REACCIONES
DE OXIDACION-REDUCCION

SOLUCIONES A LAS CUESTIONES DE INICIACION

1. ¢Cuales de los siguientes procesos implican una reaccion de oxidacion?: a) la
combustion de una hoja de papel; b) la oxidacion de un clavo de hierro; c¢) el
funcionamiento de una pila; d) el paso de la corriente por un cable de cobre;
e) ninguno de ellos.

Son reacciones de oxidacion los procesos a), b) y ¢). El proceso d) no es una reac-
cion de oxidacion, ya que no hay transferencia de electrones entre dos especies. Por
tanto, la proposicion e) es falsa.

2. Consideremos las reacciones: Fe + 1/2 O, — FeO; Na + 1/2 Cl, — NaClL

Razona si es correcto el siguiente comentario: “En la primera reaccion se oxi-
da el hierro”. “En la segunda, el sodio también se oxida”.

Desde el concepto moderno de oxidacion-reduccion, el comentario es correcto. En la
primera reaccion el metal se oxida ya que cede electrones al oxigeno, hecho que
también experimenta el sodio al cederle un electron al cloro.

3. Seiiala en las analogias y las diferencias entre una valoracion acido-base y una
valoracion redox.

Analogias: En el punto de equivalencia se produce una variacién brusca en alguna
magnitud de la disolucion, detectable mediante un indicador.

Diferencias: El tipo de reaccion.
4. Seiala las diferencias entre una pila normal, una pila recargable y un acumu-
lador.
Pila normal: No puede recargarse una vez agotada.
Pila recargable: Puede recargarse, pero es de pequefio tamano.

Acumulador: Puede recargarse, pero tiene mayor tamano que una pila recargable vy,
por tanto, mayor capacidad para producir una corriente eléctrica.
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REACCIONES
DE OXIDACION-REDUCCION

SOLUCIONES A LAS ACTIVIDADES PROPUESTAS
EN EL INTERIOR DE LA UNIDAD

1. ;Por qué en los procesos redox no puede existir una vnica semirreaccion de
oxidacion o de reduccion?

Porque se trata de una reaccion de transferencia: una especie cede electrones (se
oxida) a otra (que se reduce). Es imposible que una especie ceda o acepte electro-
nes si no hay otra que los acepte o ceda simultineamente.
2. En las siguientes reacciones, sefiala el oxidante y el reductor:
Mg (s) + Cl, (ac) - Mg** (ac) + + 2 Cl” (ac)
F,(g) +2CI (ac) = 2F (ac) + Cl,
CH, + 60, 4CO, +4H0
Oxidante: Cl,
Reductor: Mg

Oxidante: F,
Reductor: Cl~

Oxidante: O,
Reductor: C,H,

3. Utiliza la siguiente reaccion para definir oxidante, reductor, oxidacion y re-

duccion:

Zn (s) + 2H" (ac) — Zn*" (ac) + H, (g)

En la semirreaccion de oxidacion, el cinc (reductor) se oxida (pierde electrones).

En la semirreaccion de reduccion, el proton (oxidante) se reduce (gana electrones).
4. Asigna un nimero de oxidacion al cloro en cada una de las siguientes espe-

cies quimicas: NaCl; Cl,; HCIO; HClOS; HCIO,.

Justifica cual de ellas puede tener el mayor caracter oxidante.

NaCl: —1

ClL: 0

HCIO: +1

HCIO,: +5

HCIO: +7

El mas oxidante sera aquel en el que el cloro tenga mayor nimero de oxidacion: el
acido perclérico, HCIO,.
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5. Dada la reaccion sin ajustar:
Br, + Nal — NaBr + I,

Justifica si se trata de un proceso redox, y, en ese caso, indica cual es el agen-
te oxidante y cual el reductor. Escribe, ademas, los respectivos pares conjuga-
dos Ox/Red.

El bromo cambia de nimero de oxidacion: desde 0 (Br,) hasta —1 (NaBr).
El yodo también cambia su nimero de oxidacion: desde —1 (Nal) hasta 0 (1,).
El bromo se reduce (oxidante), y el yodo se oxida (reductor).
Por tanto, si es una reaccion redox.
Los pares Ox/Red son: Br,/Br™ y L/1".
6. Los hal6genos, X,, se reducen ficilmente a haluros, X . Sabiendo que su ca-
racter oxidante varia segiin:
F,>CL>Br,>1,

a) Escribe los reductores de los pares conjugados correspondientes y ordé-
nalos en orden creciente a su caracter reductor.

b) Escribe para cada uno de ellos el proceso Ox + # e- =Red.

