REACCIONES DE TRANSFERENCIA DE ELECTRONES. OXIDACION-REDUCCION 83

d) K,Cr,0, + KI + H,50, — K,S0, + Cr,(S0,)s + I,

e) H,0, + CrCl; + KOH — K,Cr0, + KCL + H,0

f) KMnO, + FeCl, + HClL — MnCl, + FeCl; + KCL + H,0
g) K,Cr,0; + HCl — CrCl; + Cl, + KCL + H,0

M Actividades

1. Indica cual o cuales de las semirreacciones siguientes co-
p— . . Py P .2
paU rresponden a una oxidacion y cual o cuales a una reduccion.

Indica la variacion del nimero de oxidacion del cloro, el
hierro y el azufre.

a)Clo;, — CU°

b)s — S0

c) Fe** — Fe*t

a) Reduccién. El cloro pasa de nidmero de oxidacién +3 a —1.

b) Oxidacion. EL S pasa de nimero de oxidacién 0 a +6.
¢) Oxidacion. El Fe pasa de +2 a +3.

2. Escribe el ndmero de oxidaciéon del cromo y del manganeso

en los siguientes compuestos:

a) Cr,0; d) KMnO,
b) Na,Cr0, e) MnO,
¢) Ca(Cr,0,

a) Cr, n.° ox. = +3.
b) Cr, n.° ox. = +6.
¢) Cr, n.° ox. = +6.
d) Mn, n.° ox. = +7.
e) Mn, n.° ox. = +4.

3. Dadas las siguientes reacciones sin ajustar, indica cuales
— . 2 .2 sLe 3 .
PAU son de oxidacién-reduccion, especificando qué especies se

oxidan y qué especies se reducen:

a) Ca0 + H,0 — Ca(0H),

b) HNO; + Ag — AgNO; + NO, + H,0

¢) Cl, + CaS0; + H,0 — HCL + CaSo,

a) No hay variacion del nimero de oxidacién en ninglin atomo,
no es redox.

b) Es de oxidacion-reduccion. EL N pasa de +5 a +4, se reduce.
La plata pasa de 0 a +1, se oxida.

¢) Es de oxidacion-reduccion. EL Cl pasa de 0 a—1, se reduce. EL
S pasa de +4 a +6, se oxida.

4. Escribe la semirreaccion de reduccién ajustada del ion per-

manganato.
a) Cuando se reduce a Mn0, en medio basico.
b) Cuando se reduce a Mn** en medio acido.

a) Mn0; + 2 H,0 + 3 e” — Mn0, + 4 OH"
b) Mn0, + 8 H' +5e  — Mn?*" + 4 H,0

5. Ajusta las siguientes reacciones de oxidacion-reduccion por

el método del ion-electrén:

a) KMnO, + Fe + HCl — FeCl, + MnCl, + KCL + H,0
b) P + HNO; + H,0 — H;PO, + NO

¢) KMnO, + NaNO, + H,0 — MnO, + NaNO; + KOH

a) Oxidacion Fe — Fe®t+2e”
Reduccion  MnO,” + 8 H" +5e~ — Mn?*" 4+ 4 H,0
Reaccion ionica ajustada 2 Mn0, + 16 H" + 5 Fe — 2 Mn®" +
+ 5 Fe*™ + 8 H,0

Reaccion molecular ajustada 2 KMnO, + 5 Fe + 16 HCl —
— 5 FeCl, + 2 MnCl, + 2 KCL + 8 H,0

b) Oxidacion
Reduccion

P+4H,0 — P07 +8H" +5e
NO; + 4 H" +3 e~ — NO + 2 H,0
Reaccion iénica ajustada 5 NO; + 3 P + 2 H,0 — 5 NO +
+3P07 +4H"

Reaccion molecular ajustada 3 P+ 5 HNO; + 2 H,0 — 3 H;P0, +
+ 5NO0

¢) Oxidacion NO, +20H  — NO;  + H,0 +2 e
Reduccion Mn0O,” + 2 H,0 +3 e~ — Mn0, + 4 OH™
Reaccion i6nica ajustada 2 MnO,~ + 3 NO,” + H,0 — 2 MnO, +
+ 3NO;~ + 2 OH™

Reaccion molecular ajustada 2 KMnO, + 3 NaNO, + H,0 —
— 2 Mn0, + 3 NaNO; + 2 KOH

d) Oxidacion 2" - L+ 2e”
Reduccion Cr,05 + 14 H" +6e —2Cr*" 4+ 7 H,0
Reaccion ionica ajustada Cr,05 + 6 I + 14 H" — 2 (" +
+3I,+7H0

Reaccion molecular ajustada K,Cr,0;, + 6 KI + 7 H,S0, —
— 4 K;S0, + Cry(S0,); + I, +7 H,0

(r*"+80H — (0> +4H,0+3e"
H,0, + H,0 +2e — H,0 + 2 OH"

e) Oxidacion
Reduccion
Reaccion ibnica ajustada 2 Cr** + 3 H,0, + 10 OH™ —
— 2 Cr0Z + 8 H,0

Reaccion molecular ajustada 3 H,0, + 2 CrCl; + 10 KOH —
— 2 K,CrO, + 6 KCL + 8 H,0

f) Oxidacion Fe?* > Fe’ +1e
Reduccibon  Mn0,” + 8 HY +5e~ — Mn*" 4+ 4 H,0
Reaccion idnica ajustada Mn0O,~ + 8 H™ + 5 Fe*™ — Mn®" +
+ 5 Fe’" 4 4 H,0
Reaccion molecular ajustada KMnO, + 5 FeCl, + 8 HClL —
— MnCl, + 5 FeCl; + KCL + 4 H,0

g) Oxidacion 200 »>Ch+2e
Reduccion Cr,0,4 + 14 H" +6e —2Cr*" + 7H,0
Reaccion idnica ajustada Cr,0,°~ + 6 CL” + 14 HT — 2 Cr*" +
+3Cl+ 7H,0

Reaccion molecular ajustada K,Cr,0, + 14 HClL — 2 CrCl; +
+ 3 Cl, + 2 KCL + 7 H,0
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6. EL permanganato potasico en medio acido oxida a los sulfuros
Fau de los metales alcalinos para dar azufre elemental y Mn?*.

a) Ajusta las semirreacciones de oxidacion-reduccién corres-
pondientes.

b) :Qué volumen de permanganato potasico 0,3785 M hara
falta para oxidar completamente 50 mL de sulfuro sodico
1,126 M?

S —>S+2e

Reduccion Mn0,” + 8 HF + 5e~ — Mn?" + 4 H,0

a) Oxidacién

Reaccion i6nica ajustada 2 Mn0; + 16 H" + 55 — 2 Mn** +
+5S5+8H,0

b) 2,5 - n.° moles Mn0; = n.° moles S*~
275 . VMnOa MMnO4 = Vsulfuro Msulfuro

Vsz— Msz— 50 mL - 1,126M

2,5 MMnO; 2,5-0,3785M

= 59,5mL

MnOy

7. Supon una celda electroquimica que funciona en el sentido
7aU espontaneo de la reaccion de la celda (celda voltaica). Expli-

ca razonadamente si son verdaderas o falsas las siguientes
afirmaciones:

a) Los electrones se desplazan del catodo al anodo.

b) Los electrones atraviesan el puente salino.

