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Numero de Oxidacion

El nimero de oxidacidon es un numero entero que
representa el numero de electrones que un atomo
dispone cuando forma un compuesto.

El numero de oxidacion es positivo si el atomo
pierde electrones, o los comparte con un atomo que
tenga tendencia a captarlos. Y sera negativo cuando
el atomo gana electrones, o los comparta con un
atomo que tenga tendencia a cederlos.




Numero de Oxidacion

Reglas

1. El numero de oxidacién de un elemento sin combinar es
cero. También entran en esta categoria las moléculas
diatdbmicas homonucleares.

0 0 0 0
2. El ndmero de oxidacion del hidrogeno combinado es +1.

+1 +1 +1

HCIO NaOH H,0

Excepto en los hidruros donde su numero de oxidacion es -1.

-1 -1
NaH MgH,




Numero de Oxidacion

Reglas
3. El numero de oxidacion del oxigeno combinado es -2
-2 -2 -2
ALO,  H,0 CO,

Excepto en los peroxidos, donde su numero de oxidacion es -1.
-1 -1
HZOZ KZOZ

4. El nUmero de oxidacion en los elementos metalicos cuando

estan combinados siempre es positivo y numéricamente
igual a la carga del ion.

+1 +2 +3

KBr MgSO,  Al(OH),




Numero de Oxidacion

Reglas

5. El ndmero de oxidacion de los halogenos en los hidracidos y
sus sales es -1.

-1 -1 -1 -1
HCI HBr HF HI

En el caso de los hidracidos de azufre y sus sales es -2.

-2 -2 -2
H,S NEPS) FeS




Balanceo de Ecuaciones Redox

Metodo del Ion -electron
Balancear la siguiente reaccion redox en medio acido:
MnO; + NO; & Mn?t + NO3

En primer lugar, asignamos los numero de oxidacion a las
especies involucradas en la reaccion, para luego identificar
quien se oxida y se reduce en la reaccion

-2 -2 =
MnO; + NO; < Mn?t + NO3
+7 -8 +3 -4 +2 +5 -6




Balanceo de Ecuaciones Redox

Método del lon -electron

Por definicion, la reaccion de reduccion implica una ganancia de
electrones y una disminucion en el numero de oxidacion.
Mientras que la oxidacion implica una perdida de electrones y
un aumento en el numero de oxidacion.

En este caso, el Mn pasa de +7 a +2, por lo cual se reduce; por
otro lado el N pasa de +3 a +5 por lo cual se oxida.

Oxidacion
I v
+3 )
MnO; + NO; < Mn?t + NOj3
+7 +2
I 4

Reduccion




Balanceo de Ecuaciones Redox

Método del Ion -electron

Se separan los pares redox, y se balancean tanto en masa como en
carga. Para balancear la masa se incorpora agua e iones hidrogeno

donde haga falta:
MnO; < ManQ

8HY + Mn0O; < Mn*t + 4H,0

Para balancear las cargas se incorporan electrones, que en este
caso son cinco del lado izquierdo, para que las cargas a ambos
lados de la ecuacidn quimica sea +2.

8H* + MnO, + 5e & Mn?* + 4H,0




Balanceo de Ecuaciones

Método del lon -electron

Se procede igual con la otra reaccion
NO, & NO3
H,0 + NO; < NO; + 2H*

H,0 + NO; & NO3 +2H" + 2e

Redox



Balanceo de Ecuaciones Redox

Método del lon -electron

Se igualan los electrones transferidos y aceptados en ambas

reacciones, multiplicando por el numero de electrones de una a
la otra ecuacion y viceversa

8H' + MnO; + 5e & Mn?* + 4H,0 |x2

d

H,0 + NO;, & NO3 +2H" +2e |x5

16H" + 2Mn0; + 10e < 2Mn?* + 8H,0

5H,0 + 5NO; < 5NO3 + 10H* + 10e




Balanceo de Ecuaciones Redox

Método del lon -electron

Se suman ambas reacciones y se verifican que esten
balanceadas en masa y en carga.

6 3
loH™ + 2Mn0; + 10e < 2Mn?** + SH,0

51"120 + SNOZ_ < 5N03_ + 101"1+ + 10e

6H* + 2MnO, + 5NO; < 5NO3; + 2Mn** + 3H,0

Para finalizar se revisa que la reaccion redox este balanceada
tanto en masa como en carga.




Definicion de Términos

1. Oxidacion: perdida de electrones
2. Reduccion: ganancia de electrones

3. Agente Oxidante: especie que tiene mayor tendencia a ganar
electrones en la reaccion. Es la especie que se reduce

4. Agente reductor: especie que tiene mayor tendencia a ceder
electrones en la reaccion. Es la especie que se oxida.




Problemas varios

1. Escriba las ecuaciones idnicas netas ajustadas para las
siguientes reacciones. Utilice H" y/o H,O si es necesario para el
ajuste.

