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Practica. Calcular el nimero de oxidacion de (a) S en el Na,SO,, (b) As en ¢
K;AsQy, (c) C en CaCOs. :

Respuestas: (a) S=+6(b)As=+5(c)C=+4

LECTURAS COMPLEMENTARIAS

Los nimeros de oxidacién en un ion poliatémico se calculan del mismo modo, re-
cordando que en un ion poliatémico la suma de los nimeros de oxidacion debe ser

igual a la carga del ion, en lugar de ser igual a cero. Reacciones quimicas. Cambios quimicos en la materia

Ejemplo 3. Calcular el nimero de oxidacién del manganeso en el ion permanga-

nato, MnO, . ) LC 6.1 Evidencias de que existe una reaccién quimica
Mn04 ;
¢, Cémo saber cuando se ha producido una reaccién quimica?. Es decir, jqué in-
Paso1 -2 dicios permiten detectar que se efecttia un cambio quimico?. En general, se obser-
Paso2 (-2)

va que las reacciones quimicas suelen producir indicios visuales. El acero cambia
de un material liso y brillante a una sustancia color café rojizo que se desmenuza
con facilidad al oxidarse; el cabello cambia de color al decolorarlo. El nylon solido
se forma cuando dos soluciones liquidas entran en contacto: cuando el gas natural
reacciona con oxigeno aparece una flama azul. Por tanto, las reacciones quimicas
con frecuencia produen indicios visuales: un cambio de color, formacion de un soli-

Paso3 Mn+(8)=-1
Mn =+ 7 (nimero de oxidacion del manganeso)

. 2-
Ejemplo 4. Calcular el nimero de oxidacion del carbono en el ion oxalato, C,0,

- do, aparicién de burbujas, una flama, etc. Sin embargo, no todas las reacciones
C,0, son visibles. En ocasiones el Gnico indicio de que se produce una reaccion es un
Paso 1 -2 cambio de temperatura al desprenderse o absorberse calor.
Paso 2 (-2)4
T Paso3 2C +(-8)= -2 En la tabla 6.1, se resumen algunos indicios comunes de produccién de reacciones
2C= +6 quimicas y algunos ejemplos de reacciones en las que se observan estos indicios
C = + 3 (numero de oxidacioén del C) son los siguientes:
: Cuando se afiade acido clorhidrico incoloro a una solucién roja de nitrato de cobal-
Practica. Calcular los nimeros de oxidacion de (a) el N en el ion NH,". (b) el Cr to (1), la solucion se hace azdl, lo que indica que se ha producido una reaccién
en el ion Cr,0,%, (c) el P en el ion PO, quimica. Se forma un sélido cuando se afiade una solucién de dicromato de sodio
a otra de nitrato de plomo. Se forman burbujas de hidrégeno gaseoso cuando el
Respuestas (@) N=-3,(b)Cr=+6,(c)P=+5 ' calcio metalico reacciona con agua. El metano gaseoso reacciona con oxigeno

para producir una flama en un mechero Bunsen.

(Nota: H es + 1 en (a) aun cuando esta en segundo lugar en la formula . N no es
un metal.)

Hein, M., “Quimica”, Grupo Editorial Iberoameérica, 1992
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Tabla 6.1 Algunos indicios de que se ha producido una reaccién quimica. Los principios que se sigan en el uso de la serte de actividad son:
1. La reactividad de los metales en la lista disminuye de la parte superior hacia
1. Se produce alglin cambio de color abajo.
2. Se forma un soélido , :
s Gt : 2. Un metal libre puede desplazar el ion de un segndo metal de su solucién,
- D€ lorman burbujas siempre que el metal libre se encuentre arriba del segundo metal en la serie de
4. Se produce calor, flama o0 ambos, o se absorbe calor. ; actividad.

3. Los metales libres arriba del hidrégeno reaccionan con los acidos no oxidantes
en solucion y liberan hidrogeno gaseoso.

Zumdahl, S.S., "Fundamentos de Quimica", Mc Graw Hill, 1992.

