aqg) + 2Mn0O4(aq) — > 2Mn?*(aq) + 8H20(l)

4. Sumar las semiecuaciones y cancelar las especies comunes a ambos lados de la
ecuacion neta
Ecuacidn neta:

5H,0(l) + 5505>(aq) — 5504 (aq) + 10H*(aq) + 10e
J(O/e + 16H*(ag) + 2Mn0O4(aq) —— 2Mn?*(aq) + 8H,0(l)

5H,0(l) + 55032 (aq) + 16H*(aq) + 2MnO4(aq) — 5S0.%(aq) + 10H*(aq) +
2Mn?%*(aq) + 8H20(l)
La ecuacidn neta no debe tener la misma especie a ambos lados.
5503%(aq) + 6H*(aq) + 2Mn0O4(aq) — 5504%(aq) + 2Mn?*(aq) + 3H,0(l)
5. Comprobar que el nimero de dtomos y de cargas estan ajustadas.
(5x-2)+(2x-1)+(6x+1)=-6
(5x-2)+(2x+2)=-6
La ultima etapa nos da confianza en el resultado. Este paso es importante y debe
hacerse siempre.
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Ejercicio 3. Obtenga la ecuacién ajustada para esta reaccidn utilizando el método del

jon-electron en medio acido:

Solucidén

Cu(s) + HNOs(aq) — > Cu(NO:s)2(aq) + NO(g) + H20(l)

El niumero de oxidacion del cubre aumenta de 0 en Cu(s) a +2 en el Cu(NOs)2(aq). El

numero de oxidacion del nitrogeno disminuye de +5 en el HNOs(aq) a +2 en el NO(g).

Por tanto, el Cu(s) se oxida y el HNOs(aq) se reduce.

Deben de seguirse cada una de las etapas para ajustar una ecuacién redox por el método

del ion-electréon en medio basico.

1. Escribir las ecuaciones para las semirreacciones de oxidacién y de reduccion.

Cu(s)™/ Cu?*(aq)

NOs(ag) — NO(aq)

2. En cada semiecuacion.

Ajustar los atomos de todos los elementos menos el Hy el O.
Los atomos de Cu y N estdn ya ajustados en las semiecuaciones.
Ajustar el oxigeno afiadiendo H>O.
Para ajustar los atomos de O, se suman tres moléculas de H,0 en el lado
derecho de la segunda semiecuacion.
Cu(s)™/ Cu?*(aq)
NOs(aq) — NO(aq) + 2H.0(l)
Ajustar el hidrégeno afiadiendo H*.
Para ajustar los atomos de H, se suman cuatro iones H* en el lado
izquierdo de la segunda semi.
Cu(s)—/ Cu?*(aq)
4H* + NOs(ag) —» NO(aq) + 2H20(l)
Ajustar las cargas afladiendo electrones.
Sume el nimero de electrones necesario para tener la misma carga
eléctrica en ambos lados de cada semiecuacion. Observard que la
semiecuacion en la que los electrones aparecen en el lado derecho es la
semiecuacion de oxidacion, y la otra semiecuacién, con los electrones en
el lado izquierdo, es la semiecuacién de reduccién.
Cu(s) —> Cu?*(aq) + 2e
4H* + NOs (aq) +3e- — NO(aq) + 2H,0(l)

3. Sies necesario, igualar el nimero de electrones en las semiecuaciones de

oxidacion y de reduccién, multiplicando una o ambas semiecuaciones por el

numero entero apropiado.
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Multiplique la semiecuacién de oxidacion por 3 y la de reduccidén por 2. Con ello
se tienen 6e” en cada lado de la ecuacidn neta. Estos términos se cancelan,
debido a que los electrones no deben aparecer en la ecuacion neta final.
3Cu(s) — 3Cu?*(aq) + 6e
8H* + 2NO3(aq) +6e- — 2NO(aq) + 4H20(l)
4. Sumar las semiecuaciones y cancelar las especies comunes a ambos lados de la
ecuacion neta
Ecuacidn neta:
3Cu(s) —>3Cu?*(aq) + 66"
8H* + 2NOs'(aq) +66- — 2NO(aq) + 4H,0(1)

3Cu(s) + 8H* + 2NOs(aq) — > 3Cu?*(aq) + 2NO(aq) + 4H>0(l)
5. Comprobar que el nimero de dtomos y de cargas estan ajustadas.
(8x+1)+(2x-1)=+6
(3x-2)=+6
La ultima etapa nos da confianza en el resultado. Este paso es importante y debe
hacerse siempre.
La ecuacion neta esta en forma idnica, por lo que se debera pasar a forma molecular
(este paso se realizara siempre que se pueda).

3Cu(s) + 8H* + 2NOs(aq) — > 3Cu(NOs)2(aq) + 2NO(aq) + 4H20(l)
En este caso no se sabe si poner un 8 o un 10 al HNOs3, por lo que se deberd mirar a los
productos, echandole un vistazo a cada uno de los dtomos. En el caso del Cu estaria
perfectamente ajustado, para el N, en los productos se encuentran 8, para el O se tiene
24 y para el H 8. Por lo que esto evidencia la eleccidn del 8 para que asi la ecuacion

quede totalmente ajustada.

3Cu(s) + 8HNOs(ag) — > 3Cu(NOs)2(aq) + 2NO(aq) + 4H,0(l)

Ejercicio 4. Ajusta la siguiente reaccién redox por el método del ion-electréon en medio
basico:

Bra(g) — Br(l) + BrOs'(aq)
Solucidén

En este caso el bromo se oxida, ya que su nimero de oxidacidn aumenta de 0 a +5, y se
reduce, debido a que su nimero de oxidacién disminuye de 0 a -1

Inicialmente se trata la semirreacciéon y la reacciéon neta como si tuvieran lugar en medio
acido y después se ajusta la ecuacién neta para un medio basico, por lo que deben de
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seguirse cada una de las etapas para ajustar una ecuacidn redox por el método del ion-

electron en medio basico.

1. Escribir las ecuaciones para las semirreacciones de oxidacién y de reduccidn.

Br, — Br
Br, — BrOs"

2. En cada semiecuacion.

Ajustar los atomos de todos los elementos menos el Hy el O.