(@) Fe3t + Sn?*t o Fe?t 4+ Sn*t

(b) Crisy + Ag™ & Cr3* + Ags

(C) NO3 + Cuggy & NOy(g) + Cu??

(d) MnO; + H,S0; & Mn?* + SO2~

(e) Ti3* + Fe(CN)3~ o TiO*t + Fe(CN)¢~
(ﬂ H202 + C84+ « Oz(g) + C€3+

(@) Ags) + I~ + Sn** o Agl) + Sn**
(h) UO3* + Zngy « U + Zn??

(i) HNO, + Mn0O; < NO3; + Mn?*




Problemas varios

2. Escriba las ecuaciones idnicas netas ajustadas para las
siguientes reacciones. Utilice H y/o H,O si es necesario
para el ajuste.

(@) MnO; + VO** & Mn2* + V(OH)}
(b) 12 + HZS(g) o I+ S(s)

(€) Cr,0%~ + U*" & Cr3t + U02*

(d) CI” + MnOy5y < Clyg + Mn®*

(E) 103_ + 17 o IZ(CLC)

() 105 + I~ + Cl” & ICl;

(g) SCN™ 4+ BrO3 < Br~ + SO;~ + HCN
(h) V2* + V(OH)} & VO0?**




Problemas varios

3. Considere las siguientes reacciones de oxidacion/reduccion:
AgBriy + V¥ o Ag + V3t 4+ Br-
T3t + Fe(CN);~ & TIt + Fe(CN)Z~
V3t + Zngy © V2T 4+ Zn®*
Fe(CN)}~ + Ags) + Br~ o Fe(CN)g™ + AgBr(s
S,05~ + TlT & S0~ + T3t

a) Escriba cada proceso neto en términos de dos
semirreacciones ajustadas.

b) Exprese cada semirreaccion como una reduccion.

c) Disponga las semirreacciones de b) en orden decreciente de
efectividad como aceptores de electrones.




Problemas varios

3. Considere las siguientes reacciones de oxidacion/reduccion:
2H" + Sngsy © Hyg) + Sn?t
Ag*t + Fe*t & Age) + Fe’?
Sn**t + Hyg © Sn*t +2H*
Fe3t + Sn?* o Fe?t + Sn**
Sn*t + Cowy © Sngy + Co?*

a) Escriba cada proceso neto en términos de dos
semirreacciones ajustadas.

b) Exprese cada semirreaccion como una reduccion.

c) Disponga las semirreacciones de b) en orden decreciente de
efectividad como aceptores de electrones.
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Celdas Electroquimicas

- Consta de dos electrodos, cada uno de los cuales esta
sumergido en una solucion electrolitica.

- En las celdas que se estudiaran, las soluciones que rodean los
dos electrodos son diferentes y deben estar separadas para
evitar la reaccion directa entre los reactivos.

- La forma mas comun de evitar que se mezclen es insertar un
puente salino entre las soluciones.

19



Celdas Electroquimicas

Ejemplo de Celda Electroquimica: la pila de Daniell

PILA DANIELL

Anodo
oxidacion

reductor

£ =g° (catodo) — £° (anodo)

Cu Catodo
reduccion

oxidmnte

20



Celdas Electroquimicas

Catodo y Anodo

Catodo: es el electrodo en el cual ocurre la reduccion. En la
celda anterior es el electrodo de cobre.

Anodo: es el electrodo en el cual ocurre la oxidacion. En la
celda anterior es el electrodo de zinc.

21



Celdas Electroquimicas

Tipos de Celdas

a)

o))

Celdas galvanicas o voltaicas: las reacciones en los dos
electrodos tienden a ocurrir espontaneamente y producen
un flujo de electrones que va del anodo al catodo por un
conductor externo. El signo de AG es negativo y el del
potencial E es positivo.

Celdas electroliticas: requieren de una fuente externa de
energia para funcionar. Esta celda puede operar conectando
el terminal positivo de una fuente de voltaje externa en el
catodo de la celda galvanica y terminal negativo de la fuente
en el anodo de la celda galvanica.

22



Celdas Electroquimicas

Representacion esquematica de una celda
Ejemplo:

Cu | Cu?*(0,0200 M) | Ag*(0,0200M) | Ag

Por convenio, una sola linea vertical indica un limite de fase, o
interfase, a la cual se genera un potencial. La linea vertical
doble representa dos limites de fase, una a cada extremo del
puente salino. Un potencial de contacto liquido se desarrolla en
cada una de estas interfases.

23



Potenciales de electrodo

La diferencia de potencial que se genera entre los electrodos de
una celda, es una medida de la tendencia para que la reaccion
proceda desde su estado de no equilibrio hasta la condicion de
equilibrio.

El potencial de la celda £_,,,,, se relaciona con la energia libre de
reaccion 4G mediante:

AG = —nFEcelda

Si los reactivos y productos estan en condiciones estandar, el
potencial de celda que resulta se llama potencial normal o estandar
de celda.