Tabla 6.3 Serie de
Tabla 6.2 Serie de - actividad de haldge-
Actividad de Metales nos
LC 6.2 Prediccion de reacciones Li F
K Cl
La reactividad quimica relativa de los elementos nos ayuda a predecir si las reac- Ba Br
ciones se llevan a cabo o no. La diferencia en la reactividad de los metales se pue- Ca I
de relacionar con la facilidad con la cual estos elementos pierden sus electrones de I\I\j‘a
valencia y, por lo tanto, con su posicion en la tabla periddica. Se ha encontrado Alg
que en un grupo de la tabla periédica la reactividad de los elementos incrementa ‘ - Mn
hacia abajo. Zn
Cr
De esta forma, el calcio es més activo que el magnesio y el potasio mas activo que ; Fe
el sodio ya que el calcio y el potasio pierden electrones con mayor facilidad que el Cd : i.
mgnesio y el sodio, respectivamente. Co
Ni
Efectuando reacciones entre elementos para comparar su reactividad se elaboré Sn
una secuencia del orden de actividad de los elementos y de esta forma se esta- Pb
blecieron las series de actividad de los metales y de los halégenos. _ SHb
Las series de actividad de metales enlista los metales en orden descendente de g;
reactividad. Un metal reemplazara en un compuesto a otro metal que se encuentre Ag
por debajo de él en la serie de actividad. Por ejemplo, el litio reemplazara al sodio y Pt
al calcio. : Au

, Un no metal pude también reemplazar a otro no metal de un compuesto. Este tipo
de reccién es usualmente limitado a los halégenos (F,,Cl,, Br, yL,). El Fltor reem-
plaza a cualquier otro halégeno de la serie porque encabeza la lista. Las tablas 6.2 4,

Los metales libres abajo del hidrégeno no desprenden hidrégeno de los Aci-
y 6.3 presentan las series de actividad de metales Y no-metales, respectivamente.

dos.
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El "S" cambia de "2-" a "0", por lo tanto se oxida.
5. Las posiciones relativas de algunos de estos elementos pueden ser afectados

por las condiciones de temperatura y concentracion. | EI"N"cambia de "5+" a "2+", por lo tanto se reduce.

3. Escribir dos ecuaciones nuevas mostrando solamente los elementos que
Adoptado de: Hein., M., "Quimica", Grupo Editorial Iberoamérica, 1992. . cambian de nimero de oxidacion.

8 s gt
NS ., N2

4. Balancear la masa en cada ecuacion si se requiere, En esta ecuacion la masa

. 3 bala :

LC 6.3 Balanceo de reacciones REDOX esta balanceada

Mitodo del aambio.an slmahars. 46 sk dasien 9. Determinar el nimero de electrones perdidos en la oxidacién y el numero de
2 ) electrones ganados en la reduccion y agregarlos en el lado correspondiente en

En este espacio se presentan los pasos a seguir en el balanceo de una reaccion las etcuac:ques que Tuesgr?” el car'nblo en el nun;ero de oxidacion de los ele-

redox utilizando el método del cambio en el ndmero de oxidacion. Mentos. Esto equivale a balancear la carga en cada ecuacién

Balancear la siguiente ecuacion: i =
] OXIDACION ~ §* —— §°+2¢ (EI'S pierde 26)

HzS +HNO; —  S+NO+H,0 REDUCCION 3¢  + N**—— N?* (EIN gana 3e)

1. Asignar los numeros de oxidacién a cada elemento en la reaccion. Se acos- 6.
tumbra escribir los nimeros de oxidacién en la parte superior del simbolo del
elemento procurando no confundirlos con la carga de algun ion, presente en la
reaccion y siguiendo la regla de la IUPAC escribiendo el signo después del
numero

lgualar el numero de electrones perdidos en la oxidacién con el ndmero de
electrones ganados en la reduccién. Esto se pude lograr multiplicando las dos
ecuaciones por los nimeros enteros mas pequenos que conduzcan a esta

igualacién. En esta reaccion la ecuacion de oxidacion se multiplica por "3"y la
de recuccién por "2".

1+ 2- 1+ 5+ 2- 0 2+ 2- 1+ 2- 2- B W™
H,S + HNO; —— S + NO + H,0 (85— 8% +2¢)3

(3" +N*— N*) 2
2. Identificar los elementos que se oxidan y los que se reducen. Para hacer ésto ” . ) . ]
se puede utilizar la escala de numeros siguientes: 38" —— 38°+6e” (El S* pierde 6e’)

REDUCCION Be + 2N"—— 2N** (EI N** gana 6¢)

N2+ WY o e N5+

oo ~FelaBioael wi0o S PRt e flae ik
g, ,
OXIDACION
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7. Transferir el coeficiente que aparece al frente de cada sustancia en las medias

reacciones balanceadas redox, a la sustancia correspondiente en la ecuacién
original.