El caracter reductor de sus pares conjugados sera el inverso:
I">Br >Cl” >F"

El proceso de todos ellos sera el mismo:

X, +2e¢ & 2X

7. Ajusta las siguientes reacciones por el método del ion-electron:
a) Cl, + NaOH — NaCl + NaClO + H,0
b) HNO, + Cu — Cu(NO,), + NO, + H,0
¢) HCl + K,Cr,0, - KCl + CrCL, + CL, + H,0
d) KNO, + Al + KOH + H,0 — NH, + KAIO,
e) Na,SO, + C — Na,$ + CO,
JS) MnO,” + SO, — Mn*" + HSO_~

a) Reduccion: Cl2 +2e —2Cl-
Oxidacion: Cl, + 4 OH™ — 2CIO™ + 2H,O + 2 e~
2 Cl2 + 4 NaOH — 2 NaCl + 2 NaClO + 2 HZO
b) Reduccion: NO,” + 2H" +1e” - NO, + HO
Oxidacion: Cu — Cu?t + 2 e~
4 HNO, + Cu — 2 NO, + Cu(NO,), + 2 H,0
¢) Reduccion: Cr,0*” + 14 H" + 6 ¢~ - 2Cr’" + 7H,0
Oxidacion: 2 ClI™ — CI, + 2e”
K,Cr,0, + 14 HCl — 2 CrCl, + 3 Cl, +2 KCl + 7 H,0
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10.

d) Reduccion: NO,~ + 6HO + 8¢ — NH, + 9 OH~
Oxidacion: Al + 4 OH™ — AlO,” + HO + 3 e~
3KNO3 + 2H20+8AI+SKOH%3NH3 + SKAIO2
e) Reduccion: SO + 8 H" + 8e” — §* + 4 H,O

Oxidacion: C+ 2H,0 = CO, + 4 H" + 4 e~
Na SO, + 2 C— Na$ + 2 CO,

/) Reduccion: MnO,~ + 8 H* + 5 e~ — Mn** + 4 H,O

Oxidacion: SO, + 2 H,O — HSO,” + 3 H" + 2 ¢~
2MnO,” + H* + 550, + 2 H,0 — 2 Mn*" + 5 HSO,"

. Calcula la masa equivalente de las siguientes sustancias:

a) Elion MnO,” cuando se reduce a MnO,,
b) E1 HNO, cuando se reduce a NO.

¢) EIKI cuando se oxida a L,

M 118938

a) Eq(MnO,") = o = 39,646 g

03
=— =21
3 8

M
b) Eq(HNO,) = —
- n

) Eq(KI)=%=@=166g
n 1

El Cl, se puede obtener por la oxidacion del HCI con HNO,, produciéndose si-
multineamente NO, y H,O.

a) Ajusta la reaccion por el método del ion-electron.

b) Calcula el volumen de Cl, obtenido, a 17 °C 'y 720 mmHg, cuando se hacen
reaccionar 100 mL de una disolucion 1 M de HCI con HNO, en exceso.
a) Reduccion: NO,” + 2 H" + 1 e~ — NO, + H,0O
Oxidacion: 2 CI- — Cl, + 2 e~
2 HNO, + 2 HCl = 2 NO, + Cl, + 2 H,0
b) 100 mL de HCI 1 M suponen 0,1 moles de HCl, que daran lugar, segin la este-

quiometria de la reaccion, a 0,05 moles de cloro que, en las condiciones descritas
de presion y temperatura ocuparan:

0,05 X 0,082 X 290

720
760

=12551L

Dibuja y nombra todas las partes que componen una pila formada por dos elec-
trodos de Fe y Cu, sabiendo que el Fe actiia como anodo. Escribe, ademas, las se-
mirreacciones que tienen lugar si ambos elementos forman iones dipositivos.

El potencial estindar de reduccion del par Fe?* |Fe es —0,44 V.

El potencial estandar de reduccion del par Cu** |Cu es +0,34 V.
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En el anodo ocurre la oxidacion: Fe — Fe?™ + 2 e~
En el catodo, la reduccién: Cu?t + 2 e~ — Cu

El hierro metalico del anodo se oxida, aportando cationes hierro (ID) a la disolucion,
y electrones, que circulan por el circuito hacia el catodo. Los aniones del puente sa-
lino compensan el exceso de carga positiva que aparece en la disolucion.

En el catodo, los electrones que provienen del anodo mas los cationes cobre (ID) se
reducen, depositindose cobre metalico en €l. El defecto de carga positiva que se
produce es compensado por los cationes que haya en el puente salino.