AG°= —nFEl, 5, = —RT InKeq

24



Potenciales de Celda

Convencidén de signos para potenciales de celda
Se emplea el convenio IUPAC de la derecha positiva.

Esto implica que siempre medimos el potencial de las celdas
conectando el terminal positivo del voltimetro al electrodo de la
derecha.

Si el potencial medido en estas condiciones es positivo, indica
que la reaccion es espontanea en la direccion considerada. De
ser negativo implica lo contrario.

25



Electrodo de Hidrogeno

Electrodo Estandar de Hidrogeno (ESH)

Los potenciales estandar de las semireacciones, no son valores
absolutos sino que tienen referencia.

Por convencion, la referencia escogida es el electrodo estandar de
hidrogeno.

Por convencion internacional para el electrodo de

—Conexion

H, Si T =298.15Ky [H*] = 1):

H,

Puente

>_;11mn 2H+ + 2e © H2(g) EI?I-I-/HZ = 0,000V

Pt, H, (p =1 atm) | H* (1,00 M) || otra celda
(anodo) (catodo)

26



Electrodo de Hidrogeno

Por ejemplo, para medir el potencial del par Cu?*/Cu, se
emplea el siguiente diagrama de celda:

Pt, H, (p =1 atm) A H* (1,0000M) | Cu4* (1,0000 M) | Cu

E celda — E catodo E anodo

E celda — E derecha ~ E izquierda

E celda — E Cu2+/Cu — E H+/H2

Ec’celda = E Cu2+/Cu ~ 0,000V

E° =+ 0,337V

celda

"' Cu]*(dq]
(IM) =

27



Electrodo de Hidrogeno

Para medir el potencial del par Zn?*/Zn, se emplea el siguiente
diagrama de celda:

Pt, H, (p =1 atm) | H* (1,0000M) || Zn?* (1,0000 M) | Zn

E celda — E catodo E anodo

Selin = 5 guedin — 1 izquierda
Hﬂg} LR © — © _ ©
i = i E celda E n2+/Zn E H+/H2

Eocelda = E Zn2+/Zn ~ 0,000V

= =-0,763 V

celda

28



Ecuacion de Nernst

Dependencia del potencial de la celda con la concentracion de
las especies electroactivas.

Para la reaccion general de una celda:

aAd + bB & cC + dD

Se tiene que el potencial:

E = E° — In

Donde £° es el potencial estandar, R la constante de los gases
ideales (8,314 J K-'mol-'), 7 la temperatura en Kelvin, n el
numero de moles de electrones transferidos, F la constante de
Faraday (96485 C mol-1)

29



Ecuacion de Nernst

Dependencia del potencial de la celda con la concentracion de
las especies electroactivas.

Sustituyendo los valores en la ecuacion anterior y cambiando el
logaritmo natural por el logaritmo decimal:

) 0,0592l [C]¢ [D]¢
n

30



Potenciales Estandar

Es una cantidad relativa donde el electrodo de referencia es
el ESH.

Se refiere a una reaccion de reduccion.

Es un indicativo de la fuerza de un sistema cuyas
actividades son wunitarias para alcanzar el estado de
equilibrio.

Es independiente del nimero de moles de reactivo y de
producto de una reaccion ajustada.

Un signo positivo en el potencial estandar de electrodo
indica que la reaccion es espontanea.

El potencial estandar de electrodo es funcion de Ila
temperatura.

31



Ejercicios resueltos




Calcule el potencial de electrodo de cobre sumergido en:
a) Cu(NO3), 0,0440 M
b) NaCl 0,0750 My saturado con CuCl.

Caso a.

En este caso el par redox esta formado por el Cu (electrodo) y
el Cu?*, que proviene de la ionizacion completa del nitrato de
cobre (Il). Por lo tanto, la reaccion de semicelda a la que
responde este electrodo es la siguiente:

Cu** + 2e © Cugy Efypycy =0337V
La ecuacion de Nernst para esta reaccion es:

o 0,0592 1
Ecuz+/cu = ECu2+/Cu — Tlog [Cu?™]

33



Sustituyendo los valores en la ecuacion de Nernst:

0,0592 1
ECu2+/Cu = 0,337 V — 5 log [0’0440]
0,0592
Ecusejcu = 0,337V — v 1,357

Ecuzs/cu = 0,337V —0,0402V = 0,297 V
Ecuz+/cu = 0,297V

Caso b.

