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TEMA 8. Equilibrios Redox y de Solubilidad



Equilibrio Redox: Estados de Oxidación

TEMA 8. Equilibrio Redox y de Solubilidad

“Muchos elementos forman 
compuestos con diferentes 

estados de oxidación”

Las reacciones en las que cambian los estados de oxidación de los átomos
(elementos) componentes se llaman reacciones de oxidación-reducción (REDOX)

H2S + NaNO3 + HCl S + NO + NaCl + H2O 

-2 0

+5 +2

ESTADOS DE OXIDACIÓN



Equilibrio Redox

TEMA 8. Equilibrio Redox y de Solubilidad

PASOS A SEGUIR PARA EL AJUSTE ION-ELECTRÓN

1. Localizar las especies que participan en el proceso redox

2. Plantear las dos semirreacciones redox

Semirreacción de OXIDACIÓN:      S2- S
Semirreacción de REDUCCIÓN:       NO3

- NO

3. Ajustar por separado cada semirreación (medio ácido)
3.1. Ajuste de átomos
3.2. Ajuste de O añadiendo H2O
3.3. Ajuste de H añadiendo H+

3.4. Ajuste de cargas

S2- S +2e-

NO3
- + 4H+ + 3e- NO + 2H2O

H2S + NaNO3 + HCl S + NO + NaCl + H2O 



Equilibrio Redox

TEMA 8. Equilibrio Redox y de Solubilidad

PASOS A SEGUIR PARA EL AJUSTE ION-ELECTRÓN

4. Multiplicar por los factores necesarios para que el nº de e- intercambiados coincidan

5. Sumar las dos semirreacciones (AJUSTE IÓNICO)

6. Añadir las especies espectadoras y ajustar la reacción global (AJUSTE MOLECULAR)

(S2- S +2e-) x 3

(NO3
- + 4H+ + 3e- NO + 2H2O) x 2

3S2- + 2NO3
- + 8H + 3S + 2NO + 4H2O 

3H2S + 2NaNO3 + 2HCl 3S + 2NO + 2NaCl + 4H2O 



Equilibrio Redox

TEMA 8. Equilibrio Redox y de Solubilidad

Un par redox que se reduce: NO3
- / NO

Un par redox que se oxida:  S2- / S

DOS PARES REDOX

3H2S + 2NaNO3 + 2HCl 3S + 2NO + 2NaCl + 4H2O 



Equilibrio Redox

TEMA 8. Equilibrio Redox y de Solubilidad

ELECTRODO SEMIRREACCIÓN DE REDUCCIÓN E°red  (V) AGENTE

Li+/ Li Li+ + e- → Li (s) -3,05

R
ED

U
C

TO
R

K+/ K K+ + e- → K (s) -2,92
Ca2+/ Ca Ca2+ + 2e- → Ca (s) -2,76
Na+/Na Na+ + e- → Na (s) -2,71

Mg2+/ Mg Mg2+ + 2e- → Mg (s) -2,36
Al3+/ Al Al3+ + 3e- → Al (s) -1,68

H2O/ H2,OH-, Pt 2 H2O + 2e- → H2(g) + 2 OH- (aq) -0,83

Zn2+/ Zn Zn2+ + 2e- → Zn (s) -0.76
Cr3+/ Cr Cr3+ + 3e- → Cr (s) -0.74
Fe2+/ Fe Fe2+ + 2e- → Fe (s) -0.44
Co2+/ Co Co2+ + 2e- → Co (s) -0.28
Ni2+/ Ni Ni2+ + 2e- → Ni (s) -0.25
Sn2+/ Sn Sn2+ + 2e- → Sn (s) -0.14
Pb2+/ Pb Pb2+ + 2e- → Pb (s) -0.13

H+/H2, Pt 2 H+ + 2 e- → H2 (g) 0.00

Cu2+/Cu+, Pt Cu2+ (aq) + e- → Cu+(aq) 0,15

O
X

ID
A

N
TE

Sn4+/Sn2+, Pt Sn4+ (aq) + 2e- → Sn2+(aq) 0,15
AgCl/Ag, Cl-, Pt AgCl (s) + e - → Ag (s) + Cl-(aq) 0,22