El puente salino, ademas, sirve para cerrar el circuito eléctrico.
El potencial estindar de la pila sera: E° = —(—0,44) + 0,34 = 0,78 V

La representacion de la pila es: Fe|Fe**| |Cu?* |Cu

- &

Puente salino

so

Anodo K* Cétodo

Disolucién

de CuSO,

Disolucién

de FeSO,

Fe — Fe?'+ 2e Cu?'+ 26 — Cu

11. Se construye una celda con electrodos de Ag*/Ag y Ni*>'/Ni unidos mediante

un puente salino de NH,Cl. Indica:
a) Las reacciones parciales en los electrodos.

b) La polaridad de los electrodos y el sentido en el que se desplazan los elec-
trones.

¢) Cual sera el anodo y cual el catodo.

d) La mision del puente salino.

e) La reaccion global de la celda asi como su fem.

Las semirreacciones son:

En el anodo, polo negativo, la oxidacion: Ni — Ni** + 2 e~

En el catodo, polo positivo, la reduccion: Ag* + 1 e~ — Ag
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12.

13.

14.

La reaccion global es: Ni + 2 Ag™ — Ni** + 2 Ag
El potencial estindar de la pila es: £° = 0,25 + 0,80 = 1,05 V

En el Anodo, como resultado de la oxidacion del niquel, se liberan cationes niquel (ID
a la disolucion. El exceso de carga positiva que esto supone es compensado por los
aniones del puente salino. Los electrones liberados en la oxidacion avanzan por el
circuito hacia el otro electrodo, el citodo, donde los cationes plata aceptan esos
electrones para reducirse a plata metdlica. El defecto de carga positiva en la disolu-
cion de ese lado de la pila es compensado por los cationes del puente salino. Este
sirve, ademds, para cerrar el circuito eléctrico.

En dos vasos que contienen disolucion acuosa de NiCl, se introduce una cu-
charilla de Zn, en el primero, y otra de Cu, en el segundo. ;Ocurrira alguna
reaccion? Escribe las ecuaciones correspondientes.

La reaccion posible supone la oxidacion del metal por parte de los cationes niquel
(ID), que se reduce segin la semirreaccion: Ni** + 2 e~ — Ni. El potencial de esta re-
duccion es E° = —0,25 V.

En el caso del cing, la oxidacion es: Zn — Zn?* + 2 e”. El potencial de oxidacion es
+0,76 V, y la reaccién global da un potencial positivo, luego la reaccion si ocurre.

En el caso del cobre, la oxidacion es: Cu — Cu?* + 2 e, con un potencial de oxida-
cion de —0,34 V. La reaccion no ocurre.
Predice si la siguiente reaccion, donde las concentraciones de todos los iones
son 1 M, tendra lugar espontaneamente:
Co (8) + Fe*" (ac) — Co?** (ac) + Fe (s)
¢Y si ahora las concentraciones son [Co*'] = 0,15 M; [Fe?'] = 0,68 M?
La oxidacion del cobalto a cobalto (ID tiene un potencial de +0,28 V.
La reduccion del hierro (ID a hierro metalico tiene un potencial de —0,44 V.

En condiciones estindar, la reaccion no es espontdnea, pues el potencial resultante
es de —0,16 V.

En las condiciones del enunciado, hay que utilizar la férmula de Nernst:

0,0592 0,15
’ log ——=—0,14 V
2 %8 0,68 ’

E=—0,16 —
Tampoco ocurre en estas condiciones.
En la electrolisis de una disolucion acuosa de CuCl, se produce Cl, gaseoso y
Cu metilico. Escribe los procesos que ocurren en el anodo y en el catodo, in-

dicando la diferencia de potencial minima necesaria para producir la electré-
lisis de dicha sal.

Al pasar la corriente por el sistema, ocurren los siguientes procesos:
En el dnodo, polo positivo, ocurre la oxidacién: 2 CI© — Cl, + 2 e™. E°= —136 V
En el catodo, polo negativo, ocurre la reduccion: Cu** + 2 ¢~ — Cu, E° = 0,34 V

La diferencia de potencial minima para la electrolisis es de 1,02 V.
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15. Una corriente de 10 A esta circulando durante 120 minutos sobre cloruro de
sodio fundido. Calcula el volumen de cloro, medido a 720 mmHg y 300 K, que
se desprendera en el anodo.