En este caso, el par redox es CuCl/Cu. El CuCl(s) es una sal
poco soluble y en la tabla de potenciales estandar no esta
disponible el valor de E para este par, sin embargo, este puede
calcularse facilmente, como sigue:

34



De la Tabla de Potenciales se tiene que:
Cu™ + e © Cuwy Ecyijcy =0521V

Y la ecuacién de Nernst para esta semicelda es:

1
ECu+/Cu = Egu+/Cu — 0,0592log ([Cu"’])

Sin embargo la actividad del ion Cu* esta determinada por la
concentracion del ion cloruro de acuerdo al producto de
solubilidad de la sal:

CuCly © Cu* + CI= Ky =19x1077

Kps = [Cu™] + [ClI™]

35



Se despeja la [Cu*] de la expresion de Kps y se sustituye en la
ecuacion de Nernst para esta semicelda:

[Cu™] =

[C17]

[Cl7]
Ecu+/cu = Ecusjcu — 00592 108( K )

DS

Ecu+/cu = Egu+jcy + 0,059210g(Kys) — 0,0592log([CI7])

Por definicion, si se mide el potencial de esta celda en una
solucion saturada de CuCl y con una concentracion de ion
cloruro 1,00 M, entonces:

— o
ECu+/Cu - ECuCl/Cu

36



Sustituyendo los valores de Kps y [Cl-] = 1,00 M, tenemos:
Ecusjcu = 0,521V + 0,059210g(1,9x10~7) — 0,0592 log(1,00)
Ecusjcu = 0,521V + 0,0592 = (—6,72) — 0

EguCl/Cu = 0,123V

Y la reaccion de celda es:

CuCly + e o Cuiy + ClI7

37



La ecuacion de Nernst para la reaccion anterior es:
Ecuciycu = Ecuciycu —0,05921og([CL7])

De acuerdo a lo indicado en el ejercicio, la concentracion de
cloruro es 0,0750 M, por lo cual:

Ecuci/cu = 0,123V — 0,0592 10g(0,0750)

ECuCl/Cu — 0, 190V

38



Ejercicio Resuelto
@4

Calcule el potencial de un electrodo de zinc sumergido en
una solucion en la cual la concentracion analitica molar del
Zn(NO,), es 5,00x103 M, para el H,Y> es 0,045 M (Y = EDTA),
y el pH se fijo a 9,00.

a) Se identifica la semireaccion a la cual responde el electrodo y se
busca el potencial estandar electrodo.

Zn** 4+ 2e o ZIng Efnzi/zn = —0,763V (Ec.1)



Ejercicio Resuelto
53

b) Se escribe la ecuacion de Nernst para esta semirreaccion:

: 0,0592 1
Eznz+/zn = Eznz+/zn — Tlog ZnZ+] (Ec.2)

Si se dispone de la concentracion de zinc se podria calcular el
potencial del electrodo, sin embargo, como en la solucion se
encuentra el ligando polidentado EDTA, el zinc se encuentra
formando un complejo muy estable. La reaccion de formacion de
complejo y los calculos inherentes se plantea como sigue:




Ejercicio Resuelto
53

In** + H,Y*~ o ZnY?> + 2H" (Ec.3)
Mol inicial 0,005 0,045
Mol final ~0 0,040 ~0,005

Al inicio de la reaccion estan presentes el metal y el ligando, la
estequiometria de la reaccion es 1:1 y esta presente un exceso del
ligando.

Al final de la reaccion la concentracion del metal es casi cero, del
ligando queda lo que habia inicialmente menos lo que reacciono
con el metal (0,045-0,005) y se forma del complejo casi la misma
cantidad de lo que habia del metal.



Ejercicio Resuelto
€

La concentracion de iones zinc en solucion depende de la constante
de estabilidad del complejo y el pH de la solucion, ya que el EDTA
es un acido tetraprotico. La constante de formacion del complejo
zinc-EDTA viene determinada por la ecuacion:

In*t + Y¥ o ZnY?*" K,y =3,2x10° (Ec.4)
Y la ecuacion de la constante de equilibrio:

o
Al e

(Ec.5)



Ejercicio Resuelto
53

De la Ec. 5 se puede despejar [Zn?*], se puede asumir que [ZnY<] es
igual a 0,005 M, mientras que [Y#] se puede calcular conociendo la
concentracion total del EDTA (Ct) y la fraccion molar de la especie
completamente ionizada (o,) al pH senalado en el ejercicio. El valor
de a, a pH 9,00 es igual a 5,2x10?, por lo cual:

[Y*"| =cCt ~ ay, (Ec.6)

Donde Ct es igual a 0,040 M (Ver Ec. 3). Esto da como resultado
que [Y#] = 2,08x1073.



Ejercicio Resuelto

4

Despejando la [Zn2+] de la Ec. 5 resulta:

Zny?|
In*t| = | Ec.7
[ ] K7y * [Y*]
Sustituyendo en la Ec. 7 los valores:
5,00x1073
Znalie =70 5 10

3,2x1016 2 08x10-3



Ejercicio Resuelto
@4

Finalmente se sustituyen los valores en la Ec. 2 para calcular el
potencial del electrodo de zinc:

0,0592 1
Eznz+/zn = —0,763 V — 2 log 7 51x10-17

Eznz+/zn = —1,24V
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Limitaciones en el empleo de potenciales estandar

Los resultados que se obtienen desde el punto de vista tedrico
difieren significativamente de los obtenidos experimentalmente
por dos razones:

1. La necesidad de utilizar concentraciones en lugar de
actividades en la ecuacion de Nernst.

2. Errores al no tener en cuenta otros equilibrios como los de
disociacion, asociacion, formacion de complejos y solvolisis.
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Potencia

Empleo de concentraciones en vez de actividades

ales estandar

A (W M S i

s

Las reacciones redox se llevan a cabo en soluciones que tienen
fuerzas ionicas tan altas que los coeficientes de actividad no se
obtienen por medio de la ecuacion de Debye-Hiickel.

