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REDUCTION - OXIDATION TITRATION 

 REDOX TITRATION 

Oxidation is defined as a loss of electrons to give a higher oxidation state (more positive). 

Reduction is defined as a gain of electrons to give a lower oxidation state (more negative). 

OXIDATION NUMBERS: The following rules predict the oxidation number for each 

of the atoms/ions in a compound or ion. 

 (موجب اكثر)تعرف الأكسدة على أنھا فقدان للإلكترونات مما یؤدي إلى حالة أكسدة أعلى  :الأكسدة

  (سالب اكثر)یعرف الاختزال على أنھ اكتساب للإلكترونات مما یؤدي إلى حالة أكسدة أقل :الاختزال

 . لكل من الذرات/الأیونات في المركب أو الأیونتساعد على معرفة عدد التاكسدالقواعد التالیة  :التاكسد عدد
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General Rules (Always applicable–No exceptions) 

1. For any uncombined element, the oxidation number is zero. 

Examples: Fe, Xe, O2, H2 (0 for all of these) 

2. For any monoatomic ion, the oxidation number is equal to the charge on the ion. 

Examples: Fe2+, F-, O2-, H+ (+2, -1, -2, and +1 respectively) 

3. For any compound, the sum of the oxidation numbers must be zero. 

Examples: NaCl = Na+ + Cl- = +1 + (-1) = 0 
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MgF2 = Mg2+ + 2 F- = +2 + 2(-1) = 0 

K2Cr2O7 = 2 K+ + 2 Cr+ 7 O2- 

= 2(+1) + 2(X) + 7(-2) = 0     ----     X = +6 

Special RulesThese rules only apply to certain columns on the Periodic Table.  

1. Column IA +1 (Except H with a metal, then H = -1) 

2. Column IIA +2 

3. Column IIIA +3 (Normally, however +1 possible near the bottom of the table) 

4. Column IVA  +4  

5. Column VA  +5 to -3 

6. Column VIA -2 (Oxygen is -2 except when combined with F, or in O2
2-) 

7. Column VIIA -1 (Fluorine is -1 in compounds) 

8. Column VIIIA   (Usually only 0) 
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Oxidizing agent : an oxidizing substance which tend to take on an electron or electrons 
and be reduced to a lower  oxidation state. For example -  

                        Ce4+ + e-                          Ce3+ 

• Oxidizing ability depends strongly on pH value. 

 KMnO4 in presence of dil. H2SO4 

MnO4
-1 +8H+ +5e-                           Mn+2 + 4H2O      E0

red = + 1.52 V 

Q – Calculate the oxidation number for the central atom in the following compounds. 

KMnO4, K2Cr2O7, H2O2, HNO3, H2SO4, KIO3, CdCl2.  

H2SO4:   (+1×2) + (S) + (-2×4) = 0              S = + 6 

Reducing agent: an reducing substance which tend to give up an electron or electrons and 
be oxidized to a higher oxidation state. For example - 

                         Fe2+                            Fe3+ + e- 

   Oxalic acid H2C2O4•2H2O :::  C2O4
2-  = CO2 +2e- 

Q – Calculate the oxidation number for the central atom in the following compounds. 

        H2C2O4•2H2O, H2S, SnCl2 
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REDUCTION - OXIDATION REACTION 

Is one that occurs between a reducing and an oxidizing agent, 

For example     Ox1 + Red2                          Red1 + Ox2 

Ce 4+ + Fe 2+                        Ce3+ + Fe 3+ 

                          Zn(s) +2H+                           Zn2+ +H2(g) 

Redox reaction as two half reaction As a redox reaction involves both oxidation and 

reduction components, it is possible to divide the total reaction , these clearly demonstrate 

which species gains electrons and which losses them .  

ھو تفاعل  (Redox reaction) كما نعلم، فإن تفاعل الأكسدة والاختزال :تفاعلات الأكسدة والاختزال كنصفي تفاعل
كیمیائي یتضمن انتقال الإلكترونات بین الذرات أو الأیونات. ولھذا السبب، یمكننا تقسیم أي تفاعل أكسدة واختزال إلى 

 :"قسمین أو "نصفي تفاعل

ھذا الجزء یمثل فقدان الإلكترونات من قبل أحد  :(Oxidation Half-Reaction) نصف تفاعل الأكسدة .1
 . عدد تأكسد الذرة أو الأیونیزدادالأنواع الكیمیائیة المتفاعلة. خلال الأكسدة، 

ھذا الجزء یمثل اكتساب الإلكترونات من قبل نوع  :(Reduction Half-Reaction) نصف تفاعل الاختزال .2
 . عدد تأكسد الذرة أو الأیونیقلكیمیائي آخر متفاعل. خلال الاختزال، 

This can be suitably illustrated by the reaction between iron ( III ) and tin (II). 

2Fe 3+    + Sn 2+                            Sn4+   + 2 Fe 2+ 

This reaction can be divided into two half reactions show below 

                    2Fe 3+ + 2e-                          2 Fe 2+   (reduction) 

                    Sn 2+                            Sn4++ 2e-   (oxidation) 

Total        2Fe 3+    + Sn 2+ + 2e-                        Sn4+   + 2 Fe 2+ + 2e- 

This method of expressing a redox reaction as two half reactions provide a kind of flexibility 
to the concept of redox reaction. 
No half reaction occur by itself there must be an electron donor (reducing agent ) and an 
electron accepter (an oxidizing agent ) Fe3+ oxidizing agent Sn2+ reducing agent . 

