BALANCEO DE ECUACIONES REDOX.

METODO DEL ION-ELECTRON

Dr. Anibal Bascuiian Blaset
Departamento de Quimica Inorganica y Nuclear

FACULTAD DE QUIMICA

UN.AM
2007

*




BALANCEO DE ECUACIONES REDOX.
METODO DEL ION-ELECTRON

FACULTAD DE QUIMICA UNAM Dr. Anibal Bascuiidn Blaset

Introduccién: De acuerdo a sus caracteristicas quimicas, las reacciones pueden ser
agrupadas de muy diferentes maneras. Asi es posible hablar de reacciones acido-base, de
sintesis, de doble descomposicién o metatesis, de sustitucion, de neutralizacion, de
oxidacién-reduccion, etcétera.

En esta presentacion nos abocaremos a la resolucion de las ecuaciones mediante las cuales
se representa a las reacciones de oxidacion-reduccion, y estudiaremos el balanceo de
ecuaciones por el método del ion-electrén. El contenido esta destinado a estudiantes que
se inician en este estudio, razon por la cual se dan muchos detalles y algunas indicaciones,
justamente para principiantes.

Este procedimiento es llamado ''método del ion-electrén'', porque en su resolucion
aparecen iones y electrones, por cuanto la mayor parte de las reacciones presentadas
ocurren en medio acuoso. Aunque a veces también aparecen especies al estado sélido o
liquido, las que se expresan por sus simbolos, sus formulas minimas o sus férmulas
globales. Ej. Cu, Fe, Hg, As,S3, CuO, SO, H,O0, etcétera.

Durante el balanceo de las ecuaciones se emplean los iones y moléculas que cambian
durante el proceso, es decir, aquellas especies quimicas en las cuales el elemento principal
(el elemento central de las especies poliatdmicas) aumenta o disminuye su nimero de
oxidacion. En los iones poliatdmicos se hace hincapié sobre el atomo central, porque es el
que experimenta el cambio en el nimero de oxidacidén durante el proceso de Oxido-
reduccion.

Ejemplos.
MnO, — Mn** Mn’* — Mn*
CrOs —  crft - o
NO; — NO N>+ 5 N*

AsOs" = AsOs AT - AS
Lo anterior implica que en uno u otro miembro de la ecuacién deberdn aparecer los
electrones necesarios para igualar las cargas presentes en ambos miembros de la misma.
Por otra parte, como se trabaja en medio acuoso, estardn presentes el agua y los hidronios o
los hidroxilos, segin el caso, los que serdn nuestras herramientas para el balanceo de las
ecuaciones. Para facilitar la escritura se representa los hidronios H;O" por H'.

1. Reacciones de oxidacion-reduccion en medio acido.

En este caso, las especies quimicas auxiliares que pueden aparecer son: H', H,O y, por
supuesto, los electrones e’

Se parte del hecho de que se conocen los reaccionantes (reactivos agregados) y los
productos de la reaccion quimica (reactivos producidos).



En estas ecuaciones siempre estdn presentes una especie oxidante y una especie reductora,
ya sea en los reactivos iniciales o en los productos obtenidos.

En el proceso, el atomo principal de la especie oxidante acepta electrones y se
transforma en una especie de menor nimero de oxidacion que se conoce como el estado
reducido de la especie oxidante, por haber captado electrones.Ej. Fe’* + ¢ — Fe*

Por su parte, el atomo principal de la especie reductora cede electrones, se oxida, y se
transforma en una especie oxidada. El &tomo central o &tomo principal ha aumentado asi su
nimero de oxidacion.

A cada una de estas dos reacciones se las llama semireacciones de oxidaciéon o de
reduccion, segtn el caso.

Oxidante + ne’ — Reductor (ne : N° de electrones)
Examinemos algunas reacciones en que un oxidante acepta electrones y da origen una
especie reducida.

Debemos insistir en que cuando el oxidante oxida a otra especie, él mismo se reduce al
aceptar electrones. Ha disminuido su nimero de oxidacion.

Ejemplos:
Especie Especie Pares
oxidante Reducida Redox
Sn** + 2 Sn** Sn**/Sn**
Fe** + le o Fe* Fe**/Fe*
150, + 20 = 0> Vs 0,/O%
0 + 20 = 0, 0,/0,*
0 +  de S 2 0% 0,/0*
S + 20 = S* S/S*
15Cl, + le o Cr CL/CI
Ch + 20 = 2CI CL/CI

En los ejemplos anteriores, un i6n o un atomo capta electrones, se reduce. A estas
ecuaciones se las llama semirreacciones de reduccion.

Para simplificar la presentacion hemos omitido informaciones acerca de las condiciones de
. , 4 2
las especies. Asi Sn™"(,¢) se representa por Sn”*, y Clyg) se anota como Ch.

Semirreacciones de reduccion.

Ejercicios con especies monoatémicas:
F, + 22 — 2F
Ch + 22 — 2CI

Br, + 2¢ — 2Br
L + 22 — 2I
S + 2 — S



Enseguida, en un ejemplo mds complejo, presentamos las etapas sucesivas que se pueden
seguir cuando se trata de un ion poliatdmico. De acuerdo con Gagné, esta secuencia
simplifica la comprension del proceso, lo que permite su mejor asimilacion.

MnO4 + H' > Mn™ + H,0
a) Se escribe las especies oxidadas (oxidantes) y los productos de su reduccion.
MnOy -  Mn*

b) Se anota agua en el miembro contrario al que tiene exceso de oxigeno.
MnOy - Mn** + H,O

¢) Se iguala la cantidad de oxigenos.(Se anotan tantas moléculas de agua como
oxigenos cede el oxidante)
MnOy —  Mn™ + 4H,0

d) Para formar el agua se anotan protones (H") a la izquierda.
MnOs + H* —  Mn* + 4H,0

e) Seiguala el niimero de protones (H") (EIN° de H" lo da el H,0)
MnO; + 8H* -  Mn™ + 4H,0

f) Se suman electrones en los dos miembros para llegar a cero cargas en cada
miembro
MnOs + 8H' + 7¢ —  Mn’™ + 4H,0 + 2¢

g) Se restan los electrones (7¢ - 2¢)
MnOs + 8H' + 5¢ — Mn** + 4H,0

Esta es la semireaccion de reduccion ya igualada tanto desde el punto de vista de las
especies participantes como de sus cargas (electrones)

A continuacién completa las semirreacciones de acuerdo a lo que hemos visto hasta
ahora.

