Tema n° 8 — Reacciones de transferencia de electrones B 1

ACTIVIDADES

1 Los procesos redox se denominan procesos de transferencia de electrones. ¢ Sabrias justificar por qué?
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Porque algunas de las sustancias que intervienen intercambian electrones, la que se oxida cede
electrones y la que se reduce los capta.
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2 Determina el nimero de oxidacién de todos los elementos en cada una de las especies que se indican a continuacion:

CO, CO37, AgCrO4, Sl, Cr2072’, KOH, A|H3, MnOz, |2, N8202
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CO, CO;, AgCrO,, Si, Cr,0,%, KOH, AlH;, MnO,, I, Na,O,
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3 Determina cudles de las siguientes ecuaciones representan procesos redox e indica los nimeros de oxidacién de los
elementos:

@) Zn + CuSO; —— ZnSO4 + Cu

b) CaCl, + Na,CO;— 2 NaCl + CaCO;

¢) MgO + 2 HBr — MgBr, + H,0O

d) MnO,” + NO,—— Mn* + NO3~

e) 2 H28+ HZSO3 ——>3S+3 Hgo

f) 2 NaOH + H3;PO, —— Na,HPO, + 2H,0
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Seran procesos redox aquellas reacciones en la que algunos de sus elementos cambien su estado de
oxidacién de los reactivos a los productos.

a)
0 +2 +6 -2 +2+6-2 0
Zn + CuSO; —> ZnS0O,4 + Cu
Si es un proceso redox, el Zn se oxida pasando de 0 a +2 y el cobre se reduce pasando de 2+ a 0.
b)
+2 -1 +1 +4-2 +1 -1 +2 +4-2
CaCl, + Na,CO; —— 2 NaCl + CaCO;
No es un proceso redox pues no cambian.
€)
+2 -2 +1 -1 +2 -1 +1 -2
MgO + 2 HBr —— MgBr, + H,0O
No es un proceso redox pues no cambian.
d)

+7 -2 +4 -2 +2 +5 -2
MnO,~ + NO; —> Mn®* + NO5~

Si es proceso redox pues el manganeso de reduce pasando de +7 a +2 vy el nitrdgenos se oxida pasando
de + 4 a +5.
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e)
+1-2 +1+6 -2 0 +1 -2
2 H,S + H,SO; ——» 3 S + 3 H,0

Si es un proceso redox, una dismutacion pues es el azufre el que se oxida pasando de —2 a 0 y también
se reduce pasando de +6 a 0.

f)

+1-2+1 +1+5-2 +1 +145-2  +1-2
2 NaOH + H;PO4 —— Na,HPO, + 2H,0

No es una reaccion redox pues no hay cambios en los estados de oxidacién.

c2 005005 800 a¥aals o
EC PSSP X

4 Ajusta los siguientes procesos redox, indicando, en cada caso, cual es la especie oxidante y cual la reductora:
@) Zn + CuSO;——> ZnSO, + Cu
b) Cu+ HNO; —» CU(NO3)2 + NO + H,O
€) MnOs + NO; —— Mn2* + NO3~
d) H,S + H,SO; —— S + H,O
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0 +2 +6 -2 +2+6-2 0
Zn + CuSO; —— ZnS0O, + Cu

© Ecuacion idnica
Zn + Cu* + S0,* — Zn** + SO, + Cu
® Cu” +2Zn —>7Zn*" +Cu

‘ Oxidacion T

Reduccién

© Ajuste de semireacciones:
Reduccién: Cu* —— Cu, como la masa esta ajustada ajustamos la carga, Cu* +2e —> Cu.
Oxidacién: Zn — Zn®*, como la masa esta ajustada ajustamos la carga, Zn — Zn* + 2¢e

El n° de electrones que se intercambian esta igualado.

Cu**+2e — Cu
Zn —— Zn*" +2¢

Cu** +Zn —> Cu+2Zn*
© Luego la reaccién molecular es:
Zn + CuSO; —— ZnS0O, + Cu
b)
0 +1+5-2 +2 452 422 +1-2

Cu+ HNO; —— CU(N03)2 + NO + H,0O
© Ecuacion ionica
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Cu+H"+NO; —— Cu* +2NO; +NO + H,0

® NO, + Cu —> Cu®*"+NO

Oxidacion T

Reduccién

© Ajuste de semireacciones:

Reduccion: NO; —— NO, ajustamos la masa NO;~ +4H" —— NO + 2H,0 vy después ajustamos la carga,
NO;~ +4H" +3e'——> NO + 2H,0

Oxidacién: Cu — Cu?", como la masa esta ajustada ajustamos la carga, Cu — Cu® +2¢”

Para igualar el n° de electrones que se intercambian hay multiplicar la primera por 2 y la segunda por 3.

2NO;~ +8H" + e —— 2NO + 4H,0
3Cu — 3Cu*" + Be-

2NO;™ + 3Cu+8H" —— 2NO + 3Cu* + 4H,0
© Luego la reaccién molecular es:

3Cu + 8HNO; — > 3Cu(NOs), + 2NO + 4H,0

en donde los 5 nitratos (hasta 8 que hemos puesto), proceden de los que se combinan con el cobre, que no
cambiam de valecia con lo caul, al tiempo ajustamos los 8 protones que tiene que haber.