Br, —» 2Br

Br, — 2BrOs”

Ajustar el oxigeno afiadiendo H0.
Para ajustar los &tomos de O, se suman seis moléculas de H,0 en el lado
izquierdo de la segunda semiecuacion.

Br, —» 2Br

6H,0(l) + Br, — 2BrOs’

Ajustar el hidrégeno afiadiendo H*.
Para ajustar los 4tomos de H, se suman doce iones H* en el lado derecho
de la segunda semiecuacion.

Br, — 2Br

6H,0(l) + Br, —»2BrOs + 12H*
Ajustar las cargas afiadiendo electrones.
Sume el numero de electrones necesario para tener la misma carga
eléctrica en ambos lados de cada semiecuacion. Observard que la
semiecuacion en la que los electrones aparecen en el lado derecho es la
semiecuacion de oxidacion, y la otra semiecuacion, con los electrones en
el lado izquierdo, es la semiecuacién de reduccion.
2e +Br, —» 2Br
6H20(l) + Bra = 2BrOs™+ 12H" + 10e

3. Sies necesario, igualar el nUmero de electrones en las semiecuaciones de

oxidacion y de reduccidn, multiplicando una o ambas semiecuaciones por el

numero entero apropiado.

Multiplique la semiecuacion de reducciéon por 5. Con ello se tienen 10e” en cada

lado de la ecuacidn neta. Estos términos se cancelan, debido a que los electrones

no deben aparecer en la ecuacién neta final.

10e” + 5Br, — 10Br
6H,0(l) + Br, — 2BrOs + 12H* + 10e"

4. Sumar las semiecuaciones y cancelar las especies comunes a ambos lados de la

ecuacion neta.
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10€" + 58r, ——» 10Br
6H20(l) + Br, — 2BrOs + 12H* +/1’6e‘

5Br; + 6H,0(l) + Br, — 10Br + 2BrO3 + 12H*
5. Afadir tantos OH como iones H* aparezcan en ella, a ambos lados de la
ecuacion neta.
Cambie de medio acido a medio basico sumando 120H" en ambos lados de la
ecuacion neta.
120H" + 5Br; + 6H,0(l) + Br, ™ 10Br + 2BrOs + 12H* + 120H"
6. 1) Combine los iones H* y OH" para dar moléculas de H;O.
120H" + 5Br + 6H,0(l) + Br, — 10Br + 2BrOs + 12H,0(l)
2) Si al hacer esto aparecen moléculas de H,0 en ambos lados de la ecuacioén,
cancele el mismo numero a ambos lados y deje el resto de H,O en uno de los
lados.
120H + 6Br, — 10Br" + 2BrO3 + 6H,0(l)
7. Comprobar que el nUmero de dtomos y de cargas estan ajustadas.
(12x-1)=-12
(10x-1)+(2x-2)=-12

Ejercicio 5. Ajusta la siguiente reaccion redox por el método del ion-electron en medio

basico:
KMnOas(aqg) + NaNOz2(aq) — MnO: + NaNOs(aq)
Solucién

El nimero de oxidacion del nitrégeno aumenta de +3 en NaNOz(aq) a +5 en el
NaNOs(aq). El numero de oxidaciéon del manganeso disminuye de +7 en el KMnOa(aq) a
+4 en el MnO,. Por tanto, el NaNO;(aq) se oxida y el KMnQOas(aq) se reduce.

Inicialmente se trata la semirreaccién y la reaccién neta como si tuvieran lugar en medio
acido y después ajustamos la ecuacién neta para un medio bdasico, por lo que deben de
seguirse cada una de las etapas para ajustar una ecuacion redox por el método del ion-
electron en medio basico.

1. Escribir las ecuaciones para las semirreacciones de oxidacién y de reduccidn.
NO> (aq) —> NOs(aq)

MnQOs(ag) — MnO:
2. En cada semiecuacion.
— Ajustar los atomos de todos los elementos menos el Hy el O.
Los atomos de Mn y N estan ya ajustados en las semiecuaciones.
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— Ajustar el oxigeno afadiendo H,0.
Para ajustar los atomos de O, se suma una molécula de H;0 en el lado
izquierdo de la primera semiecuacion y dos en el lado derecho de la
segunda.
H,O(l) + NO2(ag) — NOs(aq)

MnOs(aq) —>MnO; + 2H,0(l)
— Ajustar el hidrégeno afiadiendo H*.
Para ajustar los &tomos de H, se suman dos iones H* en el lado derecho
de la primera semiecuacion y cuatro en el lado izquierdo de la segunda.
H,O(l) + NOzy(ag) —— NOs'(aq) + 2H*

4H* + MnOs’(aq) — MnO; + 2H,0(l)
— Ajustar las cargas afadiendo electrones.
Sume el numero de electrones necesario para tener la misma carga
eléctrica en ambos lados de cada semiecuacién. Observara que la
semiecuacion en la que los electrones aparecen en el lado derecho es la
semiecuacion de oxidacion, y la otra semiecuacién, con los electrones en
el lado izquierdo, es la semiecuacién de reduccion.
H.O(l) + NO2(ag) — NOs'(aq) + 2H* +2e”

4H* + MnOa4'(aq) + 38 — > MnO3 + 2H,0(l)

3. Sies necesario, igualar el nimero de electrones en las semiecuaciones de
oxidacion y de reduccidn, multiplicando una o ambas semiecuaciones por el
numero entero apropiado.

Multiplique la semiecuacién de oxidacién por 3y la reduccion por 2. Con ello se
tienen 6e” en cada lado de la ecuacion neta. Estos términos se cancelan, debido
a que los electrones no deben aparecer en la ecuacién neta final.