لا یحدث أي نصف تفاعل بمفرده، بل یجب أن یكون ھناك مانح للإلكترونات (عامل مختزل) ومستقبل للإلكترونات 
 .عاملاً مختزلاً  +Sn2عاملاً مؤكسدًا بینما یعتبر  +Fe3(عامل مؤكسد). یعتبر 
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Balancing Redox Equations  

Knowing how to balance oxidation- reduction reactions is essential to understanding all the 
concepts covered in this course.  
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Q- Complete and balance the following equation after adding H+   OH-, or H2O as 

needed  

MnO4
- + NO2

-⇌    Mn2+  +   NO3
- 

1- We write and balance the two half-reaction involved. 

For MnO4, we write      MnO4
-⇌   Mn2+ 

To account for the 4 oxygen atoms on the left-hand side of the equation we add 4H2O on the 

right-hand side of the equation, which means that we must provide 8H+ on the left.  

MnO4
-  + 8H+⇌   Mn2++4H2O 

To balance the charge, we need to add 5 electrons to the left side of the equation. Thus               

MnO4
-  + 8H+  +5e-⇌    Mn2++4H2O 

For the other half-reaction 

NO2
-         ⇌   NO3

- 
 

We add one H2O to the left side of the equation to supply the needed oxygen and 2H+ on the 

right to balance hydrogen 

NO2
-+H2O⇌    NO3

- + 2H+ 

Then we add two electrons to the right-hand side to balance the charge 

NO2
-+H2O⇌    NO3

- + 2H+ + 2e- 

Before combining the two equation, we must multiply the first by 2 and 

the second by 5 so that the number of electrons lost will be equal to the number of electrons 

gained. We then add the two half-reactions to obtain  
2MnO4

-+16H++ 10e-+ 5NO2
-+5 H2O     ⇌     2Mn2++8H2O+5NO3

- +10 H+ +10e- 

Which then rearranges to the balanced equation?  

2MnO4
- + 6H+ + 5NO2

-⇌   2Mn2+ + 5NO3
- + 3H2O 

------------------------------------------------------------- 
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Q - Complete and balance the following equation after adding H+   OH-, or H2O as 

needed 

MnO4
- + Fe2+⇌    Mn2+ + Fe3+ 

--------------------------------------------------------------------------------------- 
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The effect of concentration on electrode potential  

Nernst equation 

A mathematical expression that related the potential of an electrode to the activities of those 

species in solution that is responsible for potential. For a cell with the following general 

equation  

 الموجودة في المحلول والتي ھي المسؤولة  الموادھي تعبیر ریاضي یربط جھد قطب كھربائي بفعالیات: معادلة نرنست
 :عن ھذا الجھد. بالنسبة لخلیة ذات تفاعل عام كالتالي

aA + bB + …… +  ne     ⇌cC + dD + ……. 

The electrode potential for this reaction is given by the equation   

 : لھذا التفاعل بالمعادلة التالیةجھد القطب الكھربائيیعطى 

 

𝑬𝑬 = 𝑬𝑬° −  
𝑹𝑹𝑹𝑹
𝒏𝒏𝒏𝒏

 𝒍𝒍𝒍𝒍 
[𝑪𝑪]𝒄𝒄[𝑫𝑫]𝒅𝒅 … . .
[𝑨𝑨]𝒂𝒂[𝑩𝑩]𝒃𝒃 … . .

 

 

 مھم
E°= the standard electrode potential which is 
characteristic for each half- reaction 

   : E∘ ممیزة قیمة وھو القیاسي، الكھربائي القطب جھد 
 .تفاعل نصف لكل

E=Electrode potential under the normal 
conditions 

: E الاعتیادیة الظروف في الكھربائي القطب جھد. 
 

R= the gas constant 8.314  J.K-1 mol-1 or 
(𝟖𝟖. 𝟑𝟑𝟑𝟑𝟑𝟑 𝑱𝑱

𝒎𝒎𝒎𝒎𝒎𝒎.𝑲𝑲
) 

:   R 8.314   ویساوي الغازات ثابت K-1 mol-1 
 

(𝟖𝟖. 𝟑𝟑𝟑𝟑𝟑𝟑 𝑱𝑱
𝒎𝒎𝒎𝒎𝒎𝒎.𝑲𝑲

) 
T= temperature K   :  T بالكلفن الحرارة درجة (K). 

 
n = number of moles of electrons that appear 
in the half –reaction for the electrode process 

  :  n تفاعل نصف في تظھر التي الإلكترونات مولات عدد 
 .الكھربائي القطب

 
F = faraday constant = 96485 C⋅mol−1. 