Carga que atraviesa el circuito: g = I- 1= 10 A X (120 x 60) s = 72000 C
El proceso de oxidacion que tiene lugar en el anodo es:
Anodo: 2 CI" —— ClL, + 2 e~

2mole”  2x96500 C
1 mol Cl2 1 mol Cl2

segun el cual:

Por tanto:

193000 C 72000 C

93 = ; x = 0,373 mol de Cl, se desprenderan en el anodo.
1 mol Cl, x ?

En las condiciones indicadas en el enunciado, corresponden a:

0.373 mol x 0,082~ L 300 k
) mo ) 1
n-R-T mol - K

Ve - =9,69L
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REACCIONES
DE OXIDACION-REDUCCION

SOLUCIONES A LAS ACTIVIDADES DE FINAL DE UNIDAD

Generales sobre oxidacién-reduccién
1. Determina los estados de oxidacion del azufre en las siguientes sustancias:
H,S; S; Na,SO,; Na,SO,, e indica cual es la mas oxidante.
HS: =2
S: 0
Na,SO.: +4
Na,SO,: +6
2. El acido nitrico es una sustancia que en medio acido se comporta como un
oxidante fuerte. Justifica cual de las siguientes especies es la que tiene menos
posibilidades de formarse cuando reaccione con un reductor fuerte: N,O; NO;
. . . +
NO,; N,0,; N,O; NH,*.
Evidentemente, el N,O,, porque es una especie en la que el nimero de oxidacion

es +5, el mismo que en el 4dcido nitrico.

3. Dadas las siguientes reacciones, sin ajustar, justifica si son o no procesos re-
dox. En caso afirmativo, identifica la especie que se oxida y la que se reduce,
asi como la especie oxidante y la reductora.

a) H,SO, + Zn — ZnSO, + H,

b) HCI + Ca(OH), — CaCl, + H,0

c¢) Na + F, — NaF

a) Si es una reaccién redox: el oxidante es el acido sulftrico, y el reductor, el cinc.

b) No es una reacciéon redox, porque ningin elemento cambia su nimero de oxi-
dacion.

¢) Sies un proceso redox. El oxidante es el fldor, y el reductor, el sodio.

4. Asigna el nimero de oxidacion con el que actiia el N o el C en cada especie
quimica:

a) N en: NH; N,; NO; NO,; N,0,; NO,; NO,"

b) C en: C,H; CO,>"; CH,COOH; CH,CHO

@) NH: —3; N,: 0; NO: +2; NO,: +4; N,O: +5; NO,: +3; NO,: +5
b) CH;: —3; CO>: +4; CH,COOH: 0; CH,CHO: —2
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Estequiometria de los procesos redox

5. Ajusta las siguientes reacciones redox en medio acido:
a) HNO, + I, - HIO, + NO, + H,0
b) MnO + PbO, + HNO, — HMnO, + Pb(NO,), + H,0
¢)I +NO,” + H" - NO + I, + H,0
d) MnO,” + I > MnO/> + I0,"
a) Reduccion: NO,” + 2 H" + 1 e~ = NO, + H,O

Oxidacion: T, + 3 HO — 10,” + 6H"+5¢
5 HNO, + 1, = 5 NO, + 2 H,O + HIO,
b) Reduccion: Pb*t + 2 e- — Pb?*

Oxidacion: Mn** + 4 HO — MnO,” + 8 H* + 4 ¢~
2 MnO + 5 PbO, + 10 HNO, — 2 HMnO, + 4 H,0 + 5 Pb(NO,),

¢) Reduccion: NO,” + 2 H*+1e — NO + 2 H,0
Oxidacion: 217 — I, + 2e”
2NO,” +4H" + 21" - 2NO + 2H,0 + 1,

d) Reduccion: MnO,~ + 1 ¢~ — MnO >~
Oxidacion: I" + 3 HO = 10,” + 6 H" + 6 ¢~
6MnO,” + 1" + 3H,0 > 6MnO +10,” + 6 H
6. Ajusta las siguientes reacciones redox en medio basico:
a) P, + KOH + H,0 — KH,PO, + PH,
b) KIO, + Cl, + KOH — KIO, + KCI + H,0
c) S, —>8" +8,0,*
a) Reduccion: P, + 12 H,O + 12 ¢ — 4 PH, + 12 OH™

Oxidacion: P, + 8 OH™ — 4 HPO,” + 4 e~
P, + 3 KOH + 3 H,0 — 3 KH,PO, + PH,

b) Reduccion: Cl2 +2e —2Cl-
Oxidacion: 10, +20H —» 10, + HO + 2 KCl
KIO, + Cl, + 2 KOH — KIO, + H,0 + 2 KCl

¢) Reduccion: S, + 16 e~ — 8 §*~
Oxidacion: S, + 24 OH™ — 45,0, + 12H,0 + 8 e~
38, + 48 OH — 858 +880,7 + 24 HO

7. En medio acido sulfirico, el ion permanganato oxida al peroxido de hidrége-
no y se reduce a ion manganeso (II). Calcula las masas equivalentes de ambos
reactivos.