3H,0(l) + 3NO2(ag) — 3NOs7(aq) + 6H* +6e”

8H* + 2Mn0s(aq) + 6 — 2MnO; + 4H,0(l)
4. Sumar las semiecuaciones y cancelar las especies comunes a ambos lados de la
ecuacion neta.
3H0(l) + 3NO>'(ag) — 3NOs(aqg) + 6H* +6e"

8H* + 2Mn04(aq) +)6é‘ —> 2MnO0; + 4H,0(l)

3H,0(l) + 3NOz(aq) + 8H* + 2MnO4(ag)—>3NO0s(aq) + 6H* +2 MnO; + 4H,0(l)
La ecuacidn neta no debe tener la misma especie a ambos lados.
3NOz(aq) + 2MnO4'(aq) + 2H* — > 3NOs'(aq) + 2MnO> + H,0(l)
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5. Afadir tantos OH como iones H* aparezcan en ella, a ambos lados de la
ecuacion neta.
Cambie de medio acido a medio basico sumando 20H™ en ambos lados de la
ecuacion neta.
3NO2(aq) + 2MnO4(aq) + 2H* + 20H — 3NOs(aq) + 2MnO2 + H,0(l) + 20H"
6. 1) Combine los iones H* y OH™ para dar moléculas de H;O.
3NO2(aq) + 2MnOa4(aq) + 2H,0 — 3NO0s'(aq) + 2MnO; + H20(l) + 20H"
2) Si al hacer esto aparecen moléculas de H,O en ambos lados de la ecuacion,
cancele el mismo niumero a ambos lados y deje el resto de H,0 en uno de los
lados.
3NO2(aqg) + 2MnO4(aq) + H2O0(l) — 3NOs'(aq) + 2MnO; + 20H"
7. Comprobar que el nimero de dtomos y de cargas estan ajustadas.
(3x-1)+(2x-1)=-5
(3x-1)+(2x-1)=-5

En este caso se deberia pasar de forma idnica a molecular.

3NaNOz(aq) + 2KMnQas(aq) + H,0(l) — 3NaNOs(aq) + 2MnO; + 20H"
Se deben de tener en cuenta los iones OH". Si se mira a la izquierda de la reaccidén se ve
gue no hay atomos de potasio, por lo que se deberan afiadir a la derecha de la reaccion,
guedando asi:

3NaNOz(aq) + 2KMnOQa(aqg) + H20(l) —»3NaNOs(aq) + 2MnO; + 2KOH

Ejercicio 6. El dicromato de potasio oxida al ioduro de sodio en medio &cido,
originandose sulfato de sodio, sulfato de cromo(lll) y iodo, entre otras cosas. Sabiendo
que la reaccién que se produce es:

K2Cr;07 + 6Nal + 7H2S04 — 3NayS04 + Crz(S04)3 + 312 + 7H20 + K3S04

¢De qué concentracion sera una disolucidn de yoduro sédico, sabiendo que 25 ml de la
misma, necesitan para su valoracién 40 ml de una disolucién 0,1 M de dicromato
potdsico?

Solucidn:

La clave del calculo de la valoracién es que las cantidades de los dos reactivos
consumidos en la valoracién son estequiometricamente equivalentes; ninguno de los
reactivos esta en exceso. Se deben determinar el nimero de moles de K,Cr,07 en la
muestra de 40 mL, los cuales se consumen en la valoracion.

mol
vy "
= 0,004 moles de K,Cr,0,

[K26r207] = Ol = [K26r207] X V(L) == 0,1 M x 0,04’L
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Por estequiometria de la reaccién se sabe:

0,004 moles de K, Cr,0, x 2 rotesde Nal o 4 mol de Nal
004 moles de Ky Cry07 X oo o~ = 0,024 mol de Na

Sabiendo ya los moles que se han gastado en los 25 ml de Nal, se puede calcular la
molaridad de la misma:

(Nal] = mol B 0,024 mol de Nal
Y=V T 00251

=096 M de Mn0O,”

En aplicaciones practicas como las valoraciones, usamos disoluciones con molaridades
ni muy grandes ni muy pequeias, que suelen variar entre 0,001 y 0,01 M. Si un calculo
de una valoracion da como resultado una molaridad fuera de ese intervalo, se deben
revisar cuidadosamente los calculos en busca de posibles errores.

Practica de Laboratorio
1. Material que va a utilizarse a lo largo de la practica.
Vasos de precipitado, matraz erlenmeyer, bureta, pinza, pipetas y reactivos.

2. Ajustar la reaccién redox que se produce por el método de ion-electron. Indicar cada
uno de los procesos que se producen y cuales son los agentes oxidantes y reductores.

KMnOgs + FeS0O4 + H,SOs — > MnSO4 + Fez(S04)3 + K2SO4 + H20

El nimero de oxidacion del hierro aumenta de +2 en FeSOs a +3 en el Fey(SOa)s. El
numero de oxidacion del Mn disminuye de +7 en el KMnOa a +2 en el MnSQa. Por tanto,

el FeS0O4 se oxida y el KMnOs se reduce.

Deben de seguirse cada una de las etapas para ajustar una ecuacién redox por el método

del ion-electréon en medio basico.

1. Escribir las ecuaciones para las semirreacciones de oxidacion y de reduccién.

Fe?* — Fe’*

MnO4(aq) — Mn?*(aq)
2. En cada semiecuacion.

— Ajustar los atomos de todos los elementos menos el Hy el O.
Los atomos de Fe y Mn estdn ya ajustados en las semiecuaciones.

— Ajustar el oxigeno anadiendo HO.
Para ajustar los atomos de O, se suman cuatro moléculas de H;0 en el
lado derecho de la segunda semiecuacién.
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Fe2+ —_— Fe3+
MnOs;— Mn?* + 4H,0
— Ajustar el hidrégeno afiadiendo H*.
Para ajustar los atomos de H, se suman ocho iones H* en el lado izquierdo
de la segunda semiecuacion.
Fe2+ — > Fe3+
8H* + MnOs — Mn?* + 4H,0(l)
— Ajustar las cargas anadiendo electrones.
Sume el numero de electrones necesario para tener la misma carga
eléctrica en ambos lados de cada semiecuacién. Observard que la
semiecuacion en la que los electrones aparecen en el lado derecho es la
semiecuacion de oxidacion, y la otra semiecuacién, con los electrones en
el lado izquierdo, es la semiecuacién de reduccion.
Fe?* — Fe¥' + 1le
8H* + MnO4 + 56 — > Mn?* + 4H,0(l)
Si es necesario, igualar el nimero de electrones en las semiecuaciones de
oxidacién y de reduccién, multiplicando una o ambas semiecuaciones por el
numero entero apropiado.
Multiplique la semiecuacion de oxidacion por 5. Con ello se tienen 5e” en cada
lado de la ecuacién neta. Estos términos se cancelan, debido a que los electrones
no deben aparecer en la ecuacién neta final.
5Fe?* — 5Fe3* + 5e
8H* + MnO4 + 56 — > Mn?* + 4H,0(l)
Sumar las semiecuaciones y cancelar las especies comunes a ambos lados de la
ecuacion neta
Ecuacidn neta:
5Fe?* — 5Fe3* +)3€‘
8H* + MnO4 +8e" — Mn?* + 4H,0(l)

5Fe?* + 8H* + MnOy — 5Fe3* + Mn?* + 4H,0(l)
Comprobar que el nimero de dtomos y de cargas estdn ajustadas.
(5x+2) + (8 x+1) + (1 x-1)=+17
(5x+3)+(2x+2)=+17

La ultima etapa nos da confianza en el resultado. Este paso es importante y debe hacerse

siempre.