Cu2+/ Cu Cu2+ (aq) + 2e- → Cu (s) 0,34

O2,H2O/OH- ,Pt O2 (g) + 2 H2O + 4 e- → 4 OH- (aq) 0,40

Cu+/ Cu Cu+ (aq) + e- → Cu (s) 0,52

I2/I-, Pt I2 (s) + 2e- → 2 I- (aq) 0,54

Pt, Fe3+/ Fe2+ Fe3+ + e- → Fe2+ 0,77
Ag+/Ag Ag++ e- → Ag 0,80

Br2/Br-, Pt Br2 (l) + 2e- → 2 Br- (aq) 1,08

O2,H+/H2O ,Pt O2 (g) + 4 H+ (aq) + 4 e- → 2 H2O 1,23

Cl2/Cl-, Pt Cl2 (g) + 2e- → 2 Cl- (aq) 1,36

Medida de la tendencia de 
un par redox a reducirse

Ered
0

EEH



Equilibrio Redox: Procesos Redox Espontáneos

TEMA 8. Equilibrio Redox y de Solubilidad

SI SE SEPARAN LAS SEMIRREACCIONES Y SE HACE FLUIR A LOS e- DE  LA REACCIÓN REDOX A 

TRAVÉS DE UN MATERIAL CONDUCTOR, SE ORIGINARÁ CORRIENTE ELÉCTRICA

CONCLUSIÓN

ECu2+/Cu(s)
0 =0,34 V

EAg+/Ag(s)
0 =0,80 V

SE REDUCE

SE OXIDA



TEMA 8. Equilibrio Redox y de Solubilidad
Equilibrio Redox: Procesos Redox Espontáneos

PILA DANIELL (1836)

ÁNODO(-)= OXIDACIÓN CÁTODO(+)= REDUCCIÓN

EZn2+/Zn(s)
0 =-0,76 V

ECu2+/Cu(s)
0 =0,34 V

Ered
0

ÁNODO

CÁTODO

Zn(s) + Cu2+ Zn2+ +  Cu(s)

EPILA
0= Ecátodo

0-Eánodo
0= 1,10 V



TEMA 8. Equilibrio Redox y de Solubilidad

A. CONDICIONES ESTÁNDAR E0
PILA= E0

CÁTODO (red) - E0
ÁNODO (red)

B. CONDICIONES NO ESTÁNDAR

ECUACIÓN DE NERNST

EN EL EQUILIBRIO

EPILA= 0  » Q= Keq » Keq = 10 (n E
PILA

0/0,0592) 

C. CÁLCULO DE LA KEq (PILA)

Equilibrio Redox: Procesos Redox Espontáneos

CÁLCULO DE LA EPILA (fem)



TEMA 8. Equilibrio Redox y de Solubilidad
Equilibrio Redox: Procesos Redox no Espontáneos

Cl2 + 2e-2 Cl-ÁNODO (+): Oxidación

CÁTODO (-): Reducción

REACCIÓN GLOBAL: 2 Na+ + 2 Cl- Cl2 + 2 Na

2 Na2 Na+ + 2e- E0Na+/Na = -2,71 V

E0Cl2/Cl- = 1,36 V

ΔE0= -4,07 V

POTENCIAL TEÓRICO NECESARIO PARA LA ELECTRÓLISIS



TEMA 8. Equilibrio Redox y de Solubilidad
Equilibrio Redox: Procesos Redox no Espontáneos

La cantidad de una sustancia producida durante una electrólisis

es directamente proporcional a la intensidad de corriente

(I) y al tiempo (t) que circula por la misma (carga eléctrica).