Efectos de otros equilibrios

Participacion de las especies electroactivas que aparecen en la
ecuacion de Nernst, en equilibrios de asociacion, disociacion,
formacion de complejos y solvélisis.

48



Potenciales formales

Los potenciales formales se derivan empiricamente de
potenciales que compensan los tipos de actividad y los efectos
antagonicos de equilibrio que acabamos de describir.

Estos potenciales se miden de manera similar que los
potenciales estandar, especificando los tipos y concentraciones
de las otras especies presentes en la semicelda.

Ejemplo:

Agt + e © Agi)  Efgiiag=0,799V
en HCL1 M ES,, 4, = 0,228V
en HClO4 1 M Ey gy /0y = 0,792V
en Hy SO, 1M ES ., 11, =0,77V

49



Métodos potenc

metr

Se basan en la medida del potencial de celdas electroquimicas
sin paso de corriente apreciable.

1_ | |
T- A

COS

Py Ao,

l
l

El equipo empleado en potenciometria , sencillo y barato,

comprende un electrodo indicador y un dispositivo de medida
de potenciales.

50



metr

A continuacion se muestra una celda tipica para el analisis
potenciomeétrico:

l_l
T-l

Metodos poten COS

A A

Electrodo de referencia | Puente salino | Disolucion del | Electrodo Indicador

Analito

Eref Eind

El potencial de |la celda que se acaba de describir viene dado
por la ecuacion:

Ecetaa = Eina — Eref + Ej

El téermino de la ecuacion E;,;, contiene la informacién que se

busca: la concentracion del analito. E; es el potencial de union
liquida.

51



Electrodos de referencia

Caracteristicas

a) Ser reversible
b) Obedece la ecuacion de Nernst

0 Presenta un potencial que es constante en el tiempo vy
conocido con una precision de =1 mVy += 0,1 mV

d) Retorna a su potencial original después de haber estado
sometido a corrientes pequenas

52



Electrodos de referencia

Electrodo de Calomel

El electrodo de calomelanos consiste en una mezcla de
mercurio metalico y de cloruro mercurioso (calomelanos) en
contacto con una disolucion de cloruro de potasio.

HQZCZZ(S) + 2e © ZHg(l) + 2CI™

Caracteristicas
Orlflclo de .
lonado = — a) Su potencial depende de la [Cl7]. Electrodo de

calomel (EC), electrodo saturado de calomel
(ESCO).

b) Facil de construir.
c) E° para el ESC a 25 °C es 0,2444 V, contra el ESH

d) Su potencial cambia lentamente con los cambios

Soluclén de GIK

t
le
conlacto con Ia solucion de temperatura.
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Electrodos de referencia

Electrodo de Plata/Cloruro de Plata

El electrodo de cloruro de plata consiste en un alambre de plata

recubierto parcialmente por una ligera pelicula de cloruro de
plata.

AgCl(s) + e © Ag(s) + Cl™

Hilo de plata

Caracteristicas

a) Su potencial depende de la [Cl-]. Normalmente se
prepara con una solucion saturada de KCI.

b) Se pueden trabajar a temperaturas superiores a
los 60 °C, a diferencia del ESC.

c) Los iones plata son mas reactivos que los de
mercurio.

d) E° agcijag (saturado) a 25 °C es 0,199 V, contra el
| /«MEMBRANA POROSA ESH




Electrodos indicadores

Dan informacion sobre la concentracidbn o naturaleza de la
especie electroactiva.

Tera Especie Caracteristicas

2da Especie

a) Especificos

Metadlicos

[
il il|g|1 i

3era Especie

Estables

Inertes

oo Reproducibles

Cristalina
Membrana

d)  Usualmente es el
No Cristalina Cétod O

lon Selectivos
(E1S)

I Electrodos Indicadores 1

ISFET

Sensibles a moléculas

Iﬂ
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Electrodos indicadores

Electrodos de 1era especie

Es simplemente una barra de metal en contacto con sus iones.
Su potencial obedece a la reaccion general:

M™ + ne < Mgy

Y la ecuacion de Nernst:

0,0592
Eing = 5 o

log([M™"])

3

N/ |
Alambre
( de Ag

Electrodo ;
de calomel f‘
saturado |
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Electrodos indicadores

Electrodos de 1era especie
Caracteristicas

a) Debe ser termodinamicamente estable a la oxidacion del
aire.

b Son de baja selectividad.
o Son atacados por acidos y bases.