A partir de estos ejemplos no olvides colocar, en primer término, los coeficientes para
establecer la igualdad de los iones o moléculas, hacer un balance de masas, antes de
balancear los electrones. (Balancea las ecuaciones)

Presta especial atencion al caso del dicromato.

Ejemplos:
MnOs>  + H' + e - Mn®* +  H0
CrOs~ + H' + e - crt +  HO
Cr,0°  + H" + e - 2+ H,0
PbO, + H' + e - Pb** +  H0
ClO5 + H + e - Cr + H,O
H202 + H+ + e - HQO + HQO
Ml’l04- + H+ + e - Ml’lOz + HQO



Otros ejercicios.
A partir de estos ejemplos debes completar las semirreacciones y agregar H, H,O y
electrones, segtin lo demande la reaccion, y poner los coeficientes que correspondan.

Ce* + - Ce*

BrOs’ + + - 15Br, +

ClO5 + + —  1Cl +

Ag" + — Ag

I, + RN I

vOo* + + - V'

Fe(CN)s™  + —  Fe(CN)s"

AgBr + - Ag + Br

Semirreacciones de oxidacion.

Ahora veremos semirreacciones en que una especie reductora se oxida al perder electrones.
Se trata de las semirreacciones de oxidacion. En las que el reductor cede electrones.

Nuestros auxiliares, tal como antes, para reacciones en medio 4cido, son: €, H" y H,O.

En este caso se trata de quitar o liberar electrones y en algunos casos de proporcionar
oxigeno a la especie que se oxida (especie reductora)

Por cada H,O agregada en el miembro izquierdo se cede un O y se producen 2H", al mismo
tiempo que se liberan electrones (estos irdn a reducir al oxidante de la otra semirreaccion)

Ejercicios con especies monoatémicas:

CI RN »Cl, + le
Br - YBr, + e
s> - S + 2e
Fe N Fe** + 2¢
Fe** N Fe** + le

Ahora examinaremos algunos ejemplos mds complejos, y nuevamente seguiremos la
técnica didactica de Gagné, que, segin vimos, consiste en descomponer un proceso en
varias fases.

Ejemplo:
a) Se anota a la izquierda la especie reductora (la que entrega electrones) y a la
derecha la especie oxidada que resulta al ceder electrones (la especie que aumenta

su nimero de oxidacién)
Pb** —  PbO,

b) Se anota H,O a la izquierda y el coeficiente correspondiente para igualar los
oxigenos en ambos miembros de la ecuacidn.
Pb** + 2H,0 —  PbO,

¢) Enseguida se anotan los H" a la derecha con su respectivo coeficiente.
Pb™* + 2H,0 —  PbO, + 4H'



d) Luego se balancean los electrones para llevar a cero cargas
Pb* + 2H,0 + 2¢ —  PbO, + 4H' + 4e

e) Finalmente se restan los electrones.

Pb** + 2H,0 —PbO, + 4H' + 2¢

Otro ejemplo de semirreaccion de oxidacion:

As05 + — AsOs”

As;O3 + — 2As0,” Aqui, primero se balancea el As
As;O3 + SH,O — 2As04 + Se balancean los oxigenos
As,O; + SH,0 — 2AsO4” + 10H" + Aparecen los H' y se balancean

As;O3 + SH,O + — 2As043’ + 10H" + 4" Se balancean los electrones

Ya con mds experiencia cada semireaccion se escribe y resuelve en un sélo renglon.

Otros ejemplos.

Pb*  + 2H,0 —  PbO, + 4H" + 2¢
NO + 2H,0 — NOs + 4H" + 3¢
Vo4 H,O0O —  VO* + 2H" + le
H,S - S + 2H" + 2¢
Ag + Br - AgBr + le

Ejercicios para resolver.
Completa e iguala las semirreacciones que se anotan a continuacion:

Na RN Na* +

Ba RN Ba®* +

Ce N Cce** +

V2+ N V3+ +

uo** N Uo,* +

T - 12 +

Ml’l042- - Ml’l04- +

TI* N T +

Ti + H,0 N TiO** + 2H" +
Ti* + H,0 N TiO** + +
Sb + H,0 N Sb,O + +
SO;* + H,0 N SO~ + +
As + H,0 N AsO;Y + +
Bi + SN BiO* + +
U+ + N Uo,™ + +
Fe(CN)e" N Fe(CN)e™ +

V3 + N vO** + +
AsOy + N AsOS+  + +



H202 - 02 + +
HNO; + N NO; + +
VO + N VO*, + +
ClO5 + N ClO4 + +
I + RN 105 + +
Mn** + N MnO, + +
crt + N Cr,0*  + +
Ni** + N NiO, + +
MnO + RN MnOy + +
SO4* - $,05™ + +

Combinacion de dos semirreacciones

Si has comprendido lo anterior y sientes que puedes resolver semirreacciones sin grandes
dificultades puedes pasar a la siguiente etapa, en la que un reductor actia sobre una
especie oxidante, al mismo tiempo que él mismo se oxida. En este caso, el reductor cede
electrones al oxidante.

El total de electrones cedidos por el reductor deberd ser igual al nimero de electrones
aceptados por el oxidante.

Las dos semirreacciones en accion.

Cuando se nos da la ecuaciéon completa para balancearla, podemos encontrar que contiene
especies solidas, liquidas, gaseosas y iOnicas.

La primera decision a tomar consiste en elegir los dos pares redox con que se va a trabajar.
Para hacerlo examinamos qué especie tiene elementos comunes a la izquierda y a la
derecha.
Ejemplo:

SnCl, + FeCls - SnCly + FeCl,
Todos las sales que aparecen en la ecuacion estdn en disolucidon acuosa, y se caracterizan
por estar presentes en forma de iones hidratados. Ej. Sn,c Algunos autores escriben Sn,g)

Enseguida procedemos a elegir los pares de iones que conforman las ecuaciones:

Ejemplo:
SnClL, + FeCl; - SnCl, + FeCl,
Sn*  —  Sn*
Fe¥ -  F*

Cu + NaNO3 + HZSO4 — CllSO4 + NHQSO4 + HZO + NO

En este ejemplo aparece un sélido, el Cu metdlico que cambia a cobre i6nico. Y el ion
nitrato que pasa al gas NO (6xido nitrico) Con ellos se establecen las dos semirreacciones.



