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1. Introduccion

Las volumetrias redox se basan en reacciones de transferencia de electrones entre dos pares
redox. Estas reacciones suelen abordarse aplicando la ecuacion de Nernst de cada par redox,
que en este tema escribiremos de la forma usual a 25°C:

0.059  [Red]
n 8Toxi]

Donde Oxi es el oxidante o forma oxidada, Red el reductor o forma reducida y n el nimero de

Oxi + ne” 2 Red E=E°—

electrones que intercambian el oxidante y el reductor. Por ejemplo en la oxidacion del Fe?* por
el Ce*', los pares redox implicados son:

24+ > 3+ - 0 [Fe2+]
Fes™ 2 Fe’" +e Ere = EFe — 0.059 X 10gm
_ [Ce®*]

Ce4+ +e 2 C63+ ECe = E(O:e —0.059 x logm

En el equilibrio ambos potenciales se igualan (E =Ere =Ec.) y la disolucién tiene un tinico
valor de potencial que puede calcularse con la ecuacion de cualquiera de los pares redox
implicados. Para simplificar hemos utilizado la notacion:

Efe = EReqiny/reany Y Ece = ECeqvy/ceqn
La reaccién que tiene lugar es (en medio sulfurico 0.5 M):
E2. —Ef. 1.44—0.68

Fe2t + Ce*t o Fed* + Ce3* logK = - =129
e tle = Ferm +Le 088 = 174059 0.059

También es interesante relacionar el predominio de la forma oxidada y la reducida en

funcion del potencial de la disolucion. A partir de la ecuacion de Nernst, podemos ver que
cuando el par redox tiene una estequiometria 1:1, el potencial frontera al que la concentracion
de oxidante y reductor se igualan es:

Ef = E°
Ademas, si [Oxi] > [Red], el término del logaritmo sera positivo y E > E°, por lo tanto el
diagrama lineal de predominio sera:
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Red: forma reducida . Oxi: forma oxidada

E° E

v

Si se valora un reductor con
un oxidante E aumenta con v

Si se valora un oxidante con
un reductor E disminuye con v

Lo primero que hay que considerar es que una vez alcanzado el equilibrio todos los pares tienen
el mismo potencial que es el potencial de la disolucion en el equilibrio. Esto es, en el equilibrio
el potencial toma un valor tnico para la disolucion. Fuera del equilibrio el potencial de cada
par es diferente y por eso tiene lugar la reaccion hasta igualar los potenciales en el equilibrio.

Los calculos exactos son mas complicados que en los otros equilibrios y suelen requerir
métodos numéricos. Ademads, debe considerarse que los resultados obtenidos son
termodinamicos o teéricos pues en muchos casos hay problemas cinéticos, de irreversibilidad
de las reacciones y de formacion de gases. En el caso de varios sistemas redox donde pueden
darse muchas reacciones redox y el balance de cargas puede ser complicado, los mas sencillo
es utilizar las semirreacciones y el balance de electrones como se muestra en el Apéndice I. Con
una o dos reacciones pueden aplicarse balances de conservacién. Pero con una reaccion
principal lo més sencillo es aplicar los balances de grado de avance y el reactivo limitante si es
suficientemente cuantitativa. Veamos primero un ejemplo de una reacciéon no espontanea:
Problema 1: Obtener el potencial de una disolucion de Fe3* 0.1 M en agua a pH=0.
El Fe(III) es oxidante y podria oxidar al agua:
Fe3t + e~ 2 Fe?* E°=0.77V
0,+4H*+4e" 22H,0 E°=123V
La reaccion global sera:
4Fe3* + 2H,0 2 4Fe?* + 0, +4HY AE°=0.77—-123=-046V logK= —-31

Claramente la reaccion no es espontanea, pero tendra lugar en un grado de avance muy pequefio para que se
igualen ambos potenciales. Si consideramos que las condiciones iniciales no se alteran en el equilibrio, el
agua impone un potencial:

592 0.0592
Z log(Po,[H*]*) = 1.23 + Z

donde se ha considerado que la presion parcial del oxigeno atmosférico es Po,=0.21 atm. En el equilibrio, el

E=123+ log(0.21 x 1) = 1.22V

potencial es inico, por lo que el par del hierro debe dar el mismo potencial, por lo que:

[Fe?*]
0.1

_1.22-0.77
- [Fe?*]=0.1x10" 00592 =25x%x10"°M

E =1.22=0.77 - 0.0592 X log

Problema 2: Se tienen 20 mL de una disolucion de Fe2?* 0.03 M. Determina las
concentraciones en el equilibrio y el potencial de la disolucién cuando se anaden 3 mL de
una disolucién de dicromato 0.02 M. Considera que [H*]=0.6 M en todo momento.

La reaccidn ajustada:
Cr,02~ + 14H* + 6e~ — 2Cr3* + 7H,0 E° =133V
6x Fe?t - Fe3t + e~ E° =0.77V
Cr,02™ + 6Fe?* + 14H* - 2Cr3* + 6Fe®t + 7H,0 AE° = 0.56V
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La constante de equilibrio:

n X AE° 6x0.56
0.059 _ 0.059

Aplicaremos la aproximacion del reactivo limitante pues la constante es grande. Las concentraciones

= 56.9

logK =

iniciales son:

Cpe = M = 0.02679 M C = 0.02%3 = 0.002143 M
7 25+3 €207 7 25+ 3
Los grados de avance maximos de cada reactivo:
Cre 0.02679
Xpe = ? = T = 0.004465 xCr207 = Ccr207 =0.002143

El reactivo limitante es el dicromato y x=0.002143, de los balances de grado de avance:
[Cr;037] = Cerao7 —x =0
[Fe?*] = Cp, — 6x = 0.02679 — 6 x 0.002143 = 0.01393 M
[Cr3*] = 2x = 2 x 0.002143 = 0.004286 M
[Fe3*] = 6x = 6 X 0.002143 = 0.01286 M
El potencial de equilibrio se calcula con el par en exceso:

[Fe2+] 0.01393
E=0.77 — 0.059 x logm =0.77 — 0.059 x logm =0.768V

Una vez conocido el potencial en el equilibrio podemos determinar el dicromato:
059 [Cr3+]? 0.004286% (0768-133

0.
E=0768 =133 1 Cr,02] = 0059 = 1.6 x 10~ M
6 8o 07 = g

2. Curvas de valoracion

En las volumetrias de oxidacion-reduccion la curva de valoracion representa la variacion
del potencial en funcidn del volumen de valorante anadido. Debido a la dependencia logaritmica
de la ecuacion de Nernst, las curvas de valoracion poseen también un trazado sigmoidal.
Ademas, cuando se valora un reductor con un oxidante, el potencial aumenta y la curva sera
sigmoidal ascendente; mientras que si un oxidante se valora con un reductor el potencial
disminuye y la curva serd sigmoidal descendente. En volumetrias redox también es posible
obtener una curva de valoracion exacta en la forma v = f(E), como se muestra en el Apéndice
II. Sin embargo, el procedimiento se complica cuando en la reaccién volumétrica intervienen
especies dimeras que se disocian (como el dicromato). Ademas, las reacciones redox utilizadas
en volumetrias son muy cuantitativas, por lo que es usual obtener el potencial en funcion del
volumen de valorante, E = f(v), aplicando la simplificacion del reactivo limitante y utilizando
la ecuacion de Nernst del par en exceso. Para ello, deben distinguirse tres regiones en la curva
de valoracion:

» Regioén anterior al punto de equivalencia (exceso de valorado, RL valorante)
* Punto de equivalencia (punto estequiométrico)
* Regidn posterior al punto de equivalencia (exceso de valorante, RL valorado)

Este procedimiento también es aplicable en las otras volumetrias si la reaccion es
suficientemente cuantitativa como se muestra en el Apéndice III.
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Curvas simétricas

En las curvas simétricas, ambos pares redox intercambian el mismo niimero de electrones.
Veamos como ejemplo la valoracion de Fe** con Ce**, cuya reaccion es:

Fe?t + Ce*t 2 Fe3' + Ce3* logK, = 12.9
y los balances de reaccion:
[Fe?*] = Cpe — x
[Ce™*] = Cce —x
[Fe3t] = x
[Ce3t] = x
Regién anterior al punto de equivalencia: En esta region hay exceso de Fe?', por lo que el
reactivo limitante es el Ce*", y el grado de avance cuando todo el cerio ha reaccionado:
Cce < Crpe - x = Cce
A partir de los balances de reaccion tendremos:
[Fe*] = Cpe — x = Cpe — Cce
[Fe’*] = x = Cc,
[Ce®*] = x = Cce
Sustituyendo en la ecuacioén de Nernst del valorado:

Cre — C
E = E9, — 0.059 x 10g%
e

Finalmente, considerando la dilucion:

Cpe X Vo — C8e XV Veq —V

E = Ep, — 0.059 X log = Ep. — 0.059 X log

(o]

2 XV
donde se ha considerado que Cg, X V, = C¢, X V¢q. La ecuacion anterior se utilizard para
obtener el potencial de la curva antes del punto de equivalencia cuando [Ce*'] = 0. Una vez
determinado el potencial, si fuese necesario, puede determinarse la concentracion de reactivo
limitante despejando de su Ecuacion de Nernst, puesto que en el equilibrio el potencial es una
variable fija de la disolucion que cumplen ambos pares redox:

CCe
[Ce®]

Para trazar graficamente de forma rapida la curva de valoracion, en esta region se toma el

E = E2. — 0.059 X log

punto de semiequivalencia, donde se ha afiadido la mitad del volumen de equivalencia:

Veq
Vij2 = >

y se ha valorado la mitad del Fe?*, luego se cumple:
[Fe“] _ [Fe3+]
de la Ecuacion de Nernst:

[Fe?*]
[Fe3*]

E = Ep. — 0.059 X log = Ef. — 0.059 x log1 = Ep,
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En este punto, el potencial de la disolucién coincide con el potencial formal del par del
valorado (Fe**/Fe?"). En los alrededores del punto de semivaloracion el potencial cambia poco
con la adicion de valorante, ambas especies redox se hallan en concentracion importante y
amortiguan el potencial de la disolucion, de forma andloga a como una mezcla de acido débil y
su base conjugada amortigua el pH. Por el contrario, en las cercanias del punto de equivalencia,
tiene lugar un cambio brusco del valor del potencial.