3. ¢Por qué es importante la agitacién constante?

Porque asi se facilita el contacto y se garantiza la mayor homogeneidad entre ambas

disoluciones mientras se esta llevando a cabo la reaccidn.
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4. iPor qué no se utiliza indicador en esta valoracion?

Porque el permanganato tiene un color violeta muy intenso y cuando se reduce pasa a
Mn?*, perdiéndose este color, por lo que en este caso se estard indicando que la
valoracién ha terminado.

5. Calcular la molaridad de la disolucion de FeSOa.

Una vez que se realice la practica de laboratorio se sabrd el volumen que se gasta de
permanganato en la valoracién y con los 20 mL de la disolucién de FeSO4 0,1 M, se podra
calcular la concentracién de la disolucion de permanganato, siendo este ejercicio muy

similar al ejercicio 6.

Ejercicio 7. El aluminio metdlico desplaza al ion zinc (Il) de sus disoluciones acuosas.

a) Escriba las semiecuaciones de oxidacién y reduccién y la ecuacién global para
esta reaccion redox.
b) Escriba un diagrama de la celda voltaica en la que tiene lugar esta reaccion.

Solucidén

El término desplaza significa que el aluminio se incorpora a la disolucién como Al3*(aq),
forzando al Zn?**(aq) a abandonar la disolucién como zinc metalico. El Al se oxida a Al**y
el Zn?* se reduce a Zn. Al combinar las semirreacciones para escribir la ecuacién global
se debe ajustar los coeficientes de manera que haya el mismo nimero de electrones
implicados en la oxidacién y en la reduccion. EIl método que se debe usar para ajustar
este tipo de ecuaciones es el del ion-electrén, debiéndose seguir cada uno de los pasos
que se explicaron anteriormente.

a) 1. Escribir las ecuaciones para las semirreacciones de oxidacion y de
reduccion.
Al — AP
Zn** — Zn

2. En cada semiecuacion.

Ajustar los atomos de todos los elementos menos el Hy el O.

— Ajustar las cargas ainadiendo electrones.
Al— AB* + 3¢
Zn** +2e —» In
3. Sies necesario, igualar el nimero de electrones en las semiecuaciones de
oxidacién y de reduccién, multiplicando una o ambas semiecuaciones por el
numero entero apropiado.

67



Multiplique la semiecuacion de oxidacién por 2 y la de reduccion por 3. Con
ello se tienen 6e” en cada lado de la ecuacidn neta. Estos términos se
cancelan, debido a que los electrones no deben aparecer en la ecuacién neta
final.

2Al(s) — 2APP*(aq) + 6e

3Zn%*(aq) + 6e" — 3Zn(s)

4. Sumar las semiecuaciones y cancelar las especies comunes a ambos lados

de la ecuacidn neta.

2Al(s) —> 2AIP*(aq) + 66

3Zn%**(aq) + 8e" — 3Zn(s)

2Al(s) + 3Zn?*(aq) — 2AIP*(aq) + 3Zn(s)
5. Comprobar que el nUmero de dtomos y de cargas estan ajustadas.
(3x+42)=+6
(2x+3)=+6
b) ElAl(s) se oxida a Al**(aqg) en la semicelda anddica (izquierda). El Zn?*(aq) se
reduce a Zn(s) en la semicelda catédica (derecha).
Al(s) I Al¥*(aq) Il Zn?*(aqg) 1 Zn(s)
Cuando se ajustan ecuaciones redox, es importante asegurarse de que el numero de
electrones en la oxidacién es igual al nimero de electrones en la reduccion. Esto se
consigue multiplicando la(s) semiecuacion(es) entera(s) por el factor(es) apropiado(s).

Ejercicio 8. El diagrama de una celda electroquimica viene dado por:
Sn(s) I SnClz(aqg) Il AgNOs(aq) | Ag(s)

Escriba las semiecuaciones que ocurren en los electrodos y ajuste la reaccion global de

la celda.
Solucidén

Cuando se observa el diagrama de la celda, primero se debe identificar que especies se
oxidan y cuales se reducen. A continuacidn, se escriben las semiecuaciones ajustadas y
finalmente, se combinan las semiecuaciones para obtener la reaccidn global. De nuevo,
cuando se ajustan las ecuaciones redox, es importante asegurarse de que el nimero de

electrones en la oxidacién es igual al niUmero de electrones en la reduccion.

1. Escribir las ecuaciones para las semirreacciones de oxidacién y de reduccidn.
Sn(s) — Sn?*(aq)
Ag'(aq) — Ag(s)
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2. En cada semiecuacion.

— Ajustar los atomos de todos los elementos menos el Hy el O.

—  Ajustareloxigeno-afiadiendeH.0.

—  Ajustarelthidrégeno-afadiendoH".

— Ajustar las cargas anadiendo electrones.
Sn(s) — Sn?*(aq) + 2e
le +Ag'(aq) —> Ag(s)

3. Sies necesario, igualar el nimero de electrones en las semiecuaciones de
oxidacién y de reduccién, multiplicando una o ambas semiecuaciones por el
numero entero apropiado.

Multiplique la semiecuacion de reduccién por 2. Con ello se tienen 2e” en cada
lado de la ecuacién neta. Estos términos se cancelan, debido a que los electrones
no deben aparecer en la ecuacién neta final.