Las semirreacciones redox son:
Reduccién: MnO,~ + 4 H* + 3 e~ — MnO, + 2 H,O
Oxidacion: HO, - O, + 2 H" + 2 e~
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10.

La masa equivalente de cada reactivo es igual a su masa molecular dividida por el
numero de electrones transferidos:

4,938 4
EqdeMnO{=%=18,313g ; EqdeHzOz=%=l7g

. Un método de obtencion del cloro se basa en la oxidacion del acido clorhidri-

co con acido nitrico, produciéndose, simultineamente, diéxido de nitrégeno

y agua.

a) Ajusta la reaccion por el método del ion-electron.

b) Determina el volumen de cloro asi obtenido, medido en condiciones nor-
males, cuando se hacen reaccionar 100 mL de acido clorhidrico 0,5 M con
acido nitrico en exceso, si el rendimiento de la reaccion es del 70%.

a) Reduccion: NO,” + 2 H* + 1 e~ — NO, + H,O
Oxidacion: 2 CI- — Cl2 + 2 e

2 HCl + 2 HNO, — Cl, + 2 NO, + H,0

b) 100 mL de disolucién 0,5 M de HCI contienen 0,05 moles de HCl, que produciran
0,025 moles de cloro si la reaccion tuviese un rendimiento del 100%.

Como es del 70%, se obtienen 0,0175 moles de cloro que, en condiciones norma-
les, ocuparan 0,0175 x 22,4 L = 0,392 litros.

. El dicromato de potasio, en medio acido, oxida a los iones yoduro a yodo, re-

duciéndose a sal de cromo (ITD). A partir de la ecuacion ionica ajustada, calcu-
la la masa de yodo obtenida a partir de la reaccion de 100 mL de dicromato de
potasio 0,1 M con la cantidad suficiente de yoduro de potasio.

Reduccion: Cr,0* + 14 H* + 6 e~ — 2 Cr** + 7 H,0
Oxidacion: 217 =1, + 2 e~
Cr0r + 14 H+ 61 = Cr¥" + 7HO + 31,

100 mL de dicromato 0,1 M contienen 0,01 moles de dicromato, que reaccionaran
produciendo 0,03 moles de yodo, es decir, 0,03 X 126,9 = 3,81 g de yodo.

Calcula la pureza de una muestra de fosforo, sabiendo que se necesitaron
43 mL de HNO, 1,5 M para oxidar 1,5 g de dicha muestra, segiin la reaccién:

P + HNO, + H,O0 - H,PO, + NO
La reaccion no estd ajustada. Vamos a hacerlo:
Reduccion: NO,” + 4 H" + 3 ¢~ - NO + 2 H,0
Oxidacién: P + 4 H,O — PO + 8 H" + 5 ¢
3P + 2H,0 + 2 HNO, - 3 H,PO, + 5 NO

43 mL de disolucion de dcido nitrico 1,5 M contienen 0,0645 moles de dcido nitrico,
que reaccionan con 3/5 de esa cantidad, es decir, con 0,0387 moles de fésforo.

0,0387 moles de fosforo pesan 0,0387 x 30,97 g = 1,199 g de foésforo.

1,199
1,5

Por tanto, la pureza de la muestra sera de % = - 100 = 79,9 %
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Celdas electroquimicas

11. Dada la celda:
Sn (s) | Sn** (ac) | | Ag' (ac) | Ag (s)

a) Indica el electrodo que actiia como anodo, el que actiia como catodo, asi
como el sentido en el que circulan los electrones.

b) Escribe las dos semirreacciones que tienen lugar y calcula el potencial es-
tandar de la celda asi formada.

a) El dnodo, electrodo donde ocurre la oxidacion, es el par Sn|Sn?*.

El catodo, donde ocurre la reduccion, es el par Ag™ | Ag.