Punto de equivalencia: En el punto de equivalencia, se ha afiadido la cantidad estequiométrica
de Ce*', no hay reactivo en exceso. Por lo tanto, se cumple:

x = Cre = Cce
y sustituyendo los balances de masas:

[Fe2*] + [Fe**] = [Ce*] + [Ce*']

Considerando el balance estequiométrico de los productos de reaccion:

[Fe?*] = [Ce™]
se tiene, finalmente:

[Fe2*] = [Ce*]

No podemos calcular el potencial utilizando individualmente ninguna ecuacion de Nernst
pues al aplicar el reactivo limitante las concentraciones de ambos reactivos son cero. Para
obtener el potencial, se suman las expresiones de Nernst de los dos sistemas:

[Fe2+] [Ce3+]
[Fe3+][Ce**]

Teniendo en cuenta las dos relaciones estequiométricas, el cociente de concentraciones es igual

2E = Ep. + EZ. — 0.059 X log

ala unidad y:
Ep. + E2. 0.68 + 1.44
4”2 T 2
Por lo tanto, el potencial en el punto de equivalencia, cuando ambos pares redox intercambian

=1.06V

el mismo niimero de electrones, es el promedio entre los potenciales estandar de los dos pares
redox. Esto produce curvas de valoracion simétricas.

Regién posterior al punto de equivalencia: En esta region hay exceso de Ce*", por lo que el
reactivo limitante es el Fe*" y el grado de avance cuando todo el Fe(II) ha reaccionado:

Cre < Cce - x = Cpe
A partir de los balances de reaccion tendremos:
[Ce**] = Cce —x = Cce — Cre
[Fe’*] = x = Ce
[Ce®*] = x = Cpe
Sustituyendo en la ecuacion de Nernst del valorante:

C
E = E2, — 0.059 X logﬁ
Ce = “Fe

Finalmente, considerando la dilucion:
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Cpe XV, = E2, — 0.059 x logk
Xv—C XV, V= Veq

E = E2. — 0.059 X logCo
Ce
Esta ecuacion se puede utilizar para obtener informacion de la curva después del punto de
equivalencia cuando [Fe**] = 0. La concentracion de esta especie (el reactivo limitante) se puede

obtener despejando de su Ecuacion de Nernst:

[Fe?*]

Fe

E = ER. — 0.059 X log

En el punto de exceso cuando se ha anadido v=3/2 vq, sustituyendo en la ecuacién anterior:
E = E2. — 0.059 X log(2)
El potencial tiende al potencial del valorante que se alcanza cuando se ha afadido el doble

del volumen de equivalencia. En este punto se cumple que [Ce*'] = [Ce*'] y el potencial de la
disolucién coincide con el potencial formal del par Ce*"/Ce’*":

o) [C63+] ) o)
E=Ec. — 0.059 x logW =Ece — 0.059 x IOg(l) = Ece

Problema 3: Se valora 20 mL de una disolucion de Fe(IlI) 0.1 M con Ce(IV) 0.1 M en medio
sulftirico. Dibuja la curva de valoracion.

En medio sulfirico 0.5 M, E° (Ce#+/Ce3+) = 1.44V, E° (Fe3+/Fe2+) = 0.68 V
Volumen de equivalencia: veq=20 mL
Punto de semiequivalencia: v=10 mL, E=Er® = 0.68 V

Punto de equivalencia: v=20 mL, E=(0.68 + 1.44)/2=1.06
20

Punto de exceso: v=30 mL, E = 1.44 — 0.059 X 10g30_20 =142V
1.6 7
| E,,=1.42V
\
1.4 — KO——_?
1 E,,=E°. = 1.44V
1.2 -
K10
\ E2, +E¢
- Eeq === £ =1.06V
2
0.8 -
0.6 — ™~
E,,=E°,.=0.68 V
0.4 L] I L] I L] I L] I
0 10 40

20 30
v (Ce(IV) mL

Curvas asimétricas

Cuando valorado y valorante intercambian un nimero distinto de electrones, la curva de
valoracion sera asimétrica y el potencial de la disolucion en el punto de equivalencia se calcula
de la siguiente forma:
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(4] [
_ mE  +nE_,

E
“ m+n

donde m es el nimero de electrones transferidos por el agente oxidante y n el nimero de
electrones transferidos por el reductor.
Problema 4. Construir la curva de valoracion de 25 mL de Fe(III) 0.02 M con Sn(II) 0.01 M.
Considerar que el pH se mantiene igual a cero.
Datos: E° (Sn*/Sn2*) = 0.15V, Eo (Fe3*/Fe2*) = 0.77 V

La reaccion volumétrica es:

2 X Fe3* + e 2 Fe?*
1x Sn?t 2 Sn*t + 2e”
2Fe3* + Sn?* 2 2Fe?* + Sn*t logK, = *2—=-2x 2 = 21.0
y los balances de reaccién:
[Fe3*] = Cpe — 2x
[Sn?*] = Csp — x
[Fe?t] = 2x
[Sn**] =x
Volumen de equivalencia:
ChexVo _002x25

Vea T3 g, T 2x001

Regién anterior al punto de equivalencia: Exceso de valorado, el valorante es el reactivo limitante:
Csn <—- - x = Cgp

A partir de los balances de reaccién tendremos:
[Fe**] = Cge — 2Csp
[Sn?*] = Cgp —Cspn =0
[Fe?*] = 2Cs,
[Sn**] = Cgy

Sustituyendo en la ecuacion de Nernst del valorado, que esta en exceso:

E =077 —0.059 x 1 2Csn
=0.77 - 0. og———
CFe - 2CSn

Finalmente, considerando la dilucién:

2Cg, X v

=0.77 — 0.059 x 1
Vo, —2C3, XV OgVeq—v

E =0.77 — 0.059 % logc0 »
Fe

donde se ha considerado la relacion entre el volumen inicial y el de equivalencia. La concentracion de
reactivo limitante se obtiene de su Ecuacién de Nernst:

[Sn**]

Sn

E = 015 — 0.059 X log

En el punto de semiequivalencia, v, ,, = v.q/2, se ha valorado la mitad del Fe3*, luego:

[Fe3*] = [Fe]

[Fe?*]
E=0.77— 005910gm =0.77 — 0.059 10g1 =077V
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Punto de equivalencia: En el punto de equivalencia, valorante y valorado estan en concentraciones
estequiométricas y ambos son reactivos limitantes, sumando las dos ecuaciones de Nernst,
multiplicada cada una por el nimero de electrones que intercambia el par redox:

E =0.77 — 0.059 X log[Fe—ZJr]
[Fe3*]
2E =2x0.15-0.059 x logw
[Sn®+]
3E=0.77 + 2 x 0.15 - 0.059 x logw
[Fe3+][Sn**]
Como en el punto de equivalencia se cumplen las relaciones estequiométricas de reactivos y productos:
[Sn2+] [Fe3+] [Sn4+] [Fe2+]
1 2 Y 1 2
Sustituyendo:
0.77 +2 x 0.15
q=——3 = 0.357V

En este caso, como ambos pares redox intercambian un nimero diferente de electrones, la curva es
asimétrica y el potencial en el punto de equivalencia no se sitia en el centro del salto, sino mas cerca
del potencial estandar del par que intercambia mas electrones.