(𝟗𝟗𝟗𝟗𝟗𝟗𝟗𝟗𝟗𝟗
𝑪𝑪

𝒎𝒎𝒎𝒎𝒎𝒎
) 

  :  F 96485 ویساوي فاراداي ثابت C⋅mol−1 

(𝟗𝟗𝟗𝟗𝟗𝟗𝟗𝟗𝟗𝟗
𝑪𝑪

𝒎𝒎𝒎𝒎𝒎𝒎
) 

In = natural logarithm = 2.303 log  :   lnالطبیعي اللوغاریتم 
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      If we substitute numerical values for the constants convert to bas 10 logarithms and 

specify  25 0C for the temperature, we gat    

 فإننا نحصل  0C 25  درجة الحرارة عند و10ذا قمنا بتعویض القیم العددیة للثوابت وتحویل اللوغاریتم إلى الأساس ا  

   :على

𝑬𝑬 = 𝑬𝑬° −  
𝟎𝟎. 𝟎𝟎𝟎𝟎𝟎𝟎𝟎𝟎

𝒏𝒏
 𝒍𝒍𝒍𝒍𝒍𝒍 

[𝑪𝑪]𝒄𝒄[𝑫𝑫]𝒅𝒅 … . .
[𝑨𝑨]𝒂𝒂[𝑩𝑩]𝒃𝒃 … . .

 

 
 
Examples : Typical half-cell reactions and their corresponding nernst expressions follow.   

 :أمثلة: تفاعلات نصف الخلیة النموذجیة وتعبیرات نرنست المقابلة لھا تتبع ما یلي
 
       1-    Zn2+  +2e    ⇌    Zn(s)          E = E° – 𝟎𝟎.𝟎𝟎𝟎𝟎𝟎𝟎𝟎𝟎

𝟐𝟐
log 𝟏𝟏

[𝒁𝒁𝒁𝒁𝟐𝟐+]
 

Zn(s) is not included in the logarithmic because it is a pure solid. Thus, the electrode potential 
varies linearly with the logarithm of the reciprocal of the zinc ion concentration  [Zn2+]. 

Zn(s) وفعالیتھ تعتبر ثابتة لأنھ مادة صلبة نقیة1برقم  تم تعویض قیمتھ ، 

2-Fe 3+ + e    ⇌   Fe2+      E = E° – 𝟎𝟎.𝟎𝟎𝟎𝟎𝟎𝟎𝟎𝟎
𝟏𝟏

log [𝑭𝑭𝑭𝑭𝟐𝟐+]
[𝑭𝑭𝑭𝑭𝟑𝟑+]

                                                                       

the potential for this couple can be measured with an inert metallic electrode immersed in a 
solution containing both iron species. 
The potential depends on the logarithm of the ratio between the molar concentrations of 
these ions. 

باستخدام قطب فلزي خامل مغمور في محلول یحتوي على كلا النوعین من أیونات یمكن قیاس جھد ھذا الزوج   • 
  .الحدید

 .یعتمد الجھد على لوغاریتم النسبة بین التركیزات المولاریة لھذه الأیونات •

3-2H+ + 2e    ⇌  H2(g)            E = E° – 𝟎𝟎.𝟎𝟎𝟎𝟎𝟎𝟎𝟎𝟎
𝟐𝟐

 log  𝑷𝑷𝑷𝑷𝟐𝟐

[𝑯𝑯+]𝟐𝟐                                                                            

ln this example  PH2is the pressure of hydrogen (in atm) at the surface of the electrode.  

  .عند سطح القطب (atm) ضغط الھیدروجین بالوحدةھو  PH2في ھذا المثال،   •

 .یعتمد الجھد على ضغط غاز الھیدروجین وعلى تركیز أیونات الھیدروجین •



Analytical Chemistry                   Lecture 3                  Dr. Ruba Fahmi Abbas 
 

4-MnO4
- + 5e +8H+⇌   Mn2+ + 4H2O,                                 E = E° – 𝟎𝟎.𝟎𝟎𝟎𝟎𝟎𝟎𝟎𝟎

𝟓𝟓
log [𝑴𝑴𝑴𝑴𝟐𝟐+]

[𝑴𝑴𝑴𝑴𝑴𝑴𝟒𝟒
−][𝑯𝑯+]𝟖𝟖                   

Here, the potential depends not only on the concentration of manganese species but also on 
the pH of the solution. 

للمحلول  (pH) الرقم الھیدروجیني، بل یعتمد أیضًا على المنغنیزھنا، لا یعتمد الجھد فقط على تركیز انواع  •
  المعادلةفي [+H]بسبب وجود 

5-      AgCl(s)  + e   ⇌   Ag(s) + Cl-        E = E° – 𝟎𝟎.𝟎𝟎𝟎𝟎𝟎𝟎𝟎𝟎
𝟏𝟏

log [𝑪𝑪𝑪𝑪−]                                                     

This half-cell reaction describes the behavior of silver electrode immersed in a chloride 

solution that is saturated with AgCl.     