Cu —» Cu*
NO; — NO
Ejemplos:
1. Zn + CuSOs — Cu + ZnSO4

a) Zn - Zn*t + 2¢
b) Cu + 2 — Cu

Zn + Cu** — Cu + Zn*

2. Al + CU.SO4 — Cu + Alz (804)3
a) Al — AP* + 3¢ (x2) Se multiplica por dos.
b) Cu* + 2 — Cu (x3)  Se multiplica por tres.
a) 2Al — 2AP" +  6e Ahora hay 6¢e” en los dos
b) 3Cu**+ 66 — 3Cu miembros de la ecuacion.

2A1 + 3Cu**— 3Cu + 2AP* Quedan 6+ en ambos
Noétese que se tiene 6 equivalentes de miembros de la ecuacion
cada ion Esté balanceada.

Resuelve los siguientes ejercicios: anota las dos semirreacciones (de reducciéon y de
oxidacioén):

Li + Cut -
Li o+ Cut —
Ca + Fet —
Ca + A >
Ca + Pb* -
Ca + AP -

Al + Cu” —

Sn + Avt -

Enseguida presentamos algunos ejemplos con un nivel de mayor complejidad que los
anteriores. Léelos y repitelos en hoja aparte hasta que asimiles los pasos que se siguen en
cada caso.

Cu(s> + NO; — CH(NO3)2 + NO(g) + HQO(D
a) Cu -  Cu™ + 2 /x3
b) NOs; +4H" + 3¢ — NO + 2H,0 /x2




a) 3Cu -  3Cu* o+ 6€
b) 2NOs; + 8H" + 6e — 2NO + 4H,0

Ec.iénica 3Cu +2NO; + 8H' — 3Cu? + 2NO + 4H,0 (Ecuacién
formular o formal)

Las ecuaciones anteriores son llamadas idnicas, por cuanto en ellas aparece uno o mds
iones. Sin embargo se ve que el cobre se presenta como Cug, por ser metélico y el agua por
estar muy poco ionizada se presenta como H>O( (molecular)

Examina el desarrollo que se anota a continuacién y compara las semejanzas y diferencias
que presenta con las ecuaciones que acabas de revisar.

Cu + HNO3 — CH(NO3)2 + NO + HQO
a) Cu - Cu*t + 2 /3
b) NOs; + 4H" +3¢ — NO + 2H,0 /2
a) 3Cu — 3Cu*t  +  6e

b) 2NO; + 8H' + 6e — 2NO + 4H,0

Ec.iénica 3Cu + 2NO; +8H" — 3Cu** + 2NO + 4H,0

Ec. molecular:3Cu + 8HNO; — 3Cu(NOj3), + 2NO + 4H,0

La dltima ecuacion recibe el nombre de ecuacion molecular, formular o formal. El
nombre de molecular se le da porque aparecen las formulas de los compuestos
participantes, algunos de los cuales son moleculares. En cambio, el nombre formular
abarca por igual a las especies moleculares y a las especies i0nicas, ya que se refiere tanto a
las férmulas moleculares presentes (ej. HO, NO) como a las férmulas minimas de los
compuestos ( Cu(NOs), ) o a las férmulas de los iones.

En esta segunda presentacion (Ec.molecular), como ya lo habras observado, al anotar los
reactivos y los productos, escribimos HNO3 y no NOs, y Cu(NOs), en vez de Cu2+, es decir
la formula (minima) de los compuestos participantes, de alli que se puede llamar con toda
propiedad, ecuacion formular.

Al resolver las semirreacciones vemos que ambas son iguales en los dos procesos
presentados, y que la ecuacion idnica total es la misma en ambos casos.

Como se debe responder a lo solicitado en la primera reaccién, tenemos que escribir la
reaccion total en forma  molecular, que es la que se emplea en los calculos
estequiométricos.

Insistimos que en verdad no todas las especies son moleculares: el Cu es metalico, el HNO3
estd disociado en H' .y y NO3 (o) y otro tanto ocurre con el nitrato de cobre (II) que se
presenta como Cu2+(ac) y NOs'ac), Y hay especies moleculares propiamente tales como el
NO y el HZO.

Las ecuaciones se escriben como se presentan en el ejemplo para facilitar los cdlculos
estequiométricos, tal como se expresd anteriormente.



Al pasar de la ecuacidn idnica total a la ecuacién molecular se anotan 8HNO3 para que
aparezcan involucrados los 8H*. Con esto, en lugar de los 2NO;™ pedidos en la ecuacién
i6nica se estdn anotando 8NOj3" incluidos en los SHNOs.

Si observamos el segundo miembro, vemos que 6NOs™ estdn en la sal y 2NOs™ son los que
se redujeron y aparecen como 2NO.

Este método ofrece también la ventaja de que en todo proceso en que aparezcan como
reaccionantes los mismos oxidantes y reductores, y que el proceso conlleve a la
formacion de iguales productos de reduccion y de oxidacién, respectivamente, las
ecuaciones a y b seran las mismas.

Sélo cambia la ecuacién molecular (formal o formular)

Otro ejercicio.

Cu + NaNO3 + HZSO4 — CllSO4 + NHQSO4 + HZO + NO

a) Cu — Cu*t  + 2¢ /x3
b) NOs  + 4H" + 3¢ — NO + 2H,0 /x2
a)  3Cu — 3Cu** + 6¢€

b) 2NO; + 8H' + 6¢ — 2NO + 4H,0

Ec. i6nica: 3Cu  + 2NO; + 8H" — 3Cu** + 2NO + 4H,0

Ec. formular: 3Cu + 2NaNOs + 4H,SOs — 3CuSO4 + 2NO + 4H,0 + Na;SOq4

En este ejemplo, al pasar a la ecuaciéon molecular (formular), presentamos a los 2NOs’
como 2NaNOs, tal como se plantea en la ecuacién dada, y los 8H" los tomamos anotando
4H,S0, que es el 4cido presente en el proceso.

Insistimos. En el parrafo anterior anotamos entre paréntesis la palabra formular (o formal
para otros autores) Con ella expresamos que hemos anotado la “férmula minima” del
elemento o del compuesto que participa. De manera que si aparece la expresion formular o
formal sabemos que se refiere a una molécula (NO, H,0), a los &tomos componentes de un
cristal metdlico (Cu) o a los iones componentes de un cristal [ Cu(NOs), ], o bien que
aunque estan como tales en la solucién los tomamos en su estado no disociado para el
mejor manejo de la ecuacion y/o de los calculos estequiométricos.

