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1. Junio 2014. Se dispone de dos barras metalicas grandes, una de plata y otra de cadmio, y de 100 mL de sendas disoluciones de
sus correspondientes nitratos, con concentracion 0,1 M para cada una de ellas.
a) Justifique qué barra metalica habria que introducir en qué disolucion para que se produzca una reaccion espontanea.
b) Ajuste la reaccion molecular global que tiene lugar de forma espontanea, y calcule su potencial.
c) Si esta reaccion esta totalmente desplazada hacia los productos, calcule la masa del metal depositado al terminar la reaccion.
Datos. Eo (V): Agt/Ag = 0,80; Cd2+/Cd =—0,40 V. Masas atomicas: Ag=108; Cd =112.
Solucion.
a. Para que puedan producirse reacciones, cada barra debera introducirse en la disolucion de su electrolito, de forma que se
establezca una diferencia de potencial entre el metal y la disolucion que tendera a neutralizarse mediante la reaccion
correspondiente, la barra de plata en la disolucion de AgNOzsy la de cadmio en la de Cd(NQs)z, la reaccidn espontanea que se
producira en cada recipiente sera aquella que lleve asociado un potencial positivo.

A +e” —Ap E*=+080v
Cd > Cd* +2e” E°=+0.40v
2x|Agt +e” = Ag] E°=+0.80v
b Cd—Ccd™ +2e” E°=4040v
2Ag* +Cd — 2Ag+Cd** E°=+1.20v
c. Teniendo en cuenta la estequiometria de la reaccion:

n(Ag)= n{Ag*):M-V = 0,1"1T°1-0__1 L =0.01mol

m(Ag)=n(Ag) M, (Ag)=0.01mol 1085 =108¢
mol

2.

2. Junio 2014. Se lleva a cabo la valoracion de 100 mL de una disolucion de peréxido de hidrégeno con una disolucién de
permanganato de potasio de concentracion 0,1 M, obteniéndose MnCl,, O, y KCI. La reaccion se lleva a cabo en medio acido
clorhidrico y se consumen 23 mL de la disolucién de permanganato de potasio.

a) Indique el estado de oxidacion del manganeso en el ion permanganato y en el dicloruro de manganeso, y del oxigeno en el
perdxido de hidrégeno y en el oxigeno molecular. Indique la especie que se oxida y la que se reduce. Indique la especie
reductora y la especie oxidante.

b) Formule y ajuste las semirreacciones de oxidacion y reduccién, y la reaccion molecular global.

c) Calcule la concentracion molar del perdxido de hidrogeno empleado.

d) Calcule el volumen de oxigeno molecular desprendido, medido a 700 mm Hg y 30 °C.

Dato. R = 0,082 atm * L * mol-1 * K-1.

Solucion.

a. En el 16n permanganato (M.nOI } el manganeso tiene nimero de oxidacion +7.
En el dicloruro de manganeso {I'VIECIE } el manganeso tiene nimero de oxidacion +2.
En el peroxido de idrégeno (Hzoz]: el oxigeno tiene nimero de oxadacion —1.

En el oxigeno molecular (Dz } el oxigeno tiene nimero de oxidacion 0.

El 16n 0%_ es el REDUCTOR y se OXIDA oxigeno molecular.
El cation Mn(VII) es el OXIDANTE vy se REDUCE a manganeso (II)

b. Reaccién neo ajustada: H,0, + KMnO, + HCl — MnCl, +0, +KC1
La reaccion se ajusta mediante el método 16n-electron en medio dcido.

1. Se plantean las semirreacciones de oxidacion y reduccion en forma 16mica.
Semureaccion de oxidacion (H,0, — 0,

Semireaccién de reduccidn :MnOy — Mn**
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Ajustados todos los elementos excepto lndrogeno y oxigeno, se ajusta el oxigeno sumando en el miembro donde
falte oxigeno tantas moléculas de agua como dtomos de oxigeno falten

Semireaccién de oxidacién : HyO0y — O,
Semireaccion de reduccién - MnO] — Ma™ +4H,0

3. Se ajusta el idrogeno sumando en el muembro donde falte udrégeno tantos protones como atomos de
hidrogeno falten.

Semureaccion de oxidacion H,0, -0, +2H"
Semireaccion de reduccion : MnO; +8H" — Mn®* +4H ,O

4. Se ajustan las cargas sumando electrones en el miembro donde halla exceso de carga positiva o en el miembro
donde halla defecto de carga negativa.

Semureaccion de oxadacion : H,0; — O, +2H* +2e”
Semireaccién de reduccién :MnO7 +8H* +5¢ — Mn>* + 4H,0

h

Se combinan las ecuaciones para eliminar los electrones, obteniendo la reaccién 16nica global
Semireaccion de oxidacion | 5x {HZDE —0,+2H" + 2-&:')
Semireaccién de reduccion : 2 X (M.u{); +8H* +5¢” — Mn** +4H,0

Re accion idnica global : SH,0, + 2MnO; +16H* — 50, + 2Mn”* +10H* +8H,0

Se simplifican los protones de ambos muembros.
Reaccidn iénica global : 5H,0, + 2MnO; +6H™ — 50, + 2Mn>* + 8H,0

6. Se transforman los iones en sales o dcidos, obteniendo 1a reaccién molecular ajustada
5H,0; +2KMnO, +6HCl — 50, + 2MnCl, + 8H,0 + 2KCl

c. Con los datos del enunciado v la reaccién ajustada se puede calcular el nimero de moles de H,O, que
reaccionan, v conocido el volumen donde estian contenidos, se calcula la concentracion de la disolucién de peroxido de
hidrégeno.
H,0, 5
KMnO, 2

Tenendo en cuenta que las dos componentes estin en disolucion.

n(H,0,)= %n{KMnD,qj

5 5-M(KMnO, )- V(KMnO
M{Hzoz}-V[Hzoz)=EM{mmo4j.v[mo4} M(H,0, )= ( wv{ﬁ D(} 4)
= 23
5.01-23x107
M(H,0,)=21——"—""—__=00575m0
1:0,) == oox107 > 7
d —9 _> n(0 )=§n(KMuo ]=3M(KM110 )- V(KMnO, )
' KMnO, 2 2Ty 4175 4 4