Los electrones circulan por el circuito desde el anodo hasta el catodo.
b) Las dos semirreacciones son:

Reduccion: Ag™ +1e” — Ag, E° = +0,80 V

Oxidacion: Sn* — Sn?*" + 2 e, E° = +0,14 V

El potencial estindar de la pila es: E° = +0,94 V

12. Se construye una pila sumergiendo una varilla de Fe en una disolucion 1 M de
iones Fe?" y una varilla de Cu en una disolucion 1 M de iones Cu?*. Las dos se-
miceldas se separan mediante un puente salino que contiene KCl.

a) Escribe las semirreacciones que tienen lugar, indicando qué electrodo ac-
tda como anodo, cuil como catodo, y la funciéon que tiene el puente salino.

b) Calcula el potencial de la pila asi formada.

¢) Escribe como representarias esta pila.

a) El potencial estindar de reduccion del par Fe** |Fe es —0,44 V.
El potencial estandar de reduccion del par Cu**|Cu es +0,34 V.

Por tanto, la reaccion espontdnea serd la de oxidacion del hierro y la reduccion
del Cu*":

Oxidacion (anodo): Fe — Fe?t + 2 e~
Reduccion (catodo): Cu?t + 2 e — Cu

El hierro metalico del anodo se oxida, aportando cationes hierro (ID a la disolu-
cion y electrones, que circulan por el circuito hacia el catodo. Los aniones cloru-
ro del puente salino compensan el exceso de carga positiva que aparece en la di-
solucion.

En el catodo, los electrones que provienen del anodo mas los cationes cobre (ID)
se reducen, depositindose cobre metdlico en €l. El defecto de carga positiva que
se produce es compensado por los cationes potasio del puente salino.

El puente salino sirve, por tanto, para compensar cargas y cerrar el circuito eléctrico.
b) El potencial estandar de la pila sera:
E° = —(—0,44) + 0,34 = 0,78 V

¢) La representacion de la pila es: Fe|Fe*™ || Cu®*|Cu
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14.

15.

¢Cuales son las reacciones ionicas y el potencial estandar de la celda com-
puesta por los pares Fe3*/Fe*" y Cd**/Cd?

La reaccion espontdnea es la siguiente:

Oxidacion: Cd — Cd** + 2 e~

Reduccion: Fe’* + 1 e- — Fe?*

El potencial estindar de la pila es: E° = —(—0,40) + 0,77 = 1,17 V

A la vista de los datos de la tabla 1, justifica la validez de las siguientes afirma-
ciones:

a) El Cu reduce al ion Ag".

b) El polo negativo de una pila formada por ambos electrodos seria el elec-
trodo de Ag.

¢) De todas las especies presentes, el ion Ag" es el oxidante mas fuerte.
a) Verdadero. El cobre estd por encima de la plata en la tabla:

E°(Cu**/Cu) = +0,34 V; E°(Ag*/Ag) = +0,80 V. La reaccion espontinea serd la
oxidacion del cobre y la reduccion del cation plata.

b) Falso. El polo negativo (dnodo) es donde ocurre la oxidacion: el cobre.

¢) Verdadero. El potencial de reduccién mas alto (y, por tanto, la mayor capacidad
oxidante) corresponde al par Ag*/Ag.

Dados los potenciales estindar de reduccion de las semiceldas Ag'/Ag,

Mg?*/Mg, Fe*'/Fe, Li'/Li, AI’* /Al y Ce*'/Ce>". Indica:

a) Cual (o cuales) de estos metales se oxidaran mas facilmente que el Fe.

b) Qué dos electrodos de los sefialados formaran la pila de mayor fem, sefia-
lando el que actuaria como catodo.

Los potenciales mencionados son:
E°(Agt/Ag) = +0,80 V
E°(Mg**/Mg) = —237 V
E°(Fe**/Fe) = —0,44 V
E°(Li*/LD) = —3,05V

E°(AP*/AD = —1,66 V
E°(Ce't/Ce’t) = +1,61 V

a) Los metales que se oxidan con mas facilidad que el hierro son los que tienen un
E° menor que el del hierro, es decir, magnesio, litio y aluminio.

b) La pila de mayor fem serd la formada por el litio (Anodo), que se oxida, y el ce-
rio (IV) (catodo), que se reduce. El potencial de esta pila sera:

E° = —(=3,05 + 1,61 = 4,66 V
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16. Halla el potencial de reduccion de un electrodo de Zn (s) en una disolucién 0,1
M de ZnSO, ).

