Para nuestro ejemplo, el agente reductor es el H2S, puesto
que el azufre aumenta su estado de oxidaciénde -2a 0O enel
azufre elemental S. '

H2S — S

4.- Ahora se igualan las ecuaciones parciales en cuanto al nimero
de 4toi..ss de cada elemento. En las disoluciones acidas o
neutras se puede afiadir H20 y H" para conseguir que se
igualen los 4tomos de oxigeno e hidrogeno. Se empieza por
los de oxigeno.

Por cada 4tomo de oxfgeno de mds en algin miembro de la
ecuacion s= a-~sura la igualacién agregando una molécula de
‘"H20en .0 miembroyluego se emplean H ° paraigualar
los hidrégenos.

Que quede claro que no se emplean moléculas de O2 ni Hz
ara igualar estos 4tomos, a menos gue de por si en esta
orma estén participando en la ecuacion.

Por otro lado. si la solucién es bésica se puede utilizar OH'.

Para nuestro ejemplo, la ecuacién del agente oxidante se
agregan 2H20 para igualar los oxigenos del lado derecho de
la ecuacién y por lo tanto, para 1%uaiur los hidrégenos se
anaden 4H " del lado izquierdo de 1a ecuacién, quedando:

4HY + NO3 —— NO + 2H20

g}fgra el agente reductor, la ecuacién se iguala afiadiendo
en el lado derecho de la misma.

2 7 +
}iz ) = 5:* "&“ ZH

5.- Siunelemento que sufre un cambio en el estado de oxidaci6n
forma complejos en uno de sus estados de oxidaci6n con
algtin otro elemento, deben igualarse los grupos que for-
maron complejos con una especie de este elemento en el

tr;zs_mo estado de oxidacién con que se encuentra en el com-
plejo.

6.- Se igualan cada ecuacién parcial en cuanto al nimero de
cargas anadiendo electrones en el primero o segundo
miembro de Ia ecuaci6a. Si se han seguido.correctamente las
reglas anteriores, se encontrarin con que hay que agregar
electrones en el primer miembro de la ecuaci6n parcial del
agente oxidante y en el segundo miembro de la ecuacién
parcial del agente reductor.

Para nuestro ejemp!o:

a) P‘qr el paso 4 nos podemos dar cuenta que para el primer
m!embro la carga serfa +4 - 1 = +3, y en el segundo
miembro es 0; por lo que se deben anadir 3 electrones en el
primer miembro para equilibrar las cargas:

4H"' + NO3 + 3¢ — NO + 2H0

b) Por otro lado, para la ecuacién del agente reductor en el
primer miembro, la carga es 0 y en el segundo es + 2 por lo
que deben agregarse 2 electrones a éste.

HS—S+2H" +2¢
7.- Hay que igualar la cantidad de electrones perdidos y ganados

en las 2,ecugci()nes ant_eriores, multiplicando las ecuaciones
por algin nimero que iguale a los electrones.

@) 4H* + NO3 + 3¢ — NO + 2H,0

qucdar'iu:
8HY + 2NO3 + 6e — 2NO + 4H20
(3)H2S— S + 2H' + 2¢
quedaria:
3H2S—3S + 6HY + 6¢




8.- Ahora, se suman las dos ecuaciones parciales que hayaf
resultado de estas multiplicaciones. En la ecuacién resul
tante, se anulan todos los términos comunes de ambog
miembros, y desde luego, todos los electrones debenf
anularse. E

Segin nuestro ejemplo:
8H' + 2NO3 + 6 — 2NO + 4H20

3H2S — 3S+6HY +6¢ H

8H' + 2NO + 3H2S + 6e — 2NO + 3§ + 4Hzou
6HY + 6¢e

Como el término 6e” aparece en ambos lados, se suprime asi comof
restar 6H ' alos 8H' quedando sélo 2H g :

2H' + 2NO3 + 3Hz2— 2NO + 4H20 + 38

De esta manera la ecuacién muestra todos los iones que reac
cionan y los compuestos de una forma més apropiada. '