Ejercicios redox para resolver por ion electrén

Repasa, escribiéndolos en hojas de borrador, los ejercicios que has resuelto hasta ahora.
Enseguida resuelve las ecuaciones que se anotan a continuacién, siguiendo los pasos
seflalados. No olvides que, puedes agregar €', H;O o H", si la ecuacién lo requiera:

S* + NOy + H* - S + NO, + H0
Cu + NOy + H* - + NO, + H0
Cu + H,S0, —  Cu* + SO, + H,0
S* + 105 - SO~ + L + H,0
Cr + MnOs —  Mn** + H,0 + Cl,



Cr + CnO~ — Crtf + H,0 + ChL
Sn*t  + Fe N Sn*t + Fe’*
SnCl, + FeCls RN SnCly + FeCl,
Sn + VO o+ H* -~  Sn** + v + H,0
Zn + VO o+ H* - Zn** + V3t + H0
Zn + + H* -  Zn* +
Mg + NO;y + H* - Mg* o+ NO + H0
Mg + HNO; —  Mg™ + NO + H,0
HCl1 + KMl’lO4 - KCl + Ml’lClz + HQO + C12
CuS + HNO3 - CU(NO3)2 + N02 + HZO + S
Zn + H - Zn** + H,
Zn + NOy + H* -  Zn* + NO, + H0
Zn + NOy + H* -  Zn* + NO + H0
Zn + NOy + H* -  Zn* + N,O  + H0
Zn + NOy + H* - Zn*" + N, + H0
Zn + NOy + H* - Zn*" + NH; + H0
Reacciones secundarias: después de obtener la ecuacion molecular.
Ecuacion: resuelve esta ecuacion.
Zn + NOy + H' = Zn* + NH; +3H,0

Ec.i6nica: Zn + NOs + 9H' > 4Zn*™ '+ NH; + H,0

Ec. molecular: 4Zn + 9HNO; —  47Zn(NO3); + NH; + 3H,O

Si hubiera exceso de HNOs, el amoniaco aparecerd como nitrato de amonio, y las
ecuaciones anteriores quedan asi:

Zn + NO; + H' — Zn** + NH;' 43H,0

Ec.iénica:4Zn + NOs + 10H" — 4Zn*+ NHs + HO

Ec. molecular: 4Zn + 10HNO; — 4Zn(NOs3); + NH4NO; + 3H,0 (ec.formular)
Hay casos en que justamente se solicita el NH4NO3

Hay reacciones en que se forma una sal acida. Si no puedes resolverla directamente de
esta forma (escribiendo la sal acida), resuélvela con la formacién de la sal neutra y

enseguida procede a razonar en forma andloga a como lo hiciste en la reaccion en que se
formé NH4NO:s.

Ejemplo: NaCl + NaNO; + H,SOs —» NaHSO4 + NO + H,O +Cl,
Puedes resolverla como: NaCl + NaNOs; + H,SO4 — Na,SO4 + NO + H,O +Cl,
Luego escribe la ecuacion: Na,SOQ4 + HSO4 — 2 NaHSOy4

10



En este caso, cuando llegues a la ecuacién idnica total y quieras pasar a la ecuacidon
“formular”, hazlo anotando Na,SO,. Hecha la igualdad en la ecuacién formular(molecular),
agrega a la izquierda la cantidad de H,SO4 necesario para que se dé el siguiente proceso:

Na,SO; + H,SO, — 2NaHSO,; o bien, sies el caso,
2NaZSO4+ 2HQSO4 — 4NaHSO4

Algo similar ocurre cuando se da la reaccion siguiente, en la que se forma un i6n
complejo:

FGSO4 + NaN03 + HZSO4 — [Fe(NO)]SO4

Tal como en los casos anteriores se llega a la ecuacidén formular (molecular) en que aparece
FCSO4
a) Fe** > Fe'' + & /3
b) NO;- + 4H" +3¢ — NO + 2H,0
Ec.i6nica3 Fe®* + NO; + 4H'— 3Fe™* + NO + 2H,0
Ec.formular: 3FeSO, + NaNO;3; + 2H,SO, — 3/2Fex(S04), + NO + 2H,0 /2
6FeSO4 + 2NaNO3 + 4stO4 4 3Fe2(SO4)3 +Nast4 + 4H20 + 2NO
Luego se plantea una nueva ecuaciéon: FeSO, . NO — [Fe(NO)] SO, ( Sulfato ferroso
de nitrosilo) para cumplir con lo pedido en el enunciado. Completa el proceso para lograr la
ecuacion estequiométrica formular (molecular).

Resuelve estos ejercicios:

Nal + NaIO3 + HQSO4 — NaHSO4 + HQO + 12

Cu + NaN03 + HZSO4 — NaHSO4 + CU.SO4 + HZO + NO
Otro ejercicio resuelto. Revisalo:

NaZS + NaIO3 + HZSO4 — NaHSO4 + HQO + 12

a) S*  + 4H,0 — SO* + S8H" + 8¢ /X5
b) 105 + 6H' + 5S¢ — Wl + 3H,0 /x8

58 + 20H,0 + 8IO; + 48H' + 40e — 550, +40H' +40¢ + 41, + 24H,0

Ec.i6nica 58> + 8I0; + 8H' — 5805 + 580> + 41, + 4H,0O

Ec. Formular: 5Na,S + 8NalO; + 4H,SO4s — 9Na,SO04 + 41, + 4H,0

5Na,S + 8NalO; + 13H,SO4 — 18NaHSO4 + 41, + 4H,0

Un compuesto con dos reductores potenciales.

Entre los ejercicios que se presentan puede ocurrir que los dos componentes de una especie
binaria o los tres de una ternaria sufran oxidacion. En tal caso se anota la formula completa
de esa especie. Ejemplos: As,Ss; AsSs; SbaSs; Sb,Ss

En el ejercicio que viene a continuacion, en primer término se balanceea el As y el S (se
hace por tanteo). Ambos elementos fueron oxidados por el NO;’
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Ast3 + HNO3 — H3ASO4 + SOZ + NO + HZO

a) As)S;  + 14H,0 — 2H3AsO4 + 35S0, + 22H" + 22¢ /x3
b) NO; + 4H" + 3¢ — NO + 2H,0 /x22
a) 3As,S; + 42H,0 — 6H3AsO; + 9SO, + 66H + 66e

b) 22NO; + 88H" + 66 — 22NO + 44H,0

3As,S3 + 22NOs3” + 22H" —  6H3AsO4 + 9SO, + 22NO + 2H,O
Resuelve los ejemplos siguientes:

As;Ss + HNO; — H3AsO4+ SO, + NO
CllzCzO4 + KMl’lO4 + HZSO4 — CllSO4 + C02 + Ml’lSO4 + KZSO4 + HZO

Reacciones de oxidacion con H,O, en un medio acido:

El agua oxigenada se caracteriza por ser un buen oxidante y asi actia cuando se agrega
H,0; a una sustancia reductora.