  (AgCl)  بكلورید الفضةل كلورید مشبع في محلوقطب الفضة المغمورنصف تفاعل الخلیة ھذا سلوك یصف  •

  في المعادلة 1وتعوض مواد صلبة نقیة، فإن فعالیاتھما ثابتة   ھي  Ag(s)و  AgCl(s)  بما أن  •

Example:  calculate the electrode potential of a silver electrode immersed in a 0.05 M 

solution of  NaCl  using                      (a)E° Ag+/Ag = 0.776 V 

(b)E° AgCl/Ag =0.222 V.              Ksp(AgCl)=1.82 x 10-10.                                                                             

Solution : 

(a) Ag+ + e     ⇌    Ag(s)                    E°
Ag+/Ag = 0.776 V                                               

E = E0
Ag+/Ag – 𝟎𝟎.𝟎𝟎𝟎𝟎𝟎𝟎𝟎𝟎

𝟐𝟐
log 𝟏𝟏

[𝐀𝐀𝐀𝐀+]
 

 1 مادة صلبة نقیة تعوض الفضة •

 ھو ملح شحیح الذوبان ، لذالك یمكن AgCl  وانKsp(AgCl) بما انھ ذكر في المعطیات ثابت حاصل الاذابة  •

 الحصول على تركیز الفضة من التالي 

 AgCl                               Ag+  +Cl-  

Ksp =[Ag+][Cl-]   

1.82× 10-10 = [Ag+] 0.05 

 [𝐀𝐀𝐀𝐀+] =
𝑲𝑲𝒔𝒔𝒑𝒑

[𝑪𝑪𝑪𝑪−]
=  𝟏𝟏.𝟖𝟖𝟖𝟖 𝐱𝐱 𝟏𝟏𝟏𝟏−𝟏𝟏𝟏𝟏

𝟎𝟎.𝟎𝟎𝟎𝟎
= 𝟑𝟑. 𝟔𝟔𝟔𝟔 × 𝟏𝟏𝟏𝟏−𝟗𝟗𝐌𝐌 
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 Substitution into Nernst expression gives: 

𝐄𝐄 =  𝟎𝟎. 𝟕𝟕𝟕𝟕𝟕𝟕 –  𝟎𝟎. 𝟎𝟎𝟎𝟎𝟎𝟎𝟎𝟎 𝐥𝐥𝐥𝐥𝐥𝐥 𝟏𝟏
𝟑𝟑.𝟔𝟔𝟔𝟔 ×𝟏𝟏𝟏𝟏−𝟗𝟗 = 0.299 V 

(b) -   AgCl(s)  + e    ⇌   Ag(s) + Cl-   ,                 E° AgCl/Ag =0.222 V    

  E = E° AgCl/Ag – 𝟎𝟎.𝟎𝟎𝟎𝟎𝟎𝟎𝟎𝟎
𝟏𝟏

log [𝑪𝑪𝑪𝑪−]   ,        Concentration of [𝑪𝑪𝑪𝑪−]=   0.05 M 

 1 مواد صلبة نقیة تعوض ملح كلورید الفضة والفضة •

E = 0.222 – 0.0592 log [Cl-] = 0.222 – 0.0952 log 0.05 = 0.299 V 

Oxidation-reduction (redox) Titration 

 تسحیحات الاكسدة والاختزال

Oxidation-reduction (redox) Titration:In redox titrations the concentration of the 
substances or ions involved in the reaction continuously keeps changing in the course of the 
titration. Hence the redox potential of the solution must also change (the  phenomenon may 
be compared to the change of the pH of solution during acid-base titration) by plotting the 
redox potential  corresponding to different points in the titration, a titration curve similar to 
the curve obtained in an acid-base method is obtained. The titration curve in redox reactions 
can be drawn by plotting the potential of half-cell against the volume in millimeter of the 
titrant. 

 أثناء باستمرار التفاعل في المشاركة الأیونات أو المواد تركیز یتغیر ،والاختزال الأكسدة تسحیحات في  
 الاكسدة جھد تغیر یشبھ (أیضًا للمحلول والاختزال الأكسدة جھد یتغیر أن یجب وبالتالي،. التسحیح عملیة

). والقاعدة الحامض تسحیح أثناء للمحلول pH بتغیر  والاختزال الاكسدة  تسحیح عملیة في والاختزال
 مشابھ معایرة منحنى على الحصول یتم ، التسحیح في مختلفة لنقاط المقابل والاختزال الأكسدة جھد برسم

 والاختزال الأكسدة تفاعلات في المعایرة منحنى رسم یمكن. والقاعدة الحامض طریقة في الناتج للمنحنى
. بالمللیمتر المعایر المحلول حجم مقابل الخلیة نصف جھد برسم

Points in the redox titration  

1- Before titration قبل التسحیح 

2- Prior to the equivalence point قبل نقطة التكافؤ 

3- At the equivalence point  عند نقطة التكافؤ 

4- After the equivalence point بعد نقطة التكافؤ 
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Example: consider the titration of 50.0 ml of 0.05 MFe2+ with 0.10 M Ce4+ in a medium 

that is 1.0 M in H2SO4 at all time. ( volumes of Ce4+  added from burette 0 ml, 5 ml, 25 

ml, 25.1 ml )  

Ce4+ + e-⇌    Ce3+Eo = 1.44 V (1M H2SO4) 

Fe3+ + e-⇌    Fe2+Eo= 0.68 V (1M H2SO4) 

Solution: 

At all times during the titration this reaction is rapid and reversible and in equilibrium hence  

Esystem is the potential of the titration and is the value plotted on the y-axis.  