Region posterior al punto de equivalencia: En esta region hay exceso de valorante y el valorado es el
reactivo limitante, por ello el grado de avance sera:

7 <G - =

A partir de los balances de reaccién tendremos:
[Sn**] = Csy — Cpe/2
[Fe**] = Cre
[Sn**] = Cpe/2
Sustituyendo en la ecuacién de Nernst del valorante, que esta en exceso:
0.059  Cg, — Cge/2

E =0.15- 1
2 5T Cpe/2
Finalmente, considerando la dilucién:
0.059  2XC2, Xxv—Cg XV, 0.059 v-—v,
E=0.15— log Sn Fe” 9-0.15- log——3
2 CPe XV, 2 Veq

Esta ecuacion se puede utilizar para obtener 19
informaciéon de la curva después del punto de N EE =077V
equivalencia. La concentracién del reactivo limitante 0.8
se puede obtener de su Ecuacién de Nernst: |

E = 0.77 — 0.059lo0g Cre 0.6

[Fe**] > E°, +2E2
~ - Fe Sn
. s E, =—F—"81-036V
Cuando se ha afiadido un volumen de 04
semiequivalencia en exceso vz, = 3/2 X Vgq: ’
0059 1 E3/2=0.16 A\
E =0.15— 5 logE =0.16V 0.2 Y
Si se afiade el doble del volumen de equivalencia: 1 E,,=E°,=0.15V
0.059  2Veq — Veq R R N N A

E =0.15 — log =0.15V 0 10 20 30 40 50

2 Veq v (Sn(Il)) mL
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Problema 5: Construir la curva de valoraciéon de 50 mL de Fe(IlI) 0.1 M con dicromato 0.02
M. En medio HCl 1 M y fosférico 2 M.
Datos: En este medio: E° (Cro072-/Cr3*) = 1.00 V, E° (Fe3*/Fe2*) = 0.46 V
Los pares redox son
6 X Fe?t 2 Fe’* +e” Ep. =046V
1x Cr,0%~ + 14H* 4+ 6e~ 2 2Cr3** + 7H,0 Eg. =100V
Cr,0%~ + 6Fe?t + 14H* 2 2Cr3* + 6Fe®* + 7H,0 logK, = 54.9

Los balances de reaccion:
2—1 —
[Cry077] = Cgra07 — X

[Fe?*] = Cp — 6x

[Cr3*] = 2x
[Fe3*t] = 6x
El volumen de equivalencia:
1 0.1x50
Veq = g X W = 41.67 mL

Region anterior al punto de equivalencia. Antes del punto de equivalencia, el valorante afiadido
(Cr207%") es reducido totalmente, por lo que es el reactivo limitante y el grado de avance sera:

CFe _
Cerzo7 < o - x = Cerz07

A partir de los balances de reaccién tendremos:
[Fez+] = Cpe — 6x = Cpe — 6Ccr207
[Cr3+] = 2x = 2C¢r207
[Fe3+] = 6x = 6Ccrz07

Sustituyendo en la ecuacion de Nernst del valorado:

Cpe — 6C
E = E2, — 0.059 x log —=———<297
6CC1"207
Finalmente, considerando la dilucién:
Ce. XV, —6C2 X vV Veg —
E = EQ — 0.059 x log—=——°_ 297~ * _ go _ 0,059 x log—3
6Cep07 XV \%

En el punto de semiequivalencia, donde se ha afiadido la mitad del volumen de equivalencia: v =
20.84 mLy [Fe2+] = [Fe3+], pues se habra valorado la mitad del Fe(Il) inicial, por ello, E = Eg, = 0.46 V

Punto de equivalencia: v = 41.67 mL. Si sumamos las dos ecuaciones de Nernst multiplicadas por el
numero de electrones:

E = Eg. — 0.059 X logw
[Fe3*]
[CI‘3+]2
[Cr,0%1hM
[Fe2+][cr3+]2
[Fe3*][Cr, 027 A1

6E = 6E2,,0, — 0.059 X log

7E = EZ, + 6EZ150, — 0.059 X log

Como inicialmente la concentracién de productos es cero:
[CI'3+] [F93+]
2 6

y como estamos en el punto en el que las concentraciones totales de dicromato y Fe(Il) estan en

proporcién estequiométrica, también se cumple que:
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[Cr,077]  [Fe?*]
1 6

sustituyendo en la ecuacién del potencial:
6[Cr,0%7][Fe3*]?

7Eeq = E@e + 6E& 507 — 0.059 X log
9[Fe3+][Cr20§—] h14

Finalmente:

Efe + 6B&z07 0059 2[Fe’’]
= - 0

g

Eeq
7 7 3 h14

Debido al caracter dinuclear del Cr:072-, el potencial en el punto de equivalencia depende de la
concentracion. Como la reaccién es cuantitativa, en el punto de equivalencia, todo el Fe(Ill) habra
reaccionado y la concentraciéon de Fe(III) coincide con la inicial de hierro multiplicada por el factor de
dilucién, que en este ejemplo es:

[Fe3*] = C2 _ Yo _ 012 00545 M
®Vo + Veq 11

Como A= 1M, finalmente Eeq = 0.935 V.

Region posterior al punto de equivalencia: Después del punto de equivalencia, el Fe(Il) habra
reaccionado totalmente y sera el reactivo limitante:

Cr Cr
?e < Cer207 - X = ?e
A partir de los balances de reaccién tendremos:
_ Cr
[Cr,057] = Ccra07 — * = Cerao7 — ?e
C
[Cr3*] = 2x = %

[Fe3*] = 6x = Cp,
Sustituyendo en la ecuacién de Nernst del dicromato que es el reactivo en exceso:

0.059 c2./9
0
6 8 (Ccrz07 — Cpe/6) R

— (o)
E= ECr207 -

Finalmente, considerando la dilucién:

(Cge X V,)?
0.059 9V, +v) . 0.059 4C¢y07 Vi

E =Egr07 — log =E - 0g
\V/ Cr207 14 _
° (Cgrzm X v = Cpe X FO) h14 6 Vo + A (v = veq)
Siv=3/2Veq=62.51mL, E=1.012V 12 =
Esta expresiéon nos permite trazar la mitad - E=E°.0, E3/\2L:1'01 v
superior de la curva de valoracién. En la figura, Lo
se muestra la curva de valoracién de Fe2+ con
Cr2072-. La curva de valoracién es asimétrica, \ o o
: : . 0.8 - E,, = o tEr | g01-003v

estando el punto de equivalencia mucho mas = eq ) . :
cercano al potencial formal del par Cr2072-/Cr3+ 5 ]
que al del par Fe3+ /Fe2+, 0.6 -1

0.4 — ~

E,,=E%,=0.46 V
02 T I T I T — ]

10
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Valoracion de mezclas

Para resolver facilmente la valoracion de mezclas, se trata cada valoracidon por separado.
Primero se valorara la especie mas reactiva hasta el punto de equivalencia y a continuacion se
inicia la valoracién de la siguiente especie. Por ejemplo en la valoracion de Ti** y Fe** con
Ce*", como E°(TiO*"/Ti*")=0.10 V y E°(Fe**/Fe?") = 0.68 V, el Ti** es un reductor mas fuerte
que el Fe?" por lo que se valorara primero como puede verse en la figura siguiente:

- r O =
1.6 71 Valoracion de 20 mL de E° <4
14 Ti**0.1 My Fe?*0,1 M
] conCe* 0,1 M
E = E2, — 0.059l0g 0%
1277 [ E2.-Ep.=076>040 | I T
17 &EziEOCS-FE;e:l.%V
- E°;.=0.68 02
- 0.8 =
] E = E9, — 0.059log L]
0.6 — — LFe : g[Fe3+]
0.4 - o
- \Eq _Eri+Ep ;EFe —039V | B —E% = 0.58> 040
0.2 —
i E = E — 0.0591 [Ti"]
0 — =T R0 rigz]
0.2 ' , ' , . |

0 20 40 60

3. Efecto del medio sobre las curvas de valoracion.

Las reacciones laterales se tratan evaluando los coeficientes de reaccidon lateral y
obteniendo un potencial estandar condicional. Por ejemplo, para el para Fe(Il)/Fe(Ill), como
vimos en el Ejemplo 10 del tema 1:

E°'= E° —0.059 x log T _ £° 4 0,059 x log <.
Opeqimy g
El pH puede también afectar al potencial de forma directa como hemos visto en el par
dicromato/Cr(III). En este caso, puede plantearse un potencial normal condicional o formal
cuando se trabaja a pH constante. Por ejemplo, para la semirreaccion del permanganato en
medio suficientemente acido:

MnOs + 8H" + 5¢ 2 Mn*" + 4 H,0 E Maevipnoan = 1,51V
E = RO 0.059 [Mn?+] o 8 x 0.059 i 0.0591 [Mn?+]
= EMno4 5 08 [MnO; Jh® = EMno4 5 p 5 08 [MnO; ]
Por lo que:
8 x 0.059
El(\)/lfn04 = EI(\)/[n04 - Tp

El potencial formal coincide con el potencial estdndar cuando 2=1 M (pH=0) y disminuye
a medida que aumenta el pH. Esto permite modificar el sentido de muchas reacciones redox
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cambiando el pH. Sin embargo, hay que tener en cuenta que un aumento del pH puede dar lugar
a otras reacciones laterales o incluso cambiar la naturaleza de la semireaccion que tiene lugar
si el sistema posee varios estados de oxidacién, como veremos posteriormente en el caso del
permanganato.

Una aplicacion importante de las reacciones laterales es la estabilizacion de estados de
oxidacion. Por ejemplo, el Cu(I) es inestable pues se dismuta:

Cu* + Cu* 2 Cu?* + Cu® AE° =0.521 —0.153 = 0.368 > 0 espontanea
Pero en presencia de yoduro el Cu(]) se estabiliza por la precipitacion del Cul:
2Cul 5 2 Cu?* +Cu®+ 21~ AE° = -0.185— 0.860 = —1.045 < 0 no espontanea

Esto hace que el Cu(Il) sea més oxidante y pueda oxidar el yoduro a yodo como se vio en el
Tama 3.

4. Deteccion del punto final.

La deteccion visual del punto final se lleva a cabo seglin las caracteristicas de la reaccion
volumétrica y pueden ser:

Autoindicacion: No se afiade indicador. Si se utiliza un valorante intensamente coloreado, es
posible percibirlo cuando aparece un pequefio exceso en la disolucion valorada si esta es
suficientemente incolora. E1 MnO4™ (con un fuerte color violeta) al reaccionar con un reductor,
se reduce a Mn?" de color rosa palido practicamente incoloro. El primer exceso de
permanganato colorea la disolucion de violeta.