LEYES DE FARADAY

AAn+ + ne-Reducción:

m A= (I · t · Mat)/(n · F)

CONSTANTE DE FARADAY (96485 C)

(carga de un mol de e-)



TEMA 8. Equilibrio Redox y de Solubilidad
Equilibrio Redox: un ejemplo de pila biológica

CÉLULA BIOLÓGICA

[M+]intra # [M+]extra

POTENCIAL DE MEMBRANA

IMPULSO NERVIOSO



TEMA 8. Equilibrio Redox y de Solubilidad
Equilibrio de Solubilidad

SALES MUY POCO SOLUBLES ALTAS U Y BAJAS EHIDRATACIÓN
DISOLUCIÓN DIFÍCIL

NO HAY SALES INSOLUBLES



TEMA 8. Equilibrio Redox y de Solubilidad
Equilibrio de Solubilidad

AnBm (s) ↔ n A m+(aq) + m B n- (aq)

Ks= [Am+]n · [Bn-]m (Sólidos no se incluyen en las constantes de equilibrio)

RELACIÓN ENTRE LA Q Y LA Ks Y SU SIGNIFICADO

“La Q tiene la misma expresión que la KS pero se emplea con las concentraciones 

reales de electrolitos presentes en la disolución”

< Ks

Q= [Am+]
REAL 

n · [Bn-]
REAL 

m

> Ks

Equilibrio hacia la derecha

Equilibrio

Equilibrio hacia la izquierda

= Ks



TEMA 8. Equilibrio Redox y de Solubilidad
Factores que afectan a la solubilidad

¿CÓMO VARIAR LA SOLUBILIDAD DE UNA SAL?

AnBm (s) ↔ n A m+(aq) + m B n- (aq)

1. EFECTO DEL IÓN COMÚN: SOLUBILIDAD (PRINCIPIO DE LE CHATELIER)

LE CHATELIER

REACCCIONES “PARÁSITAS” CON LOS IONES

2. VARIACIÓN DE pH: SI ALGUNO DE LOS IONES ES UN ÁCIDO O BASE DÉBIL

3. AGENTE PRECIPITANTE: REACCIONAN CON ALGUNO DE LOS IONES DE LA SAL

4. AGENTE COMPLEJANTE: REACCIONAN CON ALGUNO DE LOS IONES DE LA SAL

TODAS MODIFICAN LAS CONCENTRACIONES EN DISOLUCIÓN



TEMA 8. Equilibrio Redox y de Solubilidad
Problemas Tipo

1. CÁLCULO DE LA Ks ó DE LA SOLUBILIDAD (s) DE UNA SAL

“En este caso es necesario plantear el equilibrio de precipitación, y con los 

datos existentes, calcular la incógnita que se nos pida”

MUY IMPORTANTE           HAY SÓLIDO

s
Ks



TEMA 8. Equilibrio Redox y de Solubilidad
Problemas Tipo

EFECTO DEL IÓN COMÚN

1. CÁLCULO DE LA Ks ó DE LA SOLUBILIDAD (s) DE UNA SAL

MUY IMPORTANTE           HAY SÓLIDO



TEMA 8. Equilibrio Redox y de Solubilidad
Problemas Tipo

2. ¿PRECIPITA UNA SAL?

MUY IMPORTANTE         ¿SÓLIDO?

“En este caso es necesario calcular las Q de todos las posibles sales y 

compararlos con su Ks”

NO HAY PRECIPITADO

HAY PRECIPITADO

NO HAY PRECIPITADO



TEMA 8. Equilibrio Redox y de Solubilidad
Problemas Tipo

3. PRECIPITACIÓN FRACCIONADA

MUY IMPORTANTE              DISTINTOS SÓLIDOS ¿PUEDEN SEPARARSE?

Se basa en la diferencia entre los Ks (MAYOR DIFERENCIA, MEJOR SEPARACIÓN)

(Será cuantitativa cuando haya precipitado el  95% de un ión antes de la siguiente precipitación)

Ks (AgCl)= 1,8 x 10-10

Ks (MgCl2)= No hay constante

Ks (CuCl2)= No hay constante

Ks (CuS)= 4,0 x 10-38 Ks (MgS)= No hay constante

Ks (Mg(OH)2)= 1,2 x 10-11
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TEMA 8. Equilibrios Redox y de Solubilidad