Completa las ecuaciones siguientes:
S + H,0, + HY — SO, + H0

a) S  + 2H,0 — SO, + 4H' + ¢
b) HZOZ + H' + e - HZO

KI + H0O, + H —-> 12 + HO

b) H202 + H+ + e - HQO

Como puedes ver en estos ejemplos, el H,O; al actuar como oxidante no desprende O,.

Resuelve estos ejercicios:

SO;* + H,0, + HY — SO, + H,0
uo* + H,0, + HY — UO* + H,0
82032- + H202 + H+ — S4062- + HZO

Reacciones de reduccion con H,O, en un medio acido:

En cambio, en contacto con oxidantes enérgicos, el agua oxigenada se comporta como un
reductor. En este caso se desprende O,
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Completa las siguientes ecuaciones redox:

Ml’l04- + H202 + H+ — Ml’l2+ + HQO + 02
a) H,0, — 2H' + 2e + O /X5
b) MnO, +8H" +5 — Mn* + 4H,0 /x2
KQCI'207 + H202 + HZSO4 — CI'Q(SO4)3 + KZSO4 + HZO + 02
a) H202 — H+ + e+ 02
b) CrO/~ + H" + ¢ — 2Cr* + H,0
KMl’lO4 + HZSO4 + H202 - KQSO4 + Ml’lSO4 + HZO + 02
N32S20s + HZSO4 + H202 - N32S04 + HZO + 02
KIO3 + HZSO4 + H202 - KHSO4 + HQO + 02 + 12
Hg2+ + H202 - Hg22+
NiO, + H0, + H - Ni* + H,0 +
PbO, + H0, + H - Pb* + H,0 +
104- + H202 + H+ - 103- + HQO +

Como has visto en estos ejemplos, al actuar como reductora el agua oxigenada

desprende O;.

Recomendacién: cuando trabajes con H,O, resuelve primero la otra ecuacion, eso te
ayudard para resolver la ecuacion del H,O,. Para empezar te sefialard en que miembro de la

ecuacion van los electrones.

Resuelve los siguientes ejercicios de oxidacion-reduccion, en que las reacciones

ocurren en medio acido.

Si el 4cido no estd anotado o sélo aparece H" puedes agregar H,SO,, siempre que sea

necesario.
NaQOQ + CI‘C13
Fe + HZSO4
Fe + HNO;
Cu + HZSO4
HCI + HNO;
CuS + HNO3
HQS + NaIO3
Mg + HNO;
Tl + nglz
R-CHO + KMI’IO4 + HZSO4
HCI + HNO;

N N R A A AR AN

NazCrO4 + NaCl

FCSO4 + Hz

FC(NO3)2 + HQO + N02
CU.SO4 + HZO + SOZ
NOCI + Cl + H,O
CU(NO3)2 + N02 + HZO + S
NaZSO3 + Iz

Mg(NO3)2 + NH4NO;3

TI* + 2Hg +T
R-COOH + K,SOq4 + MnSO,4
HQO + N02 + C12
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I + NayS,0; — Nal + NayS40¢

7Zn + HNO3 - ZH(NO3)2 + NH4NO3 +H20

As + HNO3 + HQO - H3ASO4 + NO

Re + HNO; — HReO, + NO

AgZS + HNO3 - AgNO3 + S + NO + HQO
Fe(CN)s" + H,O» — Fe(CN)s” + H,O

MnO, + BiOs — MnOy + BT

CHO + Cr,04 + H' - GC,H,0, + Cr* + H,0

Desproporcionacion de una especie quimica.

Existen procesos quimicos en que una misma especie sufre tanto oxidacion como
reduccion. En estos casos se habla de ‘“‘desproporcionacion”, por cuanto se pierde la
proporcion de combinacion inicial entre los elementos constituyentes de la sustancia que se
desproporciona.

También se habla de dismutaciéon o mutacion a dos especies (mutare = cambiar, dis =dos).
Ej. Dismutacion del NO,

3NO, + H,O — 2HNO; + NO
a) NOZ + HZO — NO3- + 2H+ + e /2
b) NO, + 2H" +2¢ > NO + H,O
a) 2NO, + 2H,0 — 2NO; + 4H' +2¢
b) NO, + 2H"+2¢° — NO + H,0 :
Ec.i6nica: 3NO, + H,O — 2NO; + 2H" + NO
Ec. molecular: 3NO, + H,O — 2HNO; + NO

Balancea las siguientes ecuaciones por el método del ion-electréon:

KClO; — Kl + KCIO,
P, + H,0 — PH; + HPOs”
ChL + H0 - Clo, + CrI
KClO; — Kl + O

Esta ultima ecuacion se puede resolver combinando una ecuacién en que el ClO3™ forme
ClOy4 con otra en que el ClO; forme Cl,

Como sintesis de esta primera parte podemos seialar que: En todas las
semirreacciones se emplean electrones y que los reductores ceden electrones y los
oxidantes aceptan electrones.

En la suma de dos semirreacciones, una de oxidacion y otra de reduccion, debe
tenerse presente que el oxidante capta los electrones y el reductor los cede en la misma
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cantidad. Para que haya equivalencia se llevan a un minimo comin multiplo. En buenas
cuentas se estd manejando el mismo nimero de equivalentes quimicos.
Si el reductor acepta oxigeno las semirreacciones son del tipo:

R, + HO — (R)O + 2H" + 2e (R;:eselreductorl)

Un 4tomo central ( o principal) componente de R; aumenta su nimero de oxidacion.
Por ejemplo, en el K»SOs el S es el dtomo central(SOs™ — SO4>)

Si el oxidante cede oxigeno, las semirreacciones son del tipo:
R,O + 2H" +2¢ — R, + H,O (Ry: eselreductor2)

En este caso, un componente del “radical” R, disminuye su niimero de oxidacién. Por
. - 2
ejemplo cuando MnO, pasa a Mn”™*

NOTA: Recuerden que no todas las reacciones redox requieren la participacion del O.

