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1.0  Prediccion de las reacciones redox:
a) Escalas con base a informacién termodinamica electroquimica: E°.
Una medida de la fuerza relativa de los pares redox: Ox + ne” = Red, la constituye la medicion de la

diferencia de potencial entre dos conductores de platino-patinado sumergidos en sendas disoluciones en condiciones
estandar:

AE celda
electroquimica
|
\
j—
\
K y
Semicelda de andlisis:
Cox=1M = Cred Semicelda de referencia:
pH=0 Electrodo Normal de Hidrdgeno: ENH.
HCl 1 M, HoT p = 1atm.

La diferencia de potencial medida es: AE =(E°owreq- E°enny). Con fines préacticos al electrodo de referencia,
ENH, se le asigna un valor relativo de E°gyy = 0.0V, por lo tanto la lectura de diferencia de potencial medida se le
atribuye al par Ox/Red y se reporta como el potencial normal estandar de dicho par redox. Es interesente comentar
que el valor de E°gny cON respecto a la escala abosoluta de potencial es igual a 4.4V.

Se han reportado infinidad de tablas de potenciales normales redox ya que son una medida de la fuerza
relativa entre oxidantes y reductores y son Utiles para predecir la reactividad entre ellos. Se comparan los valores de
E° por medio de escalas de reactividad.

Si se tienen dos pares redox diferentes: Ox; + n;e” = Red; y Ox; + ne'= Red, cada uno con sus
respectivos valores de E° con respecto al ENH, se puede establecer su fuerza relativa en una escala de potencial:

oxidantes fuertes

[ >
O|X1 qxz
é°1 é°2 E(V/ENRH)
Red; —— , Red;

reductores fuertes
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La reaccién redox en solucion:

Si se mezclan Ox, con Red; ocurre una reaccion de intercambio de electrones entre estos pares
redox conjugados que estard muy desplazada hacia los productos toda vez que Ox, es un oxidante mas fuerte que Ox;
y el Red; es un reductor mas fuerte que Red, ya que E°, > E°;. Dicha reactividad se representa de la siguiente
manera:

oxidantes fuertes

[ —
—|

/> Ox4 j Ox,

e e, E(V/ENH)
Redl < ] Red?
reductores fuertes

La reaccién que ocurre, una vez balanceandas las semireacciones redox, es la siguiente:

ni(Ox, + nxe” = Red,)
nz(REdl - nee OX1)

n;Ox, + nyRed; = niRed, + ny,Ox;

De acuerdo a la prediccion cualitativa hecha con la escala de reactividad, esta reaccién esta desplazada
preferentemente hacia los productos.

La expresion de la constante de equilibrio aparente (i.e. en funcién de concentraciones molares efectivas) de
la reaccidn anterior es:

s N,
K _ [RedZ] [Oxl] >>1
reaccion — n, n,
[0x,]'[Red,]
b) Escalas con base a informacién termodinamica quimica: pKgisociacion-

Otra medida de la fuerza relativa de los pares redox la constituye la constante de disociacion del
donador de electrones (reductor) de acuerdo al equilibrio de disociacién siguiente:

Red =Ox+ne”
_[ox]e |
" [R[d]]

La fuerza relativa de los oxidantes y reductores se compara en términos del parametro adimensional
pe = -log [e7], de manera analoga al parametro adimensional usado en quimica &cido-base, pH = -log [H'].

Hay que hacer notar que a diferencia de los iones H* solvatados en agua, los electrones solvatados tienen
concentraciones muy bajas dada su alta reactividad en dicho disolvente lo cual no impide su definicion en los
equilibrios quimicos redox en disolucidn acuosa.

Al igual que el pH, es posible determinar el pe experimentalmente con amortiguadores adecuados.
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La expresion adimensional de la Kd queda de la siguiente manera:

ox]e |
- [R[d]]
F Red
] = kd [[OX]]
nlogle” = log K, + log [E;a]
npe = pKd + log [I[?C()e);]]

En condiciones estandar [Ox] = 1M = [Red]:

npe = pKd
pe = pKd
n

Cada vez més se reportan tablas de pKd de pares redox junto con sus respectivos valores de E°. A semejanza
de la prediccion de reacciones acido-base con escalas de pH, los valores de pKd/n son (tiles para establecer la fuerza
relativa de los oxidantes y reductores.