En este caso, para saber cudnto HNO3 reacciona, se combina lif
cantidad de H™ con la de NO3; entonces, la ecuacién final ya balan}
ceada quedarfa de la siguiente manera:

2HNO3 + 3H2S— 2NO + 4H20 + 3s

10.- Se comprueba la ecuacién final contando el nimero .de'
4tomos de cada elemento en ambos miembros de la ecuac:énr
y se calculan las cargas netas de cada uno de ellos. i

S o2 R O . PR
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Ejemplo 4:

/ g
Kot Crb O +MTCr —- KO + € T Ol + H20 + O
/_J'

a) Para baldncear la ecuacién parcial para el agente oxidante
se procgde de la siguieiite manera:

C r:z()’!2
CrzOf;z'
Crz(j'fz'

—

Cf3+

20

[E—Y

2Cr° Y + TH20

—_—

14HY + Cr07%

—_—

2% + 7ha0

e

14HY + Cr207% + 6 20t + THL0

b) Para balancear la ecuacién parcial para el agente reductor
se procede de la siguiente forma:.

Ccll — Ch
il - O
2CI" — Cl2 + 2¢

¢) La ecuacién total multiplicada y sumada es:

1x14H* + Cr207" + 6" — 2Cr* + TH20]

3x . o o Cl2 + 2¢7]

Los 14H " se agregaron como 14H *CI'y 6 de los 14 iones cloruro
se oxidaron. Se pueden agregar 8ClI” més en cada lado de la ecuacién
para representar a los Cl” que no se oxidaron. En forma similar, pueden

agrfgarsc 2K " a cada lado para mostrar que el Cr207” vino del
K2* Cra07%
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| 45 BALANCEO DE ECUACIONES POR EL METODO DEL
14H* + 6CI° + 8CI" + 2K* + Cr207" — §§TADO DE OXIDACION.

2c3t +2KT + 8CI + 3Cl2 + 7TH20

; Al igual que en el punto anterior, para realizar el balanceo de Ias
14HCI + K2Cr207 — 2CrCl3 + 2KCl + 3Cl2 + 7Ha0 | ecuaciones mediante el método redox, se deberdn seguir una serie de
: | reglas que a continuaci6n explicaremos al mismo tiempo que se resuelve

| un ejemplo para ilustrar el tema.

s T R i s 1.- Primero, desde luego, se escribe la ecuacién que incluye
EJERCICIO. : -' a los reactivos y productos que contienen a los elementos que
- sufren variacion en su estado de oxidaci6n.

Balancear las siguientes ecuaciones por el método ion- electrig
utilizando las reglas antes sefialadas.

. Ejemplo 5.

a) CuS + HNO3 — Cu(NO3)2 + S + H20 + NO

Vamos a utilizar la misma ‘ecuacién del punto anterior.

b) KMnOs + HCl— KCI + MnClz + H20 + Cl2
HNO3 + HzS— NO + S + H20

¢) FeCl2 + H202 + HCl— FeCl3 + H20

: 2.- Se determina la variacién que sufre en su estado de oxidacién |
d) Cu + HNO3— Cu(NO3)2 + H20 + NO un elemento del agente oxidante. El nimero de electrones
: ganados es igual a esta variacién, y se multiplica por el

yHNO3 + HI NO + Ir + H20 nimero de 4tomos que sufren el cambio.
e 3 g7

En nuestro ejemplo, N vari6 de +5 en el NO3" a +2 en el |
NO, entonces, la variacién es de 3 o sea que gano 3

electrones; y como es un sélo 4tomo de nitrégeno, no se
multiplica.

N+S + 30-—"N+2 :

3.- Se hace exactamente lo mismo que en el punto anterior para
el elemento del agente reductor. Para nuestro ejemplo, el
azufre vari6 desde -2 en el H2S a 0 en el S, entonces, la
variacién es de 2 o sea que el S perdi6 2 electrones, y como
.es un solo 4tomo de azufre, no se multiplica.
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4.- Ahora, cada férmula o representacién parcial se multiplica

por algiin nimero que haga posible que el total de electrones
perdidos por el agente reductor, sea igual al total de
electrones ganados por el agente oxidante.