Cada semirreaccion puede verse como un proceso reversible, por lo cual podria
representarselo con doble flecha.
R, + H)O < RO + 2H' + 2¢
No se hace de esta manera porque en el proceso que se trate (reaccidn), la
semirreaccion se toma en uno de sus sentidos.

2. Reacciones de oxidacion-reduccion en medio alcalino.

Estas reacciones, en disolucidon acuosa, ocurren en presencia de OH. En consecuencia,
ademads de los electrones intercambiados por las dos semirreacciones, se pueden agregar o
producir OH" y/o H,0.(Auxiliares: e’y HO y OH")

Los procesos principales son:

% Hay intercambio de electrones: el reductor cede electrones y el oxidante los
captura.

R/

¢ La cantidad de electrones cedidos es igual a la cantidad de electrones
aceptados.

% Si el reductor toma oxigeno para oxidarse, lo toma de los grupos OH'.

R, + 20H — RO + HO + 2¢ (R;: resto o radical)

Si el oxidante cede oxigenos estos se unen al agua para formar OH
RO + H-OH +2¢ — R, + 20H (Ry: resto o radical)
Las dos semirreacciones representan procesos reversibles (=), pero se usa la flecha
en el sentido en que lo pide la semi-reaccion (—).
Ejemplos.
1. Sn + CIO° + H,0 — Sn** + CI' + 20H

a) Sn — Sn*t + 2¢
b) ClIOO+ H O + 2 — CI + 20H

Sn + ClIOO + H,0 —» Sn** + 20H + CI
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Sn  + NaClO + HO — Sn(OH), + NaCl

2. I + MnOsy + H; O — MnO; + I, + OH

a) I > 1+ e /x3
b) MnO, + 2H,O + 3¢ — MnO, + 40H

a) 3T — 31 + 3¢
b) MnO, + 4H,O + 3¢ — MnO, + 40H

3' + MnO4 + 4H,0 — 31 + MnO, + 40H /2

6l + 2MnO4 + 8H,O — 61 +2MnO, + 8OH

Resuelve los siguientes ejercicios. Tratalos todos en medio alcalino. Agrega H,O u OH
cuando sea necesario, y ,por supuesto los electrones que sean requeridos:

Br + MnOy4 RN MnO, + BrO5

Pb(OH)s>~ + CIO —  PbO, + CrI

T1203 + NHQOH - TIOH + N2

T +  HNH;" - TI" + N,

SCN +  BrOy - CN + Br + SO~
uo** + ClOy - U0 + CrI

Br, + RN BrOs” + Br

CrOs* +  HSnOy —s  HSnOj +  CrO,

10 + HPO” - PO + T

Al + OH —  AlOH)}" + H,

Au + CN + 0, —  (Au(CN),) + OH
P4 + OH - HZPOQ- + PH3

El agua oxigenada como oxidante en medio alcalino. Tal como ocurre en medio 4cido,
en medio alcalino el agua oxigenada puede actuar como oxidante o como reductora, segin
con qué reactivo interaccione.

El agua oxigenada al actuar como oxidante no desprende O,.
Completar las ecuaciones siguientes:

E] NaZS + H202 — NaZSO3

a) s> + 60H — SO + 3H,0 + 6e
b) H202 + 2€ — OH /x3
Ejercicios.

CI'C13 + NaOH + NazOz — NazCrO4 + HQO + NaCl
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NaCr(OH)4+ NazOz + NaOH — NazCrO4 + HQO

B + KOH + H202 — K2B203 + HQO

N328203 + H202 + NaOH — NaQSO3+ HZO

El agua oxigenadal como reductora en medio alcalino(desprende O;).

Ejemplo. Completarlo.
Ml’l04- +

H202 — Ml’lOz + 02

a) MnOy4 +
b) H202 +

2H,O +3e — MnO, + 40H
20H - 2H,O + O, + 2¢

Ejercicios. CLO; +
Ni(OH); +

K2M1’104 +

H202 + OH — ClOz- + HQO + 02
H202 4 NI(OH)2 + NaOH + 02

H202 — MnO + KOH

Reacciones de desproporcionacion (dismutacion) en medio alcalino.

En estas reacciones la misma especie actia como oxidante y como reductora.

Ejercicio. P, + OH -— PH; + H;PO3
P + OH — H;PO; + 3¢
P + 3H,O + 3¢ — PH; + 30H
| + H,0 — H;PO; + PH; Completarlo
P4 + HQO 4 H3PO3 + PH3
Otro ejemplo: Cl, + OH - Ccr + ClOg
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SERIE DE ECUACIONES REDOX

En los ejercicios que se proponen a continuacién son mayoritariamente los que ocurren en
disolucidon acuosa, pero también se incluyen otros que, sin que se lleven a cabo en estas
condiciones, se pueden balancear por el método del i6n-eletron.

10.

11.

12.

13.

14.

15.

16.

17.

18.

19.

Ag + HNO; — AgNO; + NO; + H,O

Al + NaOH — AIOH)s + HT

Al + NaOH — NaAl(OH); + H,T

Al + HNO; —» AINO;3); + NO; + H,O

As»S; + KCIO; — KH;AsO4 + H,SO4 + KCI

Na3;AsO; + KMnO4 + H;SO4—K,SO4+ MnSOy4 + H3AsO4 + H,O

Au + KCN + O + H,O — K[Au(CN);] + OH
Au + HNO; + HCI —»  AuClh + H,O + NO (aguaregia)
H3Sb04 + HI —» H3Sb03 + 12

SbCls + KIT — SbClz; + KClI + I,

Sb,Os + HI — Sb,O; + I

Sb,Ss + HCl — SbClz + S + H,S

H;SbO; + KIO; + HClI — H3SbOs, + KClI + ICl

NaSbOs; + HI — NaSbO, + L,

H3SbOs + I, — H3SbOs + HI

Sb,0; + I, — Sb,0s! + HI

SbCl; + L + HCl — SbCls + HI

Sby(SO4)3 + KMnO4 + H,O — H3SbO4 + KoSOs4 + MnSO4 + H,SO4

NaSb02 + Iz + HQO — NaSbO3 + HI
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20.