5 _mol

n(0,)==01—"-23x10"L =5,75x10 " mol
T2 L

Aplicando la ecuacion de gases 1deales, se calcula el volumen.
atm-L

WRT 575%107 mol. 0,082 303K
P.V = nRT V= - _ mol K =0155L
P (700
L 760 )
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3. Septiembre 2014. Se lleva a cabo la electrolisis de ZnBr, fundido.

a) Escriba y ajuste las semirreacciones que tienen lugar en el catodo y en el anodo.
b) Calcule cuanto tiempo tardara en depositarse 1 g de Zn si la corriente es de 10 A.
c) Si se utiliza la misma intensidad de corriente en la electrolisis de una sal fundida de vanadio y se depositan 3,8 g de este
metal en 1 hora, ¢cual sera la carga del ion vanadio en esta sal?
Datos. F = 96485 C. Masas atémicas: VV = 50,9; Zn = 65,4.

Solucion.

a. Al estar fundido el bromuro de cinc se encuentra disociado en sus 16nes.

ZnBr, (s)—2 s zn™(1)+ 2B (1)
e Anodo: 2Br~ — Br, +2e”

e Citodo: Zn’* +2e” —Zn

b. Por estequiometria se puede encontrar la relacion entre la masa de cinc depositada y el mimero de moles de
electrones que atraviesan el sistema (cuba electrolitica).
{ ) Q It
ne ]:—:_
1 = n{e')z 2n(Za) F (le:] :>E=2- m(Zn)
e n(zn)=2 F  M(Zn
M(Zn)
2.m(Zn) F 2-1(g) 96485(C mol™)
t= - T4 =2955
M(za) I ~ 65.4(g-mol?)10(C-s7)
c. La reaccion de reduccion del cation vanadio es: V* +ne” =V
VLo av)=Lale)
e 1 n
m(V) 1 Q m(V) 1 I-t I.t-M(V)
(V) o F M(V) n F F-m(V)
nzm(c-s'l] 3600 (s)-50.9 g-mol_l)ﬁs
96485 (C-mol™ )-3.8(g)

Lasal sera de V°©

4, Septiembre 2014. Ajuste las siguientes reacciones redox y justifique si son espontaneas:
a) CI2 +Cd— Cd2+ + Cl-
b) Cu*" + Cr — Cu+Cr*
Datos. E° (V): Cr**/Cr = —0,74; Cu®*/Cu = 0,34; Cd**/Cd = —0,40; C12/Cl- = 1,36.
Solucion.
Una reaccion red-Ox es espontanea s1 el potencial del proceso es positivo {ﬂG =-nFE).

Semireaccion de oxidacién Cd — Cd™ +2e” E°=+040v
a. Semureaccion de reduccion Cl, +2e” = 2C17 E°=+136v ESPONTANEA.
Cd+Cl, - Cd* +2C1- E$=+176v

Semureaccion de oxidacion axlcr — ot +3e_) E°=+0T4v
b. Semureaccion de reduccion IxlCu? +2e — Cu) E°=+034v ESPONTANEA
2Cr+3Cu™ - 20r™ +3Cu E$ =+108v

5. Modelo 2014. A 30 mL de una disolucién de CuSO, 0,1 M se le afiade aluminio metélico en exceso.
a) Escriba y ajuste las semirreacciones de reduccion y oxidacion e indique el comportamiento oxidante o reductor de las
especies que intervienen.
b) Calcule E y justifique si la reaccion es o no esponténea.
¢) Determine la masa de aluminio necesaria para que se consuma todo el sulfato de cobre
Datos. E%(Cu**/Cu) = 0,34 V; E°(AI*/Al) = —1,69 V. Masa atémica: Al = 27,0.
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Solucién:
a) Al — AI** + 3 e (se oxida) reductor
Cu?* + 2 e” — Cu (se reduce) oxidante
b) E® = 0,34 + 1,69 = 2,03V; E° >0 (esponténea)
c) Reaccion i6nica global: 3Cu®" + 2 Al — 3Cu + 2AI%
Moles Cu®* = 0,1x0,030 = 0,003 mol; Moles Al = 0,003x2/3 = 0,002 mol — Masa Al = 0,002x27,0 = 0,054 g.

6. Junio 2013. Cuando se introduce una barra de Zn en una disolucion acuosa de HCI se observa la disolucion de la barra y el
desprendimiento de burbujas de gas. En cambio, cuando se introduce una barra de plata en una disolucion de HCI no se
observa ninguna reaccion. A partir de estas observaciones:

a) Razone qué gas se estd desprendiendo en el primer experimento.
b) Justifique qué signo tendran los potenciales E° (Zn®*/Zn) y E° (Ag*/Ag).
¢) Justifique si se produce reaccion cuando se introduce una barra de Zn en una disolucion acuosa de AgCI.
Solucidn.
a. Algunos metales se disuelven en disoluciones acidas desprendiendo hidrégeno v formando la sal del metal.
Zn+2HCl — ZnCl, +H,

. .. . ., 3 _
Semireaccién de oxidacién  Zn — Zn~ T +2e

Semireaccién de reduccion  2H +2e” —H,

Reaccién iénica global Zn+2H" — Zn®* + H;

En el proceso se desprende hidrégeno

b. 51 una reaccion redox es espontanea, su potencial es positivo, en caso contrano sera negativo. El potencial de un
proceso redox es el la resta del potencial de reduccion del catodo (semureaccion de reduccion) menos el potencial de
reduccién del dnodo (semireaccion de oxidacién) v, tensendo en cuenta ciwe el potencial de reduccidn del electrodo

normal de hidrégeno es cero, por tratarse del electrodo de referencia E® H+fH2 ): 0:
s  Zn+2HCl— ZnCl, + H, Espontinea E* > 0