ھو جھد  E system وفي حالة اتزان. وبالتالي، فإن سریعًا وعكوسًافي جمیع الأوقات خلال المعایرة، یكون ھذا التفاعل 
 .(y-axis) المعایرة وھو القیمة التي یتم رسمھا على المحور الصادي

Esystem represents the potential of the electrochemical cell: 

Ce4+ + Fe2+⇌    Ce3+ + Fe3+ 
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SHE// Ce4+, Ce3+, Fe3+, Fe2+/Pt 
SHE ھو اختصار لـ Standard Hydrogen Electrode إنھ نظام قطب  ،قطب الھیدروجین القیاسي، أو 

كھربائي یستخدم كمرجع لحساب جھود الأقطاب الكھربائیة الأخرى. یعتبر جھد قطب الھیدروجین القیاسي، حسب 

 .عند الظروف القیاسیة V )0صفر فولت   (الاتفاقیة، یساوي 

We can follow either     𝐄𝐄𝐂𝐂𝐂𝐂𝟒𝟒+,𝐂𝐂𝐂𝐂𝟑𝟑+  or  𝐄𝐄𝐅𝐅𝐅𝐅𝟑𝟑+,𝐅𝐅𝐅𝐅𝟐𝟐+ 

Esystem  =𝐄𝐄𝐂𝐂𝐂𝐂𝟒𝟒+,𝐂𝐂𝐂𝐂𝟑𝟑+  =  𝐄𝐄𝐅𝐅𝐅𝐅𝟑𝟑+,𝐅𝐅𝐅𝐅𝟐𝟐+ 

 

(a) At Volume [Ce4+ ]solution = 0 mL 

In the beginning of the titration the solution would contain only Fe2+ ions and  may have 

traces of  Fe3+ due the aerial oxidation of the solution. 

  As the concentration of the  Fe3+ ion is too small the calculation of the potential has no 

meaningful significance. 

 مل 0 = [+Ce4]عند حجم محلول 

الأكسدة بسبب  +Fe3 قد توجد كمیات ضئیلة من   .+Fe2في بدایة المعایرة، یوجد فقط محلول  :الحالة الابتدائیة •
 . للمحلولالھوائیة

منخفض جدًا (بسبب الأكسدة الطفیفة)، فإن حساب جھد أكسدة  +Fe3نظرًا لأن تركیز أیون  :حساب الجھد •
 . غیر ممكن في ھذه المرحلة. واختزال

(b) At Volume [Ce4+] solution = 5 mL 

Excess of Fe2+ concentration of (Fe2+ / Fe3+) are measurable. 

Esystem =    𝐄𝐄𝐅𝐅𝐅𝐅𝟑𝟑+,𝐅𝐅𝐅𝐅𝟐𝟐+    =   𝐄𝐄𝐨𝐨
𝐅𝐅𝐅𝐅𝟑𝟑+,𝐅𝐅𝐅𝐅𝟐𝟐+ −  𝟎𝟎.𝟎𝟎𝟎𝟎𝟎𝟎𝟎𝟎

𝒏𝒏
𝐥𝐥𝐥𝐥𝐥𝐥 [𝐅𝐅𝐅𝐅𝟐𝟐+]

[𝐅𝐅𝐅𝐅𝟑𝟑+]
 

 

[Fe2+]=𝟓𝟓𝟓𝟓×𝟎𝟎.𝟎𝟎𝟎𝟎−𝟓𝟓×𝟎𝟎.𝟏𝟏
𝟓𝟓𝟓𝟓+𝟓𝟓

+ [𝐂𝐂𝐂𝐂𝟒𝟒+] ≈  𝟓𝟓𝟓𝟓×𝟎𝟎.𝟎𝟎𝟎𝟎−𝟓𝟓×𝟎𝟎.𝟏𝟏
𝟓𝟓𝟓𝟓+𝟓𝟓

= 𝟐𝟐.𝟎𝟎
𝟓𝟓𝟓𝟓

𝐌𝐌 

 [Fe3+]=𝟓𝟓×𝟎𝟎.𝟏𝟏
𝟓𝟓𝟓𝟓+𝟓𝟓

− [𝐂𝐂𝐂𝐂𝟒𝟒+] ≈  𝟎𝟎.𝟓𝟓
𝟓𝟓𝟓𝟓+𝟓𝟓

= 𝟎𝟎.𝟓𝟓
𝟓𝟓𝟓𝟓

 𝐌𝐌 

Esystem =  𝐄𝐄𝐅𝐅𝐅𝐅𝟑𝟑+,𝐅𝐅𝐅𝐅𝟐𝟐+ = 𝟎𝟎. 𝟔𝟔𝟔𝟔 −  𝟎𝟎.𝟎𝟎𝟎𝟎𝟎𝟎𝟎𝟎
𝟏𝟏

𝐥𝐥𝐥𝐥𝐥𝐥
�𝟐𝟐.𝟎𝟎

𝟓𝟓𝟓𝟓 �

�𝟎𝟎.𝟓𝟓
𝟓𝟓𝟓𝟓 �

= 𝟎𝟎. 𝟔𝟔𝟔𝟔 𝐕𝐕 

 (c)- At Volume [Ce4+] solution = 25 mL at the eq. point : no excess of [Fe2+] 

  [Ce4+]×Vtotal  =  [Fe2+] ×Vtotal  and   [Ce3+ ]×Vtotal  =  [Fe3+] ×Vtotal 
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The reaction takes place in one vessel  

[Ce4+] = [Fe2+] and   [Ce3+] = [Fe3+] 

