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quilibrios de Oxido-reduccion (Redo

Numero de
electrones
intercambiados en
la semirreaccion

!
Ox + ne Red

1 1

El reductor es |la
especie que se
oxida, es decir,
cede electrones

|

El oxidante es |la
especie que se
reduce, es decir,
acepta electrones



specie quimica puede comportarse como oxidante o reductor, ya
ciones Redox se dan en pares, es decir, para que una especie se oxide, deb
ducirse otro.

Existen pares Redox de una misma especie. A estos pares se les conoce como
semirreacciones, un ejemplo seria el semiequilibrio del par Fe3*/Fe?*, el cual se
expresa de la siguiente manera:

Fe3* +e &  Fe*

Oxidante Reductor

Pero, ési tuviéramos en solucion dos pares Redox qué especie actia como oxidante o
reductor y cual es el producto? Veamos el ejemplo el siguiente:

Ce* + Fe* & Fe3* + C(Ce3

/o

Se reduce ya Se oxida ya
que gana e que cede e

*Forma oxidada
*Forma reducida

Es decir, se pueden plantear las dos semirreacciones y la suma de ellas es una reaccion
oxido-reduccion (redox):

Ce* + e &> Ce3* (reduccion del Ce*)

Fe?* ¢€> Fe®*" + e (oxidacidn del Fe?*)



BALANCE DE ECUACIONES REDOX
balance de la reaccion toma mucha importancia en los equilibrios Redox, ya que
mayoria de las reacciones no son de estequiometria uno a uno. Veamos la reaccion
entre el permanganato de potasio y el ion ferroso, las semireacciones son:

MnO, + 5e" + 8H' <> Mn? + 4H,0

Fe* <> Fe’* + e
MnO, +4e + 8H' + Fe?*¢<> Mn?" + 4H,0 + Fe3*

Sumando:

Notese que si hacemos la suma de las semirreacciones el electréon del lado derecho se
eliminaria con solo uno de los del lado izquierdo, sin embrago nos quedarian 4e a la
izquierda de la reaccidn pero en una reaccidon quimica «no podemos tener» electrones
en el medio; asi que se debe de multiplicar por cinco la semirreaccion del ion ferroso-
férrico y de esta forma eliminar los electrones al sumar:

MnO, + 5e + 8H" <> Mn?2+ + 4H,0
(Fe2* &> Fe3* + e)5

SUMANAO: )0 - T5e: 4 8H* + SFe? <> Mn?* + 4H.0 + SFe + Se:

Los 5e” se eliminan ya que estan de ambos lados de la reaccidon y por tanto queda:

MnO, + 8H* +5Fe*¢> Mn? + 4H,0 + 5Fe3*



Etapas para balancear una semirreaccion electroquimica

Realizar el balance de masa (iniciando con
especies distintas al Hidrogeno y Oxigeno)

Balancear el Oxigeno poniendo del otro lado
de la ecuacidon una molécula de agua por cada
Oxigeno faltante

Balancear el Hidrégeno colocando un H* del
lado opuesto de la reaccion por cada
Hidrogeno faltante

Balancear la carga colocando electrones en el
lado que tenga una carga mas positiva hasta
gue la carga sea la misma en ambos lados




Etapas para balancear una reaccion Redox

Semireaccion
de oxidacion
balanceada

Semireaccion
de reduccidon
balanceada

Multiplicar (de ser necesario) las
semireacciones por un factor que permita
tener el mismo numero de electrones en

cada una de ellas

Sumar las semireacciones
balanceadas

Ecuacion quimica
balanceada




ancear la siguiente reaccion:

Mn?* + S,0,2¢> MnO, + SO,*

El primer paso es identificar las semirreacciones, una de ellas es entre el Mn?* y el
MnO, y la otra entre el S,0,* y el SO,%. El segundo paso es balancear la masa de las

especies siguiendo los pasos antes descritos:
Los 4 Oxigenos se balancean con

/ 4 moléculas de agua del lado

Mn?* ¢  MnO, opuesto
Los 8 Hidrogenos se
balancean con 4 H* ~
del lado opuesto 4H,0 + Mn* <  MnOy