Los compuestos de yodo también tienen un color marrén que puede facilitar la deteccion
del punto final. En la valoracion de agua por el método de Karl-Fisher se emplea como valorante
un complejo de yodo y piridina de color marrén intenso:

Pir-I> + Pir-SO; + Pir + HoO & 2Pir-HI + Pir-SO3

En el punto final el color pasa de amarillo a marrén. Para mejorar la deteccion visual se
recomienda utilizar dos testigos del color antes del punto final y justo en el punto final. En la
actualidad esta valoracion se realiza con valoradores automaticos que llevan a cabo la deteccion
del punto final amperométricamente.

Indicadores visuales de formacion de complejos: Se anade una especie que forma un
complejo coloreado. Este tipo de deteccion se emplea en los métodos volumétricos en los que
interviene el yodo, cuyo exceso se detecta por la formacion del complejo azul de triyoduro (I3~
)-amilosa (se emplea para detectar la aparicion o desaparicion de yodo). Otro ejemplo es el uso
de tiocianato, que se puede emplear en las valoraciones en las que interviene el Fe(III), con el
que forma un complejo rojo.

Indicadores visuales redox: También puede utilizarse un indicador redox, cuyas formas
oxidada y reducida tengan colores claramente diferentes. Ejemplos de este tipo de indicadores
son compuestos organicos como la difenilamina que en presencia de oxidantes fuertes, se oxida
irreversiblemente, dando lugar a difenilbencidina. La difenilbencidina, a su vez, puede ser
oxidada reversiblemente a violeta de difenilbencidina, que presenta un color violeta intenso.

12
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Otro ejemplo es la ferroina, que es un complejo de Fe(Il) con o-fenantrolina, que experimenta
oxidacion o reduccion en un cierto intervalo de potencial:

FeLs*" + e 2 Fels™ E°=1.06 V
r0jo azul palido
Esun indicador reversible, que vira del rojo del complejo de Fe(IlI) al azul palido (casi incoloro)
del complejo de Fe(II).
Cuando ambas formas redox son coloreadas (indicador bicolor), se suele adoptar el
criterio general de que una de las especies del par puede detectarse en presencia de la otra

cuando la relacion de concentraciones es 10:1 (aunque esta relacion dependera del contraste de
colores). Asi, por ejemplo, se vera claramente el color de la forma reducida cuando:

[Inred]

> 10
[Inoxi]

y el de la forma oxidada cuando:
[Inred] 1

[Ingy] 10
Por lo que el intervalo de viraje se encontrara entre:

i < [Inred] <10
10 [Inoxi]
Sustituyendo estas proporciones en la ecuacion de Nernst, se tiene:
0.059 In 0.059
lo [ red] — Ef)n +
[Inoxi] n

E=Ep —

Esta ecuaciéon muestra el intervalo de viraje del indicador, que como puede verse, es
independiente de la concentracion del indicador. A pesar de ello, el indicador debe afiadirse en
una cantidad suficientemente pequefia para que el volumen de valorante gastado en el propio
indicador sea despreciable y de lugar a un cambio de color instantdneo. En el caso de un
indicador orgéanico que intercambie también protones:

Ing + mHT + ne™ 2 Inpeq
el intervalo de viraje sera:

059

, m 0. o, 0.059
E = Ef, ——0.059pH + —— = Ef/ +

n

En los indicadores monocolor, en los que solo una de las formas del indicador redox presenta
color, o el color de una de las formas es mucho mas intenso que la otra, el tratamiento exacto
del potencial de viraje requiere tener en cuenta la concentracion del indicador. Por ejemplo, si
la forma coloreada es la forma reducida:
0.059 D

log c-D
donde C es la concentracion total del indicador y D la cantidad minima detectable de la forma

E=E}, —

coloreada.
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En general, es importante mantener la concentracion del indicador constante y lo més
pequefia posible para evitar incertidumbre. Para simplificar se trataran todos los indicadores
como bicolor.

Indicador n En® Color Red | Color Oxi
Azul de metileno 2 0.53 Incoloro azul
Difenilamina 2 0.76 incoloro violeta
Acido p-difenilamino sulfénico 2 0.85 incoloro rojo-violeta
Ferroina 1 1.06 rojo azul palido
S-nitroferroina 1 1.25 rojo azul palido
Ferroina
Fe(fen)3* + e~ @ Fe(fen)3* E° =1.06V
g 106 Ing |
I

Ep, +0.059  Ej, —0.059
1.12 1.00

Azul de metileno

0 == 0 ey
(H3C):N NICH;h [H;C)N NICH;k

Methylene blue Leucomethylene blue

Ino | 053} Ing
< —— i
E . En
I
B s 0,059 g 0059 pg
0.56 2 0.50 2

Extension del salto

Al igual que en otras volumetrias evaluaremos el salo para un intervalo de error de un 1%
alrededor del punto de equivalencia. Esta zona se encuentra entre el potencial antes del punto
de equivalencia donde falta por valorar el 1% de la concentracion de analito y un potencial
posterior donde se ha afiadido un exceso de 1% de valorante.

[Fe?+] 0.01 % C

E_10, = E2 — 0.059 X logr—x— o] = E2, — 0.059 X logwceq = E2, + 0.059 X 2
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E. .. — B2 — 0.059 x log C& 3 — ke _ 0,059 x1 Ceq
+1% — BEge — U. X Og[Ce‘H]_ ce — U X Ogm

= E2, — 0.059 X 2

y el salto sera:
Salto = E 19, — E_19, = EZe — Efe — 0.059 X 4
Si suponemos un indicador que intercambia un solo electron, necesitamos al menos que:
E2, —Ef. — 0.059 x 4 > 0.059 x 2
Por lo tanto:
E2. — Efe = AE° > 0.059 x 6 = 0.354 = 0.4

lo que supone una constante volumétrica de:

(o]

logK,, >m§ 7

Vemos que el factor que mas influye en el salto es la diferencia entre los potenciales
formales de los sistemas redox implicados. Respecto a la concentracion, aunque en este tipo de
reacciones no influye y, por lo tanto, el salto no se ve afectado por la dilucion, en la practica,
los métodos volumétricos basados en procesos redox no se aplican a concentraciones inferiores
a 10°-10"* M, debido a que al disminuir la concentracion aumenta el error introducido por el
indicador ya que el indicador se valora junto con la muestra y sera dificil introducirlo en
concentracion despreciable respecto a la concentracion del problema. Por otra parte, si se utiliza
deteccion instrumental, el equilibrio redox se establece con lentitud.

Cuando se valoran mezclas, el salto también estard definido por los potenciales estandar de
cada especie. Por ello, si se valoran dos reductores con un oxidante, para que puedan observarse
dos saltos, la diferencia de potencial entre las sustancias que se valoran debe ser AE® > 0.4V
y el mismo valor entre el valorante y la sustancia que se valora en segundo lugar.

Seleccion del indicador

En la eleccion del indicador mas apropiado para una volumetria redox se aplican los mismos
principios que para las volumetrias 4cido—base pero considerando el potencial en lugar del pH. Por
ello, debe considerarse el intervalo de

potencial de viraje del indicador, el 163 Fe(II) con Ce(IV)

potencial del punto de equivalencia, la 1 E;p=142V

magnitud del salto de potencial en la 14 _ 1.32V [

valoracion y si se valora un reductor con D Eo 195V

un oxidante o viceversa. ' _ E o losy I“E .

Cuando se valora un reductor con un E - o U - Ep;. ='E;f + 0'?15 2

oxidante, el potencial aumenta durante la =] i rotng,

valoracion y el punto final se encontrara 0.8 = UE0Y D E;, =085V

en la parte alta del intervalo de viraje del 1 difentlaminsulfonato

indicador como se muestra en la figura 0.6 E°,=0.68 V 5 oS3y

de la curva de valoracion de Fe(Il) con il azul de metileno

Ce(IV). Por otra parte, si se valora un 04 — 1 T T
0 10 40

oxidante con un reductor, el potencial

20 30
v (Ce(IV) mL
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disminuird durante la valoracion y el punto 19 Fe(III) con Sn(IT) ferroina
final vendra marcado por el extremo inferior i ES =1.06 V
del intervalo de viraje del indicador, como se E,,=0.77V D o
0.8 = difenilaminosulfonato
muestra en la figura de la curva de valoracion | ES =085V
de Fe(III) con Sn(II). Finalmente, para que el
. . , : 0.6 -
cambio de color sea instanténeo, el intervalo £ D o
de potencial de viraje del indicador = | [ E,~0.50 V
seleccionado debe incluirse en la zona del 0477 E, =036V g _por_ 0059
., a f — “In
salto de la curva de wvaloracion, vy 021V ’ n
preferiblemente hallarse cercano al punto de 0.2 LO\@
equivalencia. En las volumetrias con un salto 1 E;,=0.16 V
de potencial grande el punto de equivalencia 0 — T T T
podra indicarse facilmente con distintos 0 10 20 30 40 50
v (Sn(Il)) mL

indicadores, mientras que si el salto es
pequeio, la eleccion del indicador estard mucho mas limitada. En las figuras se muestran en rojo
los limites de potencial para un error inferior al 1% en cada salto:

5. Error de valoracion.

Al igual que en las otras volumetrias, cuando se determina la concentracion de valorado,
el error de valoracién se calcula con la ecuacion siguiente:

E, (%) = 2= 100
Veq
donde vpry veq son los volumenes de valorante necesarios para alcanzar el punto final y el punto
de equivalencia. La diferencia con respecto a otras volumetrias radica en el calculo del volumen
en el punto final, que se llevard a cabo utilizando la ecuacion de Nernst correspondiente al
sistema redox que se halle en exceso en el punto final. Si el potencial en el punto final est4 antes
del punto de equivalencia se utilizara la ecuacion del valorado y si esta después la del valorante.
Si coincide con el punto de equivalencia el error sera cero.