Sn(s) — Sn?*(aq) + 2e

2e +2Ag*(aq) — 2Ag(s)

4. Sumar las semiecuaciones y cancelar las especies comunes a ambos lados de la
ecuacion neta.

Sn(s) — Sn2+(aq)+;e/'
26 +2Ag*(aq) —> 2Ag(s)

Sn(s) + 2Ag*(aq) —> Sn?*(aq) + 2Ag(s)
5. Comprobar que el nimero de 4tomos y de cargas estan ajustadas.
(2x+1)=+2
(1x+42)=+2

Ejercicio 9. Calcula la E°. de la célula en la que ocurre la siguiente reaccién:
Mg + Cu?* —> Mg?** + Cu.
Escribe la ecuacién para la reaccion de la célula que tiene lugar en condiciones estandar.
Datos: E°Mg/Mg?*=-2,37V E°Cu/Cu®**=0,34V
Solucién

Primero, se identifica las especies que se oxidan y que se reducen. El estado de oxidacion
del magnesio pasa de 0 a +2, por tanto, el Mg se oxida; consecuentemente, el Cu?* se
reduce, debido a que su numero de oxidaciéon disminuye de +2 a 0. Las 2 semirreacciones

se indican a continuacion, mediante el método de ion-electrén.
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1. Escribir las ecuaciones para las semirreacciones de oxidacién y de reduccion.
Mg + Cu?* — Mg?* + Cu

2. En cada semiecuacion.

Ajustar los atomos de todos los elementos menos el Hy el O.
Mg _ Mg2+
Cu?* — Cu

—  AjustarelexigenoafiadiendeoH.0,

Y Lhided 5o diondo H*

— Ajustar las cargas afadiendo electrones.

Mg — Mg?* + 2e”

Cu?*+2e— Cu

4. Sumar las semiecuaciones y cancelar las especies comunes a ambos lados de la

ecuacion neta.

Mg — Mg?* +/2é‘
Cu? +}/€'—> Cu

Mg + Cu?* —> Mg?* +Cu

5. Comprobar que el nimero de atomos y de cargas estan ajustadas.

(1x+42)=+2
(1x+42)=+2
Después se calcula el E°e haciendo uso de los potenciales que se indican en el

enunciado.

E°el = E°(semicelda de reduccidn) — E°(semicelda de oxidacion) = 0,340 V — (- 2,37 V) =

2,71 V.

Ejercicio 10. El cadmio se encuentra en pequefas cantidades acompafnando al zinc. Al
contrario que el zinc, que en pequefias cantidades es un elemento esencial para la vida,
el cadmio es un veneno para el medio ambiente. Para determinar las concentraciones
de iones cadmio por medidas de propiedades eléctricas, se necesita el potencial de
electrodo estandar del electrodo Cd?*/Cd. Se mide el voltaje de la siguiente celda

voltaica:

Cd(s) I Cd2*(1 M) Il Cu2*(1M) | Cu(s)
Datos: E%.2*/cu = 0,340 V E%e = 0,743 V.
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¢Cudl es el potencial estdndar del electrodo Cd?*/Cd?
Solucién

Se conoce el potencial de una semicelda y E°el para la reaccion redox global. Se puede
obtener el potencial del electrodo estdndar desconocido, E°4**/cd.

E°%e = E°(derecha) — E°(izquierda) ; 0,743 V = E°c®*/cu — E°ca®*/cd; 0,743V =0,340 V —
E°4%*/cd ; E°d?*/ca = 0,340 V—0,743 V=-0,403 V.

Ejercicio 11. Calcula el cambio en la energia libre de Gibbs estandar para la siguiente
reaccion a 25°C.

2Au(s) + 3Ca?*(1M) — 2Au3*(1M) + 3Ca(s)
Datos: E°el=-4,37V n=6
Solucién
Se utilizan =6y E°. =-4,37 Vy se sustituye en la siguiente ecuacion:
AG° = - NFE° ; AG® =- 6 x 96485 C/mol x (-4,37 V) ;

AG°=2,53 x 10°J = 2,53 x 103 k / mol, siendo este proceso no esponténeo.

Ejercicio 12. ¢Desplazara el aluminio metdlico a los iones Cu?* de sus disoluciones
acuosas? Es decir, establezca si tiene lugar una reaccion espontdnea en sentido directo
para la siguiente reaccion:

2Al(s) + 3Cu?*(1M) — 3Cu(s) + 2AP*(1M)
Datos: E°c®*/cu=0,340V E°Al*/a=-1,676V
Solucion

Se necesita identificar la especie reducida en la reaccién escrita. Después se calculara

E°cel. Si E°el €s positivo, la reaccidn serd espontdnea.
El diagrama de la celda correspondiente a la reaccidn es:
Al(s) I AB*(aq) Il Cu?*(aq) | Cu(s)
Por lo que E° es:
E°el = E°(catodo) — E°(dnodo) = E°cu?*/ cu — E°AP*/a = 0,340V — (- 1,676 V) =2,106 V

Como E°. es positivo, el sentido espontdneo es el de la reaccién directa. El Al(s)

desplazara al Cu?* de las disoluciones en condiciones estandar.
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El valor positivo de E° significa que la variacion de energia libre de Gibbs de la reaccion
es negativa; por consiguiente, la reaccidn escrita es espontanea. Hay que tener presente
que tanto E° como E°.l son propiedades intensivas, que no dependen de la cantidad de
materia puesta en juego, lo que significa que sus valores no dependen de la eleccidn de
coeficientes realizada para ajustar la ecuacion de la reaccion de la celda.

Ejercicio 13. ¢{Cual es el valor de la constante de equilibrio K para la reaccién entre el

cobre metalico y los iones hierro (lIl) en disolucidén acuosa a 25 2C?

Cu(s) + Fe3*(ag) —> Cu?*'(aq) + Fe?*(aq)
Datos: E°u?*/cu=0,340 V E%e3*/re?t = 0,771V
Solucién

Primero se identifica el reactivo que se oxida y el que se reduce. En esta reaccién el Cu
se oxida a Cu?*y el Fe3* se reduce a Fe?*.