¢) La reduccién tiene lugar en el electrodo positivo.

a) Falso. Los electrones se desplazan del anodo (donde se libe-
ran electrones) al catodo (donde se captan electrones).

b) Falso. Los electrones viajan por el circuito externo, por el
puente salino emigran iones.

¢) Verdadero. La reduccion transcurre en el catodo, que es el
electrodo positivo.

8. Indica las semirreacciones que se darian en el catodo y en el

anodo, y representa de forma simbélica las pilas que se po-
dian obtener con las siguientes reacciones redox que trans-
curren en disolucion acuosa:

a) H; (g) + Cd*" — H* + Cd (s)

b) Mn0, + Cl™ — Mn*" + Cl, (g) (en medio acido)

¢) 2n(s) + H* (aq) - Zn°* (aq) + Hy g)

d) Fe (s) + HNO; (aq) — Few*" (aq) + NO,(g)

a) Anodo = oxidacion H, — 2 H" 4 2e~
Catodo = reduccion Cd*"+2e — Cd
H, (g) [H* [l cd* | cd (s)

b) Anodo = oxidacion Cl™— 1/2 Cl, + 1e”
Catodo = reduccion MnO; + 8 H" +5 e~ — Mn™ + 4 H,0
ct-| ct, (g) I Mn0; [ Mn+2

¢) Anodo = oxidacién Zn (s) — Zn?** (aq) + 2 e
Catodo = reduccion H" (aq) + 1 e~ — 1/2 H, (g)
Zn (s) | zn** (aq) || H* (aq) | H, (9)

10.

11.

12.

e
PAU

. Mm KMmO, 158
M equivalente KMN0O, = ———— = —— = 52,66
valencia KMnO, 3

d) Anodo = oxidacion Fe (s) — Fe?* (aq) + 2 e~
Catodo = reduccion NO; (aq) +2H*(aq) + 1e” — N0, (g) +
+ H.0
Fe (s) | Fe** (aq) |INO; (aq) [ NO, (g)

. Utilizando la tabla de potenciales estandar de electrodo,

ordena las siguientes especies quimicas de menor a mayor
caracter oxidante: Cr,02~, Mn0O;, NO5, ClO;.

Menos oxidante — mas oxidante

NO; < Cr,0¢~ < ClO05 < Mn0,

Utilizando la tabla de potenciales estandar de electrodo,
ordena los siguientes cationes de menor a mayor caracter
reductor: Ca®*, Fe?*, Li*, Cu*", Ag*, Ba’".

Menos reductor — mas reductor

Agt < Cu?t < Fe*" < (a®" < Ba*" < Li*

Indica cual actuara como anodo y cual como catodo cuando
se construye una pila con uno de los siguientes electrodos y
un electrodo de hidrogeno:

a) Cs*|Cs
b) Mg**|Mg
a) Cs* |Cs €2, = —3,02 V

Como el potencial de reduccién es negativo, esta situado
por encima del hidrégeno en la tabla de potenciales; actuara
como anodo oxidandose. La pila serfa:

Cs (s) [ Cs™ (aq) || H* (aq) [ Ha()
b) Mg?* Mg €% = —2,34V
Como el potencial de reduccion es negativo, estd situado

por encima del hidrégeno en la tabla de potenciales; actuara
como anodo, oxidandose. La pila seria:

Mg (s) | Mg®* (aq) || H* (aq) | H, ()

A partir de los datos de potenciales de reduccion, deduce si se
produciran las siguientes reacciones de oxidacion-reduccion:

a) Mn0,”~ + Sn®** — b)) NO;~ + Mn*" —
¢) Mn0,” +10;~ d) NO;~ + Sn*" —
Datos: €uuo; |y = 1,51 Vi €%0; 105) = 1,65 V;
€% sntt sy = 0,15 V; €%no; [noy = 0,96 V
a) Oxidacion: Sn*"|Sn** €% = —0,15V
Reduccion: MnQ, [Mn*" €%, = +1,51V
€ secion = —0,15 + 1,51 = 1,36 V
El potencial es positivo; si se produce la reaccion.
b) Oxidacion: Mn®*|Mn0, €5, = —1,51V
Reduccion: NO;~[NO 0¢=+0,96 V
€ ooecion = —1,51 + 0,96 = —0,55 V
El potencial es negativo; no se produce la reaccion.
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13.
PAU

14.

¢) Oxidacion: 105 |10,

Reduccién: Mn0, | Mn?*

€% =—-165V
%?ed - _1151 V
%(r)eaccién - +1/65 + 1,51 = 0,14 V

El potencial es negativo; no se produce la reaccion.

d) Oxidacion: Sn*"|Sn*" €% = —0,15V
Reduccion: NO; | NO % = +0,96 V
%?eaccio‘n = 70:15 + 0,96 = 0,81 V

El potencial es positivo, si se produce la reaccion.

Los potenciales normales (estandares) de reduccion de los
pares Zn*'|Zn y Fe*"|Fe son, respectivamente, —0,76 y
—0,44 V.

a) ¢Qué ocurriria si a una disolucién de sulfato de hierro
(II) le afiadiéramos trocitos de Zn?

b) ;Y si le afiadiéramos trocitos de Cu? ¢Cu®"|Cu = 40,34 V

a) La posible reaccion seria:
€x=0,76 V
Reduccién: Fe*" + 2 e~ — Fe €% = 0,44V

ECroccion = €oiq + €% = 0,76 V + 0,44 V = 1,20 V; por tanto,
el Zn se oxidara a Zn*" y el Fe?" se reduce a Fe.

Oxidacién: Zn — Zn*" + 2 e~

b) En este caso, la posible reaccion seria:
G = —0,34V
Reduccion: Fe?" + 2 e~ — Fe &% = 0,44V

%920“7'0'” = %gx,‘d + %(r)ed - —0,34 V + 0,44 V - 0,10 V es
un potencial tan bajo que practicamente no se produciria la
reaccion.

Oxidacion: Cu — Cu®* + 2 e~

Indica cual seria el resultado de la electrolisis de los si-
guientes compuestos (utiliza las tablas de potenciales de

electrodos):
a) Cloruro de niquel (II). b) Cloruro potasico.

a) ELCL™ se oxidaria a Cl, en el anodo.

En el catodo pueden reducirse el Ni*" o el H presente en la
disolucion.

Ni*" +2e Ni %= —0,25
H"+1e =2H, %= 0,00

En principio, como el potencial de reducion del H' es algo ma-
yor, se reduciria este, pero si la [H*] es pequefa (pH > 6), se
reduciria el Ni*"y podria obtenerse Ni (véase la Figura 7.18).

b) ELCU se oxidaria a Cl, en el anodo.

En el catodo pueden reducirse el K" o el H* presente en la
disolucion:

Kr+1e =K 0, = —2,92
H" +1e — 2H, 0, = 0,00

Como el potencial de reducion del H" es mayor que el del K*
(que es muy negativo), se reduce el H" y se obtiene H,.

PAU

M Cuestiones y problemas

. Define los siguientes términos: nimero de oxidacion, proce-

so redox, oxidante, reductor, oxidacion y reduccion.