Problema 6. Se valoran 20 mL de Fe(Ill) 0.1 M con Ce(IV) 0.1 M en medio sulfarico 1 M.
Calcula el error cometido si se utiliza nitro-o-fenantrolina (Ei,°=1.25 V, n=1) como indicador.
Propon otros indicadores adecuados para esta valoracion y calcula el error que implicaria
su utilizacion.

Volumen de equivalencia: veq=20 mL
Como vimos, en esta valoracion, veq=20 mL y Eeq= 1.06 V.

Como se valora el reductor con el oxidante, el potencial crece durante la valoraciéon por lo tanto el
potencial en el punto final sera:

Epr=Emn°+0.059 =1.309V

que se encuentra en la zona de exceso del valorante. Por lo tanto el volumen final:

E.; = 1.309 = E2_ — 0.0591 Ce X Vo
e oo ' Ogcgexvf_cgexvo

Sustituyendo y despejando:
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01.44—1.309 1 1 0.1 x20
1 0.059 = 166.1 =
0.1 xvg—0.1x 20

Finalmente:
20
vpr = 0.00602 = 20 + Te61- 20.12 mL
Por lo tanto el error sera:
2012 -20

Vuar — V
E.(%) = 29 % 100 -

eq

X 100 = 0.60%

Dado que el punto de equivalencia se encuentra a 1.06 V el indicador mas adecuado seria la ferroina
cuyo Em® =1.06 Vy el Eprseria 1.119 V, mas cercano al punto de equivalencia y, ademas, mas centrado
en el salto vertical.

Problema 7. Determinar el error esperado debido al indicador en la valoracién de 20 mL de
Fe(Ill) 0.03 M con Sn(II) 0.02 M, utilizando fenosafranina como indicador que cambia de

color cuando [HzIn*]/[In*] = 5. Considerar que el pH se mantiene igual a pH=1. Datos:
E° (Sn%/Sn2?*) = 0.15V; Ec(Fe3*/Fe2*) = 0.77 V; E° (In*/HzIn*) = 0.28 V
Tal como se vio en el problema 3, la reaccién volumétrica es:
2Fe3* +Sn?t 2 2Fe?* + Sn**
El volumen de equivalencia:
CP. XV, 0.03% 20

= = = 15mL
Vea T %Ce T 2002 m

Y el potencial en el punto de equivalencia:
_ ERe +2Eg, 0.77+2x0.15

Eeq = 3 = 3 =036V
La semirreaccion del indicador es:
In* + 2H* + 2~ 5 H,In*
E 028 — 0.059 % log [HyInt]
2 [In*][H*]?
Y en el punto final:
E; =028 — 0.059 lo > 0.20
pf 2 ) (10-1)2

Por lo tanto, el indicador virard después del punto de equivalencia, pues estamos valorando un
oxidante con un reductor y el potencia disminuye durante la valoracion. Debemos utilizar la curva del
valorante que es el que estara en exceso, y en el punto final:

0.059 [Sn2*]
E=0.15- > Xlog[sn4+] =Ey;=020V
de donde:
Sn2+ 0.2004—0.15
{sw} =107 0059 = 1071%% = 0.02019
Calculemos las concentraciones totales diluidas:
c _C‘S)HXVO_O.OSXZO_ 0.6 _Cg’nxv_0.0va
Fe™ vy+v ~ 20+v  20+v SUTV,4v 204V
El reactivo limitante es el valorado por lo tanto:
Cre 0.3
X =—=
2 20+ v

Y de los balances de la reaccion:
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507 = G - 202XV =03
= s T X = 0y
03
[Sn*]=x =557+

Por lo tanto, en el punto final:

[Sn?*]  0.02 X v, — 0.3
[Sn4+] 0.3

= 0.02019 - Vpr = 15.30 mL

Vot — Veq 15.30 — 15
E.(%) =—X100=———x100=2.0%
r Veq 15

En el Apéndice IV se muestra la solucién utilizando la curva exacta.

6. Aplicaciones

Como se trabaja en disoluciones acuosas, es necesario considerar la zona de estabilidad de
las sustancias oxidantes y reductoras en agua, como se muestra en la figura siguiente. Ademas,
habra que considerar que oxigeno del aire puede disolverse en el agua oxidando a las sustancias

reductoras y reduciendo su la estabilidad. Por ello, ~ '*
entre los métodos volumétricos es mas usual E  #_4C0o’ +2H,0 < 4C0’ +0, +4H"
valorar con disoluciones patron de un reactivo  '?

oxidante que con disoluciones patron de un
reactivo reductor. Para analizar sustancias =~ %
oxidadas se prefiere utilizar un método indirecto.

Por ejemplo, para determinar Fe*", éste se reduce
previamente a Fe?", que se valora con un oxidante
fuerte. Los oxidantes mas utilizados son MnQO4,

Ce(IV), Cr207*" y yodo. Aunque algunas especies

12¢r8) +6H,0 < 2Cr** +3H, +60H"

como el MnOs™ y el Ce(IV) deberian oxidar al Y+ 7T 71 1 1 1 7
. .. 0 2 4 & & 10 12 14
agua, muestran estabilidad por causas cinéticas. pH

Sustancias patron tipo primario
Las mas utilizadas son
o Oxidantes: KoCr2O7, (NH4)2Ce(NO3)s, KIO3, I
o Reductores: NayC204, As203, Fe(NH4)2(SO4)2.6 H.O

Disoluciones patron oxidantes

Permanganato: El MnO4~ es muy utilizado pues es un oxidante fuerte, economico y de color
violeta intenso lo que permite la deteccion del punto final sin indicador. La reduccion del
MnO4 es complejay depende del pH. A pH suficientemente acido:

MnOs + 8H" + 5¢ 2 Mn*" + 4H0 Evimay =151V

En medio neutro, débilmente acido o alcalino:

MnOs + 4H' + 3¢ 2 MnO»| + 2 H,0 E iy, = 169 V

En medio fuertemente alcalino:
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MnOs + ¢ 2 MnO4* E vy = 0.56 V

Se utiliza preferentemente en medio muy acido con H2SO4 (no HCI pues tiende a oxidar
lentamente el CI™ a cloro). Las disoluciones no son completamente estables y oxidan lentamente
al agua:

4MnO4 +2H0 2 4MnO2| + 302 + 40H

Esta reaccion es catalizada por el MnO, formado, por ello al preparar una disolucion de
permanganato, hay que hervir, dejar sedimentar y filtrar el MnO, formado con un filtro de vidrio
sinterizado y guardar sin diluir en frasco color topacio puesto que la luz también favorece la
reaccion. Finalmente, las disoluciones de permanganato se deben estandarizar frente a As>O3 o
NaxC,04 preferentemente:

2MnOs~ + 5H2C04+6 HY 2 2 Mn*" + 10 CO2 + 8 H20

Esta reaccion tiene un mecanismo complejo y es lenta al principio pero el Mn?" actia como
catalizador. Para que se produzca de forma estequiométrica se recomienda disolver el oxalato
en sulfirico 1 M, afadir sobre el 95 % del permanganato necesario y dejar que reaccione hasta
que desaparezca el color rosa, calentar a 60 °C y valorar lentamente hasta persistencia de color
débil durante 30 segundos. El color tiende a desaparecer por reaccion del permanganato en
exceso con el ion Mn(II). La valoracién directa en caliente entre 60-80°C también es aceptable
aunque da resultados sobre 0.2-0.3 % mas altos.

El MnO4 también puede valorarse utilizando como patrén Fe(II):
MnOs + 5Fe* + 8H" 2 Mn* + 5F¢*" + 4 H,0

El Fe(Il) disuelto se oxida a Fe(IIl) por el oxigeno del aire, por ello, las disoluciones deben
prepararse y manejarse con cuidado y utilizarse inmediatamente. Ademas es conveniente afadir
H3POq4:

Fe** + H:POs 2 Fe(HPOs)™ + 2H*

pues el complejo de Fe(IIl) es incoloro. De esta forma se enmascara el color amarillo del Fe*,
que puede molestar la observacion del cambio de color en el punto final. Ademas hace que el
potencial del hierro disminuya aumentando el salto esto es especialmente importante en la
valoracion con dicromato.