¢ Algunos no dan potenciales reproducibles.
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Electrodos indicadores

Electrodos de 2da especie

a) Posee tres fases: el metal, sal insoluble, solucion
electrolitica.

n AgCl/Ag

o HgY?-/Hg, sirve para detectar el punto final en una
titulacion con EDTA (Y#°)

Electrodo de 3era especie

a) El electrodo responde a un cation diferente

b El par HgY?-/Hg cuando se le anade CaY? responde a la
actividad del Ca?+.
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Electrodos indicadores

Electrodos redox metalicos (inertes)

a)
o))

Se emplea un metal inerte, normalmente Pty Au.

La solucidon contiene una especie con dos estados de
oxidacion.

——————————————————————————

Saturated
KCL solution|&=]

Anode:Ag + CI” = AgCl + e Cathode: Fe®" + e~ = Fe*'

Ag(s) | AgCI(s) | CI"(aq) || Fe**(aq), Fe®*(aq) | Pt(s)
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Calculos de Potenciales
de Celda




Potencial de celda

Ejemplo:

Calcule el potencial de la siguiente celda e indique el tipo de
celda.

Pt U**(0,200 M), U02*(0,0150 M), H*(0,0300 M) ' Fe2*(0,0100 M), Fe3*+(0,0250 M) Pt

Las dos semirreacciones son:
Fe3* +e o Fe’t Efe3t/rez = 0,771V

UO%* + 4H* + 2e & U*" +2H,0 Ep oz yg = 0,334V
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Potencial de Celda

El potencial del electrodo derecho es:

[Fe"]
Egerecho = 0,771V —0,0592 log [Fe3+]

0,0100
Ederecho = O, 771V — 0, 0592 log

0,0250

Egerecho = 0, 795V
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Potencial de Celda

El potencial del electrodo izquierdo es:

0,0592
Eizquierdo =0,334V — 2

0,0592
Eizquierdo =0,334V — 2

Eizquierdo =0,120V

log(
log(

U] >

[H*]* « [UO3"]

0,200

(0,0300)* = (0,0150)

)
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Potencial de Celda

El potencial de la celda es:
Ecelda — Ederecho _ Eizquierdo
E otq4q = 0,795V — 0,120V = 0,674V

El signo positivo del potencial de celda indica que la reaccion de
la celda es espontdnea y la celda es galvanica. La reaccion
global es:

U** + 2Fe3* + H,0 < UO5" + 2Fe** + 4H™
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Calculos de Constantes
de Equilibrio




Una de las aplicaciones que tienen las medidas de potencial
electrico, es la posibilidad de determinar las constantes de
equilibrio de reacciones redox.

Partiendo del ejemplo anterior, donde la reaccion de celda es:
U** + 2Fe3* + H,0 < UO5" + 2Fe*t + 4H™

La ecuacion de Nernst es:

Ecetaa = Eceraa == [U*+] = [Fe3*]?

\ J
|

Keq

o _0,0592 ([UO%*] * [Fe*]? « [H*]‘*)
0g
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Cuando una reaccion redox alcanza el equilibrio, cesa la

transferencia de electrones y el potencial medido es cero, por lo
tanto:

. 0,0592
0= Eceiqa — 2 logKeq

Despejamos la Keq, quedando:

2+E°

celda

Keq = 10 0,0592

En este caso E2,;;, = 0,437V, por lo que Keq es 5,80x10'4.
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Lectura del
voltimetro
0,763

—

2H" + e > H
Oxidacion, anodo Reduccién, catodo

Titulaciones
Potenciometricas

Prof. Arnoldo Gonzalez

Clase IV
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' N

Titulaciones potenciometricas

B A A B i A I A I B

Comprende

a)  Una reaccion de valoracion.

by Una o varias reacciones indicadoras. Estas son reacciones
electroquimicas que se producen en el electrodo indicador.

o La precision esta restringida por la agudez de la curva de
titulacion y de la precision con que se anade el titulante.
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Titulaciones potenciometricas

Comprende

a)

Se pueden realizar titulaciones acido-base que contienen
particulas coloidales muy grandes y altamente cargadas,
tales como proteinas.

Calculos de constantes de disociacion de acidos y bases
mediante titulaciones.

Calculo de constantes de equilibrio de reacciones vy
productos de solubilidad.

En el caso de los ISEs, se pueden titular soluciones
coloreadas, opacas o sucias; o con material suspendido.
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Titulaciones potenciometricas

Montaje

To potentiometer
or VTVM

Heference
and indicator
electrodes 2 | Buret (titrant)

Alambre de

Pt en contacto

- ; Tubo de vidrio
Solution (titrate) | \ con Hg

- Stirring bar

Cristalizador

- Magnetic stirrer

il e

Agitador magnético




Curvas de Valoracion

Se representa el potencial de electrodo para el sistema en las
ordenadas de la curva para la valoracion redox -mejor que la
funcion p- de un reactivo.