Si tenemos:
NS g sl aNT 2
S'z—-S0 +2e

Para igualar electrones %anados y perdidos, los 3 del N se

multiplican por 2 y los 2 del S por 3, asi, quedardn 6e en
ambos lados.

2N*3 4 6e” — 2N 12

352 —38° + 6

IN*S 4+ 352 4 6 — 2N"2 + 380 + 6¢”
Se eliminan los electrones en ambos lados.

Es debido a esto que el coeficiente para el HNO3 y el NO
serd de 2, asf como de 3 para el H2S y S. Hasta aquf la
ecuacién quedaria asi:

2HNO3 + 3H2S — 2NO + 3§

Para una simple inspeccién se completan los coeficientes
apropiados para el resto de la ecuacién.

Para nuestro ejemplo, los 8 4tomos de hidrégeno del primer
miembro (2 del HNO3 mis 6 del H2S) deberan, 16gicamente,
formar 4 de H20 en el segundo miembro; entonces la
ecuacién final ya balanceada serfa:

2HNO3 + 3H2S A 2NO + 3S + 4H20
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6.- Se comprueba el conteo de 4tomos en ambos lados de la
ecuacion para corroborar que esté correcto. '

mplo 6.

| Balancéese la siguiente ecuacién por el método oxidacién-
juccion. '

K2t Cr®t07* + HYCI'—— KCl + ¢ *Cls” + H20 + C1°
i) Agente oxidante:

Cr26 +.. — Cr3+

Cm‘s+ — 2er?t

Ci®™ 4+ 6 — ' 2P

‘b)"Agerite reductor:

L L e SRR
e c il SRR
2(_:1‘_ e o
¢) Ecuacién total rhul[ip.l'ica-n'do y sumando es:
i lx_Crz(H" 06 —s KT "

SRS equieiassior + Je ]

Ci% a6e 60 =220+ + 3CKY + 6"

Aplicando el método del tanteo. Por inspeccién, los 7 4tomos
de oxfgeno en K2Cr207 forman 7H20. Para TH20 se
necesitan 14 4&tomos de H, que pueden obtenerse de 14HCI.
Puesto que 6 de los iones cloruro se oxidaron a Cla, los
restantes 8(14 - 6) deben aparecer en el lado derecho como
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KCl o CrCls. Més atin, un K2Cr207 proporcionan 2KCl. Poz-;

lo tanto, el coeficiente de HCI es 14 del H20 es 7'y del KQf

es 2.
K2Cr207 + 14HCl—— 2CrCl3 + 3Cl2 + 7H20 + 2KCL

EJERCICIO.

Balancear las siguientes ecuaciones por ¢l método de estado df

oxidacién.
N2 + H20 + Cu
KHSO4 + O2 + ClO2 + H20

a) CuO + NH3

b) KC103 + H2504
SnO2 + NO2 + H20
HIO3 + NO2 + H20
K2804 + I2 + H2S + H20

¢) Sn + HNO3
d) I2 + HNO3
e) KI + H2504

' quimicas).

Aunque desde mediados de 1800, ya se habfan encontrado
métodos para comparar los pesos de los 4tomos y moléculas,
aproximadamente a principios de 1900, se desarrollaron nuevos

. métodos para contar a los 4&tomos o moléculas sencillas.

Actualmente una parte de la quimica, se ha especializado en
estudiar cdlculos basados en las medidas de las masas de los compuestos,
siendo ésta la estequiometria; aqui iniciaremos el estudio de esta im-
portante rama, la cual a través de tres unidades consecutivas culminara
con el estudio de las relaciones de masa (ponderales en las reacciones

OBJETIVOS.

Al terminar la presente unidad, el alumno deber4 ser capaz de:

1.- Definir estequiometrfa.
2.- Enunciar las leyes de:

a) Conservacién de 1a materia.

b) Composicién constante.