E°=E° et /11, )~ B0 (z02* /20> 0
0-E*(z02*/zn)>0 = E°(za*/zn)<0

s 2Ap+2HCl— 2ApCl+H,; No espcntine_a E°<0
E°= E°{1{+,"’H2J—E°(Ag_+;’ﬁg)< 0
0-E°(ag*/ag)<0 = E°lag*/ag)>0

c. 2AgCl+ Zn — 2Ag + ZnCl,

; _ . .. I+ -
Semireaccion de oxidacion Zn — Zn~" +2e

Semureaccion de reduccion {Ag+ +e —Ag ]X 2

Reaccion i6nica global Zn+2Ag" — Zn’t + 2Ag

ee=£°(ag* /ag)-E°lzn®*/zn)= [::{(;j;//ii]]izlf >0 = ESPONTANEO

7. Junio 2013. El sulfuro de cobre (11) reacciona con &cido nitrico, en un proceso en el que se obtiene azufre solido, monodxido de
nitrégeno, nitrato de cobre (I1) y agua.
a. Formule y ajuste las semirreacciones de oxidacién y reduccion, indicando cuales son los reactivos oxidante y reductor.
b) Formule y ajuste la reaccién molecular global.
c) Calcule la molaridad de una disolucién de acido nitrico del 65% de riqueza en peso y densidad 1,4 g-cm 2.
d) Calcule qué masa de sulfuro de cobre (I1) se necesitara para que reaccione completamente con 90 mL de la disolucién de
acido nitrico del apartado anterior.
Datos. Masas atémicas: H =1,0; N = 14,0; O = 16,0; S= 32,0y Cu = 63,5.
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Solucion

a.

b.

Reaccion sin ajustar: CuS+HNO3; — S5+ NO +Cu(ND;j2 +H-0

. p [ SZ— —Je” SD
Elementos que cambian de valencia: - =
N(V)—=_N(m)
Semireacciones 100iCas sin ajustar:
Semireaccion de oxidacion S~ — S

Semireaccién de reduccién : NO3 — NO

Se ajusta en medio acido:
Semireaccion de oxidacion :S° —» S+ 2e”
Semireaccion de reduccion : NO3 +4H" +3e” — NO+2H,0

Reductor = CuS Omidante = HNO;

Para obtener la ecuacion molecular ajustada, se combinan las semmrreacciones 10nicas elininando entre las dos

los electrones v obteniendo la reaccion 10nica global

Semireaccién de oxidacion : 3x (Sz_ —5+ 2::_)
Semireaccion de reduccion 2% [NO3 +4H' +3e” — NO+2H,0

3527 +2NO3 +8H' — 35+ 2NO +4H,0

De la reaccion 16nica global, por tanteo, se obtiene la reaccién molecular global.
3CuS+8HNO3; — 35+ 2NO+3Cu(NO3 ), +4H,0

Por factores de conversién Masa molecular HNO; = 1 + 14 + 16x3 = 63 g/mol

[I-]ND;]:IA g[d+5} IlDDOcms (d+s}t 65g HNO4 _ 1mol HNO4 =14_4m0y
cm’ ([d+s) 1L(d+s)  100g(d+s) 63gHNO; ' L

Por factores de conversion: Masa molecular CuS = 63,5 + 32 =955 g/mol
1L 144molHNO3 3molCuS 955gCuS

m(Cus)=90 mL-
1000 mL 1L 8mol HNO3; molCuS

=464 g Cus

. Septiembre 2013. Para llevar a cabo los procesos indicados en los apartados a) y b) se dispone de cloro y iodo moleculares.
Explique cual de estas dos sustancias se podria utilizar en cada caso, qué semirreacciones tendrian lugar, la reaccién global y

cual seria

el potencial de las reacciones para:

a) Obtener Ag™ a partir de Ag.
b) Obtener Br, a partir de Br.
Datos.E° (CI,/CI") = 1,36 V; E® (Br,/Br) = 1,06 V; E® (I,/1') = 0,53 V; E° (Ag*/Ag) = 0,80 V.

Solucién:

a) Para oxidar la plata metalica a cation plata, proceso de oxidacién, es necesario utilizar un

agente oxidante, un par cuyo potencial estandar de reduccion sea superior al del par Ag /Ag . veso lo
cumple perfectamente el par CL,/CI".

Las semirreacciones que se producen son con sus potenciales estindar de reduccitn son:
Semirreaccion de oxidacion: Ag — 1e” — Ag  E°=-080V (negativo por ser oxidacidn).
Semirreaccion de reduccion: Cl, + 2 — 2C10 E°*= 1367WV.

Multiplicando la semurreaccion de oxidacion por 2 para igualar los electrones mtercambiados v

sumandolas, se obtiene la ecuacion 16mnica ajustada v el potencial estandar de la reaccion.

2Ag - 2¢ — 2Ag E° =-0,80 V (por tratarse de una oxidacion).
Ch + 2e” — 2CI E'= 136V

2Ag + Cl;, — 2Ag +2CI°  EFf=056V.
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9.

10.

11.

b) Para obtener Br; a partir del anién bromuro, proceso de oxidacion. hay que utilizar un agente
oxidante, un par cuyo potencial estindar de reduccidn sea superior al del par Bro/Br™, v eso lo cumple
perfectamente el par CL/CI".

Las semirreacciones que se producen son con sus potenciales estandar de reduccion son:

Semurreaccion de oxidacion: 2 Br™ — 2e” — Br,  E°=-1.06 V (negativo por ser oxidacion).

Semirreaccion de reduccion: Cl, + 2 — 2C10  E°= 136V.

Al ponerse en juego el mismo nimero de electrones en ambas semirreacciones, se siman para
eliminarlos v la ecuacién que aparece es la global 16nica ajustada con su potencial de reduccion.

2Br — 2¢ — Bn E®=-1.06 V (negativo por ser oxidacion).
Cl, + 2e — 2CI° E*= 136V
2Br + Cl, — Br, + 2CI e =030 V.

2Br” — Br, +2e 7 (E" =-1.06 V).