3H,S + 2HNO, —— 3S + 2NO + H,0

8. Balancear los elementos restantes que no se oxidan o reducen para obtener la

ecuacion balanceada final.

3H,S + 2HNO;— 3S + 2NO + 4H,0

9. Comprobar que ambos lados de la ecuacién tienen el mismo nimero de ato-

mos de cada elemento

A
U

OIxTZWw
oy 00N W
D orow

NOTA: Cada ecuacién nueva puede presentar un problema diferente, por lo que
para adquirir practica en el balanceo de ecuaciones redox se sugiere trabajar en
otros problemas mas.

Adaptado de: Hein, M., "Quimica" Grupo Editorial Iberoa.mérica. 1992,

LC 6.4 Corrosion del hierro

Uno de los procesos de corrosion mas familiares es la corrosion del hierro. Desde

el punto de vista econdmico, éste es un proceso importante. Se estima que mas
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del 20% del hierro producido anualmente se utiliza para reemplazar articulos de
hierro desechados debido a los dafios causados por la corrosién.

Se sabe que la corrosion del hierro requiere oxigeno; el hierro no se corroe en el
agua, a menos de que esté presente el O,. La corrosién también requiere agua; el
hierro no se corroe en aceite, atin cuando la solucién contenga O,, a menos que
haya H,0. Otros factores que pueden acelerar la corrosién son: Ia presencia de

acidos y sales, el contacto con metales mas dificiles de oxidar que el hierro y las
fuerzas de tension sobre el hierro.

La formacion del herrumbre en el hierro se considera generalmente de naturaleza

electroquimica. Una zona en la superficie del hierro sirve como un anodo y alli el
hierro sufre una oxidacion.

Fe(——— Fe® ,y+2e Eox=044V

Los electrones producidos migran a través del metal hacia otra zona de la superfi-
cie que sirve como catodo. Aqui se pude reducir el oxigeno:

Oyg+ 4H" (o) +46 ———  2H,0() Ered=1.23V

Observe que H™ toma parte en la reduccién del O,. A medida que disminuye la
concentracién de H*, la reduccion del O, se hace menos favorable. Se observa que
el hierro, en contacto con una solucidn basica no se oxida. En el transcurso de Ia
corrosion, el Fe®" que se forma en el anodo, se oxida posteriormente a Fe*. E
Fe forma el éxido de hierro (III) hidratado, conocido como orin o herrumbre:

4Fe* eey + Oz (g + 4H0y, + 2xH,0,, 2F€;05% HO; + 8H'

ac)

Como por lo general el catodo es el area que tiene mayor suministro de O, el he-
rrumbre se suele depositar ahi. Si observamos con atencién una pala que ha per-
manecido a la intemperie en presencia de aire humedo, y con la suciedad adherida
a ella, veremos que se ha picado bajo la suciedad, pero que la herrumbre se ha

formado en otra parte, donde se dispone de O,, con mayor facilidad. El proceso de
corrosidn se resume en la figura 6.1.

El aumento en la corrosién que ocasionan las sales es evidente en los automoviles
que estan en las areas donde se hace un intenso salado de las carreteras en in-
vierno. El efecto de las sales se explica facilmente por el mecanismo de las celda
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para proteger al catodo se llama anodo sacrificial. Las tuberias subterraneas se
suelen proteger contra la corrosién haciendo que la tuberia sea el catodo de una
celda voltaica. Se entierran trozos de un metal activo, por ejemplo magnesio, a lo
largo de la tuberia y se conectan con ella por medio de cables, como se muestra
en la figura 6.4. En el terreno humedo, donde puede ocurrir Ia corrosion, el metal
activo actia como anodo v la tuberia experimenta proteccién catddica.

voltaicas. Los iones de una sal proporcionan los electrélitos necesarios para com-
pletar el circuito eléctrico.

