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1. INTRODUCCIÓN 

En las reacciones electroquímicas la partícula intercambiada es el electrón. La reacción general 

puede expresarse como: 

M  +  ne-  ↔  Nn-    (1) 

Este proceso se ve afectado por la fuerza iónica, la temperatura y las reacciones colaterales 

que afecten las concentraciones efectivas de M y Nn-. 

 Desde la visión electroquímica éste proceso se caracteriza por el valor del potencial 

normal de reducción, E°Nn-/M, el valor se obtiene experimentalmente al comparar el 

proceso redox de interés (se asume que es de reducción, cátodo) contra un proceso redox 

de referencia por por convención es H+/H2(g) (Electrodo Normal de Hidrógeno, que se 

asume como oxidación, ánodo). 

 La ecuación fundamental para estudiar estos procesos es la de Nerst-Peters que 

relaciona el potencial de media celda con las concentraciones de las especies oxidante (M) 

y reductora (Nn-) y a 25°C se expresa como: 

𝐸 = 𝐸0 −
0.06𝑉

𝑛
𝑙𝑜𝑔 (

[𝑁𝑛−]

[𝑀]
)   (2) 

 En el presente documento denominaremos a [M] y [Nn-] como las concentraciones 

efectivas de las especies M y Nn-, respectivamente; es decir, las concentraciones de las 

formas químicas M y Nn- específicamente. 

 Desde la visión termodinámica la reacción (1) se considera como una reacción de 

formación en donde la especie Nn- es el donador, la especie M es el aceptor y los electrones 

son la partícula: la constante correspondiente se calcula como: 



𝑙𝑜𝑔𝑘𝑓 =
𝐸0(𝑛)

0.06𝑉
     (3) 

Y  se expresa como: 

𝑘𝑓 =
[𝑁𝑛−]

[𝑀][𝑒−]𝑛
 

 Los usos que se le han dado a las reacciones electroquímicas son muy variados y 

en química analítica no es la excepción. 

2. REFLEXIONES PREVIAS (INVESTIGACIÓN PREVIA) 

1. ¿Cuáles son las variables que afectan las reacciones electroquímicas? 

2. Condiciones experimentales necesarias para la permanganimetría. 

3. ¿Cómo se prepara una disolución de permanganato? 

4. Normalización de una disolución de permanganato 

5. Oxidantes y reductores de uso común en química analítica. 

6. Características de un patrón primario 

7. ¿Qué es potenciometría? 

8. ¿Cuáles son las partes de una celda potenciométrica? 

9. ¿Cuáles son las características de un electrodo de referencia? 

10. Normalización de la disolución de permanganato 

11. Investigar los potenciales normales de los pares Fe3+/Fe2+, MnO4
-/Mn2+, O2/H2O2, 

CO2(g)/H2C2O4. 

3. OBJETIVOS DE APRENDIZAJE 

GENERALES 

1. Estudiar las potencialidades y los parámetros que afectan a las reacciones electroquímicas. 

2. Utilizar los procesos de oxido-reducción en la caracterización y/o cuantificación. 

3. Utilizar alguno de los modelos disponibles para explicar y predecir el comportamiento de 

los procesos oxido-reducción. 

PARTICULARES 

1. Identificar los componentes de la celda potenciométrica. 

2. Utilizar las escalas de predicción de reacciones. 



3. Aplicar las Tablas de Concentraciones al Equilibrio y de Variación de Concentraciones en 

el contexto de las reacciones oxido-reducción. 

4. Entender el concepto de cuantitatividad y su importancia en la calidad del resultado 

analítico obtenido. 

5. Extraer información de los resultados obtenidos en una titulación potenciométrica. 

6. Entender la importancia del correcto uso de los instrumentos, materiales y reactivos. 

4. PARTE EXPERIMENTAL  

Equipos, materiales, reactivos y disoluciones 

Revisar el documento anexo correspondiente 

Actividades experimentales 

Actividad 1. Preparación de la disolución de KMnO4 0.02 mol/L 

1. Pesar aproximadamente 3.25 g de KMnO4, transferir a un vaso de precipitados de 1 L, 

añadir 750 mL de agua desionizada para disolver y cubrir el vaso con un vidrio de reloj. 

Calentar a ebullición suave durante 30 minutos.  

2. Dejar reposar por 24 horas, filtrar la disolución a través de un embudo de vidrio 

sinterizado (con un matraz de Kitasato y la ayuda de vacío), transferir a un matraz 

volumétrico de 1 L y completar el aforo, almacenar en un frasco ámbar. 

Actividad 2. Normalización de la disolución de KMnO4 0.02 mol/L 

1. Colocar en un vaso de precipitados de 50 mL, limpio y seco, un volumen de disolución de 

permanganato. Llenar la bureta con la disolución. 

2. Pesar aproximadamente, pero con exactitud, 67 mg de oxalato de sodio, transferirlos a un 

matraz Erlenmeyer de 125 mL, adicionar 10 mL de H2SO4 4 mol/ y agua hasta 

aproximadamente 50 mL. 

3. Calentar la disolución a una temperatura entre 60 y 70°C (esto se hace evidente cuando 

aparecen ligeros vapores). 

4. Titular con la disolución de KMnO4 hasta que prevalezca una ligera tonalidad rosa. 

5. Repetir la titulación otras dos veces para tener tres datos. 

6. Registrar los resultados en la bitácora. 



Actividad 3. Titulación potenciométrica de las disoluciones reductoras problema.  

1. Colocar en un vaso de precipitados de 50 mL, limpio y seco, un volumen de disolución de 

prermanganato. Llenar la bureta con la disolución. 

2. Para cada caso, tomar un volumen adecuado de un estándar de hierro (II) o de 

agua oxigenada tal que se gaste el 75 % de la bureta al volumen de punto final de 

la titulación. 

3. Adicionar 10 mL de H2SO4 4 mol/L y agua hasta aproximadamente 50 mL. 

4. Introducir los electrodos y conectarlos al multímetro. 

NOTA: Cuidar que el electrodo de referencia quede conectado al cable negro del 

multímetro. 

5. Con agitación constante titular con la disolución de KMnO4 y tomar la lectura de 

potencial después de cada adición. 

NOTA: Para la titulación de peróxido de hidrógeno, registrar el potencial después 

de 5 segundos de la adición del titulante, debido a que se libera oxígeno en el 

proceso. 

6. Registrar los resultados en la bitácora. 

5. APOYO PARA EL MANEJO RESULTADOS Y LA DISCUSIÓN 

Actividad 2. Normalización de la disolución KMnO4. 

1. Calcular la concentración promedio del KMnO4. 

2. Calcular la desviación estándar del resultado. 

3. Calcular la desviación estándar relativa, DER, del resultado. 

4. Calcular el Intervalo de Confianza del resultado. 

Actividad 3. Titulación potenciométrica de las disoluciones reductoras problema.  

1. Obtener la gráfica de E vs vol. agregado. 

2. Obtener los gráficos de primera y segunda derivada. 

3. Determinar el volumen de punto final de la titulación. 

4. Determinar el valor del E° puede hacer por inspección visual de la gráfica de titulación o 

por el gráfico  de Gran. 

5. Determinar la concentración de la disolución original de Hierro (II) o peróxido. 
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