Modelo 2013. Indique si las siguientes afirmaciones son verdaderas o falsas, justificando su respuesta:

a) La reaccion redox entre el Sny el Pb2" es espontanea.

b) El Snh se oxida espontaneamente en medio acido.

¢) La reduccion del Pb2* con sodio metalico tiene un potencial E = 0,125 — 2x(-2,713) = 5,551 V.

d) La reduccidn del Sn2+ con sodio metalico tiene un potencial E = -0,137 — (-2,713) = 2,576 V.

Datos. Potenciales normales de reduccion (V): (Sn®*/Sn) = —0,137; (Pb*/Pb) = +0,125; (Na*/Na) = —2,713
Solucion:

a) Verdadera. Sn + Pb** — Sn** + Pb  E° = E° (Pb?'/Ph) — E° (Sn*'/Sn) = 0,262 V > 0; espontanea.

b) Verdadera. Sn+ 2 H" — Sn*" + H, E°=E° (H'/H,) — E° (Sn**/Sn) = 0,137 V > 0; espontanea.

c) Falsa. Pb* + 2 Na — Pb+2Na"  E°=E° (Pb*/Ph) — E° (Na'/Na) = 0,125 — (-2,713) V;

[Es tambien valido decir simplemente que los potenciales de semirreaccion no se multiplican por los coeficientes
estequiometricos para calcular el potencial total de la reaccion.]

d) Verdadera. Sn** +2 Na — Sn+2 Na* E° = E° (Sn*/Sn) — E° (Na/Na) = —0,137 — (-2,713) V

Modelo 2013. A 30 mL de una disoluciéon de CuSO, 0,1 M se le afiade polvo de hierro en exceso.
a) Escriba y ajuste las semirreacciones de oxidacion y reduccion e indique el comportamiento oxidante o reductor de las
especies que intervienen.
b) Calcule E y justifique si la reaccion es o no espontéanea.
c) Determine la masa de hierro necesaria para llevar a cabo esta reaccién.
Datos. E%(Cu*?/Cu) = 0,34 V; E°(Fe**/Fe) =— 0,04 V
Solucién:
a) 3x (Cu** +2e — Cu®) (se reduce) oxidante
2x (Fe® — Fe** +3e)  (se oxida) reductor

3Cu®* + 2Fe’— 2Fe** + 3Cu®

b) E° = 0,34 + 0,04 = 0,38V/; EO >0 (espontanea)
c) n Cu** =0,1x0,030 = 0,003 mol;  n Fe =0,003x2/3 = 0,002 mol = masa Fe =0,002 x 56 = 0,112 g.

Junio 2012. A partir de los valores de los potenciales estandar proporcionados en este enunciado, razone si cada una de las
siguientes afirmaciones es verdadera o falsa:

a) Cuando se introduce una barra de cobre en una disolucion de nitrato de plata, se recubre de plata.

b) Los iones Zn®* reaccionan espontaneamente con los iones Pb?*, al ser positivo el potencial resultante.

¢) Cuando se introduce una disolucién de Cu®* en un recipiente de plomo, se produce una reaccién quimica.

d) Cuando se fabrica una pila con los sistemas Ag*/Agy Zn?*/Zn, el 4nodo es el electrodo de plata.

Datos. E°(Ag*/Ag) = 0,80 V; E%(Zn?*/Zn) = - 0,76 V; E°(Pb**/Pb) = — 0,14 V; E°(Cu®*/Cu) = 0,34 V.

Solucion:

a) Verdadera. Si se produce reaccion la barra de cobre se oxida pasando iones a la disolucion y los iones de plata se reducen
depositandose, por lo que E°=0,80-0,34=0,46>0, seria espontanea.

b) Falsa. Las dos especies son cationes y tenemos los potenciales estandar de reduccién de ambos, por lo que no puede
producirse una reaccion redox si no hay una especie que se oxide (una posible reaccion de oxidacién seria Pb?* a Pb**, pero no
se proporciona el potencial)

c) Verdadera. Si se produce reaccién el plomo se oxida pasando iones a la disolucién y los iones de cobre se reducen
depositandose, por lo que E°=0,34-(-0,14)=0,48 > 0, seria espontaneo.

d) Falsa. Si es una pila es porque es espontanea, luego tendria que tener E°>0, pero tomando como anodo el electrodo de plata
y como cétodo el de Zn, E°=E°céatodo-E°anodo=-0,76-(0,80)=-1,56 V < 0. El electrodo plata seria el catodo

A.PUEBLA



Quimica 22 Bach Ejercicios - UNIDAD 6 pag.-7
SOLUCIONES DE EQUILIBRIOS REDOX

12. Junio 2012. Se quiere recubrir la superficie superior de una pieza metalica rectangular de 3 cm x 4 cm con una capa de niquel
de 0,2 mm de espesor realizando la electrolisis de una sal de Ni?".
a) Escriba la semirreaccion que se produce en el catodo.
b) Calcule la cantidad de niquel que debe depositarse.

c) Calcule el tiempo que debe transcurrir cuando se aplica una corriente de 3 A.
Datos. Densidad del niquel = 8,9 g-cm™ ; F = 96485 C ; Masa atémica Ni = 58,7.
Solucion:

a) La semurreaccion de reduccion que se produce en el catodo es: 1™ + 27 — Nu

b) La superficie a recubrir es 12 cm’ v el volumen de niquel que ha de depositarse es V=12 -
0.02 = 0.24 cm’. que multiplicado por la densidad del niquel proporciona la masa de este metal que se
necesita: masa (N1)=d -V=89%g -ecm™ -024ecm™ =2.136 g

c) De las leyes de Faraday se deduce la expresion:

- 7 7. 5. -1
M.Q _ M-It 4 m-z-F _ 2136 2-2-96.485 4-5-mol 234060 <.
z-F z-F M-I 587 g-mol .34
13. Septiembre 2012. Ajuste las siguientes reacciones ionicas redox. Indique para cada caso el agente oxidante y el reductor.
a) H,O, + Br + H - Br; + H,0O
b) MnO* + Sn** + H* — Mn*" + Sn* + H,0
Solucion:
Ambas son en medio acido, ajustamos por el método del i6n-electron:
a) Semirreaccién oxidacion: 2Br~ — Br; + 2e
Semirreaccion reduccion: H,0, + 2H" + 2e” — 2H,0
Reaccion iénica global: H,0, + 2Br~ + 2H" — Br, + 2H,0
Agente oxidante (se reduce) H,O, Agente reductor (se oxida): Br
b) Semirreaccion oxidacién: Sn®* — Sn** + 2¢”
Semirreaccion reduccion: MnO*” + 8H* + 5e” — Mn*" + 4H,0
Reaccion iénica global: 2MnO*~ + 55n** + 16H" — 2Mn** + 5Sn** + 8H,0
Agente oxidante (se reduce) MnO*~
Agente reductor (se oxida): Sn**

m=

14. Modelo 2012. A partir de los potenciales que se dan en los datos, justifique:
a) La pareja de electrodos con la que se construira la pila galvanica con mayor potencial. Calcule su valor.
b) Las semirreacciones del anodo y el catodo de la pila del apartado anterior.
c) La pareja de electrodos con la que se construird la pila galvanica con menor potencial. Calcule su valor.
d) Las semirreacciones del &nodo y el catodo de la pila del apartado anterior.
Datos. E° (Sn?*/Sn) = —0,14 V; E° (Pt**/Pt) = 1,20 V; E° (Cu**/Cu) = 0,34 V; E° (APF*/Al) =-1,79 V
Solucion:
a) Calculando el potencial de las diferentes parejas de electrodos el resultado es:
Pt /Pty APFY/AI E%= 1,20 — (-1,79) = 2,99 V
b) Anodo: Al(s) > AI**+ 3e”
catodo: Pt™" +2e” - Pt(s)
c) Calculando el potencial de las diferentes parejas de electrodos el resultado es:
sn®*/snycu”/cu  E°=0,34-(-0,14) = 0,48V
d) Anodo: Sn(s) > Sn”*+ 2e
catodo: Cu” +2e” - Cu(s)

15. Junio 2011.- Suponiendo una pila galvanica formada por un electrodo de Ag(s) sumergido en una disolucion de AgNO; y un
electrodo de Pb(s) sumergido en una disolucion de Pb(NOs),, indique:
a) La reaccion que tendra lugar en el anodo.
b) La reaccién que tendra lugar en el catodo.
c) La reaccion global.
d) El potencial de la pila.
Datos. E° (Ag*/Ag) = 0,80 V; E° (Pb*/Pb) = -0,13 V.
Solucion:
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a) Pb-2e¢ —Pb” SR de oxidacion: anodo.
b) Ag +1& > Ag SR de reduccion: catodo.
¢) Pb+2Ag —Pb+2Ag

d)  E*=E°todo— E%modo = 0.8 —(-0,13)=093V

16. Septiembre 2011.- Se intenta oxidar cobre metalico (Cu — Cu?* + 2e") por reaccién con &cido nitrico, &cido sulfirico y &cido
clorhidrico. Considerando los potenciales indicados:
a) Escriba y ajuste las semirreacciones de reduccion de los tres acidos.
b) Calcule E° para las reacciones de oxidacion del cobre con los tres 4cidos y justifique que solo una de ellas es espontanea.
Datos. E°(Cl, / CI") = 1,36 \V; E°(Cu?* / Cu) = 0,34 V; EX(NO* / NO) = 0,96 V; E%(SO,* / SO,) = 0,17 V.
Solucion:
a) Semirreacciones de reduccion:
Acido nitrico: NO®* +4H"+3e — NO +2 H,0
Acido sulfurico: SO, + 4 H" +2 e — SO, + 2 H,0
Acido clorhidrico: 2H*+2 e — H,
Es importante tener en cuenta que para el acido clorhidrico no se puede plantear 2CI- — CI, + 2 ™ porque es una oxidacion y
Cl, + 2 e” — 2CI" porque aunque es una reduccién, el punto de partida debe ser el &cido clorhidrico

b) El potencial E® = E° reduccién — E° oxidacién
Con 4cido nitrico: E® = 0,96 — (0,34) = 0,62 V > 0 ; reaccién espontanea
Con 4cido sulfurico: E® = 0,17 — (0,34) = —0,17 V < 0 ; reaccién no espontanea
Con 4cido clorhidrico: E® = 0,0 — (0,34) = —0,34 V < 0 ; reacci6n no espontanea

17.Ju2nio 2010. A 50 mL de una disolucién acida de MnO* 1,2 M se le afiade un trozo de 14,7 g de Ni(s), obteniéndose Mn?* y

\ [
a) Escriba y ajuste las semirreacciones de oxidacion y reduccion, y la reaccion iénica global.

b) Justifique cuantitativamente que el MnO, sea el reactivo limitante.

c) Calcule la concentracion final de iones Ni?* y Mn?* en disolucién, suponiendo que el volumen no ha variado.
d) Determine la masa de Ni que queda sin reaccionar.

Dato. Masa atomica Ni = 58,7.

a) Oxidacién: Ni — Nit'+2 &

Reduccién: MnO4 + 8H* + Se- — Mn* + 4H,0

Obtenemos la reaccidn 16nica global sumando ambas tras igualar el nimero de electrones:
multiplicando la primera por 6 v la segunda por 2.