— Ndmero de oxidacion: es el estado de oxidacion de un atomo.

— Proceso redox: es un proceso quimico en el que tiene lugar
un intercambio de electrones entre las sustancias que en él
intervienen.

— Oxidante: en un proceso redox es la sustancia que se reduce.
— Reductor: en un proceso redox es la sustancia que se oxida.

— Oxidacion: es el proceso que tiene lugar cuando una sustancia
cede electrones en una reaccion de oxidacion-reduccion.

— Reduccién: es el proceso que tiene lugar cuando una sustan-
cia capta electrones en una reaccion de oxidacion-reduccion.

. Indica qué procesos son de oxidacién-reduccion:

a) Ca0 + H,0 — Ca(0H),

b) Cu + H,S0, — CuSO, + SO, + H,0
¢) CaCo0; + HCL — €O, + CaCl, + H.0
d) CH, + 0, — €0, + H,0

ELb) yeld).

a) Se oxida el Cu, se reduce el SOZ .
d) Se oxida el CH,, se reduce el 0,.

Ajusta las siguientes ecuaciones. Identifica el oxidante y el
reductor y escribe las correspondientes semirreacciones:

a) Fe + 0, — Fe,0;

b) Cl, + NaBr — NaCl + Br,

¢) Si + F, > SiF,

d) H, + Cl, — HCl

a) Oxidante=0, Su n.° de oxidacion pasa de 0 a —2, se reduce.
Reductor=Fe Su n.° de oxidacion pasa de 0 a +3, se oxida.
Oxidacion: 2Fe +3H,0 > Fe,0; +6H"+6e
Reduccion: 1/20, +2H" +2e — H,0

b) Oxidante=Cl, Su n.° de oxidacién pasa de 0 a —1, se reduce.
Reductor=Br~ Su n.° de oxidacién pasa de —1 a +0, se
oxida.
Oxidacion: 2Br = Br,+2e”
Reduccion: Cl, +2e — 2 Cl-

¢) Oxidante=F, Su n.° de oxidacion pasa de 0 a —1, se reduce.
Reductor=Si Su n.° de oxidacion pasa de 0 a +4, se oxida.

Si > Si*t +4e
Reduccion: F, +2e — 2 F

Oxidacion:

d) Oxidante=Cl, Su n.° de oxidacion pasa de 0 a —1, se reduce.
Reductor=H, Su n.° de oxidacién pasa de 0 a +1, se oxida.

H, > 2H"+2e"

Reduccién: Cl, + 2e~ — 2 CL™

Oxidacion:
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. Ajusta las siguientes ecuaciones idnicas de oxidacion-
reduccion:

a) NO; + 1~ + H" - NO + I, + H,0
b) 105 + HSO;~ — I, + S0,>~ + H,0
¢) Mn0; + Fe*" + H™ — Mn*" + Fe*"

a) Oxidacion 2T 5L, +2e
NO; +4H"+3e —NO+2H,0
Ajustar electrones 3QRI" =1, +2e)

2 (NO; + 4 H* + 3 e — NO + 2 H,0)

Reduccion

Ec. i6nica ajustada 2 NO; + 61 + 8 H' — 31T, + 2 NO + 4 H,0

b) Oxidacion

Reduccion

HSO; + H,0 = S0+ 3H  +2e”
I0; + 6 H" +5e" —1/21, 4+ 3 H,0
5 (HSO; + H,0 = S0Z +3H" +2¢)
2105 + 6 H" +5e — 1/21, + 3 H,0)

Ajustar electrones

Ec. i6nica ajust. 2 105 + 5 HSO; — I, + 5 S0;~ + 3 H' + H,0

Fe?" > Fe’" +1e”

MnO, + 8 H" +5e~ — Mn*" + 4 H,0
5(Fe*" > Fe’" +1¢e7)

MnO; + 8 H +5e~ — Mn*" 4 4 H,0

¢) Oxidacién
Reduccion

Ajustar electrones

Ec. i6nica ajust. Mn0, + 5 Fe?" +8 H" — Mn?" + 5 Fe*" + 4 H,0

. Define los siguientes términos: anodo, catodo, fuerza elec-
tromotriz de una pila, potencial estandar de reduccion.

- Anodo: es el electrodo de una pila donde tiene lugar la oxi-
dacion.

- Catodo: es el electrodo de una pila donde tiene lugar la re-
duccion.

- Fuerza electromotriz de una pila: es la diferencia de potencial
que se establece entre sus dos electrodos (dnodo y catodo).
- Potencial estandar de reduccion: es el potencial que se asigna

a un proceso de reduccién cuando tiene lugar en las condicio-
nes estandar.

. Relaciona los criterios termodinamicos y electroquimicos para
la espontaneidad de una reaccion de oxidacion-reduccion.

- Criterio termodinamico: un proceso de oxidacion-reduccion
sera espontaneo si la variacion de su energia de Gibbs es ne-
gativa.

- Criterio electroquimico: un proceso de oxidacion-reduccion
sera espontaneo si su potencial estandar es positivo.

Relacion: A G = —n F€°
. Indica las diferencias y similitudes entre una pila y una cuba
electrolitica.

Una pila transforma la energia quimica en energia eléctrica. Una
cuba transforma la energia eléctrica en energia quimica.

8. Ajusta la siguiente reaccion:

K.Cr,0; + H,SO, + FeSO, — K,SO, + Cr,(S0,); + Fe,(S0.)s +
+ H,0 e indica:

a) ;Qué especie se oxida y qué especie se reduce?

b) ¢Cuantos gramos de sulfato de cromo podran obtenerse a
partir de 5 g de dicromato potasico si el rendimiento de
la reaccion es del 60%?

a) Se oxida el Fe*" a Fe*" y se reduce el Cr,0¢ a Cr**:

Oxidacion Fet —>Fe’ +1e
Reduccién Cr,02- + 14 H  +6e —2C*" +7H,0
Ajustar electrones 6 (Fe*" —Fe*" +1e)

(r,0 +14H"+6e —2C* +7H,0

Ec. ibnica Cr,05~ + 6 Fe*" + 14 H" = 2C*" + 6 Fe’" + 7 H,0
ajustada

Ec. completa ajustada K,Cr,0; + 6 FeSO, + 7 H,S0, —
— 3 Fey(S0,); + Cry(S0,); + K;S0, + 7 H,0

b) A partir del dato de 5 g K,Cr,0; se realizan las siguientes
conversiones utilizando factores de conversion.

A B C
g KCr,0; = moles K,Cr,0; = moles Cr,(S0,); =

D
= 9 Cr2(504)3 (totales) = 9 Cr2(504)3 (finales)
En el paso A se utiliza la Mm del K,Cr,0, = 294 g;

en el paso B se utiliza la relacion estequiométrica de la reac-
cion ajustada;

en el paso C se utiliza la Mm Cr,(S0,); = 392;

en el paso D se utiliza el rendimiento de la reaccion.