Tras cada adicion de reactivo valorante se alcanza el equilibrio,
condicion en la cual los potenciales de los electrodos son
idénticos.

Valoracion potenciometrica de ion CI- con AgNO,

15
mlde AgNO,
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Curvas de Valoracion

Ejemplo

Deduzcase la curva de valoracion de 50,00 mL de hierro (Il
0,0500 N, con cerio (IV) 0,100 N. Supdngase que ambas
disoluciones son 1,0 M en H,SO,.

Se estable la reaccion global:

Fe?t + Ce*t & Ce3®t + Fe3* Ec.1

En este caso no se indica el electrodo de referencia a emplear.
Se asumira que se emplea ESC cuyo potencial es 0,244 V. En la
solucion que se valora, se introduce un electrodo de platino
como electrodo indicador.
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Curyv

a) Al inicio

H
9.
<
cT
q
L
1
Or
-

O B O SaaaE . B O B e

No puede estimarse el potencial en virtud de que no se conoce
con exactitud la cantidad de Fe3* presente en la solucion.

b) Adicion de 5,00 mL de Ce#+

Se calculan los miliequivalentes presentes de Fe?* y los
miliequivalentes anadidos de Ce#+.

meqFe?t =V * [Fe?*] = 50,0 mL *0,0500 N = 2,50 meq

meqCe*t =V * [Ce*t] = 5,00 mL = 0,100 N = 0,50 meq
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Curvas de Valoracion

De acuerdo a la reaccion general:

Fe*t + Ce*t & Ce3t + Fe®' Ec.1
Inicial 2,50 meq 0,50 meq
Final 2,00 meq 0] 0,50 meg 0,50 meq

Para el calculo del potencial en este punto se puede emplear
cualquiera de las dos semireacciones que intervienen en el
proceso global, ya que ambas daran el mismo potencial. Dadas
las semirreacciones:

Fe3t +e & Fe** Efess/rez = 0,68V Ec.2

Ce*t +e o Ce3* Eles+/ces = 1,44V Ec.3
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Curvas de Valo

> W Y B P—1 Fore RG] M, P frt MI—J A‘._:

- -

i-l

ora

Y la ecuacion de Nernst para estas semirreacciones:

0 [Fe?"]
Eina = Eres+/rez —0,0592log [Fe3™] Ec.4

5 [C83+]
Eina = Eess/ces — 0,0592log T Ec.5

Al anadir el valorante, la reaccion alcanzara el
quimico, en el cual se cumple que:

Eresi/re2+ = Ecearcess = Eing £C. 6

equilibrio
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Curvas de Valoracion

Antes del punto de equivalencia se puede emplear cualquiera
de los dos sistemas para el calculo del potencial del electrodo
indicador. Sim embargo se empleara el sistema de Fe3+-Fe2™,

puesto que las concentraciones de estas especies puede
estimarse facilmente.

Se calculan las concentraciones:

2,00 me

[Fe?*] = T qu — 0,0364 N
0,50 me

[Fe3t] = d 9,10x1073 N

55,0 mL
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C de Val 10

En este caso se puede asumir que la normalidad es igual a la
molaridad de las especies de hierro puesto que en la reaccion
interviene un electron.

o [Fe®*]
Eind — LFe3+/Fe2 — 0,0592 log [F€3+]
E..=068V—0,05921 00364 3 _ 0,644V
ind = % ' °6\910x10-3) ~ "

Y el potencial de la celda:

Ecetaa = Eina — Erer = 0,644V — 0,244V = E g4, = 0,400V




Curvas de Valoracion

c) Al afadir 25,0 mL de Ce** (Punto de equivalencia)

Fe*t + Ce*" & Ce®* + Fe3*
Inicial 2,50 meq 2,50 meq
Final 0] 0] 2,50 meq 2,50 meq

De acuerdo a lo senalado en la estequiometria de la reaccion:

[Fe2*] = [Ce?*] Ec. 7
[Fe3+] = [Ce3*] Ec. 8
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Curvas de Valoracion

Como se establecio previamente, se pueden emplear cualquiera
de los dos sistemas para el calculo del potencial del electrodo
indicador:

0 [Fe*"]
Eina = Efeasjrez = 0,0592l0g| s | Ee.4

. [Ce*]
Eina = Ecearjces — 0,059210g [Cot ] Ec.5

Sustituyendo lo establecido en las ecuaciones 7 y 8 en la
ecuacion 4, se tiene:

80



Curyv

Sustituyendo lo establecido en las ecuaciones 7 y 8 en la
ecuacion 4, se tiene:

H
9.
<
cT
-‘
L
1
Or
-

O B O SaaaE . B O B e

5 [Ce4+]
Eina = Efes+/rez — 0,05921l0g corry) e

Aplicando propiedades de los logaritmos a la Ec. 9 se tiene:

0 [Ce*™]
Eina = Eres+/rez +0,0592log [Cet™] Ec.10
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Sumando las ecuaciones 10 y 5 tenemos:

) [Ce™t]
Eina = Eres+/rez +0,0592log [Cet™] Ec.10

5 [C83+]
Eina = Eess/ces — 0,0592log T Ec.5

2Eing = E363+/Fe2 + Ege4+/CeS
Al despejar se tiene que

Eges+jpez t ECeasjces 0,68V + 1,44V
Eina = > = >

Potencial del
electrodo
indicador en el
punto de
equivalencia

=1,06V

Epotga = 1,06V — 0,244V = 0,816 V
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Curvas de Valoracion

c¢) Al anadir 26,0 mL de Ce** (Después del punto de
equivalencia)

Fe*t + Ce*" & Cce®™ + Fe3*
Inicial 2,50 meq 2,60 meq
Final 0] 0,1 2,50 meq 2,50 meq

Después del punto de equivalencia se emplea el sistema Ce3*-
Ce4* para el calculo del potencial del electrodo indicador,
puesto que se conocen con precision las cantidades de Ce3+-
Ce4* presentes en la solucion.
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Curvas de Valoracion

La ecuacidon de Nernst para el sistema Ce3+-Ce?%+:

. [Ce®*)
Eina = Ecea+/ces —0,05921og [Cot ] Ec.5

Las concentraciones son:

2,5 me

[ce™] = = qu = 0,0329 N
0,1 me

[Cett] = 1 _ 000132

76 mL
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Curvas de Valo

aciol

Como en el caso del hierro, en la semirreaccion del cerio
interviene un electron (ver Ec. 3), por lo cual la normalidad es

igual a la molaridad. Sustituyendo las concentraciones en la
ecuacion 5:

0,0329
Eind = 1,44- V— 0,0592 log m Ec.5

E...=136V

Eooiga =136V —0,244V = 1,12V
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Curvas de Valoraciol

s Hr B, ] Ao BN o L ) Iy

Con la ayuda de una hoja de calculo de Excel se hicieron los
calculos mostrados previamente y construyo la curva de
titulacion potenciométrica.

V (mL) Ce4+ Ecelda (V)

1 0,354 1,4000

3 0,385

5 0,400 1,2000

7 0,412

10 0,426 1,0000

12 0,434

15 0,446 0,8000

L& Upiod Ecelda

20 0,472 0,6000
24,9 0,578

25 0,8]6 0,4000
25,1 1,054

28 1,141

30 1,155 0,0000

32 1,163 0 5 10 15 20 25 30 35 40
33 1,167

35 1,172 Vs
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Curvas de Valoracion
Deteccion del Punto final

Con el grafico anterior se puede estimar visualmente el punto
de inflexion en la parte casi vertical de la curva y se lo escoge
como punto final.

1,4000

1,2000

1,0000

0,8000
Ecelda

0,6000

0,4000

0,2000

0,0000

V (mL)

87



Curvas de Valo
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Deteccion del Punto final

Un segundo enfoque para detectar el punto final es calcular el
cambio de potencial por unidad de volumen de valorante
(AE/AV), lo cual equivale a estimar la primera derivada numeérica

de la curva de valoracion.
Si la curva de valoracién es simétrica,

AE/AV Vprom. ) , . T
/0004 ]p] 00 el punto de pendiente maxima coincide
0.004 13.50 3,000 con el de equivalencia
0,005 16,50 2,500
0,006 19,00
0,022 22,45 2,000
2,381 24,95

: ' 1,500
2380 25,05 AE/AV
0,066 25,55 1,000
0,014 27,00
0,007 29,00 0,500
0,004 31,00 0,000
GOOS 22,50 10,00 15,00 20,00 25,00 30,00 35,00 40,00
0,003 34,00

Vprom.
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Curvas de Valoracion
Deteccion del Punto final

También se emplea el grafico de la segunda derivada (A%E/A2V),
en el cual la interseccion con el eje de las X cuando el signo de
la segunda derivada cambia se toma como punto final de la
valoracion.

2,500
2,000

Vprom. (mL)  A2E/A2V 1,500
24,7 0,030
’ ’ 1,000
24,8 0,074 ’
24,9 2,202 0,500
25 -0,001 A2E/A2v 0,000
25,1 -2,202 . 24, 25,3
25,2 -0,074 R

-1,000
-1,500
-2,000
-2,500

Vprom. (mL)
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Curvas de Valoracion

AR Jamen. BN S B

Deteccion del Punto final

Los métodos considerados para la deteccion del punto final se
basan en el supuesto de que la curva de valoracion es simétrica
alrededor del punto de equivalencia.

Esta hipotesis es valida siempre que la reaccion entre las
especies sea equimolar y que los procesos en el electrodo
indicador sean reversibles.
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