21.

22.

23.

24.

25.

26.

27.

28.

29.

30.

31.

32.

33.

34.

35.

36.

37.

38.

39.

40.

41.

42.

K4[Fe(CN)s] + KMnO4 + H,SO4 — Ki[Fe(CN)g] + K2SO4 + MnSO4
HBO, + KIO3 + KI — KBO; + I, + H,O

Ba(BrO), + H3CeOs; — BaBr, + H3CeO4

Cl02 — (IO, + CIOs

CdS + I, + HCl — CdCl, + HI + S

CaC,04 + KMnO; + H,;SO, — CaSO, d + K;S04 + MnSO, + CO,T
KCN + I, — KI + CNI

K;[Fe(CN)s] + KI — Ky[Fe(CN)¢] + I

KCNS + Al + HCl — KCI + AICl; + NH4Cl + C + H,S

HCNS + KMnO4 + H>SO4 — MnSO; + K;SO4 + HCN + H,O
CeO; + KI + HCI — CeCl3 + KCI + I, + H,0O

ClLb + KI —» KCI + I,

L + H + NO; — HIO; + NO

ILb + H + NO; — HIO; + NO, + H,0O

I, + NaS;03 — Nal + NayS404

Ca(OCl), + HCl - CaCL + CLT + HO

KClO; — KCIO4 + KCI

KClO; + FeSO; + H,SO4 — KCI + Fex(SOs); + H,O

KCIO; + HI + H,SO4 — KHSO4 + HCI + I, + H,O

Ks[Cr(OH);] + H,O0, — K,CrOs + H,O

K>Cr,O7 + FeSOs + H2SOs — Cra(SO4)3 + Fex(SO4)3 + KHSO, + HyO
K>Cr,0O7 + FeCl, + HCl — FeCls + CrClz + KCl + H,O

KQCI'207 + KI + HZSO4 — CI'Q(SO4)3 + KQSO4 + 12 + HQO



43.

44.

45.

46.

47.

48.

49.

50.

51.

52.

53.

54.

55.

56.

57.

38.

59.

60.

61.

62.

63.

64.

Ky>CrO4 + KI + HCl — CrCl3 + KCI + I, + H,O

Cr0,” + CIO" + OH — CrOs + H0

K,CrO7 + CHiO + H,SOs — Cra(SOs)3 + CoHiO;

BaCrO4 + FeSO; + HxSO4 — BaSO4 + Cra(SO4); + Fea(SO4)3

CuSO4 + KI — Cul + KsSO4 + I

Cu(C;H30,), + KI — Cul + KC:H3;0, + I,

CuSO4 + KCNS + HpSO3+ HO — CuCN + K;SO4+ HySO4

[Cu(NH3)4]SO4-H,O + KCN — K3NH4[Cux(CN)s] + NH4CNO + NHs
+ K,SO4 + H,O

Cu(OH); + NbH4k —» Cu + N + HO

CuCl;” + KI — CuCl + KCI + I,

CuSi + HNO3; —» CuSO4 + NO

[Cu(NH3)4]SO4 + K> S2:03— Cu + K;SO; + (NH4)SO4 + (NH4),SO; + NH3

KI + KMnO4 + HCl — KCI + MnCl, + I, + H,O

KIO; + KI + HCI — KCl + I, + H,O

Ca(I03), + KI + HCl —» CaCl, + KCI + I, + H;O

KIOs + KI + HCI — KCl + I, + H,O

L + HBS —> H" + T + S

FeSO, + KMnO, + H,SO4 — Fex(SO4); + MnSO, + K,SO4 + H,O

FeCl; + KI — KCl + FeClL, + I,

P, + KOH + H, O — KH,PO, + PHj;

Pb + PbO, + H,SO4 — PbSO4 + H,O

Pb + OZT — Pb304
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65.

66.

67.

68.

69.

70.

71.

72.

73.

74.

75.

76.

7.

78.

79.

80.

81.

82.

83.

84.

85.

86.

87.

PbO, + H,C,04 — PbO + CO, + H,O
PbO, + MnSO; + HNO; - HMnO4 + PbSO; + Pb(NO;),
PbO, + H,0, + HNO; — Pb(NO;), + H,O + O,T PbO,
H,0, + KMnO; + HNO; — Mn(NOs), + KNO; + H,0 + O,T
PbO, + KI — Pbl, + KOH + I,
K4[Mn (CN)¢] + O + HoSOs—  K;[Mn (CN)g] + KySOq4
MnO, + HCl — MnCl, + CLT
KMnO; + KCN — MnO; + KCNO
KMnO; + NaHSOs; + H,SO; — MnSO; + KHSO, + K,SO,; + H,O
KMnO; + HCl + H,SOs — MnSOs + CLT + H,O + K,SO,
Mn(NO3); + NaBiO; + HNO; — HMnO,4 + Bi(NO3); + NaNO; + H,O
NaMnO, + Na3zAsO; + HNO; — Mn(NOj), + NazAsO, + H;0
MnO, + FeSO4 + H,SO;s — MnSO4 + Fe; (SO4)3 + H20O
MnSO; + PbO, + HNO3; — Pb(MnO4), + PbSO4 + Pb(NO3), + H,O
Mn(NOs3)3 + (NH4)2S205 + H,O — NHsMnO4+NH4NO3+H,SO4 + (NH4)2SO4
KMnO; + FeSOs + H,SO4s — MnSO4 + Fey(SO4); + KbSO4 + H,O
MnSO; + KMnO4 + HO — MnO; + K,SO4 + H,SO4
KoMnOs + H,C,04 + HoSO4 — MnSO4 + KoSOs + CO, + HO
HgCl + KI + I, —» Ky(Hgly) + 2KCl
Na,S,03 + HgCl, + H, O — Hg,ClL, xHgS + Na,SO4 + HCI (dismuta)
HgCl, + FeCl, — HgCl + FeCls

HgCl, + N2H4(hidracina) — Hg + HClI + N
Hg(CN), + I, —» Hgl, + CNI

MOO3 + 7Zn + HQSO4 — M0203 + Zl’lSO4 + 3H20
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88.

89.

90.

91.

92.

93.

94.

95.

96.

97.

98.

99.

100.

101.

102.

103.

104.

105.

106.

106.

107.

108.