1 mol K,Cr,0,
294 g K,Cr,0,

1 mol Cr, (S0,);

5 g K,Cr,0; -
9 R 1 mol K,Cr,0,

3924 Cr, (S04)3 - 60

= 4 g Cry(SO
1 mol Cr, (SO,); 100 9 (r(50):

9. Los procesos que se indican a continuacién estan totalmen-
—
pauU te desplazados a la derecha:

Cu** +Zn - Cu+2Zn* 2 Ag*+ Cu — 2 Ag + Cu*t

Ordena los tres iones metalicos que aparecen en dichos pro-
cesos de mas a menos oxidante y justifica la respuesta.

Los iones plata (Ag") son capaces de oxidar al cobre a Cu?*. Los
iones cobre (Cu®*) son capaces de oxidar al cinc. El mas oxidante
serda el Ag™ y el menos el Zn?*, que no serd capaz de oxidar a
ninguno de los otros dos.

Mas oxidante — menos oxidante

Ag+ > Cu2+ > Zn2+
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10.

11.

12.

13.

14.

El agua oxigenada en medio acido puede actuar como oxi-
dante o como reductor. Escribe la semirreaccion de oxidacién
y reduccién en cada caso.

El oxigeno en el agua oxigenada tiene nimero de oxidacion —1.
Puede oxidarse a 0, (ndmero de oxidacion 0) cediendo electro-
nes, o reducirse a H,0 (ndmero de oxidacion del 0: 2—) captan-
do electrones.

H,0,— 0, + 2 H" +2e”
H,0,+2H"+2e — 2H,0

Oxidacion a 0,:
Reduccion a H,0:

Calcula la fuerza electromotriz de la pila Cd (s) | Cd** (1 M) | |Ag*
(1 M)|Ag(s), sabiendo que los potenciales de reduccion de
electrodo son €°y5:1ag = 0,80 Vy €°¢g g = —0,40 V. Indica
las semirreacciones que tienen lugar en el danodo y en el
catodo de la pila y el proceso global.

Anodo = oxidacion Cd — Cd?" + 2 e €%, = 0,40 V
Catodo = reduccion Agt™ +1e” — Ag €% =0,80V
Proceso global: 2 Ag" + Cd — 2 Ag + Cd**

%(ﬁ)n'la = Esitnodo + € edcstote = 0,40 + 0,80 = 1,2V

Construimos una pila con los siguientes electrodos Ag* | Ag
y Zn** | Zn. Utilizando los datos de la tabla de potenciales,
determina:

a) Las semirreacciones que tienen lugar en cada uno de los
electrodos y la reaccion global de la pila.

b) La fuerza electromotriz estandar de la pila.

Oxidacion: In »>In*"+2e €%, =40,76V
Reduccién: Ag" + 1e — Ag €% = +0,80 V

%?eacdén = +0/76 + 0,80 = 1,56 V

¢Como puede construirse una pila basada en la siguiente
reaccion: 2 H™ + Fe — Fe?™ + H,? Dibuja un esquema de la
misma, indica las caracteristicas de sus electrodos y escribe
el diagrama de la pila.

Es un ejemplo de pila con un electrodo metalico y otro de hi-
drégeno. En el anodo, el Fe se oxida a Fe?", y en el catodo, el
H* se reduce a H,.

Fe — Fe*™ + 2e~
2H"+2e —H,

Anodo = oxidacion
Catodo = reduccion

2H" + Fe — H, + Fe?*
Fe (s)| Fe** (aq) || H* (aq) [ H. (g)

Proceso global:

En teoria, ;qué potencial minimo debe aplicarse a los elec-
trodos de una cuba electrolitica para que se produzca la
electrolisis?

Tedricamente, el potencial externo necesario para que se pro-
duzca la electrolisis debe ser igual al de la pila que se constru-
yera con esos mismos electrodos, cambiado de signo.

%gﬂa = %(r)ed-ca'tuda + %gxi-dnoda ==V
En realidad, es necesario aplicar un potencial algo mayor, debi-
do a las sobretensiones.

15.

16.

17.
PAU

18.

Una corriente de 5,00 amperios que circula durante 30 mi-
nutos exactos deposita 3,048 g de cinc en el catodo de una
cuba electrolitica. Calcula la masa atomica del cinc.

Se aplica la Segunda Ley de Faraday:

It
96500

nmero g depositados

M equivalente

. ndmero g Zn depositados - 96500
M equivalente Zn = g pos =

It

3,048 - 96500
= ———— =32,68
5-1800

Explica por qué el sodio no puede obtenerse por electrolisis
de sus disoluciones acuosas.

(Esta explicado en el subapartado titulado Electrolisis de una di-
solucién acuosa de cloruro sédico, pag. 243 del libro de texto.)

Justifica cudles de las siguientes reacciones tienen lugar es-
pontaneamente en condiciones estandar y cuales solo pue-
den llevarse a cabo por electrolisis:

a) Fe** + Zn — Fe + Zn**

b) 2 H,0 — 2 H,(g) + 0,(g) (en medio acido)
¢) I, +2Fe** - 21" + 2 Fé?

d) Fe + 2 Cr*" — Fe*™ + 2 Cr**

Datos: utiliza los datos de la Tabla 7.1.

Si el potencial de la pila construida con un proceso es positivo,
el proceso es espontaneo; en caso contrario, solo puede llevarse
a cabo por electrolisis.

a) Espontéaneo.
Oxidacion: In »>In*" +2e €% =0,76V
Reduccion: Fe*" +2 e — Fe 0s= —0,44V
€ occion = +1,23 V — 0,44 = 0,32 V (espontaneo)
b) Solo por electrélisis.
Oxidacion: H,0 - 1/20, +2H "+ 2e €% = +0,76 V
Reduccion: 2 H" +2e — H, €, =00V
€ eccion = +0,76 + 0,0 = —0,32 V (no es espontaneo)

¢) Solo por electrolisis

Oxidacién: Fe?t - Fe’"+1e €% =-0,77V
Reduccion: 21, +1e —1I° 0, =054V

€eccisn = —0,77 + 0,54 = —0,23 V (no es espontaneo)
d) Espontaneo
Oxidacion: Fe > Fe?"+2e €% = +0,44V
Reduccién: Cr*f + e~ — Cr?* 0, = —0,408V

 onccion = +0,44—0,408 = +0,032 V (espontaneo)

Para profundizar

El acido nitrico reacciona con el sulfuro de hidrogeno (gas)
y da azufre y monoxido de nitrégeno.

a) Escribe la reaccion ajustada.
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b) Determina el volumen de sulfuro de hidrégeno —medido
a 60 °Cy 1 atmosfera de presion— necesario para reac-
cionar con 500 mL de una disolucion de acido nitrico de
concentracion 0,20 M.

a) HNO; + H,S — S + NO
Oxidacion S~ =S + 2 e~
Reduccion NO; + 4 H" + 3 e™ — NO + 2 H,0

Multiplicando la primera por 3 y la segunda por 2, y sumando,
se obtiene la ecuacion idnica ajustada:

2NO; +3S* +8H"—>2N0+3S+4H,0
Completando los iones, la ecuacion completa es:
2 HNO; + 3 H,S— 2 NO + 3S + 4 H,0

b) En primer lugar calculamos los moles de H.S, para lo que
vamos a seguir este esquema de transformaciones:

litros HNO; = moles HNO; = moles H,S

0,5 L HNO, - 0,2 moles HNO; 3 moles H,S

1 L HNO, 2 moles HNO,
= 0,15 moles H,S

Utilizando la ecuacion de estado de los gases:

nRT ~ 0,15-0,082 - (60 + 273)
VHZS = =

p 1

= 4,091 H,S

19. El dicromato potasico oxida el yoduro sédico en medio acido

Pau sulfiirico y se origina sulfato sédico, sulfato de cromo (III)
y yodo. ¢De qué molaridad sera una disolucion de yoduro sé-
dico, si sabemos que 30 mL de la misma necesitan para su
oxidacion 60 mL de una disolucién que contiene 49 g/L de
dicromato potasico? (Datos: masas atomicas K = 39; Cr = 52;
0=16; 1 =127.)