La carga del lado izquierdo
o~ es2+ mientras en la derecha

es 7+ por eso es necesario
2+ - +
Mn<* + 4H,0 <> MnO, + 8H agregaroe

Mn?* + 4H,0 ¢> MnO, 8H" + 5e

O

Semirreaccion balanceada



) Se pone un 2 para tener el
ra las especies de Azufre 2 mismoninen el Azufres

Dado que el numero de O es 52082- N 5042- que del lado izquierdo

igual en ambos lados y no hay H ™ S, O & 2502
solo se balancean las cargas &

S,0,2 + 2e- ¢> 2S0,.”

O

Semirreaccion balanceada

El siguiente paso es identificar cual es el oxidante y cual es el reductor.

Mn?* + 4H,0 < MnO, + 8H" + 5e agente reductor (cede e)
S,0° + 2 &> 2S0,* agente oxidante (acepta e’)

El siguiente paso es eliminar los electrones multiplicando por factores que nos
permitan ello:
(Mn?* + 4H,0 <> MnO, + 8H* + 5¢7)2

(S,04% + 2e” &> 2S0,%)5

2 Mn?* + 8H,0 + 55,0, +10e <> 2MnO, + 16H* + 10S0O,* + 10e

2Mn?* + 55,0, + 8H,0 &> 2MnO, + 16H* + 10SO,*



POTENCIAL ESTANDAR (E°)

La tendencia de un elemento a actuar como un agente oxidante o reductor puede
medirse en términos de potencial eléctrico (E), al igual que la K, o K; se utiliza para
conocer la espontaneidad en una reaccion acido-base.

S N\ M A
A A mayor ayor Mayor

tencial tendencia d
po’en.ma : T : p.o er
- eléctrico oxidante
electrones

El potencial estdndar (E°) de una semirreaccion determinada, se define como su
potencial a 25° C, 1 atmodsfera de presion y una concentracion de iones de 1 M
(condiciones estandar). Estos potenciales se han determinado experimentalmente
tomando por covencidn como referencia al potencial estandar del hidrégeno, con un
valor de 0.00 V.

Por convenio de la IUPAC las semirreacciones y los potenciales de estas siempre
deben de estar escritos en sentido de la reduccidon y cuando se requiera escribir un
semiequilibrio en sentido de la oxidacion, el signo del potencial se invierte.



ECUACION DE NERNST

alther H. Nernst, un fisicoquimico aleman, establecié la relacién entre el potenci
del sistema y la concentracion de las especies presentes a través de la siguiente
ecuacion:

aOx, + ne- <>  bRed;

RT [Red]?
In
nF  [0Ox]®

Donde

E°= potencial estandar

R= constante universal de los gases (8.314JKmol-1)

T= temperatura absoluta

n= numero de electrones que se intercambian en |a reaccién
F= constante de Faraday (96485)

In= logaritmo natural

X = oxidante

d=reductor



tuyendo los valores de las constantes fisicas, realizando un cambio de
aritmica y teniendo en cuenta que la temperatura es de 25°C la formula qu
educida a la siguiente expresion:

. 00592, [Red]”
n 9 [Ox]2

De tal forma que para calcular el potencial de un par redox en condiciones no
estandares se utiliza la siguiente ecuacién :

o, 0.0592  [0x]°
B n 9 [Red]?

Ejemplo

Se tienen los siguientes pares redox:

*Ag3* + 2e¢ & Agt E°=19V
Oxidant
E =194 20292 [Ag3*] < o
C T T2 9 ag)
x Reductor
Electrones

intercambiados



Las concentraciones se elevan al es uno (por convenio) asi que se omite en |
coeficiente estequiométrico expresion de Nernst

0.0592  [NHsOH*]2[H*]

E=1.40+ lo
2 T NS
«NO* + e ¢ NO, E°=1.46V
0.0592 [NO"'] Da.do que es un gas,. Ino s.e
E =146 + 0g __> escribe la concentracion sino
1 [Pnol la presion parcial de éste

e SbO* + 2H* + 3e ¢> Sb(s) + H,O E°=0.208 V

Un solido presenta una actividad
jgual a uno, por lo que se omite
de la ecuacion de Nernst