El potencial, en esas condiciones, se calcula de la siguiente forma:

0,0592 (Zn?*] 0,0592 0,1
- log

E=E° lo
n Zn &

= 0,76 —

= —0,7304 V

Espontaneidad de las reacciones redox

17. Predice cuales de las siguientes reacciones en disolucion acuosa ocurririn es-
pontaneamente:

a) Ca** (ac) + Cd (s) — Ca(s) + Cd*>" (s)
b) Cu** (ac) + Fe** (ac) — Cu(s) + Fe3* (ac)

a) El potencial de esa pila seria £° = —287 + 0,40 = —2 47. No es espontanea.

b) El potencial de esa pila serfa £° = 0,34 + 0,44 = 0,78. Si es espontinea.

18. Deduce razonadamente y escribiendo la reaccion ajustada si:

a) El hierro en su estado elemental puede ser oxidado a hierro (II) con iones
MnO,".
4

b) Si el Fe*" puede ser oxidado a Fe’** con iones MnO,~ en medio basico.
a) Las semirreacciones son:
Oxidacion: Fe — Fe*™ + 2 e~

Reducciéon: MnO,” + 8 H* + 5 ¢~ — MnO, + 4 H O
5 Fe + 2 MnO,” + 16 H* — 5 Fe** + 2 MnO, + 8 HO

El potencial de esta pila es E° = 0,44 + 1,51 = 1,95 V. Es una reaccién esponta-
nea.

b) En este caso, las semirreacciones serian:
Oxidacion: Fe** — Fe3t + 1 e~

Reduccion: MnO,~ + 2 H,O + 3 e~ — MnO, + 4 OH"~
3 Fe*" + MnO,” + 2 H,O — 3 Fe’" + MnO, + 4 OH~

El potencial de esta pila seria £° = —0,77 + 0,59 = —0,18. No seria espontidnea.

19. Justifica por qué:
a) Los iones Fe3* y Sn?>" no pueden coexistir en la misma disolucion.

b) No se puede introducir una cucharilla de cobre en una disolucion de nitra-
to de plata.

a) Los potenciales estindar de reduccion del hierro (ITD) y del estano (IV) son, res-
pectivamente, +0,77 y +0,13. Por tanto, el potencial estindar de una pila en la
que el hierro (IID se reduce y el estaino (ID) se oxida es de 0,77 — 0,13 = 0,64 V.
Se produciria espontaneamente la reaccion: no pueden coexistir.
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20.

21.

b) Los potenciales estandar de reduccion del cobre y de la plata son, respectivamen-
te, +0,34 y +0,80. Por tanto, se produciria espontineamente la oxidacion del co-
bre y la reduccién del cation plata, con un potencial E° = —0,34 + 0,80 = 0,46 V.

Se mezclan en un vaso, A, volimenes iguales de una disolucion que contiene
iones Au’* y otra que contiene iones Cr?*. En otro vaso, B, se mezclan voliime-
nes iguales de una disoluciéon que contiene Au’* y otra que contiene Ag”.
Razona si en alguno de los dos vasos se producira reaccion y, en caso afirma-
tivo, escribe e indica las especies oxidante y reductora.

a) El potencial estindar de reduccion del par Au**/Au es +1,50 V.
El potencial estandar de reduccion del par Cr,0*>7/Cri" es +1,33 V.

La reaccion de reduccion del cation oro (ITD) (oxidante) y oxidacion del cation
cromo (I (reductor) es espontanea:

Audt + 3¢ = Au
2Cr" +7H,0 - Cr,0* + 14 H

b) En el caso B, los dos iones son la forma mas oxidada de su especie: es imposible
ninguna reaccion de oxidacion-reduccion.

Se desea determinar la composicion de una muestra de laton (aleacion de Zn
y Cu). Para ello se toman 0,4 g de muestra, que se hacen reaccionar con
HCI 0,1 M, necesitandose 40 mL de acido hasta completar la reaccion. Calcula
el porcentaje de Zn y Cu en el laton.

La reaccion que se produce es: Zn + 2 HCl — ZnCl, + H,

Los 40 mL de acido clorhidrico 0,1 M contienen 0,004 moles. Por tanto, en la muestra
habia 0,002 moles de cinc, que pesan 0,002 x 65,38 g = 0,13076 g de cinc. Esto su-
pone un 32,69% del peso del laton.

La cantidad de cobre sera de 0,4 — 0,13076 g = 0,26924 g, un 67,31%

Electrélisis

22

¢Qué volumen de hidrégeno, medido a 720 mmHg y 20 °C, se obtiene en la electré-
lisis completa de una disolucién acuosa 0,1 M de NaCl?