Cerio(IV): Se puede obtener a partir de (NH4)2Ce(NO3)s sptp . Si se utiliza Ce(SOa)2, no sptp,
pero mucho mas barato, se debe estandarizar frente a oxalato, Fe(Il) o As2O3 con OsO4 o 1™
como catalizador. El As>Os se disuelve en medio basico y rapidamente se afiade sulfarico 3 M
y se valora:

H3AsOs + 2 Ce(IV) + 2H,0 2 H3AsO4 + 2 Ce(II)y+2 H

Las reacciones con Ce(IV) se realizan a pH <1 pues a pH mas altos precipitan sales basicas y
el hidroxido de cerio. Se utiliza 4cido sulftrico en lugar de HCI pues el cloruro se oxida a cloro
lentamente. Aunque puede utilizarse en valoraciones donde exista cloruro pues la reaccion es
lenta salvo a temperatura de ebullicion. Se puede utilizar en la mayoria de valoraciones en lugar
del permanganato. Un indicador muy adecuado es la ferroina.

Dicromato: El KoCr2O7 es un sptp. Las disoluciones acuosas son muy estables. Se utiliza en
disoluciones acidas pues en medio neutro basico el potencial se reduce rapidamente y ademas
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precipita el hidréxido de Cr(III). Puede utilizarse en presencia de CI™ pues solo lo oxida a cloro
a temperaturas y concentraciones altas. El indicador mas utilizado es el difenilaminosulfonato
de sodio.

Yodo: A partir de I> sptp, o de I» reactivo. En este caso se estandariza la disolucion frente a
As>03 0 a una disolucion patrdn de tiosulfato. El I reactivo pesado se coloca en un vaso junto
con KI y se disuelve en agua. Si se utiliza I sptp debe afiadirse sobre disolucion de KI
exactamente pesada y volver a pesar, pues el yodo sublima al pesarlo e introduce errores. La
disolucion debe guardarse en vidrio borosilicatado y protegerse de la luz y del aire pues el O>
oxida el yoduro a yodo lentamente. En medio basico el yodo dismuta a yoduro y yodato.

Disoluciones patron reductoras

Se utilizan Fe(Il), Ti(Ill) y Cr(II), aunque las disoluciones son poco estables. También
oxalato o formiato en combinacién con permanganato y tiosulfato en combinacion con yodo.

Las disoluciones de Fe(IlI) se pueden preparar a partir de la sal de Mohr (Fe(NH4)2(SO4)2-6
H>0) o de la sal de Oesper (Fe(CoH4sNH3)(SO4)2:4 H>O), aunque estos reactivos poseen el
inconveniente de estar hidratados y solo se utilizan cuando no se necesita mucha exactitud en
el analisis. Las disoluciones de Fe(II) deben prepararse en medio H2SO4 diluido donde son mas
estables a la oxidacion por el oxigeno del aire. También es usual afadir acido fosforico que
forma un complejo incoloro con el Fe(Ill) y reduce el potencial del par Fe(Ill)/Fe(Il)
aumentando el salto de la curva de valoraciéon y mejorando el punto final de los indicadores
redox usuales. Aunque se puede utilizar en valoraciones directas con Fe(Il) lo més usual es
afnadir un exceso y valorar por retroceso el Fe(Il) remanente.

El tiosulfato sodico (Na»S»03) no es patron primario, se estandariza frente a yodo

preparado a partir de KIO3 o K>Cr207 sptp y KI en exceso, por ejemplo:
105 + 81 + 6H" 2 313 + 3H,0
La disolucién de triyoduro recién formado se valora con tiosulfato:
25052 + I3 2 254065 +31

Las disoluciones de tiosulfato pueden conservarse en medio ligeramente basico con un
bactericida como benzoato pues las bacterias son la principal causa de descomposicion a este
pH. En medio 4cido se dismuta a sulfito y azufre, ademas la luz y algunos metales catalizan la

oxidacion por el oxigeno del aire. Por ello se debe hervir el agua para eliminar el CO2 y el O
antes de preparar la disolucién. En medio suficientemente basico se dismuta a sulfato y sulfuro.

Agentes oxidantes o reductores previos

Se emplean para convertir completamente el analito a un estado de oxidacion adecuado.
Estos reactivos deben dar una reaccion rapida, cuantitativa, suficientemente selectiva y debe
poderse eliminar facilmente el exceso de reactivo o los productos que interfieran. Se han
utilizado reactivos gaseosos, en disolucion y solidos.

o Reductores: El SnCl se utiliza en disolucién muy acida recién preparado, por ejemplo
para la reduccion del Fe(III):

Sn?" + 2Fe’ 2 Sn*" + 2Fe**
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el exceso de Sn(Il) se elimina por reduccion del cloruro merctrico:
Sn** + 2HgCl, 2 Sn*' + HgClh (s) | +2 CI0

También se utilizan columnas de reduccién en las que se empaqueta un reductor soélido.

El reductor de Jones emplea una amalgama de Zn(Hg) y el de Walden Ag:
Zn(Hg) + 2 Fe** 2 Zn*" + 2Fe*'
El reductor en fase gas mas utilizado es el HaS.

o Oxidantes: peroxidisulfato amoénico y H>O», en ambos casos el exceso se elimina

hirviendo
S50 +2¢ 2 2S04%
al hervir: 25,08 + 2H0 2 4S04 + O2 + 4H'

El NaBiOs3 es un oxidante fuerte insoluble que se afiade so6lido, se hierve la disolucion
y se separa el exceso por filtracion.

Los gases oxidantes mas utilizados son el ozono, el cloro y el bromo.
Determinaciones mediante valoraciones directas

Con disoluciones patron de permanganato o Ce(IV) pueden valorarse directamente muchos
metales en su estado reducido como Fe(Il), Mo(IIl), Sn(II), As(III), etc... De forma similar
pueden valorarse otras especies como H>O», oxalato o nitrito. El Fe(Il) puede determinarse
también con una disolucion patron de dicromato utilizando difenilamina o 4cido
difenilaminosulfonico como indicador.

Las disoluciones de I patron (yodimetrias o valoraciones con yodo) permiten la valoracion
directa de sulfito, SO», tiosulfato, sulfuro y vitamina C entre otras especies. La oxidacioén de
diéxido de azufre por el yodo en medio no acuoso (piridina o derivados), se utiliza para
determinar agua por el método de Karl-Fisher.

Determinaciones mediante valoraciones por retroceso

Si existen problemas cinéticos o de indicador se afade exceso de oxidante o reductor patron
que se valora con reductor u oxidante patron respectivamente. Suelen utilizarse las parejas acido
oxalico/permanganato, Fe(Il)/permanganato, Fe(Il)/dicromato y tiosulfato/yodo.

Este método puede aplicarse para determinar la demanda quimica de oxigeno con
dicromato y Fe(Il) o con permanganato y oxalato. También pueden determinarse oxidantes
fuertes como el bromato afiadiendo exceso de reductor (Fe?*, oxalato o arsenito) y valorar el
exceso con permanganato. Finalmente, puede afiadirse un exceso de yodo y valorarlo con
tiosulfato para determinar vitamina C. Un ejemplo significativo es la determinacion de la
demanda quimica de oxigeno (DQO) de un agua residual. La demanda quimica de oxigeno:
Se define como el oxigeno requerido para oxidar los contaminantes (preferentemente materia
organica) presentes en un agua residual. Se evalua mediante la oxidacidon con dicromato a
reflujo y la valoracion del exceso de dicromato con Fe(II). Se tiene en cuenta que 2 moles de
dicromato equivalen a 3 de O,. También con MnQO4 /oxalato (oxidabilidad al permanganato).
Se expresa en mg O2/ L.

21



J. J. Baeza Tema 9

Problema 8. Para determinar la demanda quimica de oxigeno (DQO) en una muestra de
agua residual, se toman 25 mL y se diluyen a 100 mL con agua desionizada. A continuacién
se toman 20 mL y se les adiciona 10 mL de disolucién de permanganato potasico 0.150 M.
Tras calentar a ebullicion, se anaden 25 mL de una disolucion de acido oxalico 0.250 M. El
exceso de acido oxalico consume 14.5 mL de la misma disolucion patron de permanganato.
Escribe todas las reacciones que tienen lugar y calcula la DQO, expresando el resultado en
mg de O2/L.
El permanganato oxida a la materia organica:
MnOj; + zMat. Org. +yH* — Mn?* + Productos de oxidacién (CO,, H,0, ...)

Como no se conoce la naturaleza de la materia organica se evalian los moles de permanganato

. . mat.org. . . . 7.
necesarios para oxidarla (ny.g, ©) como una medida del contenido de materia orgdnica y otras

sustancias oxidables.

La reaccion con el oxalato es:

2 X MnO; + 8H* + 5e~ 2 Mn?* + 4H,0
5 x H,C,0, 2 2CO0,+ 2H* + 2e~
2MnO; + 5H,C,0, + 6H* 2 2Mn?* + 10C0, + 8H,0

Luego la relacién estequiométrica entre el permanganato y el oxalato es:

NMnos _ Nc204 N n 2 n
=< Mno4 = ¢ Nc204
2 5 " 5

Al final de la valoracién todo el permanganato afiadido ha reaccionado con la materia organica y con
el oxalato, luego:

2
total __ . matorg. oxalato __ ,,matorg.
NMno4 = Nypos T OMnos = Nypos +§ncz04
Por lo tanto:
matorg. _ _total _ <
MnO4 — IMnO4 Sncz04

Sustituyendo los datos del problema:

mat.org.

2
Mynos © = 0.150 X (10 +14.5) x 1073 = = x 0.250 X 25 X 107 = 1175 x 10~ moles

Donde se deben considerar tanto los 10 mL de permanganato afadido con la pipeta como los 14.5
afiadidos desde la bureta hasta el punto final.