2
E = 0.208 + log[SbO*][H]?




CONSTANTE DE EQUILIBRIO

Un parametro para saber si se lleva a cabo una reaccién entre un oxidante y un
reductor es el potencial de los pares redox

_ Mientras mayor
sea la diferencia

\WER
espontanea
sera la
reaccion

de potenciales
de los pares
redox

La constante de equilibrio es un parametro importante que indica la espontaneidad y
la cuantitatividad de una reaccidn. En seguida se muestra como se obtiene la
ecuacion para calcular la constante de equilibrio en 6xido-reduccidn:



ideremos la reaccion general redox:

n,Ox, + n,Red, ¢> n,Red; + n,; Ox,

sus correspondientes expresiones de Nernst son:

0.06 [0x4]

Ox, + n,e” & Red o A
( 1 1 1) E = E + lOg [Redl]
0.06 [0x,]

Red.,+ n.,e &> Ox E=E°+ —
( 2 2 2) + l [Redz]

- oosl [0x,] I ooel [0x,]
°ITRed,] ~ %9 TRed,]

Agrupando términos similares se obtiene:

0.06  [0x,] 006  [0x]
n, [Redz] nq °9 [Red]_]

en donde n, y n, son coeficientes estequiométricos. Las semirreacciones implicadas y

Si igualamos las expresiones de Nernst de las semirreacciones implicadas tendremos:



poder factorizar el término de la derecha se multiplica toda la expresion po
y se aplica la ley de los logaritmos que establece que nlog A =log A"

[Ox,]™ [0x1]n2

nin, (Eol — Eoz) = 0.06 lOgW— 0.06 lOgW

[0x,]™ [Red;]™

nin, (Eol - EOZ) = 0.06 lOQW + 0.06 logW

[0952]111 [Red1]n2
I [Red, ™ [0x,]™

nin, (Eol — Eoz) = 0.06 lo

niny (E° — E°) — I [0x,]™" [Red;]™
0.06 Y TRed, " [0x,]™2

Podemos ver que el término de la derecha es practicamente la expresion de la
constante de equilibrio expresada de acuerdo a la ley de accién de masas, por tanto
odemos plantear que:

nqyny (E°1— E°)

Keq =10 0.06




alcular la constante de equilibrio se debe tener en cuenta que:

Ejemplo
Considere las siguientes reacciones y determine el valor de la constante de
equilibrio:

*8H* + MnO, + 5Fe?* ¢&> Mn? + 5Fe3* + 4H,O
nO,/ Mn2*  E°=1.51V
3*/Fe?* E°=0.77V



mos los valores en la ecuacion para obtener la constante de equilibrio

5(1.51—0.77)
Keq =10~ 006 — 1061-667
e Cu?* + Zn°&>Cu? + Zn%*
Cu® / Cu®  E°=0.34V n,=n, por tanto solo
Zn** [ Zn® E°=-0.76V / se multiplica por 2
2 (0.34—(-0.76))
Keq = 10 0.06 — 1036667

*6H* + 10, + 65,0,2 ¢> I + 35,02 + 3H,0
10,/1" E°=1.136V
S,0.>/ S,0,%°E°= 0.08V
n,=6 y n,=2, estos son multiplos
or tanto se emplea el maximo
p comun multiglo que es 6 \\ 6 (1.136—0.08)

Keq =10  0.06 = 101056




ESCALA DE PREDICCION DE REACCIONES

sideremos el par redox:
Ox + ne¢> Red

La expresion de Nernts seria:
0.06l [Ox]
n Y [Red]

E=E+

Si consideramos que la [Ox] = [Red] entonces el término logaritmico se hace cero por
tanto:
E =E°

Considerando esto tenemos que una escala de potenciales se escribe de la siguiente
forma:

Oxidante

EO
Reductor



Mayor fuerza oxidante

Oxidante,

\, . _E:
Reductor ,

Mayor fuerza reductora

Oxidante,

Eol /

Reductor,

Con base en esto tenemos la siguiente reaccidon espontanea:

Ox, + Red, — Ox, + Red,

Considerando que tenemos una mezcla de Cr?*, Sn%*, Fe?* y se agrega MnO, en
exceso, se puede predecir las reacciones y el orden de las mismas, para ello tomemos
en cuenta las siguientes semirreacciones:

B3t + e & Cr2t E°=-0.408V
4 + 2e & Sn%* E°=0.1539V
+ e & Fe? E°=0.771V
+ 8H* + 5e <> Mn?* + 4H,0 E°=1.5119V




cala seria la siguiente:

Cr3+ S n4+

-0.408V 71V 1.5119V

Cr2+ Sn2+ Fe2+ Mn2+
EIMnO, es el El si{\gLuiente El ultin{/o en Re\cguctor
oxidante mas fuerte y en reaccionar es el conjugado
reacciona en primer reaccionar Fe?* que da del MnO,
lugar con el reductor es el Sn2t como resultado
mas fuerte (Cr?*) el Fe3*

Por tanto el orden de las reacciones sera:

8H* + MnO,” + 5Cr?* <> Mn?* + 5Cr3*+ 4H,0 Keq=10160-583

16H* +2MnO,” + 55n** &> 2 Mn?' + 55n* + 8H,0 Keq=10227516

+MnO, + 5Fe?* <> Mn? + 5Fe3*+ 4H,0



VALORACIONES REDOX

establecer las cantidades de reactivos y productos que se tiene al alcanzar
uilibrio en la valoracién por cada adicion de volumen de valorante se desarrolla
na tabla de variaciéon de cantidades molares (TVCM):

=[0) + bRed,

In) C.V,

ag) vV

APE) C.V.—a/b CV be c/b CV d/b CV
PE) € be c/a C.V, d/a CV,
DPE) I CV - b/c CV, c/a C\V, d/a C.V,

ncentracion y volumen inicial del analito; CV = Concentracidn y volumen agregado del valor.



plo

a) Plantear la reaccion de valoracion

b) Determinar su constante de equilibrio

c) Elaborar una TVCM particular para esta reaccién
d) Trazar la curva de valoracion

reaccion para saber si la reaccion es espontanea:

E Sn**/Sn?* =0.139 V
ETI3*/TI*=1.28V

Sn4+

0.139
Sn2+

Se tienen 35 mL de una solucién de Sn?*, la cual se valora con una solucion de TI3*
0.1 M, utilizandose un volumen de 20 mL para alcanzar el punto de equivalencia:

a) Para poder plantear la reacciéon, primero elaboramos una escala de prediccion de

I

1.28
TI*




anto se establece la siguiente reaccion

Sn2t  <—> Sn* + 2e°
T3 + 2 <— TI*

SnZ* + TP* + 26 <—>Sn* + TI* +2e”

b) Su constante de equilibrio se calcula entonces de la siguiente manera
nyny (E°1— E°)
Keq = 10 0.06

2 (1.28-0.139)
Keq =10 0.06

Keq — 1038.03

La constante de equilibrio es mayor a la unidad y por mucho, por lo que podemos
firmar que la reaccidn es espontanea, lo que indica que es factible llevar a cabo la



VCM tenemos:

Sn2+ T|3+

o ) 1 R . I b

Funcion para calcular el E

C.V, L Z
(solo existe el reductor)

ag) Y,

E - Fos 0.06l [CV]
APE)  C.V,—CV € cv cv - n ITcv, -V

_ nlE; + an;
PE) & & CoVo CoVo B nq + no
0.06 [CV —C,V,]

E=E°+ log

DPE) € CV- CV, C,V, C,V, n [C,V, ]




iendo que
C=01M V=XmL VPE=20mL
C,=0.057 V,=35mL CyV,=2 mmol

Entonces:

0.0)
Inicio 0 — === (solo existe el
reductor)
_ 0.06 0.1 «10

_ (2%0.139) + (2 * 1.28)
20 4= 2 0.7095

~ 0.06 (3-2



d) Con esta informacion podemos trazar la curva de valoracidn tedrica, la cual se
muestra a continuacion:
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