€)
© Ecuacion idnica
+7 2 +4-2 +2 +5-2

MnOjz+ NO, — Mn*" + NO,

® MnO,+ NO, —> NO; +Mn**

Oxidacion T

Reduccién

© Ajuste de semireacciones:

Reduccién: MnO; — Mn?*, ajustamos la masa MnO; + 8H" —— Mn?* + 4H,0, y después ajustamos la carga,
MnO; + 8H" + 56— Mn*" + 4H,0.

Oxidacion: NO, — NO;~, ajustamos la masa NO, + H,0 —— NO;™ + 2H" y después la carga NO, + H,0 —
NO; +2H" +¢

Para igualar el n° de electrones que se intercambian hay multiplicar la segunda por 5.

MnOy + 8H' + 56— Mn?* + 4H,0
5NO, + 5H,0 — 5NO;~ + 10H"* + 5¢”

MnO; + 5NO, + 5H,0 + 8H" —— Mn** + 5NO; + 10H" + 4H,0
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O Luego la reaccién ajustada después de simplificar protones y agua es:
MnOi +5NO, + H,0 —— Mn®" + 5NO;™ + 2H"
d)
+1-2  +1+4-2 0 +1-2
H,S + H,SO; —— S + H,0
© Ecuacion idnica
2H" + 8% + S0;” + 2H" —— S + H,0

® SO+ S —5S + S

Oxidacion
Es una dismutacién en el sentido inverso.
Reduccién

© Ajuste de semireacciones:
Reduccién: SO* — > S, ajustamos la masa S05% +6H" —— S + 3H,0, y después ajustamos la carga, S05%
+6H" +4e——> S+ 3H,0.
Oxidacién: S — S, ajustamos lacarga S —— S +2e’
Para igualar el n° de electrones que se intercambian hay multiplicar la segunda por 2.

S0;* +6H" + 46— S+ 3H,0.
28 5 2S +4e

S0;* +28% +6H" —— 2S + S+ 3H,0
O Luego la reaccion molecular es:
2H28 + H2803 ——>3S + 3H20

en donde los 6 protones se han distribuido 4 en el sulfhidrico y los otros dos en el sulfuroso y hemos sumado los
azufres.
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5 Cuando la cantidad de nitrégeno es muy alta, los microorganismos, al descomponer la materia organica, provocan alguna
de estas reacciones:

Nitritacion 2 NHs* (ag) + 302 (g) ——> 2 NO; (aq) + 2 HO (I) + 4 H* (aq) + energia
Nitratacién 2 NO; (aq) + Oz (9)——> 2 NOs (aq) + energia
En ausencia de aire  NO;™ (aq) +5e + 6 H* (ag) — 1/2 N, (g) + 3 H2O ()

Indica, en cada caso, los nimeros de oxidacion de los atomos y propén los pares de semirreacciones redox.
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Nitraciéon

-3 +1 0 +3-2_ +1-2 +1
2 NH," (aq) + 3 O, () — 2 NO, (aq) + 2 H,0 (1) + 4 H" (aq) + energia

Oxidacion: N* —— N* + 6e".
Reduccion: O, + 4H" + 4" —— 2H,0.
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Nitratacion

+3 -2 0 +5-2_
2 NO; (aq) + Oz (g)—— 2 NO3 (aq) + energia

Oxidacion: N* —— N°* + 2e".
Reduccion: O, + 46" — 207

Ausencia de aire

+5 -2 +1 0 +1-2
NO; (aq) +5e +6 H" (ag) —> 1/2 N, (g) + 3 H,0 (1)

Sélo hay una semireaccidn que es la de reduccién, falta el par de la oxidacion.
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6 Una muestra de un mineral de hierro que pesa 1,2 g se disuelve en HCI (aq) y todo el hierro se transforma en Fe2+ (ag). A
continuacion, esta disolucion se valora con 28,7 ml de K,Cr,O7 (aq) de concentracion 0,05 M, proceso en el que el cromo se
convierte en Cr3* (aq). ¢Cual es el porcentaje en masa del hierro en la muestra mineral?
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La reaccion que transforma el hierro en catién hierro(ll) es:

Fe + 2HCI—— FeCl, + Hx(g)
y la de valoracion del catién ferroso con dicromato:

6Fe** + Cr,0,% + 14H" —— BFe’ + 2Cr*" + 7H,0
cuyas semireacciones son:

Oxidacion : Fe*" — > Fe** + ¢
Reduccion : Cr,0,% + 14H* + 6e"—— 2Cr*" + 7H,0

Como las valoraciones ocurren equivalente a equivalente:
N° de equiv-gr (Fe2+) = n° de equiv-gr (K,Cr,07) = VKZCrZO7 'MK20r207 n°e” =0,0287 | - 0,05 mol/l -6 eqiv-gr/mol=
0,00861 equiv-gr de Fe®* que se corresponde con una masa de Fe disuelto:

m = 0,00861 equiv-gr - 56 g/equiv-gr = 0,4536 g de Fe habia en la muestra, luego el porcentaje es:
% = 0,4536 g de Fe / 1,2 g de muestra - 100 = 37,8 %.
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7 Describe la pila que se podria construir utilizando un electrodo de plata y otro de cinc. Determina qué valor de la fem se
obtiene si se trabaja en condiciones estandar
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Escribimos las semireacciones de reduccion y sus potenciales:

Ag’ (aq) + e — Ag(s) €°=+0,80V
Zn** +2e —> Zn(s) €=-0,76 V

Si invertimos el segundo proceso y multiplicamos el primero por 2:

Catodo (+) : 2Ag” + 26" —— 2Ag(s) €2 =+0,80V
Anodo () : Zn(s) —> Zn** + 2¢” £ =-(-0,76 V)
Pila: 2Ag* + Zn(s) — 2Ag(s) + Zn** e°=0.80+0,76 =1,36 V
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Y el esquema de pila seria: (-) Zn(s) | Zn** (aq) || Ag" (aq) | Ag(s) (+)

R AP TR I
8 Indica qué se reduciria y qué se oxidaria al combinar, de dos en dos, la siguientes semipilas en condiciones estandar:

@) Hg?* | Hg (1)
b) Cu* |Cu(s)
) Niz+ | Ni(s)
d)Cl(g) | 2CI

SO S U SR
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Primero escribimos los potenciales estandar de reduccion de cada par:

Hg®* + 26— Hg(l) €% =+0,85V

Cu" +e —— Cu(s) % =+0,52V

Ni®* + 2e"—> Ni(s) €% =-0,25V

Cly (g) + 26— 2CI % =+1,36V

y, ahora, vamos emparejandolos para que formen pilas de &° > 0:

Cétodo (+) : Hg2+ +2e—— Hg(l) % =+0,85V Reduccién
Anodo (-) : 2Cu(s) — 2Cu" + 2¢° -£%=-0,52V Oxidacion
Pila: Hg** + 2Cu(s) —— Hg(l) + 2Cu* e®=¢%-€%=0,85-0,52=0,33V
Cétodo (+) : Hg*" + 2e—> Hg(l) €% =+0,85V Reduccion
Anodo (-) : Ni(s) —> Ni*" + 2e” %= -(- 0,25) V Oxidacion
Pila: Hg™ + Ni(s) —— Hg(l) + Ni** € =¢%-¢%=0,85+0,25=11V
Cétodo (+) : Cl, (g) + 26— 2CI” 3=+136V Reduccién
Anodo (-) : Hg(s) —> Hg2+ +2¢e -£%=-0,85V Oxidacion
Pila: Hg + Cl,(g) —> Hg** + 2CI e =¢%-€¢%=1,36-0,85=0,51V
Cétodo (+) : 2Cu” + 2e'—— 2Cu % =+0,52V Reduccién
Anodo (-) : Ni(s) —> Ni*" + 2e” %= -(- 0,25) V Oxidacion
Pila: 2Cu* + Ni(s) —> 2Cu + Ni** e®=¢%-%=052+0,25=0,77V
Cétodo (+) : Cl, (g) + 26— 2CI” 3=+136V Reduccién
Anodo (-) : 2Cu(s) —> 2Cu” + 2¢’ -€%=-0,52V Oxidacion
Pila: 2Cu + Cl, () —> 2Cu" + 2CI” g°=¢%-€%=1,36-0,52=0,84V
Cétodo (+) : Cl, (g) + 26— 2CI” e4=+136V Reduccién
Anodo (-) : Ni(s) —> Ni*" + 2e” -£%.=-(-0,25) V Oxidacion
Pila: Ni + Cl, (g) —> Ni** + 2CI- e =¢%-=136+0,25=161V

a0, DN
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O Lareaccion global (sin ajustar) que se produce en una pila es: Al (s) + Fe2+ (1 M)—— A B+ (1 M) + Fe (5)
@) Ajusta la reaccion y escribe la pila utilizando la notacion simplificada.

b) Si la fem de esta pila es 1,27 V y el potencial estandar del electrodo de hierro es -0,41 V, ;cual sera el potencial
estandar de reduccion del electrodo de aluminio

@) Las semireacciones redox son:
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Al— AP+ 3¢

Fe?* +2e— > Fe

Catodo (+) : 3Fe”" + 66— 3Fe Reduccion
Anodo (-) : 2Al —> 2A1*" + 6¢” Oxidacion
Pila: 2Al + 3Fe* — 2A +3Fe

Y el esquema de pila seria: (-) Al(s) | AP (aq) || Fe?* (aq) | Fe(s) (+)

ID) Como £° = ecatodo + €Anodo ; 1,27 V = ( -,041) V + €4nodo 1UEJO Eanodo = 1,27V +0,41V=168V.
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1.O Se dispone de una espatula de aluminio para trabajar en nuestro laboratorio. ;Hay algin problema en utilizarla para
manipular una disolucién de cloruro de calcio? ;Y para manipular una disolucién de sulfato de cinc?

19::0::0:002502 80 002502 01030
Como la sal es un electrolito fuerte, esta totalmente disociada en disolucion:

CaCl,—> Ca” +2CI°
Las semireacciones y potenciales redox de las especies presentes son:

Ca” +2e"— Ca(s) £°
Cly(g) + 26— 2CI- € =+1,36V
AP+ 36— Al(s) €°

El Al ha de actuar como reductor luego no puede reaccionar con los aniones cloruro que también actuan
como reductores y con los cationes calcio se formaria un proceso:

3Ca”" + 66— 3Ca(s) €©=-2,76V
2A1— 2A°" + 6’ e =+1,68V
Con potencial negativo : €® = - 1,08 V que no es espontaneo ( ¢° < 0) , luego no hay ningun

problema en trabajar con la espatula de Al pues no es atacada por la disolucion de CaCl,.
Si la disolucion de trabajo el ZnSO,—— Zn*" + SO,*

se produciria el proceso:

3Zn*" + 6e"—> 3Zn(s) €=-0,76V
2A1 — 2A1P* + 6e” € =+1,68V
3Zn*" + 2Al—> 3Zn(s) + 2A”** €= +0,98V

que si es espontaneo ya que tiene potencial positivo. No es conveniente trabajar con una espatula de aluminio en
esta disolucion pues el catidn cinc ataria al Al de la espatula disolviéndola y haciendo que pase a la disolucion
como cationes Al**.