Si se tienen dos pares redox diferentes: Red; = Ox; + ey Red, = Ox, + h,e” cada uno con sus
respectivos valores de pKd, se puede establecer su fuerza relativa en una escala de pe:

reductores fuertes

RFdl Rledz
| | >
pKdi/ng pKda/n; pe
OX1 | OXZ

oxidantes fuertes

Si se mezclan Ox, con Red; ocurre una reaccion de intercambio de electrones entre estos pares redox que
estard muy desplazada hacia los productos ya que Ox, es un oxidante mas fuerte que Ox; y el Red; es un reductor
mas fuerte que Red, toda vez que pKd,/n, > pKdy/n;.

La reaccion redox:
Como puede observarse las conclusiones sobre la fuerza relativa de los pares redox son las mismas que las

obtenidas con la escala electroquimica de potencial. La reactividad entre Ox, y Red; se representa de la siguiente
manera con una escala de pe:
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4
reductores fuertes
< ]
ﬂ Red1 v erz R
ngdl/nl Ndz/”z pe
OXZ
oxidantes fuer“re:s>

Una vez mas puede observarse que las conclusiones sobre la reactividad de los pares redox son las mismas
que las obtenidas con la escala electroquimica de potencial. La reaccién, y su Keq, que ocurre una vez balanceando
las semireacciones redox es la siguiente:

n;0Ox, + noRed; = n;Red, + n,Ox;
De acuerdo a la escala de reactividad esta reaccion esta desplazada preferentemente hacia los productos.

_[Red,Tfox"

K. .=t —"21 A1
reaccion [OX2]nl|:Red1]n2

2.0 Céalculo de la Kyeaccion redox.

a) Con el modelo termodinamico electroquimico.

La ecuacidn que establece la relacion entre el potencial de un electrodo y las concentraciones de las especies
redox en solucion se conoce como la ecuacion de Nernst-Peters.

Para un par redox Ox + ne” = Red:

RT Ox

e-eoy Rl 1O
[Red]

Donde: R = constante universal de los gases 8.3 JK'mol*

T =temperatura  [K]
n = namero de mol de electrones
F = constante de Faraday [96500 Cmol™]

En condiciones estandar, T = 25°C, y transformando el logaritmo natural a logaritmo base 10:

o (8:3JK 'mol™)298K )2.3),  [Ox]
BeE | (96500C)(mo|1) log [Red]
(8.3CVK *mol 298K )(2.3),  [0x]

E =E°
' n(96500Cmol *) *[Red]

0.059v . [0x]

E=E°+ IOg[Red]
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Esta ecuacion permite el calculo de la K4 de la reaccion entre oxidantes y reductores.

El calculo de la constante de reaccion entre Ox, y Red;:

n:Ox, + noRed; = niRed, + n,Ox;

_ [Red, J*[ox "

K. . =
reaccion [OX2]r11[Redl]n2

>>1

se realiza de acuerdo a los siguientes pasos:

1) Al equilibrio la disolucidn alcanza un potencial Eeq igual al potencial de electrodo relacionado con
las ecuaciones de Nernst-Peters de cada par redox por lo que es valido igualarlas:

0.06V ,  [Ox,]
E.. = E°y /req. + log 2
« iRl o, [Red, ]
0.06V , [Ox]
E. = E°x /Red log
S N TN
0.06V ,  [Ox,] 0.06v , [Ox]
E° + lo 2 =E° + lo
Ox, /Red, n2 g [Redz] Ox, / Red, nl g [Redl]
2) Se multiplica por (ny/n,) el lado izquierdo y por (ny/n,) el lado derecho de la igualdad anterior:
0.06V ( n [Ox, ] 0.06V ( n [Ox,]
E° — | 2llo 2l =E° +—|2|lo
Ox, /Red, : (HJ g[Redz] Ox, /Red, n n, g[Redl]
3) Se separan los cocientes de (ni/n;) y (n,/ny) para tener coeficientes iguales y las concentraciones
elevadas a sendos coeficientes estequiométricos como en la Keq de la reaccién:
. 0.06v, [ox]" _. 0.06v, [ox]"
E°ox, ired, T log n = & ox/Red; T log s
nn, [Re d2 ] nn, [Re dl]
4) Se agrupan los valores de E° de un lado de la ecuacion y los términos logaritmicos del otro lado con

el coeficiente comun:

0.06V | [Oox]> o0.06v, [Ox]*
0 - lo
nn, [Red,]* nn, 7 [Red,]"

o o _
E Ox,/Red, E Ox, /Red; —

5) Se factoriza el coeficiente del término logaritmico:
g _ge 006V [ox]" o [ox]
Ox, /Red, Ox, /Red; nlnz [Re dl]n2 [Redz]nl
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6) Se invierte el cociente del término del logaritmo negativo:
0.06V [Ox,]" [Red, "
E° —E° = lo +lo 2
Ox,/Red, Ox /Red; nlnz |: g [Re dl]n2 g [OXZ :|n1
7) Se aplica la regla logaritmica “log a+ log b = log (ab)”:
E° _Eo _ 006\/ IO [Oxl]n2 [RedZ]n1
Ox,/Red, Ox /Red; n1n2 [Re dl]n2 [OX2 :|n1
8) Se despeja el término logaritmico:
nan (EO _ Eo ): 0 [()Xl]n2 [RedZ]n1
0.06V Ox, /Red, Ox /Red,; [Re dl]n2 [OX2 ]n1
9) Se identifica la expresion de Kieaccion:
[0x]" [Red, " nn
0gr — = —5-=10 Kreaccién:Lon e _on e
[Red, | [Ox, |* J 0.06V (B 2/Reda 7 OulR "1)
10) Finalmente se expresa el valor de Kieqccisn €n forma exponencial:

nn,

(EOOxglRe dy ~E°0x/Reqy )m

K =10

reaccion —
De la expresion anterior se corrobora que Keacisn>> 1 toda vez que E°, > E°; y por tanto la diferencia es
positiva: (E°, - E°;) > 1.
b) Con el modelo termodinamico quimico.
El calculo de la K de reaccién entre Ox, y Red; por medio de los valores de Kgisociacion Y Kormacion d€ cada par
conjugado se realiza aplicando la Ley de Hess que nos garantiza que los equilibrios quimicos son aditivos y sus

respectivas constantes de equilibrio multiplicativas.

1) Se balancean sendas semireacciones y las K de equilibrio correspondientes se elevan a sendos
exponentes utilizados para el balanceo:

ny(Ox, + nee = Redy) K = (Kp)™
nz(REdl - Mme = OX1) K= (Kdl)n2
2) Se suman las semireacciones y se multiplican las constantes de las semirreacciones ya balanceadas:
ny(Ox, + ne = Redy) K = (Kp)™

ny(Red; - ni€e Oxy) K = (Ka)™

niOx; + mpRed; = niRed; + nOx Kreaccion = (K1) (Kr2)™

Con estos dos pasos queda calculada la constante de reaccion redox.
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3.0  Relacidn entre la informacion termodinamica quimica y electroquimica: E° y pKd.

Si bien en la actualidad es posible encontrar en la literatura docente tablas de pKd redox , todavia las tablas
con valores de E° siguen predominando.

Para un par redox Ox +ne” = Red es posible comparar la ecuacion de Nernst con el pKd en forma
adimensional.

La forma adimensional de la Kd del par redox es:

OxJe [
S [Rl[d]]
pe= P+ g [Ezaﬂ]

La forma adimensional de la ecuacion de Nernst-Peters es:

0.06v , [0x]
+ log
n [Red]

(o.olav jE :(o.olev jEO+ %Iog [I[?(Z);]]

Si se comparan ya adimensionalmente:

E =E°

pe = &-F Lo [0x]
n - [Red]

n
( L jEz( . ]E°+1Iog[ox]
0.06V 0.06V n - [Red]

Se concluye que la relacion entre pe, E, pKdy E° es la siguiente:

E = pe(0.06V)
okd = "E
0.06V

De esta manera si se conoce el valor de E° de tablas es posible calcular el correspondiente valor del pKd
de disociacion del equilibrio Red = Ox + ne.

K, = ]_0‘(0?0?/} _ [oxe |

[Red]
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4.0 Ejemplo de aplicacion.

El Fe(ll) es un reactivo muy usado en Analisis Quimico desde que Karl Friederich Mohr introdujo, junto con
otros reactivos, su uso en volumetria redox en 1830 (Charles M. Beck, Contactos 3(1994)14, UAM-I). Desde
entonces las valoraciones volumétricas de Fe(ll) en estandares y muestras variadas se aplican en control analitico
farmacéutico, andlisis de alimentos, andlisis de aguas, analisis metalUrgico, analisis ambiental, etc.