El ion dicromato se reduce a Cr*" segn la semirreaccion:

Cr,0 +14H"+6e > 2CP +7H,0

n.°g 49
Ni,cr,0, = Miycr0, = P\;l n = 234 -6=1N

Viar Nivar = Viger0, Niery0,

Vi, 60mL e
_Kolely K00, = mo & eqL'=2molL™"
Vi 30 mL L

En el proceso, el dicromato capta 6 electrones.

NNaI =

20. Usando los datos de las tablas de potenciales de reduccién,
indica cuales de las siguientes afirmaciones son verdaderas
y cuales falsas:

a) EL Fe(s) se oxida a Fe®* al tratarlo con acido clorhidrico
1M

b) EL Cu(s) se oxida a Cu?®" al tratarlo con acido clorhidrico
1M

¢) EL Cu(s) se oxida a Cu** al tratarlo con acido nitrico 1 M.

Fe — Fe®" 4 2e~ €} =044V
€ = 0,00V

a) Anodo = oxidacién
Catodo = reduccion 2 H" + 2e~ = H,

Proceso global: 2 H" + Fe — H, + Fe?"

Eroceso giobal = G, + €oes. = 0,44 V. Como el potencial es
positivo, el proceso es espontaneo. EL Fe se oxida a Fe’* en
medio acido clorhidrico. Verdadero.

b) Anodo = oxidacion Cu— Cu* +2e Ey=-034V

Catodo = reduccion2 H" +2e — H, €% =0,0V
Proceso global: 2H" + Cu = H, + Cu?**
E oceso giobal = G g, + €%s. = —0,34 V. Como el potencial es

negativo, el proceso no es espontaneo. El Cu no se oxida a
Cu®™ en medio acido clorhidrico. Falso.

Cu—Cu¥ +2e
it = —0,34V

Catodo = reduccion NO; + 4 H* + 3 e — NO + 2 H,0
94 = +0,96 V

Proceso global: 2 NO; + 8 H* + 3 Cu — 2 NO + 3 Cu®*" + 4 H,0

¢) Anodo = oxidacion

%?Jrocexo global = %%xid. + %?ed. = 70,34 Vv + 0196 V= 0,62 V.
Como el potencial es positivo, el proceso es espontaneo. EL
Cu se oxida a Cu®" con HNO;. Verdadero.

21. Utilizando los datos de la tabla de potenciales de reduccion,
escribe las semirreacciones que tienen lugar en el anodo y
en el catodo cuando se someten a electrolisis disoluciones
acuosas de las siguientes sales: MgCl, y CuCl,. ¢Cual seria el
potencial teérico necesario para que se produjera la electro-
lisis de la segunda sal?

a) Anodo = oxidacién 2 Cl" —» Cl, 4+ 2 e~ € = —1,36V
€l = —2,34 V
%eed. = 010 v

Catodo = reduccion Mg®" + 2 e~ — Mg
2H"+ 2 > H,

Si aplicamos 1,36 V a la cuba electrolitica se produciria Cl
en el anodo y H, en el catodo. Para que se redujese el Mg?"
habria que aplicar al menos 3,7 V y antes de alcanzar este
potencial se da el proceso anterior.

b) Anodo = oxidacion 2 Cl" - Cl, + 2e~ €% = —1,36 V
Catodo = reduccion Cu®* +2e — Cu 0 = 0,34V
1/22H +2e —H, €, =00V

En este caso, con solo 1,02 V se produce la oxidacion del
Cl" vy la reduccién del Cu?'.

22. Dos cubas electroliticas montadas en serie contienen diso-

e . . Py . .

paU luciones de nitrato de plata y de sulfato ciiprico respectiva-
mente. Calcula los gramos de cobre que se depositan en la
segunda si en la primera se depositan 10,0 g de plata.

Utilizando factores de conversion se realizan las siguientes con-

versiones:
A B C
g Ag = equiv. Ag = equiv. Cu = g Cu
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23.

24,

- Para la transformacion A utilizamos la masa equivalente de la
plata Ma = 107,8.

- Para la transformacion B se tiene en cuenta que el nimero
de equivalentes que se deposita en cada cuba es el mismo.
Ndmero equiv. Ag = ndmero equiv. Cu.

- Para la transformacion C utilizamos la masa equiv. del Cu =
Ma Cu/2 = 31,75

lequiAg lequiCu 31,75gCu

107,8 g Ag

10,0 g Ag - =294 g Cu

lequiAg 1lequiCu

Se electroliza en una cuba CaCl, fundido.

a) Escribe los procesos que tienen lugar en el anodo y en el
catodo.

b) ¢Cuantos gramos de calcio metalico se depositaran si se
hace pasar por la cuba una corriente de 0,5 A durante 30
minutos?

Anodo: 2 CL'— Cl, + 2~
Catodo: Ca*t + 2e = C(a

. O,5A-1800$-:097/m0t
_ eq _ eq/mo — 0,194
96500 96500 <
eq

Deduce si el cloro o el yodo pueden reaccionar con iones
Fe?" y transformarlos en Fe**, en medio acuoso, a partir de
los siguientes datos:

Cé(‘zlzm) =1,36V; (é(?zu )y = 0,54V; %(%ﬁ |Fe2t) = 0,77V

a) Oxidacién Fe?* — Fe** + 1 e €% = —0,77 V
(4nodo)
Reduccion 1/2ClL+1e = Cl° €% =1,36V
(catodo)

1/2 Cl, + Fe?* — Fe*" + (1 €% = € +
+€% =—0,77 +
+1,36=0,59 V

Como el potencial normal de la reaccion global es positivo, el
Cl, si oxida al Fe?'.

b) Oxidacién Fe?* > Fe*" 4 1e” €%, = —0,77V
(4nodo)
Reduccién 12, +1e -1 %t = 0,54 V
(catodo)

1/21, + Fe?t - Fe*t + 17 €% = €% +
+%(r)ed. =-0,77 +
40,54 = —0,23 V

Como el potencial normal de la reaccién global es negativo,
la reaccién no se da de forma espontanea en el sentido en
que se ha escrito. EL I, no oxida al Fe?".

25. El acido nitrico en disolucion 1 M reacciona con cadmio me-

talico y produce nitrato de cadmio y monéxido de nitrégeno.
a) Calcula el potencial estandar de la reaccién y deduce si
se produciria esta reaccion con cobre metal. b) Indica los
agentes oxidante y reductor en cada caso.