Se han calculado los moles de permanganato que han reaccionado con los 20 mL de agua residual
diluida, pero la DQO se da en mg de Oz/L. Por ello, debe relacionarse el permanganato utilizado con la
cantidad equivalente de oxigeno necesario para oxidar la materia organica. Esta relacion puede
obtenerse considerando los moles de electrones que se han trasferido en el proceso teniendo en cuenta
las semirreacciones:

ne
MnO; + 8H* + 5e~ 2 Mn?* + 4H,0 NMnos = ¢
— ne
0, + 4H* + 4e~ 2 2H,0 Noz =
Igualando los moles de electrones se obtiene:
5 5
Noz = 7 Nwnos = 7 X 1.175 x 1073 = 1.469 x 103 moles de O, en 20 mL
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La concentracion de oxigeno necesaria para oxidar la materia organica presente en los 20 mL de
muestra valorados sera:

C 1.469x1073

02=V= 20 X 10-3 =0.07345 M

Esta es la concentracidn necesaria para oxidar la materia organica en la disolucién diluida.
La concentracién necesaria en la muestra se obtiene aplicando la dilucién
(25 mL de muestra se han diluido a 100 mL):
_0.07345 x 100
02 =T e
Estos son los moles de Oz necesarios para oxidar 1000 mL de muestra, en mg/L, sera:

0.2938 molesde O, 32g 1000 mg
DQO = X X

=0.2938 mol 0, /L

T o = 9402 mg O, /L

Problema 9. Para determinar el grado alcohélico de una bebida se diluyen 10 mL de la
misma en agua hasta 1 litro. Una alicuota de 15 mL se destila, recogiéndose el etanol
destilado sobre 50 mL de K,Cr,O7 0.015 M. A continuacion, el exceso de dicromato consume
14.4 mL de Fe2* 0.100 M.
a) Escribe las reacciones que tienen lugar
b) Calcula el contenido de etanol en la muestra expresando el resultado en grado
alcohdlico (g de etanol/ 100 mL).

a) Reacciones: Una parte del dicromato reacciona con el etanol que se oxida a acido acético:

4 x Cr,02™ + 14H* + 6e~ 2 2Cr3* + 7H,0
6 X CH;CH,OH + H,0 2 CH;COOH + 4H* + 4e~
4Cr,0%™ 4+ 6CH;CH,0H + 32H* 2 8Cr3* + 6CH;COOH + 22H,0
Simplificando:

2Cr,02~ + 3CH5CH,0H + 16H* 2 4Cr3* + 3CH;COOH + 11H,0

Luego la relacion estequiométrica sera:

etanol
N¢r207 _ Netanol

2 3

El resto del dicromato se valora por retroceso con Fe2+;
1x Cr,0%~ + 14H* + 6e~ 2 2Cr3* + 7H,0
6 X Fe’t 2 Fedt +e”

Cr,0%™ + 6Fe?* + 14H* 2 2Cr3* + 6Fe®* + 7H,0

luego:

Fe _ Npe
Ncra07 = .

b) Es una valoracién por retroceso:

n
total _ . etanol Fe _ Fe
Ncr207 = Ncr207 + Ncrz07 = §netanol + 6

Sustituyendo los datos del problema:

0.1x14.4

2
0.015 X 50 = 2 Ceganot X 15 +——

Despejando:

Cetanol = 0.051 M
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Y la dilucién:

0.051 x 1000
——F—=51M

o =
etanol 10

Finalmente, el cambio de unidades:

5.1 moles de etanol y 46.08 g 1L

100 mL = X
Zetanol/ m L mol 1000 mL

X 100 = 23.5 g etanol /100 mL

Determinaciones indirectas

Se puede afiadir un oxidante en exceso que produzca una forma reducida valorable, por
ejemplo para determinar molibdeno, primero se reduce con el reductor de Jones:

Mo(V) + Zn(0) 2 Mo(IIl) + Zn(I)
y se recoge en exceso de Fe(IIl):
Mo(IITl) + 2 Fe(Ill) en exceso 2 Mo(V) + 2 Fe(Ill) + Fe(III) sobrante
El Fe(II) se valora con permanganato, Ce(IV) o dicromato.

También pueden determinarse de forma indirecta sustancias que precipitan con un reductor.
Asi, Ca®*, Ag" o Zn?" se precipitan con oxalato, se separa, se lava se disuelve en 4cido y se
valora el oxalato con MnQOy4 . De igual forma, las sustancias que precipitan con cromato, como
el plomo, pueden determinarse indirectamente.

Muchos compuestos de interés reaccionan con yoduro para producir yodo que se valora con
una disolucion patron de tiosulfato (yodometrias o valoracion de yodo):

oxidante + excesode” 2 I3~
El yodo formado se valora finalmente con una disolucion de tiosulfato.

Una de las ventajas de los métodos en los que interviene el yodo es la facilidad y
sensibilidad con que se detecta el punto final. Si las disoluciones que se valoran son incoloras,
el punto final puede detectarse por la aparicion/desaparicion del color amarillo del triyoduro
(Is7). Con disoluciones coloreadas o concentraciones bajas de yodo, se debe utilizar un
indicador. El indicador méas comun es la f-amilosa del almidéon que estd compuesta por una
larga cadena helicoidal de glucosas entre las que se fija el triyoduro produciendo un color azul
oscuro. El almidon no debe emplearse en medio fuertemente 4cido, donde se descompone.
Cuando el almidon no puede utilizarse se aiade tetracloruro de carbono o cloroformo que extrae
el yodo dando un color violeta-rosado a la capa organica.

Las yodometrias tienen numerosas aplicaciones como la determinacion de Cu(ll), la
determinacion de azucares reductores, determinacion del indice de peroxidos o el indice de
yodo de grasas y aceites, determinacion de cloro activo en lejias, etc... En la determinacion de
cobre se produce la reaccion siguiente en medio acido:

2Cll2+ + 51~ 2 ZCUI(S) l + I:;
el I3~ liberado se valora con tiosulfato, lo que permite la determinacioén indirecta del cobre.
También es importante a nivel industrial la determinacion de agua por el método de Karl

Fischer para determinar agua muestras con porcentaje muy pequeiio de agua como disolventes,
resinas, cereales, o leche en polvo. El agente valorante (reactivo de Karl Fischer) es una mezcla
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de yodo, SO, una amina (piridina, imidazol,...) y un alcohol (metanol,...). Cuando se afiade a
una mezcla que contiene agua el I» oxida al SO»:

Pir—1, + Pir—S0, + Pir + H,0 & 2Pir — HI + Pir — SO;
el metanol se pone para que reaccione con el SO3 y evitar que este lo haga con el agua:
Pir —SO; + CH;0H &2 2Pir - HSO,CH;3
El punto final se puede apreciar por autoindicaciéon dado que el exceso de reactivo da color
pardo, o mejor por deteccion electroquimica.

Problema 10. Se tiene una muestra sélida que contiene KMnO4, KoCrO4 y sustancias
inertes. Se pesa 0.2412 g de esta muestra, se disuelve y se afiade un exceso de KI en medio
acido, produciéndose una cantidad estequiométrica de yodo. El yodo generado consume
29.5 mL de tiosulfato 0.100 M, cuando se emplea almidén como indicador.

a) Escribe, convenientemente ajustadas, todas las reacciones que tienen lugar.

b) Sabiendo que la muestra contiene un 7.9% de cromo, calcula el porcentaje de
manganeso en la muestra.

c) Supon que se pesa 0.2361 g de la muestra y se disuelve adecuadamente, y a
continuacion, el cromato se precipita con Ag*. Calcula la masa del precipitado obtenido.

a)
1x Cr,0%™ + 14H* + 6e~ 2 2Cr®* + 7H,0
3% 20 2 1, +2e”
Cr,02~ 4+ 61 4+ 14H* 2 2Cr®* + 31, + 7H,0

2 X MnO; + 8H* + 5e~ 2 Mn?* + 4H,0
5 X 217 2 1,4 2e”
2MnOj; + 101~ + 16H* 2 2Mn?* + 51, + 8H,0

1x 25,03 2 S,0% + 2e”
1x I, +2e” 2 2I°
25,03 +1, 2 S,02" +2I~

b) Es una valoracién indirecta, en la que se valora el yodo formado. Las relaciones molares de las tres
reacciones seran:

npp NMnos4 _ Ni2 Ns203

Ncra07 = 3 2 5 2 Ny,

Todo el yodo formado proviene de la reaccién del dicromato y permanganato, luego:

Ns203
7~ 2= 3ncrz07 + 5 Mno4

El 7.9 % es cromo, luego:

g 02412 X 0.079

=5 _ = 3.665 x 10~* mol
fler = Mg, 51.996 motes

COMO N = 2Ncpp07:

n
Neraor = % = 1.832 X 10~* moles

Sustituyendo:
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0.100 X 29.5 x 1073 4,0
~ =3 1832 X 107 + > o

Despejando:
Nymp = Npnos = 3.702 X 107* moles en la muestra
Finalmente, el porcentaje sera:

EMn = Nymn X Myp = 3.702 X 107* X 54.938 = 0.02034 g en la muestra

8Mn 0.02034
%Mn =g—>< 100 =mx 100 = 8.43 %
m .

c) Debe obtenerse la relacién molar entre el cromo y el precipitado de cromato de plata:
2Ag* + CrOf~ 2 Ag,Cr0,
Luego:
Ncyr = Nagacros
Considerando que hay 7.9 % de Cr:

Nep = Ber _ M = 3.587 X 10~* moles
"M 5199

Nagacroa = Ngr = 3.587 x 10™* moles

La masa del precipitado sera:

gAgZCrO4- = nAgzcro4_ X MAgZCrO4- = 3.587 x 10_4 X 331.73 = 0.1190 g
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Apéndice I: Resolucion del equilibrio redox mediante balances

Problema 11: Obtener el potencial en el equilibrio de una disolucién que contiene Fe(Il) 0.01
M y Os(IV) 0.02 M en HC1 1 M.