caalsals @2 alsals o
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1 1 Habitualmente, los objetos de plata se ensucian y pierden brillo porque se forma una capa de sulfuro de plata. Para
limpiarla, se envuelven en papel de aluminio y se sumergen durante un tiempo en un recipiente que contenga agua con sal.
Explica por qué es adecuado este método. (Nota: el papel de aluminio doméstico tiene un barniz protector; si vas a realizar este
experimento, procura que los bordes que has cortado estén en contacto con el objeto de plata que quieres limpiar o raspa su
superficie.)
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La reaccion que se produce es la siguiente:

Al (s) + Ag,S (s) + HoO (I) — Ag (s) + Al (OH)3 (s) + H,S (ac)
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El aluminio reduce el sulfuro de plata de color pardusco a plata metalica quedando de nuevo brillante.

02a0% &2 alzals ~2-
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1.2 Utilizando la tabla de potenciales estandar de reduccion, elige tres metales que sean idéneos para proteger, actuando de
anodo de sacrificio, una superficie de hierro.

o2 alzals A alsals 2
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Los metales que vayamos a usar como anodo de sacrificio tienen que tener mas tendencia a oxidarse que
el hierro, es decir, han de tener un potencial de reduccion menor, por ejemplo:

AP+ 3e"—— Al(s) €=-1,68V
Zn** +2e —> Zn(s) €=-0,76 V
Cr¥ + 3e'—— Cr(s) €=-0,74V

cuyos potenciales de reducciéon son menores que :

Fe?* +2e— > Fe € =-0,41V

2 san e 05005 &80 aloals ;
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1.3 ;Por qué la galvanizacién (recubrimiento con Zn) es un método de proteccion eficaz para el hierro, mientras que el
estafiado no lo es y, en su caso, la hojalata (hierro estafiado) se oxida con mucha facilidad?

ia e aloals G aloals san ra e
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Si escribimos la semireacciones y sus potenciales:

Fe’ +2e — Fe €=-041V

Zn* +2e — 7Zn(s) =-0,76 V

Apreciamos que en caso de romperse la capa protectora de Zn que recubre el hierro ( al entrar en contacto con el
oxigeno del aire) como el Zn tiene mas tendencia a reducirse ( menor potencial), se produciria la oxidacion del Zn
y no del hierro preservando este.

Cana2a% &2 a¥%als o -
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1.4 ;Cual serd, aproximadamente, la fem creada en cada celda de la bateria de plomo de un automdvil? ;Cuéantas celdas
deberian ponerse en serie para obtener los 12,6 V necesarios?
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Las semireacciones y sus potenciales son:

Catodo (+) : PbO,(s) + SO.%(aq) + 4H* + 26— PbSO, (s) + 2H,0 ©=+169V Reduccién
Anodo (-) : Pb(s) + SO,*(aq) —> PbSO, (s) + 2¢ £©°=+0,36 V Oxidacién
Global: Pb(s) + PbOy(s) + 2H,SO4(aq) — 2PbSO, (s) + 2H,0 e = +2,05V

12,6V

Luego n° de celdas necesarias para tener 12,6 V = ~ 6 celdas

Cana2a% &2 a¥%als o 58
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1.5 Sabiendo que la fem de una pila seca Leclanché es de unos 1,5 V, y suponiendo que no hay interferencias de ningdn tipo,
¢cudl es el potencial de reduccion estandar de la semipila MnO; (s) | Mn,Os (5)?

(0::0::0:030 SG 0o 0::0:°0:

Las semireaciones la global y los potenciales son:
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Céatodo (+) : 2MnO, + 2NH," + 26" —— Mn,03 + 2NH; + 2H,0 €%ed = Reduccion
Anodo (-) : Zn(s) —> Zn** + 2¢” € =+0,76V Oxidacion
Global: Zn + 2Mn02 + 2NH4+ —> [Zn(NH3)]C|2 + Mn203 + NH3 + HZO Eop"a =+15V

Luego despejando &%q = €%ija -€°=1,6V —-0,76V = 0,74 V.

. e a0l &1 aloals 2.
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1.6 ;Qué fem ha de proporcionar una bateria (fuente de corriente continua) para provocar la electrolisis de una disolucién
acuosa de yoduro de calcio?

Cétodo (-) : 2H,0 () + 26— Hy(g) + 20H (aq) €2=-0,83V Reduccién
Anodo (+) : 21" (aq) — lx(g) + 2¢° e=-0,62V Oxidacion
Cuba electrolitica: 21" (aq) + 2H,0 (I) —— Ix(g) + Hx(g) + 20H"(aq) e=-145V

La bateria ha de proporcionar unos 1,5 V.

i@:i0iersa g lasiaie: i0se:
1.7 Indica qué sustancia migraria al &nodo y cudl al catodo al introducir electrodos en disoluciones acuosas de las siguientes
especies:

@) Cloruro de magnesio (sal).

b) Acido nitrico (Acido muy fuerte, disolucion diluida).

€) Hidroxido de sodio (base muy fuerte, disolucion diluida).
d) Sulfato de sodio (sal).

@) Sulfato de cobre(Il) (sal).