Datos: € {vo, voy = 0,96 V; €l jcey = —0,40 V; €feuijcw) =
=0,34 V.

a) Sistema HNO,/Cd
Oxidacién

(d—>Cd* +2e €% = 0,40V

Reducciéon NO; + 4 H"+3e — NO + 2 H,0 €%, = 0,96 V

2NO; +3Cd+8H"—2N0+ €% =0,40 +
+3Cd*" + 4 H,0 +0,96 =
=1,36V

Al ser el potencial de la reaccion global positivo, la reaccion
se produciria de forma esponténea tal como esta escrita.

b) Sistema HNO;/Cu

Oxidacion Cu—Cut 4+ 2e € = —0,34V

Reduccion NO; +4H"+3e —-NO+2HO0 €% =0,96V

2NO; +3Cu+8H -2NO+ €% =

+ 3 Cu?" + 4 H,0 = —0,34 +
+0,96 =
=0,62V

El potencial de la reaccién global es también positivo; la
reaccion se produciria de forma espontanea, tal como estd
escrita. EL HNO; oxida también al Cu.

26. Se toma una muestra de un cloruro metalico, se disuelve en
— . o o . .2 .
PAU agua y se realiza la electrolisis de la disolucion mediante la

aplicacion de una intensidad de 2,0 A durante 30 minutos.
Al final, en el catodo se han depositado 1,26 g de metal.

a) Calcula la carga del cation si sabes que la masa atomica
del elemento es 101,1.

b) Determina el volumen de cloro gaseoso, medido a 27 °C
y 1 atm, que se desprendera en el catodo durante la elec-
trolisis.

Datos: F=96500 C mol™%; R = 0,082 atm L K~* mol~'.

a) Met"" + n e” — Met ndmero electrones intercambiados =
= carga del cation

Se aplica la Segunda Ley de Faraday.

nimero g depositados

M atémica It
ndmero electrones 96500

carga cation = ndmero electrones =
101,1-2- 1800
1,26 - 96500

M atémica It

namero g depositados - 96500
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b) La ecuacion quimica es:
MCl; —» M** + 3 Cl
1,26

—— moles de Cl, =
2-101,1

El nimero de moles esn = 3 -
=0,019.

Si sustituimos en la ecuacién de los gases ideales:
pV=nRT
V'=0,019 - 0,082 - 300 = 0,46 L

27. El dicromato de potasio, en medio acido, oxida los iones
cloruro hasta cloro reduciéndose a sal de cromo (III).

a) Escribe y ajusta por el método ion-electrén la ecuacion
ionica que representa el proceso anterior.

b) Calcula cuantos litros de cloro, medidos a 20 °Cy 1,5 atm,
se pueden obtener si 20 mL de dicromato de potasio
0,20 M reaccionan con un exceso de cloruro de potasio en
medio acido.

Datos: R = 0,082 atm L mol~* K™*

a) Oxidacion: 200 »>Ch+2e
Reduccién: Cr,02" + 14 H"  +6e — 2 Cr*" + 7 H,0

Ec. idnica ajust.:

Cr,0, + 14 H" +6 ClC > 2Cr*" +3Cl, + 7 H,0
Ec. molecular ajust.:

K,Cr,0; + 14 HCl — 2 CrCl; + 3 Cl, + 2 KCL+ 7 H,0

b) n.° moles K,Cr,0, = 0,002 - 0,2 = 4 - 10°*
n.° moles HCL = 6 - n.° moles K,Cr,0; =6 -4 - 107“=2,4 - 1073

o mol RT
pV=nogr; v DIMORT
p
. -3 . .
_ 24-10 0,2852 @+273) _ (oo

28. El estano metalico, en presencia de acido clorhidrico, es oxi-
dado por el dicromato potasico (K,Cr,0,) a cloruro de estaio
(1IV), reduciéndose el dicromato a Cr (III).

a) Ajusta, por el método de ion-electron, la ecuacién molecu-
lar completa.

b) Calcula la riqueza en estaiio de una aleacion si 1 gramo
de la misma una vez disuelta se valora, en medio acido
clorhidrico, con dicromato de potasio 0,1 M, gastandose
25 mL del mismo.

Datos: Masa atomica Sn = 119.
a) Oxidacion: Sn —>Sn*" + 4e”
Reduccién: Cr,0,4 + 14 H" +6e” = 2Cr*" + 7 H,0
Ec. idnica ajust.:
2 Cr,0,4 +35Sn + 28 H" = 4 Cr*" + 3 Sn“" 4+ 14 H,0
Ec. molec. ajust.:
2 K,Cr,0; +3Sn 4 28 HCL — 4 CrCl; + 3 SnCl, + 4 KCL 4+ 14 H,0

b) n.° moles K,Cr,0;  n.° moles Sn
2 3
. o . .
n.9 moles Sn — 3 - n.° moles K,Cr,0, _ 3.0,025-0,1 _
2 2
=3,75-107
N.° g Sn =3,75-10* mol - 119 g/mol = 0,4462 g
0,4462

- 100 = 44,62%

Riqueza (%) =

29. El acido sulfirico reacciona con cobre para dar sulfato de
cobre (II), diéxido de azufre y agua.

a) Ajusta, por el método de ion-electrén, la reaccion mo-
lecular.

b) :Qué masa de sulfato de cobre (II) se puede preparar por
la accion de 8 mL de acido sulfirico del 96 % de riqueza
en masa y densidad 1,84 g/mL sobre cobre en exceso?

Datos: Masas atomicas: H=1; 0 = 16; S = 32; Cu = 63,5.
a) Cu + 2 H,S0, — CuS0, + SO, + 2 H,0
b) Masa H,SO, impuro = 14,72 g

Masa H,S0, puro = 2.94-98 = 14,13 g
100
14,13
n.° moles H,SO, puro = %09 0,144 moles
98 g mol ™

"]
n.o moles CuS0, — n.° moles H,S0, _ 0,144 _
2 2
= 0,072 moles
Masa CuSO, = n.° moles CuSO, - Mm CuSO, = 0,072 - 159,5 =
=11,48 g

30. El permanganato potasico, en medio acido sulfirico, oxida
los sulfuros de metales alcalinos a azufre elemental, pasando
a Mn%*,

a) Ajusta las dos semirreacciones redox.

b) :Qué volumen de permanganato potasico 0,3785 M hara
falta para oxidar completamente 50 mL de sulfuro sédico
1,256 M?

a) Oxidacion: S >SS+ 2e
Reduccién: Mn0, + 8 H" +5e~ — Mn?" 4 4 H,0
Ec. idnica ajust.:

2Mn0; +5S8 +16 H" > 2Mn*" +5S + 8 H,0

n.° moles Na,S n.° moles KMnO,

b p—
) : :
. moles Na,$ - 2 .
n.© moles KMn0, — Mo a2 _ 0,0628-2
5 5
= 0,025 moles
. moles KMnO
Volumen KMn0, = n.” moles kMn0, 0,025 _
M KMnO, 0,37855
=6,6-102L
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31. En la reaccion de aluminio con acido clorhidrico se despren-
AU de hidrégeno. Se ponen en un matraz 30 g de aluminio del

95% de pureza y se aiiaden 100 mL de un acido clorhidrico
comercial de densidad 1,170 g mL~'y del 35% de pureza en
masa. Con estos datos, calcula:
a) Cual es el reactivo limitante.
b) El volumen de hidrogeno que se obtendra a 25 °Cy 740
mmHg.
Datos: masas atémicas: Al = 27; Cl = 35,5; H = 1;
R = 0,082 atm L mol™* K!
a) Ecuacion idnica ajustada: 2 AL+ 6 HY — 2 AP" + 3 H,
95 1 mol

30 g Alimpuro = 30g- —+ ————— =
g P g 100 27 g mol™

= 1,055 moles Al puro

100 mL HCl comercial =

— 100 m|_.1,17i.£.1$0l
mL 100 36,5g - mol™

= 1,12 moles HCl puro.