La presencia de zonas anddicas y catddicas en el hierro requiere de dos ambientes
en la superficie. Estas se puden deber a la presencia de impurezas o defectos en
la red (introducidos probablemente por el esfuerzo a que se somete el metal). En
las zonas donde hay impurezas o defectos, el entorno a nivel atémico de los ato- | Figura 6.1 Corrosién del hierro en contacto con agua
mos de hierro permite que el metal sea mas o menos oxidado que en zonas norma- ’
les de la red. En consecuencia, estos sitios pueden servir ya sea como anodos o
como catodo. El hierro ultrapuro, preparado de forma que se reduzcan al mimino
los defectos en la red, es mucho menos susceptible a la corrosion que el hierro
ordinario.

Deposito de herrumbe o
(FeaOy- x14,0)

Con frecuencia, el hierro se protege con un recubrimiento de pintura u otro meal

‘ como estario, zinc o cromo para proteger su superficie en contra de la corrosion.

fia e Las laminas de acero usadas en las latas para refrescos y alimentos se pueden
| recubrir introduciendo las laminas en estafio fundido o depositando un recubrimien-
to de estafno con un proceso electrolitico. El estafio protege al hierrro mientras la
Capa protectora permanezca intacta. Una vez que se rompe y el hierro queda ex-
puesto al aire y al agua, el estafio mas bien acelera la corrosién del hierro actuan-
do como céatodo en la corrosion electroquimica. Como se muestra en |os siguientes

potenciales de las medias celdas, el hierro se oxida mas faciimente que el estafo.

Hierro

i o . Fe —* Fe® yy+2¢6 E°ox=044V
‘ f": Figura 6.2 Corrosién del hierro en contacto con estafo
éi} Sng——> SN g +26° E°ox=0.14V
| Por tanto, el hierro actia como el anodo y se oxida, seglin se muestra en la figura fj;;ua
6.2- .f'

El hierro galvanizado se produce con un recubrimiento de hierro con una capa de
zinc. El zinc protege al hierro contra la corrosién aun cuando el recubrimiento su-
perficial se destruya. En este caso, el hierro sirve como catodo en la corrosion

electroquimica, porque el zinc se oxida con mayor facilidad que el hierro: (chidtdcy)

Oy +4H*" + 4™+ 2H0 | | Fe'r Fet 4 2c™

ZNgy ———— Zn?" oy + 267 E°ox=0.76 V

Por consiguiente, el zinc sirve como anodo y se corroe en lugar del hierro, como se
muestra en la figura 6.3. La proteccion de un metal que actia como catodo en una
celda electroquimica se conoce como proteccion catédica. El metal que se oxida

206 207




UTONOMA DE NUEVO LEON SECRETARIA ACADEMICA
UNIVERSIDAD A

Figura 6.3 Proteccion catédica del hierro en contacto con zinc
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Adaptado de: Brown, T., et al., “Quimica la Ciencia Central”, Prentice Hall, 1993
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LECTURAS DE ENRIQUECIMIENTO

Enlaces quimicos. Uniones que construyen

LE 4.2 El cloruro de sodio: un compuesto iénico comiin e importante

Todos estamos familiarizados con el cloruro de sodio como sal de mesa. Es un

e o Aoy PR . . =}
compuesto idnico tipico, sélido quebradizo de alto punto de fusién (801°C) que
conduce la electricidad en el estado fundido Y en solucion acuosa.

Una fuente de obtencién del cloruro de sodio es la sal de roca, la cual se encuentra
en depdsitos subterraneos que suelen alcanzar cientos de metros de espesor.
También se obtiene del agua de mar o de la salmuera (solucién concentrada de

NaCl) por evaporacién solar. El cloruro de sodio también se encuentra en la natu-
raleza en el mineral llamado halita.

El cloruro de sodio se utiliza mas que cualquier otro material en la manufactura de
compuestos quimicos inorganicos. El consumo mundial de esta sustancia es de
aproximadamente 150 millones de toneladas por ano. El uso principal del cloruro
de sodio esta en la produccién de ofras sustancias quimicas inorganicas esencia-

les, tales como cloro gaseoso, hidroxido de sodio, sodio metalico, hidrégeno ga-
$e0so y carbonato de sodio.

También se emplea para fundir hielo Yy nieve en las supercarreteras y caminos. Sin
embargo, como el cloruro de sodio es dadino para la vida de las plantas y pro-

mueve la corrosién en los coches, su uso para este propdsito implica una conside-
rable responsabilidad ambiental.

Chang R., “Quimica”, McGraw-Hill, Pag. 357, 1992
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