2 MnO4 + 5 Ni+ 16H” — 2 Mn™ + 5 Ni** + 8H,0

b) Calculamos el nimero de moles iniciales de cada uno

no(MnOs7) = 1,2-0,05=0.06 mol

no(N1i) = 14,7/58,7 = 0,25 mol

Seguin la estequiometria de la reaccion, para una reaccidon completa n(MnO47)/n(N1)=2/5=0.4

En este caso ng(MnO4)/ng(N1)=0.06/0,25=0.24, menor que el valor de reaccion completa, luego esta
en exceso el reactivo indicado en el denominador, y el reactivo limitante es MnOy~

¢) Segtin la estequiometria de la reaccion, ng (Ni**) = ng (MnO4)+(5/2) = 0,15 mol
[Ni*]e=0,15/0.050=3 M

ng (Mn™) = ng(MnO4") = 0.06 mol ;: [Mn*]s=0,06/0.050=1.2M

d) ng (N1) = np (Ni) - ns (Ni**) = 0,25 - 0.15 = 0.1 mol Ni

me (Ni) =0.1-58,7= 5,87 g Ni

18. Junio 2010.- Justifica si las siguientes afirmaciones son verdaderas o falsas:
a) En una pila galvanica, la reaccion de reduccion tiene lugar en el &nodo.
b) En la pila Daniell, la reduccién de los cationes Cu?* tiene lugar en el polo positivo de la pila.
¢) En una pila galvanica, el polo negativo recibe el nombre de catodo.
d) En la pila Daniell, la oxidacion del Zn tiene lugar en el &nodo.
Solucion:

Una pila galvanica o de Daniell es un dispositivo que produce corriente eléctrica a partir de una reaccion espontanea de
oxidacién-reduccion. Consta de dos electrodos, unidos por un conductor eléctrico, sumergidos en dos disoluciones conectadas
por un puente salino, que cierra el circuito y mantiene la neutralidad eléctrica de las dos disoluciones, anddica y catodica.

a) Falsa. En toda pila galvanica el polo negativo, anodo, lo constituye el electrodo con potencial estdndar de reduccién mas
negativo o0 menos positivo, y en él tiene lugar la reaccion de oxidacion.
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b) Verdadera. En la pila galvanica o de Daniell el polo positivo, catodo, lo forma el electrodo con potencial estandar de
reduccion menos negativo o0 mas positivo, y en él tiene lugar la reaccion de reduccion, por lo que los iones Cu2+ se reducen a
Cu. Esto se comprueba por el aumento de peso que experimenta la barra de cobre.

c) Falsa. Cémo se ha expuesto en el apartado a), el polo negativo de la pila recibe el nombre de anodo.

d) Verdadera. En el 4nodo de la pila se produce la oxidacién del electrodo Zn a iones Zn?*. La demostracién de este hecho se
comprueba por la disminucion del peso de la barra de cinc.

19. Septiembre 2010.- En dos recipientes que contienen 100 mL de disolucion 1 M de sulfato de cinc y nitrato de plata,
respectivamente, se introducen electrodos de cobre metalico. Sabiendo que solo en uno de ellos se produce reaccion:
a) Calcula los potenciales estandar de las dos posibles reacciones y justifica cual se produce de forma espontanea. Para el
proceso espontaneo, indica la especie que se oxida y la que se reduce.

b) Calcula qué masa de cobre ha reaccionado en el proceso espontaneo cuando se consume totalmente el otro reactivo.
DATOS: E°(Zn?*/Zn) =— 0,76 V; E° (Cu*'/Cu) = 0,34 V; E° (Ag*/Ag) = 0,80 V;  Ar (Cu) = 63,5u.
Solucion:
a) En los dos recipientes de producirse alguna reaccion sera la reduccion del cation metalico
mediante la oxidacién del Cu.
*  Primer recipiente. Cobre metalico en disolucién de sulfato de cinc (Zn*, SO&).
ZnS0y+ Cu— CuS0O4+7Zn
Semirreaccién de reduceidn: Zn* + 2 e— — Zn E'=-076 V
Semirreaccién de oxidacién: Cu — Cu®™ +2 &~ E°=-034V
Zn™ + Cu — Zn+ Cu® E’r=-1.10V
Para la reaccidn redox, la energia libre se relaciona con el potencial
AG®" = —FE®
E® <0 — AG®> 0 Proceso no espontaneo
* Segundo recipiente. Cobre metalico en disolucién de nitrato de plata (Ag”, NOs").
2AgNO; + Cu— Cu(NOs) + 2Ag
Semirreaccion de reduccidn: 2{Ag”+ e— — Ag) E°=080V
Semirreaccién de oxidacién: Cu — Cu* +2 e E°=-034V
2Ag" +Cu— 2Ag+Cu™ Er=046V
E° >0 — AG" <0 Proceso espontaneo
Se oxida el cobre (Cu) v se reduce el catién plata (Ag")
b) 2AgNO; + Cu — Cu(NOs), + 2Ag
Por estequiometria, conocida la masa de nitrato de plata que reacciona se caleula la cantidad de
cobre que se oxida.

moles Cu=n(Cu)
n(Cu) 1 1 )
- ‘I —- A
g3 =n(cu)=4n(4gvo,

Como se trata de una disolucion M =nlV =n=M -V
n['c:u]:%M- ¥ =0,5-1-100""=0.05 moles
m(Cu)=n(Cu)-M(Cu)=0,05mol-63.5 g/mol=3,175 g

20. Septiembre 2010.- El dicromato de potasio oxida al yoduro de sodio en medio &cido sulfdrico originandose, entre otros,
sulfato de sodio, sulfato de cromo (I11) y yodo.
a) Formula las semirreacciones de oxidacion y reduccion.
b) Formula la reaccién idnica y di cuales son las especies oxidante y reductora.
c) Formula la reaccion molecular.
d) Justifica si el dicromato de potasio oxidara al cloruro de sodio.
DATOS: E° (Cr,0,°/Cr**) = 1,33 V; Eo (Cl,/CI") = 1,36 V.
Solucion:
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KQCI‘EO? + Nal+ HgSD;; — Cl‘1(504)3 + Ig + }:}12504
El cromo gana electrones y se reduce de niimero de oxidacion VI a III
El yodo se oxida y su niimero de oxidaciéon pasade-1a0
a) Semirreacciones idnicas en medio dcido
SR reduccién: Cr04 + 14dH +6e — 2 Cr +7TH,O
SR oxidacion: 2T — L+ 2 e
b} Se combinan las reacciones para eliminar los electrones (multiplicamos la SR oxidacion por 3)
CrO7 +6I +14H - 2Cr  +3L+7H0
Oxidante: KoaCr07: reductor: Nal (también es valido Cr20+* y I, respectivamente)
c) Se completan las especies i6nicas formando sales, v los protones se transforman en moléculas de
acido.
KiCryO7 + 6Nal + 7 HyS504 — Cl‘z(SOq)j + 3 Na S0+ K804 +3 1 + 7T H:0
d) Para que un proceso red-ox sea espontaneo. el potencial debe ser positivo (AG = —nFE). El
potencial de un proceso red-ox es la suma de los potenciales de cada una de las semirreacciones.
E° = E° (CrO77/ Cr™) + E° (C17/CL) = E° (Cr2077/ Cr™) + (= E° (/CL/CI))
°=1,33 +(-1.36) = —0,03V < 0 Proceso no espontineo