. 2 aloals A2 alsals ot
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Ademas de los iones producidos al disociarse las especies que se dan, hay que tener en cuenta la
semireaccion de reduccion del agua en que se disuelven esas especies, descargandose antes los cationes que
tengan potenciales de reduccion mas elevados y los aniones que lo tengan mas bajo:

2H,0 (I) + 26" — > Ha(g) + 20H (aq) &° = -0,83V

@) El cloruro de magnesio disuelto en agua se disocia segin MgCl, — Mg2+ + 2ClI"y las semireacciones y
potenciales de sus iones son:

Mg®* + 2 ——> Mg(s) & =-2,36V
Cly(g) + 26— 2CI- €° = +1,36V

El proceso que necesita menor aporte energético para que se produzca electrolisis es:

(+) Anodo (oxidacion) : 2CI” (aq) — Cl,(g) + 2e g®=-1,36V
(=) Catodo (reduccién) : 2H,0 (1) + 2e"—— Hy(g) + 20H™ (aq) &° =-0,83V
ya que el agua sélo necesita 0,83 V frente a los 2,36 que necesitaria el Mgz+.

b) El acido nitrico disuelto en agua se disocia segin HNO; —— H* + NO5 "y las semireacciones y potenciales de
Sus iones son:

2H" + 2e°'—— H, €®=0,00V
NO;~ + 3H"+ 2e"—— HNO, + H,0 € = +1,36V
ademas tenemos que tener en cuenta los OH™ en que se disocia el agua.
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El proceso que necesita menor aporte energético para que se produzca electrolisis:

(+) Anodo (oxidacion) : 20H™ (aq) — Y2 Ox(g) + H,O(l) + 2¢ e® =-0,40V
(-) Catodo (reduccion) : 2H" (aq) + 2e' — Ha(g) €®= 0,00V

¢) NaOH — Na* + OH~
Na® +e —— Na(s) € =-2,71V
% Oa(g) + 2H,0(I) + 26— 20H  ¢° = 0,40V

luego se producen las semireacciones del apartado anterior:

(+) Anodo (oxidacion) : 20H™ (aq) — Y2 Ox(g) + H,O(l) + 2¢ e®=-0,40V
(-) Catodo (reduccion) : 2H" (aq) + 26" — Ha(g) €®= 0,00V

d) Na,SO, —> 2Na* + SO,
ahora se produce la descomposicion del agua en sendos electrodos:

(+) Anodo (oxidacion) : 2H,0 (1) —> Oy(g) + 4H" + 4e €% =-1,43V
(=) Catodo (reduccion) : 4H,0 (1) + 4 —— 2H,(g) + 40H™ (aq) €% =-0,83Vv
@) CuSO, —> Cu®" + SO,*

(+) Anodo (oxidacion) : 2H,0 (1) —> Oy(g) + 4H" + 4e €% =-1,43V
(-) Catodo (reduccién) : 2Cu**(aq) + 46— 2Cu"* (aq) ° = +0,16V

) DN
$0::0::0:035 330000 0::0:10}

1.8 Calcula los faradios que circulan en un sistema de corriente que trabaja con una intensidad de 0,5 mA durante 1 hora.
¢Cuantos electrones han circulado? ;Qué cantidad de Zn?*+ se ha podido depositar como Zn (s)?

can san e a0als &I a0als ran San Sa
10::0::0:035 330000 0::0:10}

96500C
Ahora pasamos a n° electrones teniendo en cuenta que un Faradio es la cantidad de electricidad que equivale a
un mol de electrones:

Q=1-t=05-10°A-3600s=18C=1,8C- =1,87 10° F.

1mol de e” 6,02210%% e~

F 1mol
Para hallar la cantidad de Zn depositada partimos de la semireaccion:

1,87 10°F=1,87 -10° F - =1,12 -10" electrones

Zn* + 26— 7Zn(s)
- o .M 5. 65 4 .
m = o - n°® de Faradios— = 18710 F-7 =6,01-10" g de Zn se depositan
n n

s e a0oa% &2 alrals e
R REAASC R B

19 (Cuanta carga eléctrica -en culombios- se consumiria al depositar 25 g de Cu en la electrolisis del CuSQO4? ¢Cuanto
tiempo deberia pasar una corriente de 1 A para obtenerla?

an e o oalo S8 a¥pala o san o
10::0::0:030 2G0T 0:10:0:

La semireaccion es: Cu?* + 2 ——» Cu(s)

M mFn _ 25965002

Comom=—=Q=It= = =75984 C.
Fn M 63,5
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~Q _75984C
1 1A

El tiempo necesario para que una | = 1 A haga pasar esta electricidad es : t =75984 s ~ 21 hr.

o oo e Doaln A8 alaals o
10::0::0:030 30080 e

20 Si el precio industrial del kW h es de 3 céntimos de euro, ¢qué coste supone la produccién de 1 m3de Cl, gaseoso,
medido en CN, a partir del proceso electrolitico del NaCl en disolucién acuosa?

s e a0oa% &2 alrals e
R SEAASC R B

Las semireacciones y potenciales son:

(+) Anodo (oxidacion) : 2CI” (aq) — Cly(g) + 2e g =-1,36V
(-) Cétodo (reduccién) : 2H,0 (I) + 2 —— Hx(g) + 20H™ (aq) £°=-0,83V

Cuba: 2CI" (aq) + 2H,0 (I) —— Clx(g) + Ha(g) + 20H™ (aq) &° =-2,19V
1molde Cl, 2molesdee” 96500C

Q=10001deCl;-
224 | 1moldeCl, 1moldee”

=8616 071 C se necesitan

Como ¢ =%<:> T=Qe=8616071C- 2,19V =18 869 195 J, luego el coste:

kwh  003€
3600000J tkwh

Coste = 18 869 195 J - =0,16€

e e a05a05 A8 alsals o
R SEAAS AP B

271 Se conectan en serie tres pilas electroliticas con disoluciones de AgNO3, AICl; y ZnSO,. En la primera de ellas se
depositaron 1,75 g de plata, después de que hubiese circulado una corriente continua durante 90 minutos. Calcula:

@) La intensidad de esa corriente.
b) La masa de cada uno de los metales que se ha debido depositar en las otras dos pilas.