La electrdlisis del cloruro de sodio sucede por dos semirreacciones:
Reduccion: 2 H,O () + 2 e~ — H, (g) + 2 OH~

Oxidacion: 2 Cl™ (ac) — Cl, (g) + 2 e~

Proceso global: 2 H,O () + 2Cl" (ac) > H, (@) + Cl2 (9) + 20H"

En 1 L de la disolucién 0,1 M de NaCl hay 0,1 moles de esta sal. Asi, se producirin
0,05 moles de hidrégeno que, en las condiciones descritas, ocuparan un volumen
de:

0,05 % 0,082 % 293,15
: 720
760

Vv

H

=1271L
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23.

24.

25.

26.

¢Qué cantidad de electricidad es necesaria para depositar en el catodo todo el
oro contendido en un litro de disolucion 0,1 M de AuClS?

Para depositar 1 mol de oro a partir del cation oro (IID), hacen falta 3 faraday.

Para depositar 0,1 moles, haran falta 0,3 F = 28 941 C.

Una corriente de 5,00 A que circula durante 30 minutos, deposita 3,048 de
cinc en el catodo. Calcula la masa equivalente del cinc.

gq=11=5AX%x30x60)s=9000C
Para depositar un equivalente, hace falta 1 F = 96470 C.
Para depositar 3,048 g de cinc, han hecho falta 9000 C.

Por tanto, la masa equivalente del cinc sera:

3,048 % 96470

=326
9000 32078

La misma cantidad de electricidad que libera 0,6474 g de plata, deposita en el
catodo de una cuba electrolitica que contiene una sal de oro, 0,3942 g de este
metal. Determina el estado de oxidacion del oro en dicha sal.

06474 _ 0,6474
M,  107,8682

Ag

0,6474 g de plata son =6 - 1072 moles de Ag.
03942 _ 0,3942
M 196,9665

Ag

0,3942 g de oro son = 21073 moles de Au.

Como la reaccion de la plata es de reduccion del cation Ag*™ a plata metalica, Ag, si
esa electricidad ha servido para transformar un nimero de moles de oro 1/3 menor,
es que el estado de oxidacion del oro era +3.

Se conectan en serie dos cubas electroliticas que contienen CuSO,y AL(SO)),,
respectivamente, por las que ha circulado una corriente de 0,5 A durante
1,5 horas.

a) Escribe las reacciones que se producen en el caitodo de ambas cubas.
b) Calcula la masa de producto que se ha depositado en dicho electrodo.
a) En el ciatodo de la primera cuba ocurre la reduccion del cobre: Cu?* + 2 e~ — Cu
En el catodo de la segunda cuba ocurre la reduccion del sulfato:
SO + 4H' + 2e — SO, + 2 H,0
b) La cantidad de electricidad generada es:
0,5 A X% (1,5%x3600)s= 2700 C

2700 X 63,546

Por tanto, se depositan
P 2% 96470

= 0,889 g de Cu en la primera cuba,

2700 X 64,06

2 % 96470 = 0,889 g de SO, en la segunda cuba.

y
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27. Se desea platear electroliticamente una superficie metalica de 10 cm? hasta al-

28.

canzar un recubrimiento de 0,74 mm de espesor. Para ello se dispone de una
corriente de 0,75 A. Calcula el tiempo que ha de estar circulando la corriente.

La densidad de la plata es 10,5 g/cm?.

El volumen que se quiere platear es V' = 10 cm? X 0,074 cm = 0,74 cm?, lo que
7,77 8
107,91 g/mol
Para depositar un mol hacen falta 96470 C, luego para depositar 7,2 x 1072 moles,

hacen falta (0,75 A - x segundos) C.

7.2 - 1072 x 96740
Por tanto, x = 075 2 = 9287,04 segundos o 2,57 horas.

supone 0,74 X 10,5 = 7,77 g de plata; es decir = 7,2 X 1072 moles.

Para platear una pulsera colocada como catodo, se hace pasar durante 1 hora
una corriente de 0,6 A a través de un litro de una disolucion acuosa 1,0 M de
nitrato de plata. Calcula:

a) La masa de plata depositada en la pulsera.
b) La concentracion de ion Ag" que quedara al final en la disolucion.
a) La cantidad de electricidad que circula es: ¢ = 1-t = 0,6 - 3600 = 2160 C
La masa de plata depositada sera:
2160 x 107,8682
96470
2,4152 g Ag
107,8682 g/mol
tenia 1 mol, queda una disolucién de concentracion 0,9776 M, ya que:

1—2,239 - 1072 mol
1L

=2,4152 g de Ag

b) Si hemos perdido = 2239 - 107% moles de Ag, y la disolucion

= 0,9776 mol/L
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