21. Junio 2009.- Dadas las dos reacciones siguientes sin ajustar:
(i) Br(ac) + Cl'(ac) — Bry(g) + Clx(9)
(ii) Zn(s) + NO3 (ac) + H*(ac) — Zn**(ac) + NO(g) + H,O
a) Justifique por qué una de ellas no se puede producir.
b) Ajuste las semirreacciones de oxidacion y de reduccién de la reaccion que si se puede producir.
¢) Ajuste la reaccion global de la reaccion que si se puede producir.
d) Justifique si es espontanea dicha reaccion.
Datos. E® Br,/Br = 1,06 V; E° Cl,/CI" = 1,36 V; E° Zn**/Zn = -0,76 V; E° NO; /NO = 0,96 V
Solucion:

a) Toda reaccion de oxido-reduccion transcurre con dos semirreacciones. una de oxidacion y otra
de reduccion. Por ello. la reaccion (1) nunca puede tener lugar por producirse en ella dos semirreacciones
de oxidacion. Tanto el 10n Br™ como el Cl” se oxidan para producir las moléculas Br; v Cly. lo cual es
imposible.

b) La reaccién que se produce es la (ii). siendo sus semirreacciones de oxidacién y reduccion las
siguientes:

Semirreaccion de oxidacién: Zn(s) — 2e° — Zn™ (ac)

Semirreaccion de reduccion: NO; (ac) + 4H (ac) — 3¢ — NO(g) + 2 H,0

¢) Multiplicando la semirreaccién de oxidacion por 3 y la de reduccién por 2 para igualar los
electrones intercambiados y suméndolas para eliminarlos. se obtiene la ecuacién idénica ajustada:

3Zn(s) — 6 — 3Zn (ac)

2NO; (ac) + 8H (ac) — 6 — 2NO(g) + 4H,0

3Zn(s) + 2NO; (ac) + 8H (ac) — 3Zn" (ac) + 2NO (g) + 4H,0

d) La semirreaccion de oxidacion transcurre en el anodo de una pila. mientras que en el catodo
de la misma se produce la de reduccion. Luego. como E° jii; = E° ciodo — E° snodo. SUstituyendo valores y
operando: E° 5, =0.96 V— (- 0.76) V=1.72 V. por lo que al ser E° i, > 0. la reaccion es espontanea.

22.Junio 2009.- Una pieza metalica de 4,11 g que contiene cobre se introduce en acido clorhidrico obteniéndose una disolucion
que contiene Cu®" y un residuo sélido insoluble. Sobre la disolucién resultante se realiza una electrolisis pasando una corriente
de 5 A. Al cabo de 656 s se pesa el catodo y se observa que se han depositado 1,08 g de cobre.
a) Calcule la masa atémica del cobre.
b) ¢Qué volumen de cloro se desprendi6 durante el proceso electrolitico en el &nodo (medido a 20 °C y 760 mm de Hg)?
¢) ¢Cual era el contenido real de Cu (en % peso) en la pieza original, si al cabo de 25 minutos de paso de corriente se observé
que el peso del catodo no variaba?
Datos. R = 0,082 atm-L-K*-mol™*; F = 96485 C.
Solucion:
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. » . . .. I+ — y
a) En el catodo se produce la reduccién del metal segun la semirreaccion Cu™ + 2e¢ — Cu.
v aplicando la ecuaciéon deducida de las leyes de Faraday:

M(Cu)-1-t -.F 108 ¢g-2-96485€-mol !
= (Cu) - M’(C'n)=m _ g mo

=63.54 g~ mol .
z-F It 54 656

b) En el anodo se oxidan los iones Cl” segun la semirreaccion 2 CI7 — 2 e — Cl, y aplicando
nuevamente la ecuacion deducida de las leyes de Faraday:

M-It Tlg-mol™ 54656 } 1.21&
m =" = = — = 121g ~mol . que son = T = 0.017 moles.
z-F 2-96485€ -mol~ Tl-gmol™

A partir de la ecuacién de estado de los gases ideales se tiene:
n-R-T _0,017-mel 0.082.amm: L -mel™ & .203%
P o

PV=n-R'T = F= =041L

c) El contenido real de cobre en la pieza original es de 1.08 g. al que corresponde el porcentaje :
_1L08g¢g
41l ¢

%

100 =26.28 %.