Las semirreacciones son:
Fe(lll) + e~ 2 Fe(ID) E°=0.70V
Os(IV) + e~ 2 0s(1lD) E° =085V
Si x es el grado de avance de la primera semirreaccion e y el de la segunda, los balances de grado de avance
seran:
[Fe(IID] = —x
[Fe(ID] = 0.01 + x = 0.01 — [Fe(IIN)]
[0s(ID] =y
[0s(IV)] = 0.02 — y = 0.02 — [Os(1ID)]
Y el balance de electrones:
[eT] =0 =—x —y = [Fe(llD)] — [Os(IID)] - [Fe(ID] = [Os(IID)]

De las ecuaciones de Nernst del Fe:
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[Fe(I)] = [Fe(IID)] x 100059

E =0.70 — 0.059 X log ( [Fe(ll)]>

[Fe(lD]

y de su balance de masas (suma de los dos primeros balances de grado de avance):
0.01=Fe(II)+Fe(III)

Sustituyendo y despejando:

[Fe(IID)] = 0.0]13_0 - 0.01
1+107o0s9 LHR
Y para el Os(III):
E = 0.85 — 0.059 X log (M) - [0s(IV)] = [0s(1ID)] X 10%
[0s(IV)]
y
[0s(1ID] = OIOEZ—O 85 013.[—)(?70—0 15— o2 >iR

1410005 1410 ooso~ RH1075

Finalmente:

001  0.02xR
1+R R+10725

Que da una ecuacion de segundo grado:
0.02XRZ+0.01xR—10"*5* =0 - R=0.00287 - E = 0.84998V
Por lo tanto:
0.01

[0s(IV)] = [Fe(lID] = —— = 0.00997 M

[Fe(ID)] = 0.01 — 0.00997 =3 x10™°M

[Os(IID)] = 0.02 — 0.00997 = 0.01003 M
Cuando hay una sola reaccion como en este caso es mas sencillo resolverla por grados de avance, para ello
se debe ajustar la reaccion y obtener la constante de equilibrio:

0.85 — 0.70
0s(IV) + Fe(II) 2 0s(III) + Fe(III) logK = —Qo0s9 - 2.54

Sustituyendo los balances de reaccion en la constante:
[Os(ID][Fe(lID] x?
[0s(IV)][Fe(ID] ~ (0.02 — x)(0.01 — x)

K =10%%* =347 =

De donde:
346x% — 10.41x + 0.0694 = 0 x = 0.00997
Finalmente:
[Os(1ID)] = [Fe(Il)] = 0.00997 M
[Fe(1)] = 0.01 — 0.00997 = 3 x 10 ~°M
[0s(IV)] = 0.02 — 0.00732 = 0.01003 M

Y el potencial se obtiene de las ecuaciones de Nernst:

0.00003
0.00997

Aunque la reaccion no es cuantitativa, el reactivo limitante puede darnos una solucion aproximada pues hay
un reactivo en exceso. En este caso el reactivo limitante es el Fe(IT) y x = 0.01, de los balances de la reaccion
global:
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[Fe(IlI)] = 0.01 M
[0s(IID] = 0.01 M
[0s(IV)] = 0.02 — 0.01 = 0.01 M

Y el potencial se obtiene de la ecuacion de Nernst del sistema en exceso:
E = 0.85 — 0.059 x | (0'01) 0.850 V
= 0. — 0. X — ] =0.
°6\0.01

Y el reactivo limitante de la constante o de su ecuacion de Nernst:

[Os(IID][Fe(IID)] 0.01 x 0.01 _
K=347=m - [FE(H)]=m= 29x1075M

[Fe(ID)]
0.01

.85-0.70

0
> =0.850V [Fe(I)] = 0.01 x 10~ 0059 =29 x 10 5 M

E =0.70 — 0.059 x 10g<

Apéndice II: Curvas completa para valoraciones redox

Para obtener la curva exacta de la curva una valoracion redox se parte de las ecuaciones de
Nernst, de los balances de materia de cada par redox y del balance estequiométrico de los
reactivos. Por ejemplo para la valoracion de Sn(II) con Ce(IV).

La reaccidon volumétrica en este caso es:
Sn2* + 2Ce*t 2 Sn*t + 2Ce3t
Los balances de masa son:
Csp = [Sn?*] + [Sn**]
Cce = [Ce3t] + [Ce*™]
Y el balance estequiométrico de los productos:
[Ce®]
2
De las ecuaciones de Nernst, se despeja la concentracion de reductor:

[Sn**] =

EQ.—E
[Ce3+] = [Ce**] x 1070059 = [Ce**] X Ree

E2,-E

n
[Sn2*] = [Sn**] x 10%*0.059 = [Sn**] x Rg,
Donde R es la razon entre reductor y oxidante e indica el nimero de veces que la concentracion
del reductor es mayor que la del oxidante.

Sustituyendo en los balances de masas y despejando:

CSn
S4+ —
50" = TR,
RCe
Ce*t] = ———¢

Sustituyendo en el balance estequiométrico de los productos:
Csn  _ _ Ree Cee
14+Rgy, 1+4+Rge 2

Considerando los factores de dilucion:
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Csn XVo  Rge C@e XV
14+Rg, 1+Rge 2

Finalmente:
_vy 2C3, 1+4Ree
© Cge (1 + RSn)RCe

\%

Apéndice III: Curvas aproximadas en otras volumetrias:
Por ejemplo la valoracion del 4cido formico con NaOH del problema 8 del Tema 6:

HA+OH™ 2 A™ + H,0
Entre el inicio y el punto de equivalencia el reactivo limitante es la base fuerte, por lo que
x=Con,y de los balances:

[HA] = Cya — x = Cya — Con
[A7] = x = Con

Teniendo en cuenta la dilucion:
Cha X Vo — Cly X v C3y X Veq — Cgy XV

HA| =
[HA] Vo +v Vo +v

Donde se ha considerado que Cfjs X V, = Cgy X Veq. Como antes del punto de equivalencia se

forma una disolucion amortiguadora, el pH vendréa dado por:

[
pH = pK, + log [HA] = pK, +logV e
eq

Después del punto de equivalencia el reactivo limitante es el dcido valorado y quedara exceso
de base fuerte, por lo tanto:
COu XV—Cga XV, V—Vgq

OH ] =Chy — Cya = =
[ ] OH HA Vo +v Vo +v

o
COH

Y el pH:

H=14+1lo (V_Ve“CO)
p g V, +v OH

En el problema 8 del Tema 6, el pH en el punto final es 10, por lo que esta después del punto
de equivalencia y el volumen en el punto final sera:

10 = 14 + log (21— 2> =
= og 50_I_Vf><0.2 - v = 25.038 mL
p

Valor idéntico al obtenido en el problema 8 utilizando la ecuacion exacta.
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Apéndice IV: Error de valoracion con la curva exacta

La resolucion del problema 6 utilizando la curva exacta no requiere conocer el potencial en el
punto de equivalencia. Para la reaccion de Fe(Il) con Ce(IV), a partir de las ecuaciones de
Nernst de ambos sistemas redox:

[Fe(ID] R, — 10%28; [Ce(1ID] R. - 10%83;5
[Fe(lD] ~ Fe =™ "7 Y [Ce(IV)] ~ e = 07
Sustituyendo en los balances de masas y despejando:
C R
[Fe(IlD] = —== y [Ce(IlD] = —=2

—R
1+ Rpe 1+Re °°
Del balance estequiométrico de los productos, [Fe(III)] = [Ce(IV)]:

CFe RCe

1+Rpe 1+Re

CCe

Finalmente, considerando la dilucién y despejando:
CPe 1+Rce
v=Vy—————
° Cge (1 + RFe)RCe

En el problema 6 Eyr=1.309 V, luego:

Eg.—E 1.44—1.309
Rce = 1070059 = 10 0059 = 166.1
Epe—E 0.68—1.309
Rpe = 1070059 = 10" 0059 = 10-107
cge 1+ Ree _ 0.1167.1

—y,Fe___T e 90—l —2012mL
Ypf = YoTo (1+ Rpe)Ree - 0.1166.1 m

En el caso del problema 7, el potencial en el punto final es E,~=0.20 y la curva es similar a la
obtenida en el Apéndice I, pero considerando que ahora es el estafio el valorante:
Cge (1 + RSn)RFe —

vV =
° 2C(S)n 1+ RFe
Por lo tanto:
Egn—E 0.15-0.20
Rg, = 1020059 = 102 0059 = 10716
Ep.—E 0.77-0.20

Rpe = 100059 = 10 0059 = 1026¢

_ 20 0.03 (1+107"%%)10%% 1531 mL
V= AN %002” 1410066 00
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