1. Escribir las ecuaciones para las semirreacciones de oxidacién y de reduccion.
Cu(s) — Cu?*(aq)
Fe**(aq) —> Fe**(aq)

2. En cada semiecuacion.

Ajustar los atomos de todos los elementos menos el Hy el O.
Y Loxi Aadiendo-HaO.
Y L hidrd 5 diendotd
Ajustar las cargas afladiendo electrones.
Cu(s) —> Cu?*(aq) + 2e
le + Fe3*(ag) — Fe?*(aq)

3. Sies necesario, igualar el nUmero de electrones en las semiecuaciones de

oxidacion y de reduccidn, multiplicando una o ambas semiecuaciones por el
numero entero apropiado.
Multiplique la semiecuacion de reduccién por 2. Con ello se tienen 2e” en cada
lado de la ecuacidn neta. Estos términos se cancelan, debido a que los electrones
no deben aparecer en la ecuacién neta final.
Cu(s) —> Cu?*(aq) + 2e"
2e + 2Fe3*(aq) — 2Fe?*(aq)
4. Sumar las semiecuaciones y cancelar las especies comunes a ambos lados de la
ecuacion neta.
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Cu(s) ——> Cu?*(aq) + 26
)é‘ + 2Fe3*(aq) — > 2Fe?*(aq)

Cu(s) + 2Fe3*(aq) —> Cu?*(aq) + 2Fe?*(aq)
5. Comprobar que el nimero de dtomos y de cargas estan ajustadas.
(2x+3)=+6
(Ix+2)+(2x+2)=+6

Después se calcula el potencial de la celda (E°l).

E°%el = E°(semicelda reduccién) — E°(semicelda oxidacién) = E%e3*/ re?* — E%cu®*/cu = 0,771
V-(0,340V)=0,431V

Por ultimo, para calcular la constante de equilibrio debe de utilizarse la siguiente

ecuaciodn, siendo en este caso nigual a 2:

E°e = (RT/nF)InK; InK=E%e (nF/RT)=0,431V x [2 x 96485 C/ 8,3145 (J/mol x K) x
298Kk];InK=33,6;K=e336;K=4x10".

El valor positivo del potencial de la celda significa que la constante de equilibrio es mayor
gue uno. Este valor de la constante de equilibrio es muy grande, por lo que puede
esperarse que la reaccién transcurra completamente.

Ejercicio 14. El depdsito de cobre por electrdlisis puede utilizarse para determinar la
cantidad de cobre presente en una muestra. La muestra se disuelve para obtener

Cu?*(aq), que se electroliza. La semirreaccién de reduccidn en el catodo es:
Cu?*(aq) + 26— Cu(s).

¢Cuadl es la masa de cobre que se deposita en 1 h con una corriente de 1,62 A?

Mr(Cu) = 63,5 g/mol

Solucién

Para encontrar la masa de cobre depositado, se debe determinar la cantidad de
electrones generados en un tiempo dado. Como se sabe que cada ion cobre (ll) precisa
dos electrones, se puede calcular la masa conociendo el nimero de moles de electrones.

Primero se puede determinar el nimero de moles de electrones implicados en la

electrdlisis. Sabiendo que 1 A x s, esiigual a1 C.

60 min 60 s
1h X 1 min

hx =3600s
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1moldee™

—_ . . C ]
moles de e™ = intensidad (; 0 A) x tiempo (s) x 96485 C

1moldee™

=1,62Ax36005xW

= 0,0604 moles de e™

La masa de Cu(s) producida en el catodo por este nimero de moles de electrones es:

1 mol de Cu 63,5 gdeCu
2molesde e~ x 1 mol de Cu

masa de Cu = 0,0604 molde e x

Kahoot

1. La oxidacion es un proceso en el que: (La respuesta correcta es la B)

a) El numero de oxidacion de algun elemento aumenta al ganar electrones.

electrones aparecen en el lado derecho de la semiecuacién de oxidacion.

b) El nimero de oxidacidon de algin elemento aumenta al perder electrones.

electrones aparecen en el lado derecho de la semiecuacion de oxidacion.

c) El nimero de oxidacidén de algun elemento disminuye al ganar electrones.

electrones aparecen en el lado izquierdo de la semiecuacion de oxidacion.

d) El nimero de oxidacion de algun elemento disminuye al perder electrones.

electrones aparecen en el lado izquierdo de la semiecuacion de oxidacion.

2. En una reduccidn es un proceso en el que: (La respuesta correcta es la C)

a) El nimero de oxidacién de algun elemento aumenta al ganar electrones.

electrones aparecen en el lado derecho de la semiecuacién de oxidacién.

b) El nimero de oxidacién de algun elemento aumenta al perder electrones.

electrones aparecen en el lado derecho de la semiecuacién de oxidacién.

c) El nimero de oxidacion de algun elemento disminuye al ganar electrones.

electrones aparecen en el lado izquierdo de la semiecuacién de oxidacion.

d) El nimero de oxidacion de algin elemento disminuye al perder electrones.

electrones aparecen en el lado izquierdo de la semiecuacién de oxidacién.
3. En una reaccion de redox, el oxidante: (La respuesta correcta es la A)
a) Produce la oxidacién de otras sustancias, a la vez que se reduce.

b) Produce la oxidacion de otras sustancias, a la vez que se oxida.

c¢) Produce la reduccién de otras sustancias, a la vez que se reduce.

d) Produce la reduccién de otras sustancias, a la vez que se oxida.
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4. En una reaccion redox, el reductor: (La respuesta correcta es la D)
a) Produce la oxidacién de otras sustancias, a la vez que se reduce.

b) Produce la oxidacion de otras sustancias, a la vez que se oxida.

c¢) Produce la reduccién de otras sustancias, a la vez que se reduce.

d) Produce la reduccién de otras sustancias, a la vez que se oxida.

5. En la reaccién iénica: 2CI" + MnOg4” + 8H* = Mn?* + Cl, + 4H,0, el reductor es: (La

respuesta correcta es la B)
a) H*
b) CI

c¢) Es una reaccion acido-base, pues intervienen protones., por lo que no hay oxidantes

ni reductores.
d) MnOy

6. En la siguiente reaccién: 4HNO3 + Cu = Cu(NO3s)2 + 2NO: + 2H,0 + O; el oxidante es:
(La respuesta correcta es la C)

a) NO;

b) Es una reaccion acido-base, por lo que no hay oxidante.
c) HNOs

d) Cu

7. El nimero de oxidacién del cromo en el ion Cr,0,% y en el K,Cr,0; es: (La respuesta
correcta es la D)

a) Ocho en el primero y a seis en el segundo.
b) Ocho en ambos.

c) Seis en el primero y a ocho en el segundo.
d) Seis en ambos.