Eeq=𝐄𝐄𝐅𝐅𝐅𝐅𝟑𝟑+,𝐅𝐅𝐅𝐅𝟐𝟐+ = 𝐄𝐄𝐨𝐨
𝐅𝐅𝐅𝐅𝟑𝟑+,𝐅𝐅𝐅𝐅𝟐𝟐+ −  𝟎𝟎.𝟎𝟎𝟎𝟎𝟎𝟎𝟎𝟎

𝒏𝒏
𝐥𝐥𝐥𝐥𝐠𝐠 [𝐅𝐅𝐅𝐅𝟐𝟐+]

[𝐅𝐅𝐅𝐅𝟑𝟑+]
------(1) 

Eeq=𝐄𝐄𝐂𝐂𝐂𝐂𝟒𝟒+,𝐂𝐂𝐂𝐂𝟑𝟑+ = 𝐄𝐄𝐨𝐨
𝐂𝐂𝐂𝐂𝟒𝟒+,𝐂𝐂𝐂𝐂𝟑𝟑+ −  𝟎𝟎.𝟎𝟎𝟎𝟎𝟎𝟎𝟎𝟎

𝒏𝒏
𝐥𝐥𝐥𝐥𝐥𝐥 [𝐂𝐂𝐂𝐂𝟑𝟑+]

[𝐂𝐂𝐂𝐂𝟒𝟒+]
------(2) 

Summation of eq(1) and eq(2) 

 2Eeq= 𝐄𝐄𝐨𝐨
𝐅𝐅𝐅𝐅𝟑𝟑+,𝐅𝐅𝐅𝐅𝟐𝟐+ + 𝐄𝐄𝐨𝐨

𝐂𝐂𝐂𝐂𝟒𝟒+,𝐂𝐂𝐂𝐂𝟑𝟑+ − 𝟎𝟎.𝟎𝟎𝟎𝟎𝟎𝟎𝟎𝟎
𝒏𝒏

𝐥𝐥𝐥𝐥𝐥𝐥 [𝐅𝐅𝐅𝐅𝟐𝟐+][𝐂𝐂𝐂𝐂𝟑𝟑+]
[𝐅𝐅𝐅𝐅𝟑𝟑+][𝐂𝐂𝐂𝐂𝟒𝟒+]

 

= 𝐄𝐄𝐨𝐨
𝐅𝐅𝐅𝐅𝟑𝟑+,𝐅𝐅𝐅𝐅𝟐𝟐+ + 𝐄𝐄𝐨𝐨

𝐂𝐂𝐂𝐂𝟒𝟒+,𝐂𝐂𝐂𝐂𝟑𝟑+ 

Eeq= 
𝐄𝐄𝐨𝐨

𝐅𝐅𝐅𝐅𝟑𝟑+,𝐅𝐅𝐅𝐅𝟐𝟐++𝐄𝐄𝐨𝐨
𝐂𝐂𝐂𝐂𝟒𝟒+,𝐂𝐂𝐂𝐂𝟑𝟑+

𝟐𝟐
=  𝟎𝟎.𝟔𝟔𝟔𝟔+𝟏𝟏.𝟒𝟒𝟒𝟒

𝟐𝟐
= 𝟏𝟏. 𝟎𝟎𝟔𝟔 𝐕𝐕 

(d)- At Volume [Ce4+ ]solution = 25.10 mL >Veq = 25 mL 

After the eq. point : excess of [Ce4+] and concentration of [Ce3+ ]/ [Ce4+] 

Are measurable. Hence Esystem post-eq = 𝐄𝐄𝐂𝐂𝐂𝐂𝟒𝟒+,𝐂𝐂𝐂𝐂𝟑𝟑+ 

Esystem  =𝐄𝐄𝐂𝐂𝐂𝐂𝟒𝟒+,𝐂𝐂𝐂𝐂𝟑𝟑+ = 𝐄𝐄𝐨𝐨
𝐂𝐂𝐂𝐂𝟒𝟒+,𝐂𝐂𝐂𝐂𝟑𝟑+ −  𝟎𝟎.𝟎𝟎𝟎𝟎𝟎𝟎𝟎𝟎

𝒏𝒏
𝐥𝐥𝐥𝐥𝐥𝐥 [𝐂𝐂𝐂𝐂𝟑𝟑+]

[𝐂𝐂𝐂𝐂𝟒𝟒+]
 