La reaccion operativa de titulacién es muy cuantitativa si se efectia en medio acido sulfirico a pH = 0. En
este medio se conoce la siguiente informacién:

Fe(SO.), +1e + H' = FeSO, + HSO, E° = 0.65V
Cr,0; + 6e + 12H" +2HSO, = 2CrSO,* + 7H,0 E°=1.35V

Calcular la Kieaecion- de reaccion en medio sulfirico controlado a) con la informacion termodinamica
electroquimica proporcionada y b) con la informacion termodindmica quimica correspondiente.

a) Con la informacion termodindmica electroquimica:
Prediccion de la reaccion:

Dado que la concentracion de H* y HSO, son 1 moL/L y amortiguadas, se representan las
semireacciones de la siguiente manera:

Fe(lll) +1e = Fe(ll) E° = 0.65V
Cr,07 + 66 + 12H" = 2Cr(lll) + 7H,0 E° =1.35V

En una escala de potenciales redox:

Fe(TII) Cr,07%
/> I j

6.65v 1'.35V E(V/ENH)

Fe( Cr(ITI)

La suma de semirreacciones balanceadas lleva a la reaccién operativa de titulacion:

6(Fe(Il) = Fe(ll)+ 1¢)
Cr,0/% + 6 + 12H" = 2Cr(lll) + 7H,0

6Fe(ll) + Cr,0/* + 12H* = 6Fe(lll) + 2Cr(lll) + 7H,0

Con una constante de equilibrio de reaccion igual a:

_[Fe(imPler(m)f
reaccion [Fe(”)]s [Cr2072_J
En la siguiente secuencia de ecuaciones se muestran los pasos algebraicos para el célculo de Keecion CON las
ecuaciones de Nernst-Peters respectivas:
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@
£ =135 + 2% g [Crzof]z
6 [Cr(l)]
£ _ 065y + 008V log [Fe(111)]
1 [Fe(1)]
(2)
1357+ 005 [c:rzof]2 0,65y + 008V [Fe(iin)]
6 [Cr(in] 1 [Fe(1)]
©)
135V+006@.0 0601 | gy 4 0008 g Fett)]
6 \1) " [cr(inf 1 (6) ~ [Fe(1n)]
1.35v + 20 Iog lcror ] _ g gay . 006 log [Fe(”')le
[crainf 6 [Fe(11)]
(4)

0.06 lcr,07] L 006V [Fe(tnF

6 “lcra)f 6 [Fe(Inf
1.35v —0.65v = %% o [g:r(m)?l2 , 006V [Fe(lll)]:
6 lcr,oZ| 6 [Fe(11]

[cr(nnF [Fe(in)] }
lcr,oz | [Fe()T

1.35V - 0.65V = -

1.35V —0.65V = |og[

()

6 L eram [re(nP
(006\/)(1'35\/ -085V)= Iog{ [Crzof]] [Fe()] }

[Cram] [Fe(unf _(6j )
g[ lcr,oZ | [Fe(Nf =109 Kraacion = 0.06V (1.35V -0.65V)

(6)
logK. .. ..c, = 70

reaccion

K . =107

reaccion
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Con la informacion termodindmica quimica:

Primero es necesario transformar los valores de E° a valores de pKd redox:

nE°

E°(V/ENH) n PKd =06
Fe(111)/Fe(l1) 0.65 1 10.8
Cr,0;-Cr(111) 1.35 6 135.0

Prediccion de la reaccion:

En una escala de pe se colocan sendos pares redox en el valor de (pKd/n) respectivo:

p Fe(IT) Cr(ITT)
10.8 205 pe
&> Fe(III) Cr.0°]

Para calcular la Keq es necesario simplemente sumar las semirreacciones balanceadas y multiplicar sendas
Kd o Kf:

6(Fe(Il) = Fe(lll) +1e) K = (Kd )= (10"%%)® = 10°%8
Cr2072_ + 6e” + 12H"

2Cr(111) +7H,0 K = Kf=10"

6Fe(ll) + Cr,0> +12H" =6 Fe(lll) +2Cr(lll) + 7H,0 K reaccion = 1072

es decir:

_[FeCIDFICr(] _, o
reaccion — [Fe(| | )]6 [Cr2072_J =

El valor encontrado coincide con aquel calculado con las ecuaciones de Nernst-Peters.
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