8. En la siguiente reaccion: H* + CIO;” = ClO; + ClOs™ + CI" + H20 (La respuesta correcta

es la B)
a) El CIO; es el oxidante y el H* el reductor.
b) El CIO; es el oxidante y a la vez el reductor.

c) No es una reacciéon de oxidacion-reduccion.
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d) EI CIO; es el reductor y el H* es el oxidante.

9. Dada la siguiente reaccion: CuzS + K>Cr,07 + H2S04 = CuSO4 + Crz(SO4)3 + K2S04 +
H;O0. Indicar qué especies que se oxidan y cuales se reducen. (La respuesta correcta es
la D)

a) El cobre y el cromo se oxidan y el azufre se reduce.
b) El cobre y el azufre se reducen y el cromo se oxida.
c) El cromoy el azufre se reducen y el cobre se oxida.
d) El cobre y el azufre se oxidan y el cromo se reduce.

10. ¢ Cuales son las principales partes por las que esta compuesta una celda galvanica?
(La respuesta correcta es la A)

a) Electrodos, puente salino y voltimetro

b) Catodo, puente salino y voltimetro.

c) Anodo, puente salino y voltimetro.

d) Anodo, cétodo y voltimetro.

11. ¢ Cudles de las siguientes afirmaciones son ciertas? (La respuesta correcta es la B)
a) En el anodo se realiza la reduccion.

b) En el catodo se realiza la reduccidn.

c) En el catodo se realiza la oxidacion.

d) Ninguna de las anteriores es verdadera.

12. ¢ Cudles de las siguientes afirmaciones son ciertas? (La respuesta correcta es la C)
a) En el anodo se realiza la reduccion.

b) En el catodo se realiza la reduccidn.

c) En el anodo se realiza la oxidacion.

d) Ninguna de las anteriores es verdadera.

13. En una celda electroquimica: (La respuesta correcta es la D)

a) La reduccion se produce en el dnodo (-) y la oxidacién se produce en el catodo (+).
b) La reduccion se produce en el anodo (+) y la oxidacién se produce en el catodo (-).

c) La oxidacion se produce en el dnodo (+) y la reduccién se produce en el catodo (-).
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d) La oxidacion se produce en el anodo (-) y la reducciéon se produce en el catodo (+).
14. A la hora de escribir el diagrama de una celda: (La respuesta correcta es la D)
a) El anodo deberad estar a la derecha y el catodo a la izquierda.

b) El dnodo y el catodo no se representan.

¢) Ambos se ponen en el centro.

d) El dnodo a la izquierda y el cdtodo a la derecha.

15.Una reaccion sera espontdnea: (La respuesta correcta es la A)

a) Si Ecel > 0, entonces AG < 0.

b) Si Ecel < 0, entonces AG < 0.

c) Si Ecel > 0, entonces AG > 0.

d) Si Ecel < 0, entonces AG > 0.

16. En una celda galvdnica como norma general se producira: (La respuesta correcta
eslaA)

a) Una reaccion espontanea.

b) Una reaccion no espontanea.

¢) Ambas se producen.

d) No se produce ninguna reaccion.

17. En una celda electrolitica se produce: (La respuesta correcta es la B)

a) Una reacciéon espontanea.

b) Una reaccién no espontanea.

c) Ambas se producen.

d) No se produce ninguna reaccion.

18. En una celda electrolitica: (La respuesta correcta es la C)

a) La reduccion se produce en el dnodo (-) y la oxidacién se produce en el catodo (+).
b) La reduccion se produce en el dnodo (+) y la oxidacién se produce en el catodo (-).
c) La oxidacion se produce en el dnodo (+) y la reduccién se produce en el catodo (-).

d) La oxidacion se produce en el anodo (-) y la reduccién se produce en el catodo (+).
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Examen

Ejercicio 1. Obtenga la ecuacidn ajustada para esta reaccidn utilizando el método del

jon-electron en medio acido:

As>03(s) + MnO4(aq) — > AsO.* + 4Mn?*(aq)

Datos: Mr(As;03) = 197,8 g/mol.

Solucidén

El nUmero de oxidacidn del arsénico aumenta de +3 en As;03 a +5 en el AsO4>". El nUmero

de oxidacion del Mn disminuye de +7 en el MnO4 a +2 en el Mn?*. Por tanto, el As;03 se

oxida y el MnO4 se reduce.

Deben de seguirse cada una de las etapas para ajustar una ecuacién redox por el método

del ion-electréon en medio basico.

1. Escribir las ecuaciones para las semirreacciones de oxidacién y de reduccion.

As;03(s) —> AsO,%

MnOg4 (aq) — Mn?*(aq)

2. En cada semiecuacion.

Ajustar los atomos de todos los elementos menos el Hy el O.
As;03(s) — 2As04*>
MnOg4(ag)—> Mn?*(aq)
Ajustar el oxigeno afiadiendo H;O.
Para ajustar los &tomos de O, se suman cinco moléculas de H,0 en el lado
izquierdo de la primera semiecuacién y cuatro en el lado derecho de la
segunda.
5H,0(l) + As;03(s) — 2As0,*>
MnO4(ag)—> Mn?*(aq) + 4H.0(l)
Ajustar el hidrégeno afiadiendo H*.
Para ajustar los atomos de H, se suman dos iones H* en el lado derecho
de la primera semiecuacién y ocho en el lado izquierdo de la segunda.
5H,0(l) + As;03(s) —— 2As04> + 10H*
8H*+ MnO4(aq) — > Mn?*(aq) + 4H,0(l)
Ajustar las cargas afiadiendo electrones.
Sume el numero de electrones necesario para tener la misma carga
eléctrica en ambos lados de cada semiecuacién. Observara que la
semiecuacion en la que los electrones aparecen en el lado derecho es la
semiecuacion de oxidacion, y la otra semiecuacién, con los electrones en
el lado izquierdo, es la semiecuacién de reduccién.
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5H,0(l) + As;03(s) — 2As0,> + 10H* + 4e”
8H* + MnO4(aq) + 56 — > Mn?*(aq) + 4H20(l)

3. Sies necesario, igualar el nUmero de electrones en las semiecuaciones de
oxidacién y de reduccién, multiplicando una o ambas semiecuaciones por el
numero entero apropiado.

