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TRABAJO PRÁCTICO N°5-A.

REACCIONES REDOX ESPONTÁNEAS.



Reacciones Redox Espontáneas

Se entiende por reacción espontanea a aquella que sucede sin un aporte externo

de energía, hasta que se agote el reactivo limitante o se llegue al equilibrio de la

misma

Además las reacciones REDOX son aquellas que producen un intercambio de 

electrones, en donde existe una sustancia que gana electrones y por lo tanto se 

REDUCE, y otra sustancia  que cede los mismos electrones y por lo tanto se

OXIDA.

(Zn   → Zn2+ + 2e- ) *2                     Pierde dos electrones (OXIDACIÓN)

O2 + 2H2O + 4e- → 4OH- Gana cuatro electrones (REDUCCIÓN)

2 Zn + O2 + 2H2O + 4e- → 2 Zn2+ + 4e- + 4OH-

2 Zn + O2 + 2H2O    → 2 Zn2+ + 4OH-



Reacciones Redox Espontáneas

Para toda reacción espontánea se cumple que :

∆ER > 0 Donde : 
o

ánodo

o

catodo

o

celda EEE −=

Resumiendo: 

∆ER > 0 Reacción espontánea

∆ER < 0 Reacción no  espontánea

∆ER = 0 Reacción en equilibrio

E°: Potencial de reducción estándar o patrón

Cátodo: Electrodo donde se produce la reducción

Ánodo: Electrodo donde se produce la oxidación

Condiciones patrón o estándar: Temperatura =  25ºC; Concentraciones = 1M

para los iones; Presión parcial = 1atm para los gases que intervienen.



Potencial , Gibbs y Nernst

∆ER > 0 Si y solo si ∆G < 0                           (a P y T constante)

¿ Que sucede si no tenemos condiciones estándar?

La ecuación de Nernst relaciona los términos de ∆E0 , ∆E , 

presión, temperatura y concentración.

∆𝐸 = ∆𝐸0 −
𝑅 ∗𝑇

𝑛 ∗𝐹
∗ 𝐿𝑛 (𝑄) Donde Q es el cociente de reacción

Para una reacción del estilo

aA + bB → cC + dD 𝑄 =
𝐶 𝑐 ∗ 𝐷 𝑑

𝐴 𝑎 ∗ 𝐵 𝑏

∆G = -nF∆E



Procedimiento

1. Efectuar las reacciones siguientes en tubos de ensayo utilizando 2-3

cm3 de cada una de las soluciones en cada caso (un dedo de altura).

a) Fe (s)  + HCl (ac) (solución 1 M)

b) Cu (s) + HCl (ac) (solución 1 M)

c) Zn (s) + HCl (ac) (solución 1 M)

d) Fe (s) + CuSO4 (ac) (solución 1 M)

2. Interpretar la espontaneidad de las reacciones redox a partir de los

resultados observados. Comparar los resultados obtenidos, con los

esperados calculando el ΔE° para cada reacción, a partir de los

potenciales estándar de reducción correspondientes (utilizando la tabla

de potenciales estándar).

3. En el caso de haber reacción indicar: ecuaciones parciales de

oxidación y reducción, ecuación iónica y ecuación molecular.



Experimentos de Laboratorio

Los experimentos mencionados en la diapositiva anterior fueron

recopilados para que el alumno vea y concluya si existe reacción o no, y

pueda relacionar lo observado con lo obtenido del planteo del estudio

mediante los potenciales estándar.

El enlace para ver los videos es el siguiente:

https://www.youtube.com/watch?

v=f4E_-24SFUo

https://www.youtube.com/watch?v=f4E_-24SFUo


Potenciales estándar de reducción 



Ejemplo

1. Materiales necesarios: Tabla de potenciales estándar de Reducción

tubo de ensayo

Gotero con solución 1M de HCl : 2-3 cm3 (un dedo de altura)

Un clavo de Fe

2. Observaciones:

Desprendimiento de gases

Formación de precipitados

Cambios de color de la solución

Otros

3. Reacciones:

Fe(s) → Fe2+(ac)+ 2e- (Oxidación – Ánodo) E°ánodo= -0.44 V

2H+ (ac) + 2e- → H2 (g) (Reducción – Cátodo) E°cátodo= EEH = 0.00 V

R. Iónica: Fe(s) + 2H+ (ac) → Fe2+(ac) + H2 (g) ΔE°= E°cátodo - E°ánodo

R. Global: Fe(s) + 2 HCl (ac) → FeCl2(ac)+ H2 (g) ΔE°= 0.00 V – (- 0.44 V)

4. Conclusiones: La reacción es ESPONTÁNEA, ΔE°= 0.44 V > 0



Para trabajar con los temas 

aprendidos, los docentes les 

darán indicaciones para 

realizar diferentes actividades.