R S SRR
B SEAASCACEAST B

La disociacién de las sales y las semireacciones de los cationes metélicos son:

AgNO; — Ag” + NO3~ Ag" +e —— Ag(s)
AICl;—> AP* + CI- AP + 3e"—— Al(s)
ZnSO,—> Zn** + SO, Zn*" +2e"— Zn(s)

A partir de la masa de Ag depositada en la primera hallamos la craga necesaria

. Mg Fn - e~
Como m — QM -Q- Ag _ 1,75g:96500C1e _1563.7C
Fn M 108g/mol
a) 1= _19637C 450
t 90-60s

b) Como la carga que atraviesa las tres cubas es la misma ( estan en serie), las masas depositadas seran
proporcionales a sus pesos equivalentes:

mAg _ mp m PeA|_ _ 2713

Mag _ Ma _ Mz _ | Peag Pep Peag 9 108/1

1759 = 0,159

PeAg ) Pe B Pezn Mag _ Mz, PGZn_ _ 65/2
S5 5. —Mzn= Ag =
PeAg Pez, PeAg 108/1

1,759 = 0,539

2 a¥a05 & alzals 2 <or o2n
[ IEAIASCACRAEAET SR ST B



Tema n° 8 — Reacciones de transferencia de electrones 2 12

22 Indica el esquema de los procesos siguientes en la forma a| b|| c]d.

Celda galvanica o electroquimica Cuba electrolitica
Oxidacion: anodo  Zn(s)—> Zn**(aq) + 2e” Cl (I)—> % Cly (g)+ &

Electrodo negativo  Anodo Catodo

Tipo Espontaneo No espontaneo

Flujo de e Del anodo al catodo Del anodo al catodo

o o v aVpade &5 aVpals o
120 RER SRR e

La celda galvanica: (-) Zn(s) | Zn*(aq) || Cu** (aq) | Cu(s) (+)

La cuba electrolitica: (+) CI” (1) | Clx(g) || Na* (aq) | Na(l) (-)

o e o0 aOoado &l aloals oo 20 2
i0::0::0:5358 ‘% EASL SXE RXE 1

23 (Representa cada uno de los siguientes procesos una celda galvanica o una electrolitica? ¢,Por qué?

@) Cu(s) | Cu? || Zn2*] Zn (s)
b) Fe (s) | Fe2* || Co?* | Co (s)
€) Cu(s) ] Cu* || Bra(l) | Br

ooe, 2t aloals A2 alsals o2
R RIS AR 1

Para decidirlo hemos de estudiar los potenciales de reduccién en cada proceso y ver si se genera (& < 0)
energia o se consume (¢ < 0):

@) Cu (s) | Cu* || Zn*| Zn (s)

Anodo (oxidacién) : Cu (s) —> Cu® + 2e’ ° =-0,16V
Céatodo (reduccion) : Zn** + 2e'—> Zn (s) €°=-0,76V
Cuba: Cu(s) +Zn”* —> Cu* +2Zn(s) €° = -0,92V

Es una cuba electrolitica pues £° < 0.

) Fe (s) | Fe*" || Co® | Co (s)

Anodo (oxidacion) : Fe (s) —> Fe®* + 2¢” € = +0,41V
Céatodo (reduccion) : Co®*" +2e— Co (s) € =-0,28V
Pila : Fe (s) + Co®* —— Fe®" + Co (s) €° = +0,13V = Pila

€) Cu (s)| Cu® | Br, (1) | Br

Anodo (oxidacion) : 2Cu (s) —> 2Cu” + 2¢’ ®=-0,52V
Céatodo (reduccion) : Br, + 26— 2Br ~ £°=-1,08V
Pila : 2Cu (s) + Br— 2Cu”™ +2Br "~ €° = 40,56V = Pila

o o v Vs &5 aVmads v
LR R ST
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24 Podriamos lograr la electrolisis del NaCl en estado fundido utilizando como fuente de energia una celda galvanica.
Propdn alguna que pueda hacerlo. Representa el montaje e indica qué reacciones tendrian lugar en cada electrodo de la celda
galvanicay la electrolitica.