Multiplique la semiecuacién de oxidacion por 5y la de reduccidn por 4. Con ello
se tienen 20e” en cada lado de la ecuacidon neta. Estos términos se cancelan,
debido a que los electrones no deben aparecer en la ecuacion neta final.
25H,0(l) + 5As203(s) —— 10As04*> + 50H* + 20e
32H* + 4MnOgs(aq) + 2060 —> 4Mn?*(aq) + 16H,0(l)

4. Sumar las semiecuaciones y cancelar las especies comunes a ambos lados de la
ecuacion neta
Ecuacidn neta:

25H,0(1) + 5As203(s) ———> 10AsO4* + 50H" + 20e-
32H* + 4MnO4 (aq) + 206" —— 4Mn?(aq) + 16H,0(1)

25H,0(1) + 5As,03(s) + 32H* + 4Mn04(aq) 10As04*> + 50H* + 4Mn?*(aq)
+ 16H,0(l)
La ecuacion neta no debe tener la misma especie a ambos lados.
9H,0(l) + 5As203(s) + 4MnOs (aq) —— 10AsO43 + 18H* + 4Mn?*(aq)
5. Comprobar que el nimero de atomos y de cargas estan ajustadas.
(4x-1)=-4
(10x-3)+ (18 x+1)+ (4x +2)=-4

Ejercicio 2. La bateria de zinc-cloro es un nuevo sistema de bateria que esta siendo
estudiado para su posible utilizaciéon en vehiculos eléctricos. La reaccidn global que
produce electricidad en esta celda es:

Zn(s) + Cla(g) — ZnCly(aq)
a) éCual es el valor de E° de esta pila voltaica?
b) Dado el valor E°. determine AG® de la reaccion.
b) Calcule la constante de equilibrio.
Datos: E°Zn?*/Zn=-0,763 V E°Cl/Cl,=1,358 V
Solucion

a) Primero, se identifica las especies que se oxidan y que se reducen. El estado de
oxidacion del zinc pasa de 0 a +2, por tanto, el Zn(s) se oxida; consecuentemente, el
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Clz(g) se reduce. Las 2 semirreacciones se indican a continuacion, mediante el método

de ion-electrén.

1. Escribir las ecuaciones para las semirreacciones de oxidacién y de reduccidn.
Zn(s) — Zn?*(aq)
Clo(g) — Cl(aq)

2. En cada semiecuacion.

Ajustar los atomos de todos los elementos menos el Hy el O.
Zn(s) — Zn**(aq)
Cly(g) — 2Cl(aq)

-  AjustareloxigenoafiadiendeoH.0,

Y L hidrd A odiendotd

— Ajustar las cargas afadiendo electrones.

Zn(s) — Zn%*(aq) + 2e"

2e" +Cl(g) —> 2Cl(aq)

4. Sumar las semiecuaciones y cancelar las especies comunes a ambos lados de la
ecuacion neta.

Zn(s) — Zn2+(aq)+/2/€'
;é +Cly(g) —> 2ClI(aq)

Zn(s) + Cla(g) — > Zn?**(aq) + 2Cl'(aq)

5. Comprobar que el nimero de 4tomos y de cargas estan ajustadas.
0
(Ix+2)+(2x—-1)=0
Después se calcula el E°e haciendo uso de los potenciales que se indican en el
enunciado.

E°cel = E°(semicelda de reduccién) — E°(semicelda de oxidacién) = 1,358 V- (- 0,763 V) =
2,121 V.

El valor positivo de E° significa que la variacion de energia libre de Gibbs de la reaccidn
es negativa; por consiguiente, la reaccidn escrita es espontanea.

b) Se utiliza n =2y E°. = 2,121 V y se sustituye en la siguiente ecuacion:

AGP = - NFE% ; AGP = - 2 x 96485 C/mol x 2,121V ;
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AG° =-4,093 x 10° ) = - 409,3 kJ / mol, por lo que este proceso es espontdneo, como se
dijo en el apartado anterior.

c¢) Por ultimo, para calcular la constante de equilibrio debe de utilizarse la siguiente
ecuacién, siendo en este caso nigual a 2, como en el apartado anterior:

E%e = (RT/ nF) In K ; In K = E%e (nF / RT) = 2,121 V x [2 x 96485 C / 8,3145 (J/mol x K) x
298 k] ; In K =165,2; K = €652 ; K = 5,56 x 107%.

Este valor de la constante de equilibrio es muy elevado, por lo que puede esperarse que

la reaccion transcurra completamente.

Ejercicio 3. Una corriente de 4 A circula durante 1 hora y 10 minutos a través de dos
células electroliticas que contienen, respectivamente, sulfato de cobre (Il) y cloruro de

aluminio.

a) Escriba las reacciones que se producen en el catodo de ambas celdas electroliticas.
b) Calcule la masa de cobre y aluminio que se habran depositado.

Datos: Mr(Cu) = 63,5 Mr(Al) =27 Constante de Faraday = 96485 C/mol
Solucién

a) En el catodo se produce la reduccién de cada uno de los compuestos, por lo que las
reacciones que tienen lugar en cada una de las celdas electroliticas son:

Cu*+2e — Cu APt + 3¢ —> Al

b) Para encontrar la masa de cobre y aluminio depositada, se debe determinar la
cantidad de electrones generados en un tiempo dado. Como se ha indicado en el
apartado anterior, cada ion cobre (IlI) precisa de dos electrones y cada ion aluminio
precisa de tres. Entonces, se puede calcular la masa conociendo el nUmero de moles de
electrones.

Primero se puede determinar el nUmero de moles de electrones implicados en cada una
de las celdas electroliticas:

60 min 60 s

1h X 1min:36005

hx

60 s
10 min x — =600s
1 min
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1moldee™

—_ . : C ]
moles de e™ = intensidad (; 0 A) x tiempo (s) x 96485 C

=4A4Ax4200 1moldee__0174 lesdee”
= x SXx seagsc — O moles de e

La masa de Cu y Al producida en cada cdtodo por este nimero de moles de electrones
es:

1 mol de Cu 63,5 gde Cu
2molesde e~ x 1 mol de Cu

1 mol de Al 27 g de Al
3molesde e~ X 1 mol de Al

masa de Cu = 0,174 molde e™x =552gdeCu

masa de Al = 0,174 mol de e”x = 1,57 gde Al
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