[Ce4+]=𝟐𝟐𝟐𝟐.𝟏𝟏×𝟎𝟎.𝟏𝟏−𝟓𝟓𝟓𝟓×𝟎𝟎.𝟎𝟎𝟎𝟎
𝟓𝟓𝟓𝟓+𝟐𝟐𝟐𝟐.𝟏𝟏

+ [𝐅𝐅𝐅𝐅𝟐𝟐+] ≈  𝟐𝟐𝟐𝟐.𝟏𝟏×𝟎𝟎.𝟏𝟏−𝟓𝟓𝟓𝟓×𝟎𝟎.𝟎𝟎𝟎𝟎
𝟓𝟓𝟓𝟓+𝟐𝟐𝟐𝟐.𝟏𝟏

= 𝟎𝟎.𝟎𝟎𝟎𝟎
𝟕𝟕𝟕𝟕.𝟏𝟏

𝐌𝐌 

[Ce3+]= 𝟐𝟐𝟐𝟐×𝟎𝟎.𝟏𝟏
𝟓𝟓𝟓𝟓+𝟐𝟐𝟐𝟐.𝟏𝟏

− [𝐅𝐅𝐅𝐅𝟐𝟐+] ≈  𝟐𝟐.𝟓𝟓
𝟕𝟕𝟕𝟕.𝟏𝟏

= 𝟐𝟐.𝟓𝟓
𝟕𝟕𝟕𝟕.𝟏𝟏

𝐌𝐌 

𝐄𝐄𝐬𝐬𝐬𝐬𝐬𝐬𝐬𝐬𝐬𝐬𝐬𝐬 = 𝟏𝟏. 𝟒𝟒𝟒𝟒 −  
𝟎𝟎. 𝟎𝟎𝟎𝟎𝟎𝟎𝟎𝟎

𝟏𝟏
𝐥𝐥𝐥𝐥𝐥𝐥

𝟐𝟐. 𝟓𝟓
𝟎𝟎. 𝟎𝟎𝟎𝟎

= 𝟏𝟏. 𝟑𝟑 𝐕𝐕 
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Permanganometrc Titration : 

 تسحیحات البرمنغات 

Permanganometrc Titration : 

This method is based on reactions of oxidation by permanganate ion. 

Oxidation may proceed in acid or in alkaline or neutral solution. When KMnO4 acts as an 

oxidizing agent in acidic solution the septivalent Mn (Mn7+) in it reduced to Mn2+ ions and a 

manganous salt of the acid used formed. 

 For example if FeSO4 is the reducing agent and if it is oxidized in the presence of H2SO4 the 

reaction is represented by the equation; 

. MnO4-1البرمنجنات  أیون بواسطة الأكسدة تفاعلات على الطریقة ھذه تعتمد

 حمضي، محلول في مؤكسد كعامل KMnO4 یعمل عندما. متعادل أو قاعدي أو حامضي محلول في الأكسدة تحدث قد

 للحمض منغنیزوز ملح ویتكون  +Mn2 أیونات إلى یخُتزل فیھ  (+Mn7) )7 +تأكسد بحالة (السباعي المنغنیز فإن

. المستخدم

: بالمعادلة یمُثل التفاعل فإن ،H2SO4 وجود في تأكسد إذاو المختزل العامل ھو FeSO4 كان إذا المثال، سبیل على 

10FeSO4 + 2KMnO4 + 8H2SO4 ⇌ 5Fe2(SO4)3 + 2MnSO4 +K2SO4 + 8H2O 

Or in ionic form     

5Fe2+ + MnO4
- + 8H+⇌ 5Fe3+ + Mn2+ + 4H2O  

        The decrease of the valence of manganese by 5 shows that the KMnO4 molecule gains 

5 electrons this is also very clear from the following equation:  

 وھذا واضح جدًا أیضًا من المعادلة  إلكترونات،5یكتسب   KMnO4 أن جزيء 5انخفاض تكافؤ المنغنیز بمقدار یظُھر 

 :التالیة

MnO4
-  + 8H+  + 5e-⇌  Mn2+  + 4H2O 

It follows that in this case the gram-equivalent of KMnO4 is(M.Wt  KMnO4=158 g/mol) 

 

 
 ھو  KMnO4الوزن الغرامي المكافئ لـ 

g-eq =158.03/5 =31.61 g 
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during oxidation in alkaline or neutral solution the Mn7+ ion is reduced to Mn4+ with the 

formation of manganese oxide MnO2 in the form of a brown precipitate for example 

على  (Mn+4) إلى منغنیز رباعي KMnO4 في  (Mn+7) یخُتزل المنغنیز السباعي :في المحلول القاعدي أو المتعادل

في  KMnO4 إلكترونات. الوزن الغرامي المكافئ لـ 3، ویكتسب (MnO2) شكل راسب بني من ثاني أكسید المنغنیز

 . جم52.68ھذه الحالة ھو 

  

Cr2 (SO4)3 + 2KMnO4 +8KOH ⇌ 2K2CrO4 + 2MnO2 + 2K2SO4 + 4H2O 

MnO4
- + 4H+ + 3e-⇌ MnO2 + 2H2O 

 

Therefore in this case the gram-equivalent of KMnO4 has a different value namly 

g-eq = 158.03/3 = 52.68 g 

ملاحظة : ان تسحیحات البرمنغنات تتم بدون وجود دلیل لان لون البرمنغنات البنفسجي  یتغیرعند التسحیح وعند 
 الوصول الى نقطة التكافؤ وتعتبر دلائل ذاتیة 
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A redox indicator 

دلائل الاكسدة والاختزال 

A redox indicator 

(Also called an oxidation-reduction indicator) is an indicator which undergoes a definite 

color change at a specific electrode potential. The requirement for fast and reversible color 

change means that the oxidation-reduction equilibrium for an indicator redox system needs 

to be established very quickly. Therefore, only a few classes of organic redox systems can be 

used for indicator purposes. 

 There are two common types of redox indicators: 

• metal-organic complexes (Ex. phenanthroline) 

• true organic redox systems (Ex. Methylene blue) 

Sometimes colored inorganic oxidants or reductants (Ex. Potassium manganate KMnO4, 

Potassium dichromate K2Cr2O4) are also incorrectly called redox indicators. They can’t be 

classified as true redox indicators because of their irreversibility. Almost all redox indicators 

with true organic redox systems involve a proton as a participant in their electrochemical 

reaction. Therefore, sometimes redox indicators are also divided into two general groups: 

independent or dependent on pH. 