Reactivo limitante=HCl
b) n.° moles H, = n.° moles HCl puro/2 = 1,12/2 = 0,56 moles
pV =n.moles RT; VH, = 14,05 L

32. En un vaso que contiene 100 mL de disolucion de concen-
AU tracién 107° M del ion Au** se introduce una placa de cobre

metalico.

a) Ajusta la reaccion redox que se podria producir. Calcula su
potencial normal e indica si es espontanea.

b) Suponiendo que se reduce todo el Au** presente, determi-
na la concentracién resultante de iones Cu®*. Calcula los
moles de electrones implicados.

Datos: %?Au;‘Mu) = 1,52 Vv H %?Cl.lz‘lﬂl) = 0,34 Vv
a) 2 A" + 3 Cu— 2 Au + 3 Cu**

Cu—>Cu"+2e €% =-034V
((g?ed = 1,52 V

Oxidacion:
Reducciéon: Au*™ + 3 e — Au
€ accion = —0,34 + 1,52 = +1,18 V (es esponténeo)

b) n.° moles Au** n.° moles Cu?*

2 3
3+
n.° moles Cu?* = n.® mole: A3 Ve IV;AUH 3 _

=1,5-10"* moles
Como el volumen de disolucién es 0,1 L, [Cu*"] = 1,15 - 1073

Moles e = 2 - moles Cu?* =2 - 1,54 - 107* = 3 - 10~* moles

33. El cinc metalico puede reaccionar con los iones hidrégeno
— . g2 .
Pau oxidandose a cinc (II).

a) ;Qué volumen de hidrogeno medido a 700 mm de mercu-
rioy 77 °C se desprenderd, si se disuelven completamen-
te 0,5 moles de cinc?

b) Si se realiza la electrolisis de una disolucion de cinc (II)
aplicando una intensidad de 1,5 amperios durante 2 ho-
ras y se depositan en el catodo 3,66 g de metal, calcula la
masa atémica del cinc.

Datos: F = 96500 C eq~"; R = 0,082 atm L mol™* K™*
a) Ecuacion ibnica ajustada Zn + 2 H" — Zn®" + H,

n.° moles Zn = n.° moles H, = 0,5 moles

.0 T

pV = noRT; v= MMOLRT

p

_ 05:0082-(77+273) _ ..o
700/760
b) Aplicando la segunda ley de Faraday:

F ..

m:ﬂIt;Maz mnk - _ 3,66 -2-96 500 — 65,4 g
nF It 1,5-2 - 3600

34, El acido sulfirico reacciona con cobre para dar sulfato de
PaU cobre (II), dioxido de azufre y agua.

a) Ajusta, por el método de ion-electron, la reaccién mo-
lecular.

b) :Qué masa de sulfato de cobre (II) se puede preparar por
la accion de 2,94 g de acido sulfirico del 96 % de riqueza
en masa y densidad 1,84 g/mL sobre cobre en exceso?

Datos: Masas atomicas: H = 1; 0 = 16; S = 32; Cu = 63,5

Cu = Cu* +2e
S0 +4H " +2e —S0,+ 2H,0

a) Oxidacion
Reduccion

Reaccion idnica S0,2~ + Cu + 4 H™ — Cu*™ + SO, + 2 H,0
ajustada

Reaccion molecular 2 H,S0, + Cu — CuS0, + SO, + 2 H,0
ajustada

96 1
b) 2,94 gH,S0, impuro = 2,949 — - ——— =
) 2,94 gH,30, imp ® 00 98gmol
= 0,029 moles H,SO, puro
n.° moles CuSO, = n.° moles H,S0,/2 = 0,029/2 = 0,0145
moles

Masa de CuSO, = n.° moles CuSO, - Mm CuS0Q, = 0,0145 -
-159,5=2,313 g

35. Dados los siguientes valores de potenciales normales de re-
et .z . . . . PR
PaU duccion, razona si las siguientes reacciones quimicas son o

no espontaneas en condiciones estandar.
a) Cr(s) + AT — Al(s) + "
b) 2 Br + Clz —> Brz + 2 cl-

Datos: €8/ (s) = —0,74 V; €3/m (s) = —0,66 V;
€ Brypr— = +1,06 V; €20 = +1,36 V

S: @) €Sucion= + 0,09 V, espontanea
b) €8ucien= + 0,30 V, espontanea
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36.

PAU

37.
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a) r > C*"+3e €% =074V 38. A través de 3 litros de disolucién 0,1 M de nitrato de plata
—d .
AP+ 3 e — Al 0, — 0,66V pau se hace pasar una corriente de 1,15 A durante 6 h.
€ s — 0,74 — 0,66 — 0,08 V (es espontanea) a) Determina la masa de plata depositada en el catodo.
e ' ' ' b) Calcula la molaridad del ion plata una vez finalizada la
b) Oxidacion: 2Br - Br,+2e € —_106V electrolisis, suponiendo que se mantiene el volumen ini-
o B . . ' cial de la disolucién.
Reduccion: Cl, +2e —2Cl €% = +1,36 V

€ occion = —1,06 + 1,36 = + 0,30 V (es espontaneo)

En una valoracion, 31,25 mL de una disolucion 0,1 M de
Na,C,0, (oxalato de sodio) en medio acido consumen 17,38
mL de una disolucion de KMnO, de concentracion descono-
cida. Sabiendo que el oxalato pasa a CO, y el permanganato
a Mn%*:

a) Ajusta la ecuacion ionica por el método de ion-electron.
b) Calcula la concentracién de la disolucién de KMnO,.

Datos: masas atomicas: 0 = 16; K = 39; Mn = 55.

a) Oxidacion 02~ —2C0,+2e
Reduccion Mn0; + 8 HY +5e~ — Mn*™ + 4 H,0
Reac. i6nica ajustada

2 Mn0; + 16 H" + 5 C,0;~ — 2 Mn®" +

b) 5 - n.° moles Na,C,0, = 2 - n.° moles KMnO,
5 -V Na,C,0, - M Na,C,0, = 2 - V KMnO, - M KMnO,

5 Viatato Moxal 5-31,25 mL-0,1 mol L™

MKMnO, = - _
! 2.17,38 mL

10 CO, + 8 H,0

permanga.

= 0,449 mol L™?