23. Septiembre 2009.- Se quiere oxidar el ion bromuro, del bromuro de sodio, a bromo empleando una disolucién acuosa de
perdxido de hidrogeno 0,2 M en presencia de acido sulfurico. Respecto a dicha reaccion:
a) Ajuste las semirreacciones ionicas y la reaccion molecular global.
b) Calcule el potencial estdndar para la reaccion global.
¢) Calcule la masa de bromuro de sodio que se oxidaria a bromo empleando 60 mL de perdxido de hidrégeno.
d) Calcule el volumen de bromo gaseoso, medido a 150 °C y 790 mm Hg, desprendido en el proceso anterior.
Datos. E° Br,/Br =1,06 V; E° H,0,/H,0 = 1,77 V; R=0,082 atm-L-K *-mol}; masas atémicas: Na = 23; Br = 80.
Solucion:
a) Oxidar el 10n bromuro (Br’) con numero de oxidacion -1 pasara a bromo gas (Brz) con ntimero de
oxidacion 0.
La reduccion sera del oxigeno en el peroxido de hidrégeno donde tiene nimero de oxidacion -1 que
pasara a -2 en el agua.
Semirreaccién oxidaciéon: 2Br — B (g) + 2&7
Semirreaccion reduccidon: HyOQ, + 2H™+ 2e™— 2H-,0
Reaccion global: HyO; + 2NaBr + H3S04— Bra (g) + 2H,0 + NaySOy
b) E°Gioba=E  Reduccitn —E°0xidacien=1,77-1,06=0,71 V
¢) M=n(H20: )/V(H20:): El nimero de moles de perdxido de hidrégeno serd 0.2-0,06=0.012
Segun la estequiometria de la reaccidn, la proporeidn entre moles de perdxido de hidrogeno y de
bromuro de sodio esde 1 a 2,
n(H>0,) /n(NaBr) = ¥
luego n(NaBr) serian 2-0,012=0,024 moles de bromuro de sodio.
La masa molecular del bromuro de sodio es 23+80=103
El nimero de gramos de 0.024 moles es de 0,024 mol- 103 g/mol=2.47 ¢
d) Segumn la estequiometria de la reaccidn, la proporeion entre moles de peréxido de hidrogeno y de
bromo gaseoso es 1 a 1, luego el nimero de moles de bromo gasesoso es también 0.012
Utilizando la ley de los gases ideales
V=nRT/P=0,012-0,082-(273+150)/(790/760)=0.4 L

24. Junio 2008.- Dada la reaccion en la que el ion permanganato (tetraoxomanganato (V11)) oxida, en medio acido, al dioxido de
azufre, obteniéndose idn tetraoxosulfato (V1) e ion manganeso (I1),
a) Ajuste la reaccidn idnica por el método del ionelectron.
b) Calcule el potencial estandar de la pila y justifique si la reaccion serd o no espontanea en esas condiciones.
¢) Calcule el volumen de una disolucién de permanganato 0,015M necesario para oxidar 0,32g de diéxido de azufre.
Datos: Potenciales estandar de electrodo: MnO4H" /Mn?* = +1,51V; SO, % H + /SO,(g) = +0,17V;
Pesos atdmicos: S=32y O = 16
Solucion:
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a) Reduccion: MnO,” + 8H™ + 5¢” = Mn™™ + 4H,0 x2

Oxdacion: SO, + 2H,0O — SOf' +4H + 2e x5

2MnOy + 16H™ + + 10H,0 — 2Mn™™ + 8H,O + + 20H™:

2MnOy + 580, + 2H,0 — 2Mn™" + 5S04+ 4H"

b) E°=1.51V-0.17V = 1.34V. Si sera espontanea al ser E*>0 y por tanto AG"<0
¢) n(SO,) =0,32g/64g'mol”

n(MnOy") = 0.005moles(SO;)-2moles(MnOy )/ 5moles(SO,) = 0.002 moles

V(MnO4) = 0,002moles 0.015moles- L' = 0,1333L = 133.3mL

25. septiembre 2008.- En una pila electroquimica, el anodo estd formado por una barra de cobre sumergida en una disolucién
acuosa de nitrato de cobre (11), mientras que el catodo consiste en una lamina de plata sumergida en una disolucion acuosa de
nitrato de plata.

a) Formula las semirreacciones del anodo y del catodo.
b) Formula la reaccion global idnica y molecular de la pila.
¢) Explica de forma justificada por qué se trata de una pila galvanica.
d) Indica razonadamente el signo de AG® para la reaccion global.
Solucion:
a) Anodo: Cu — 2e — Cu™
Citodo: Ag + 1e — Ag

b) Para igualar los electrones intercambiados se multiplica la semirreaccién anddica por 2, se
suman para elininarlos v asi se obtiene la reaccién global 1dnica ajustada:

Cu-2e — Cu

2Ag +2e — 2Ap

Cu + 2Ag — Cu + 2Ag

Llevando estos coeficientes a la ecuacion molecular queda ésta ajustada:
2AgNO; + Cu — CuiNO;), + 2 Ag

¢) Por ser un dispositivo que genera una corriente eléctrica a partir de una reaccién de oxidacién-
reduccidén espontinea.

d) La fuerza electromotriz de una pila viene dada por la expresion E®; = E° iao — E° inodo. ¥ 51 €l
valor de E°; es positivo la reaccién es espontanea. lo que pone de manifiesto que AG® < 0. condicién de
espontaneidad de una reaccidn quimica. S1 por el contrario E°; es negativo la reaccién no es espontinea vy,
por ello, AG®= 0.
E.=0,80 V-0.34 V=046 V, lo que pone de manifiesto que AG" < 0, es decir. es negativo v la
reaccidn es espontanea.
https://1c9ad7c4-a-62cb3ala-s-sites.googlegroups.com/site/fiquipediabackup0lmar2015/home/recursos/recursospau/ficheros-
pau-quimica-por-bloques/Q7-PAU-Electroqu%C3%ADmica-soluc.pdf?attachauth=ANoY 7caxY Y NtpR7VkxMRrcUL 94-
V4qvkpTIl_3501a7iAwUq_H4YrJ-
De3kG0CJImsLe7i05¢ccMEmM46_vdfozZPd7hcl2WUT4sMWBgpBNQy7cwKLDHeQkk5DSovFCIcHxKgoOR7InMUAZzGzQa
AMNIhqf7OHIIMTHO6AI7t7iPSZIid9wC JFKKPRtHRoCyha2WY -
xzZmPkulV2MND7cPhEeKRKgiOMMKPOVmcols4aJOj2KrljcS VBuTOrlDXaz8cLw4e0fDKZruDeH1L -
a14hdwONp6hhylJq9gjc6yM_CoEXx8jP-H7xeFMDO02Ur7YBRfISIANO L4G-
m4UYrKbDE_DPLy2f0cozFkUA%3D%3D &attredirects=0
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