 یخضع لتغیر لوني محدد عند جھد قطب كھربائي معین. إن متطلبات دلائل الأكسدة-الاختزال) ھو دلائل (یسُمى أیضًا 
التغیر اللوني السریع والعكوس تعني أن اتزان الأكسدة-الاختزال لنظام مؤشر الأكسدة والاختزال یجب أن یتأسس 

 بسرعة كبیرة. لذلك، لا یمكن استخدام سوى عدد قلیل من فئات أنظمة الأكسدة والاختزال العضویة لأغراض المؤشرات.

 الأكسدة والاختزال: دلائلیوجد نوعان شائعان من 

معقدات فلزیة عضویة (مثال: فینانثرولین)  •
أنظمة أكسدة واختزال عضویة حقیقیة (مثال: أزرق المیثیلین)  •

، ثاني KMnO4  في بعض الأحیان، تسُمى المؤكسدات أو المختزلات اللاعضویة الملونة (مثال: برمنجنات البوتاسیوم
 أكسدة واختزال كدلائل الأكسدة والاختزال. لا یمكن تصنیفھا بدلائل ) بشكل غیر صحیح K2Cr2O4  كرومات البوتاسیوم

حقیقیة بسبب عدم عكوسیتھا. تتضمن معظم مؤشرات الأكسدة والاختزال ذات الأنظمة العضویة الحقیقیة بروتونًا 
 أو غیر معتمدة الأكسدة والاختزال أحیانًا إلى مجموعتین عامتین:دلائلتقُسم كمشارك في تفاعلھا الكھروكیمیائي. لذلك، 

. )pH الرقم الھیدروجیني ( الوسط الحامضيمعتمدة على

 

https://en.wikipedia.org/wiki/Electrode_potential
https://en.wikipedia.org/wiki/Chemical_equilibrium
https://en.wikipedia.org/wiki/Redox_system
https://en.wikipedia.org/wiki/Phenanthroline
https://en.wikipedia.org/w/index.php?title=Organic_redox_system&action=edit&redlink=1
https://en.wikipedia.org/wiki/Methylene_blue
https://en.wikipedia.org/wiki/Oxidant
https://en.wikipedia.org/wiki/Reductant
https://en.wikipedia.org/wiki/Potassium_manganate
https://en.wikipedia.org/wiki/Potassium_dichromate
https://en.wikipedia.org/w/index.php?title=Organic_redox_system&action=edit&redlink=1
https://en.wikipedia.org/wiki/PH
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KMnO4  

 

 
       (MnO2)  بني من ثاني أكسید المنغنیزلون
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Questions:  

1- What is an oxidizing agent? A reducing agent? 

2- What is the Nernst equation? 

3- What is the standard potential? 

4- What is the redox indicator?  

4- Complete and balance the following equation after adding H+   OH-, or H2O as needed 

 (a) - IO3
- +  I-⇌     I2 

 (b) - MnO4
-  + H2SO3⇌    Mn2+  +  SO4

2- 

 (c) -  MnO4
- + H2S    ⇌   Mn2+  +  S 

 (d) – Al  +  NO3
-⇌   AlO2

-  +  NH3 

 (e) - 2ClO3
- + SO2⇌  SO4

-2 + Cl2 ,             

(f) - 2ClO3
- + H2S  ⇌  SO4

-2 + Cl2 

(g)- Cu + 4HNO3 → Cu (NO3)2 + 2NO2 +2H2O 

5- What is the potential of a solution containing 10.0 ml of 0.1 MFe2+ with 10 mL of 0.05 M 

Ce4+ in a medium that is 1.0 M in H2SO4 at all time? 

6- Prove the       - 𝑹𝑹𝑹𝑹
𝒏𝒏𝒏𝒏

 𝒍𝒍𝒍𝒍 [𝑪𝑪]𝒄𝒄[𝑫𝑫]𝒅𝒅−−
[𝑨𝑨]𝒂𝒂[𝑩𝑩]𝒃𝒃—

  equal − 𝟎𝟎.𝟎𝟎𝟎𝟎𝟎𝟎𝟎𝟎
𝒏𝒏

 𝒍𝒍𝒍𝒍𝒍𝒍 [𝑪𝑪]𝒄𝒄[𝑫𝑫]𝒅𝒅−−
[𝑨𝑨]𝒂𝒂[𝑩𝑩]𝒃𝒃—

 

Knowing that   R = 8.314 K-1 mol-1 and F = faraday constant = 96485 C 

7- Describe the types of electrochemical cells with examples. 

8- What are the types of electrochemical cells and then explain the difference between them. 
9- Determine the reaction between the following half-reaction and calculate the 

corresponding cell voltage: 

                            Cu2+ + 2e-     =   CuEo
red = +0.34V 

                            Zn2+ + 2e-  =    Zn           Eo
red = - 0.76V 

10 - The element that undergoes oxidation is:  H2 +O2  ⇌    H2O   

11- The element that undergoes reduction is:  N2 +3H2⇌    2NH3 

 

 امنیاتنا بالتوفیق
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