05 a0, 0% a0,
R IR AT

Primero vemos qué potencial necesitamos para la electrolisis del NaCl fundido:

(+) Anodo (oxidacion) : 2CI (aq) — Cl,(g) + 2e € =-1,36V
(-) Catodo (reduccién) : 2Na* + 2e'— 2Na (I) g =-2,71V
Cuba: 2CI" (aq) + 2Na" (aq) —> Clx(g) + 2Na (s) €2 =-4,07V

Necesitamos, pues, una pila, 0 una bateria de pilas, que proporcione al menos un potencial de 4,07 V, por
ejemplo:

Catodo (+) : 5MnO,~ + 40H" + 406" —— 5Mn*" + 20H,0 € =+1,51V Reduccion
Anodo (-) : 40K — 40K™ + 40¢e’ € =+2,92V Oxidacion
Pila: 5MnO,~ + 40K + 40H* —— 5Mn** + 40K" + 20H,0 g® = +4,43V
frlji e stactromes citodo
—_— _l
anodo e
l S AEOL |!__ ArDOG |
+ 17 + M-
. Claig)
:.1_.?" ; 5h.4n3+ 1l 4‘ i |
K+ f"."1 nD4 i ‘ﬁ] EI+
cehila gakvanica fuba electrolinice

05, 05 a0,
19::@::0:502502 80k 012502 8

25 Haz un esquema que represente un método valido de estafiado del hierro. Indica qué elemento pondrias de anodo, cuél
de catodo y qué disolucion de electrolito.

o2 alsal, 02a,
i@ lasla g tasts g

batena

-y El electrolito deberia ser una sal de Sn**. El anodo de Sn y el catodo el objeto de
| | hierro a estariar.
S —
- I
| Fe
2+
STT .........

alzal, P2a0,
1931918 SRR SRS

SESRie:

26 Calcula la cantidad de sulfato de cobre(ll) hexahidratado y el tiempo que ha de emplearse para recubrir una placa
cuadrada de hierro, de 8 cm de lado y espesor despreciable, por electrodeposicién de una pelicula de cobre de un espesor de
una milésima de milimetro. La intensidad de la corriente eléctrica empleada es de 1,5 A, y la densidad del cobre metal es 8,93
g/cms.

05 a0, 05 a0,
esieniensaslagciaslzie:
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La barra metalica ha de ser el catodo en donde ocurre la reduccién depositandose el cobre metalico
segun la semireaccion:

Cu?* + 2e'——> Cu ( que se deposita)
El volumen de cobre que se ha de depositar es el volumen de un ortoedro o paralelepipedo

rec:’gangular de base la de la capa y altura el espesor a electrodepositar = 64 cm? - 10* cm = 6,4- 10
cm”.

Como densidad = p=" < m=pV =893-264103mi = 0,057 g de Cu que son 00579 _ 48103
\% mi 635 g
2 mol
moles de electrones intercambiados luego podemos calcular la carga que se necesita:
- 103 -
1molde e :1,810 moles de e =Q=1737C
96500C Q
. - _ . : Q 1737C .
Si por ultimo de Q = | -t despejamos el tiempo tenemos t:T: T 115,85 = 1min 56s

Como CuSO, —— Cu?" + SO, se necesitaran tantos moles de sulfato como de cobre han de
depositarse es decir 8,9-10* moles de sulfato de cobre que son 8,9-10* moles de CuSQ, - 159,5 g/mol =
0,142 g de sulfato.

so o oo a0pa00 &0 alsals rav
10101035 UOSNoS 10}

CUESTIONES Y PROBLEMAS

Cuestiones generales

D Explica por qué es més correcto hablar de procesos redox que de procesos de oxidacion o procesos de reduccion.

ca 805005 $p a0aals o
(@525 RERSRo R e:

Porque no puede darse un proceso de reduccién (captacion de electrones) sin que simultdneamente haya
otro proceso de oxidacion (cesion de electrones) ya que alguien debe ceder los electrones que el otro capta, es
decir los dos proceso son inseparables por lo que ha de hablarse de procesos de reduccién-oxidacion

o e e aaals & alaals e
10::0::0:0,30 28000 0:

@ Comentassi es cierta o falsa la siguiente afirmacion: «para que un elemento se oxide, debe combinarse con oxigeno».

L L TP PYN P/ R PYR PN
20::0::0 0 Sope C:}?(;« BN

La afirmacion es falsa ya que el concepto moderno de oxidacién no implica al oxigeno, basta con que la
sustancia ceda electrones aumentando su estado de oxidacion para considerar que se ha oxidado.

ca a05a05 §p aVaals o
(@535 RERSRS R e:

) ¢Hay algin modo de realizar un proceso redox no espontaneo?

son con oo Doals &0 aloals o
10::0::0:0,30 28000 0:

Si hay forma de realizar un proceso redox que es espontaneo, suministrando la energia necesaria para
que ocurra, ejemplos tenemos en las cubas electroliticas y sus aplicaciones industriales para purificar metales o la
glavanostegia y galvanoplastia.

o o oo a0pals QI8 alzals £ o s
(0::0::0:030 SG 0o 0::0:°0:
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@ ;vale 1,1 Vel potencial de todas las pilas que se construyan con un electrodo de cinc y otro de cobre?

Ademas de hay dos posibles procesos de oxidacion del Cu:

Cu—>Cu+e =052V
Cu—> Cu?" + 2¢° £=0,34V

El potencial de la pila depende de la concentracién de los electrolitos segun la ecuacion de Nernst:

Cu*

€= s°—ﬂlog
nF Zn2+

S’lo en condiciones estandar (concentraciones unidad y temperatura de 25°) el potencial de la pila seria
1,1V.

@ ;Qué representa un par redox conjugado?

Como los procesos redox son reversibles, una especie que actua como oxidante en una reaccion lo hace
como reductora en la inversa, luego un para redox conjugado esta formado por una especie oxidante y la especie
reductora en la que se convierte en el proceso:

Oxidante; + ne"——Reductor;

Par redox conjugado Oxidante,/Reductor;
y Reductor, —— Oxidante;, + ne’

Par redox conjugado Reductor,/ Oxidante,

-, alzals &2 alzal,
: 502502 8 20200

@ (Por qué es necesario colocar un puente salino en las celdas galvanicas?