Mo,0; + KMnOs + H,SO4s — MoOs; + MnSOs + K,SO4
MoOs; + KI + HCI —» MoOsl + KCI + I + H,O

HNO; + HI - NO + I, + H,O

HNO; + HCl — NOCI + CLT + H,0

HNO; + MnCl, + HCl - NO + MnCl; + H,O

FeSO, + HNOs; + H,SO4 — Fex(SO4); + HNO, + H,O
Fe;0; + CO — Fe + CO,T

FeSO, + HNO; + H,SO, — Fex(SO4); + NO + H,O
HNO,; + HI - NO+ L, + H,O

HNO; + MnCL, + HClI — NO + MnCl; + H,O

KMnO; + HNO, + H,SO; — MnSO4 + HNOs; + K,SO4 + H,O
BaO, + HCl — BaCl, + H,O + CLT

H,0, + K,Cr(OH); — K,CrOs + H,O

H,O, + KMnO4 + H,SOs — MnSO4 + KHSO4 + O + H,O
H,SOs + HO — H,0; + H,SO4

NaHS, 03 — S + H,SO4

K;SeOs + HBr —  K,SeOs; + Brn

K;SeOs; + KI + HCI — KCI + Se + I, + H,O

H,S + I, - HI + S

Ko:MnOs —  MnO,; + KMnOy4

Na,SO; + I, + H, O — Na,SO4 + 2HI

Na,S,03; + KIO; + HCl — Na,SO4 + K»,SO4 + ICI + H,O
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109. K;S,0, + H,C,04 — K80, + HSO, + CO,T

110.  K5S,08 + FeSO; — Fey(SO4)3 + KiSO4

111. NaTeOs + Nal + HCl — NaCl + Te + H,O + I,

112.  NayTeOs + HCl — H,TeO; + NaCl + CLT + H,0

113.  Sn** + 0,T - SnO;

114. SnCl, + I, + HCl - SnCL + 2HI

115. SnCl, + Kj[Fe(CN)¢] + KCl — SnCly + Ky[Fe(CN)g]

116. SnCl, + FeClzs — FeCl, + SnCly

117.  U(SO4)2 + KMnO; + H,O — KHSO4 + MnSO4 + (UO»)SO4
118. V,0s5 + KI + HCl —» V,04 + KCI + I, + H,O

119.  V,05 + HC,04 — V204 + CO,T + H0

120. V20, + KMnOs + H,SO4 — V,05 + MnSO4 + K,SO4 + H,O
121. V,0s5 + SO, — V204 + SO;

122. V,0s + HI = V,0; + I, + H,0O

123. V.04 + HI = V05 + I, + H,O

124. V5,04 + Kj[Fe(CN)s] + KOH — V,0s5 + Ku[Fe(CN)s] + H,O
125. V204 + L + HO — V,0s + HI

126. KVO, + CrSO4 — K,VO, + Crx(SOs); + H2O

127. H3VO4 + FeSO4 + H2SOs — V,05(S04): + Fex(SO4); + H,O
128.  V,02(SO4); + KMnO; + H,O — H3VO4 + MnSO4 + K, SO4 + HpSO4
129. Zn + NaOH — NayZnO, + H;

130. Zn + Fex(SO4)3 — ZnSO4 + FeSOs + Cra(SO4)3 + Zn SOy

131. Zl’lC12 + KQCI'207 + HZSO4 — K2 SO4 + Zl’lSO4 + CI'Q(SO4)3 + HZO



132.

133.

7/n + KQCI'207 + HQSO4 ZI’ISO4 + CI‘Q(SO4)3 + KQSO4+H20

/Zn + KIO3 + HQSO4 — ZI’ISO4 + Kz SO4 + HZO

134. Zn + K[Au(CN);] — Ky[Zn(CN)s] + Au

135.

136.

137.

138.

139.

140.

141.

142.

143.

KMnOs + H,SO4 + K;Na[Co(NO)e] —

Kz SO4+ NaZSO4+C02(SO4)3 + MI’ISO4 + KNO3 + HZO

NoHy(hidracina) + O, — N + H;0

NoH;CH; + NOs — N; + HxO (combustible cohetes espaciales)
LOs + CO - L + CO

R-CH,OH + K)Cr;0;7 + H,SO4s— R-CHO + K,SOs + Cry( SOs):
R-CH,OH + K)Cr,0; + H,SO4 — R-COOH + + K;SOs + Cra( SOq),
R-CHOH-R + K;Cr,0; + H,SO4 — R-CO-R + K)SOs + Cra( SO4),
R-CHOH-CHOH-R + HIO; — R-CHO + CHO-R + HIO;

R-CH,OH + NaBO; — R-COOH + NaBO,
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Otras aplicaciones

Pilas, celdas,baterias.. Te invito a que resuelvas los siguientes ejercicios. Se trata de las
reacciones que ocurren para producir corriente continua.

Recuerda que se llama bateria a una celda electroquimica o a un conjunto de celdas
electroquimicas combinadas que pueden servir como fuente de corriente eléctrica directa a
un voltaje constante. La ventaja de las celdas electroquimicas consiste en que los
componentes estdn convenientemente compactados y no necesitan auxiliares para su
funcionamiento. Intenta resolver las ecuaciones que corresponden a las reacciones de
6xido-reduccion que ocurren en cada caso.

» Celda de Le Clanché: Anodo de Zn
Catodo: NH4C1(aC) + MHOQ(S)

Celda de mercurio(Baterfa): Anodo de Zn(Hg) + OH
Catodo de HgO(S) + HQO(D

>

R/
%

R/
SR X4

R/
%

>

R/
%

Acumulador de plomo: Anodo de Pb, + HSOy4 ()
Catodo PbOz(S) + H+(ac) + HSO4

R/
°e

>

R/
%

R/
X4

Pilas de combustible: Anodo de (C/Ni)/(Hy + OH)
Catodo de (C/N¥/NiO (poroso))/ ( HxOqy + Ox(g)

L)

>

R/
%

R/
°e

Anodo de (C/Ni)/(CHyy + OH)
Catodo de (C/N/NiO (poroso))/(Oz) + H2Oqy)

o
<.

R/
°e

>

Anodo  (C/Ni)/(C3Hg) + HaO)
Citodo (O + OH’

R/
%

>

R/
%

>

R/
%

>

R/
%

R/
X4

Pila de niquel/cadmio Anodo de (Cd + OH)
Catodo de (N1203 + HQO(D )

L)

Pila alcalina de Li Anodo de Li
Catodo de S

R/
°e

>
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