Se realiza la electrolisis de una disolucién acuosa que con-
tiene Cu®". Calcula:

a) La carga eléctrica necesaria para que se depositen 5 g de
Cu en el catodo. Expresa el resultado en culombios.

b) Qué volumen de H, (g), medido a 30 °Cy 770 mmHg, se
obtendria si esa carga eléctrica se emplease para reducir
H*(acuoso) en un catodo.

Datos: R = 0,082 atm L mol™! K~
Cu =63,5; F=96 500 C.

!, Masas atomicas:

a) (W +2e - Q°

n°mol-ne = E;
F

[}

9gC

g=""9" oe F= 2 .2.06500 =
Ma Cu 63,5

=15196,8 c

b)2H"+2e — H,
n.° moles H, = n.° moles Cu = 0,078
pV = n.°RT;
n°molRT 0,078 -0,082 - (30 + 273)

p 700/760

Datos: F = 96 500 C. Masas atomicas: N = 14; 0 = 16;
Ag = 108.
a) Agt + 1e — Ag°

It
n.moles - n = —;
F

It 1,15A - (6 - 3600) s
n.moles =n=— = =
nF 1-96500 c
= 0,257 moles
108
b) 0,257 mol - 9_278g
Volumen | Molaridad
Ag
Inicial 3L
Final 3L 0,0143 0,3 — 0,257 = 0,043

39, A la vista de los potenciales normales de reduccion, razona:
e 4
PAU g) Si se desprendera hidrégeno cuando se introduce una ba-

rra de sodio en una disolucion 1 M de acido clorhidrico.

b) Si se desprendera hidrégeno cuando se introduce una
barra de cobre en una disolucion acuosa de acido clorhi-
drico 1 M.

c) Si el sodio metalico podra reducir a los iones Cu (II).
Datos: €{ya |na) = —2,71 V; €qyjn,y = 0,00 V;

€ w1y = 0,34 V
a) Si se desprende.
Na — Na"+1e €} =+2,71V
% =100V

=+42,71 + 0,0 = 42,71 V (es esponténeo)

Oxidacion:
Reduccion: 2 HF +2e~ — H,

L.
reaccion

b) No se desprende.

Oxidacion: Cu >Cu* 4+2e €% =-0,34V

Reduccion: 2 H" +2e” — H, €% = +0,0V

€ occion = —0,34 + 0,0 = —0,34 V (no es esponténeo)
¢) Si podra.

Oxidacion: Na > Nat+1e €% =+271V

Reduccion: Cu?" +2e — Cu €% = +0,34 V

Eooccion = +2,71 + 0,34 = 43,05 V (es espontaneo)

40. Conociendo los potenciales normales de reduccion de los ha-
Fau légenos:

a) Escribe las siguientes reacciones y determina cuales se-
ran espontaneas:
- Oxidacion del ion bromuro por yodo.
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- Reduccién de cloro por ion bromuro.
- Oxidacién de ioduro con cloro.

b) Justifica cual es la especie mas oxidante y cual es mas
reductora.

Datos: €§, -y = 2,85 V; €° (i.jar) = 1,36 V;
€ Grajpry = 1,07 V; €° 11y = 0,54 V.

a)2Br +1,->2I + Br,

2Br = Br,+2e €% =-1,07V
s =+ 0,54 V

Eeaccion = —1,07 4+ 0,54 = —0,53 V (no es espontaneo)

Oxidacion:
Reduccion: I, + 2e~ —» 21

Reduccién: Cl,+ 2 e~ — 2 Cl 0:=1,36V

Oxidacion: 2Br - Br,+2e €% =-1,07V

€ accion = 1,36 — 1,07 = 0,29 V (es espontaneo)

Oxidacion: 21 -5 I,+2e €% =-0,54V
Reduccion: Cl, + 2 e — 2 CI° €=+ 136V

€ oiccion = —0,54 + 1,36 = 0,82 V (es espontaneo)

b) Mas oxidante=mas tendencia a reducirse=potencial de re-
duccién mayor; el F,.

Mas reductor=mas tendencia a oxidarse=potencial de re-
duccién menor, el I,.

41. Contesta las siguientes preguntas:

—d

PAU g) ;Qué cantidad de electricidad es necesaria para que se
deposite en el catodo todo el oro contenido en un litro de
disolucion 0,1 M de cloruro de oro (III)?

b) :Qué volumen de cloro, medido a la presion de 740 mm
de mercurio y 25 °C, se desprendera en el anodo?

Datos: F =96 500 C; R = 0,082 atm L mol~* K~1.
Masas atomicas: ClL = 35,5; Au = 197

a) 1L de disolucién 0,1 M contiene 0,1 mol de AuCl;.
Q

n.°moles - n.%¢" = ?;

Q = n°moles - n.e - F =0,1-3-96500 = 28950 C

b) n.° moles de Cl, = n.° moles Au - 3/2 =10,1 - 3/2 = 0,15 moles

pV=n°RT;
L molRT : :
y_ n-°mo _ 0,15-0,082 - (25 +273) _ 3791
P 740/760

42. Contesta:
4

PAU . 2 . .z
a) ;Reaccionaran Cu o Mn con una disolucién acuosa 1,0 M

en HCL? En caso afirmativo, escribe la reaccion e indica el
oxidante, el reductor, la especie que se oxida y la que se
reduce. ;Qué voltaje proporcionara la pila?

b) Dibuja y etiqueta la pila anterior describiendo adecuada-
mente el proceso que tiene lugar.

Datos: €°(V): Mn?**|[Mn = —1,18; H'|H = 0;
Cu®*|Cu = +0,34

a) Caso del Cu

Oxidacion: Cu—>Cu¥r+2e €% =-0,34V
Reduccién: 2 H" +2e — H, €% = +0,0V
%(r)eaccio‘n - _0134 + 0,0 = _0/34 V (nO es eSponténEO)

EL Cu no reacciona con HCL.

Caso del Mn
Oxidacion: Mn = Mn®**+2e" €% = +1,18V
Reduccién: 2 H* + 2 e~ —> H, 0¢=+0,0V

€ occian = +1,18 4+ 0,0 = +1,18 V (es esponténeo)

El Mn si reacciona con el HCL. El potencial de la pila es
1,18 V.

ELH" es el que se reduce y es el oxidante. EL Mn es el que se
oxida y es reductor.

b) Véase la teoria.

¢ Como quiere las pilas:
normales o alcalinas?
Cuestiones

. ¢Por qué se sulfataban las pilas antiguas Leclanché?

a) Porque se construian con Zn de baja calidad.

b) Porque el anodo de Zn se oxidaba por los protones que se
liberaban en la hidrélisis del cloruro aménico.

c) Solo se sulfataban si se usaban mucho.

d) Ninguna de las anteriores.

La respuesta correcta es la b).

. ¢Cudl es la diferencia fundamental entre las pilas normales

(Leclanché) y las alcalinas?

a) Que las pilas normales tienen el anodo de Zn, y las alca-
linas de Hg.

b) Que en las pilas normales el catodo es de grafito, y en las
alcalinas de hidrégeno.

¢) Que en las pilas alcalinas se sustituye el NH,CL por hi-
dréxido sodico o potasico.

d) Que en las normales el MnO, se reduce a Mn,0; y en las
alcalinas lo hace a Mn metalico.

La respuesta correcta es la c).