- a¥%a% % alsal,
stesiedesiesie

7 TS

La funcién del puente salino es permitir el movimiento de iones entre semiceldas ( sin que se mezclen)
para evitar la acumulaciéon de iones de la misma carga en cada uno de ellas lo que impediria el progreso de la
reaccion.

- alsals &% alsals
C}r@ EASENS

IS

® ¢Qué representa el potencial estandar de un electrodo?

El potencial de reduccién estandar (o normal) de un electrodo representa la tendencia que tiene
ese electrodo a reducirse frente a un electrodo estdndar de hidrogeno. Se representa por & y se mide en
voltios.

Los electrodos que tienen potencial de reduccidon negativo manifiestan menos tendencia a reducirse que el
hidrégeno.

+ Cuanto mas negativo sea el potencial de reduccion de un electrodo, mas tendencia tendra a oxidarse v,
por tanto, mayor sera su poder reductor.
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+ Cuanto mas positivo sea el potencial de reduccién de un electrodo, mas tendencia tendra a reducirse v,
por tanto, mayor sera su poder oxidante.

-, alzals &2 alzal,
: 502502 80 20200

@ (Es preciso combinar un electrodo de potencial estandar positivo con otro de potencial estdndar negativo para construir
una pila?

-, alzals &2 alzal,
6: 502503 8l 0200

Para construir una pila no es necesario que los electrodos tengan potencial de signo distinto, basta con el
potencial estandar de la pila, €° = €%atodo * €%andodo S€@ POSItivo.

-, alzals &2 alzal,
: 502502 80 20200

@ (Es lo mismo un electrodo estandar que un electrodo inerte? lldstralo con un ejemplo.

No es lo mismo, un electrodo estandar es aquel en el que las sustancias que interviene en el proceso
estan en condiciones estandar ( concentraciones 1 M para las disoluciones, 1 atm de presion para los gases y
temperatura de 25° C), mientras que un electrodo inerte es aquel que aun siendo conductor no participa en el
proceso redox.

SINZINY C:}é INZINAY

)
ARSI/ S/ SI/\ )

D@ (Es lo mismo una celda electroquimica que una celda electrolitica? ;Y una galvanica?

Una celda electroquimica es un dispositivo que permite obtener energia eléctrica a partir de un proceso
redox espontaneo mientras que una cuba electrolitica, por el contrario, realiza un proceso redox no espontaneo
al suministrase la energia que necesita para que tenga lugar.

El término celda galvanica se suele usar como sinénimo de celda electroquimica.

- alsa¥ &2 a¥sals
AR/ 17\ C:}.(B TS

MDD Indica cual es el sentido del movimiento de los electrones en la celda galvanica y en la celda electrolitica.

Celda electroquimica: los e” van del anodo (-) al catodo (+).
Cuba electrolitica: los e van del anodo (+) al catodo (-).

M@ Une con flechas:
Celda electroquimica Celda electrolitica
Anodo — p  Oxidacién Anodo — Oxidacion
Catodo —» Reduccion Catodo ——» Reduccion

- alsals &2 alzals <2
TR Y

DD ¢Queé signo tiene la fem () en un proceso redox espontaneo? Relacidnalo con el signo de AG.

-, alzals &2 alzal,
: 502502 80 20200

Un proceso espontaneo es aquel en que AG < 0y como AG = - nF-€%;,, para que AG <0 = &%, > 0

-, alzals &2 alzal,
: 502502 80 20200
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D@D (Es el resultado de la electrolisis del NaCl el mismo tanto si la sal esta fundida como si esta disuelta en agua? Razona tu
respuesta.

- alsals A% alsals o
SEASAS R SEAREAST X

No, pues si el NaCl esta disuelto en agua, en el catodo en lugar de descargarse el cation sodio, la
semireaccion que ocurre es:
(-) Cétodo (reduccion) : 2H,0 () + 2e'—— Hy(g) + 20H™ (aq) ¢° =-0,83V
ya que el agua es mas facilmente reducible que los cationes Na® por tener mayor potencial de reduccién normal.

M® ¢Hay algun valor limite para el voltaje del gen
electrolisis?

- alsa0 Q& alzal,
Ssiedpsiesi

Existe un valor minimo que es el potencial de cuba por debajo del cual no tiene lugar la electrolisis, el
limite superior lo marca la energia necesaria para fisionar los atomos mediante reacciones nucleares o que
descarguen sustancias contaminantes en los electrodos.

D® ¢Qué volumenes relativos de hidrégeno y oxigeno se des prenderan en la electrolisis del agua? ;Por qué?

- ala0 a2 alzal,
Ssiadpsiesi

la reaccion global de electrolisis del agua es:
2H,0 (I) —> Oz (9) + 2H2(9)

luego el volumen de H, T sera siempre el doble del de O, T ya que, en las mismas condiciones, si hay el doble de
moles de un gas, el volumen que ocupa sera el doble (ley de Avogadro).

DD ¢Por qué se produce la corrosion? Sugiere al menos dos métodos para evitar la corrosion de una tuberia de hierro.

. o02802 512 302005
P OO TS TS TS

Un metal se oxida cuando pierde electrones. Cuando este proceso esta causado por los agentes atmosféricos se
llama corrosién. Se denomina corrosion al deterioro de cualquier material, y en especial los metales, producido por
el medio ambiente. La corrosion es un fendmeno electroquimico, aunque de naturaleza muy compleja, que
consiste en la oxidacion de un metal en contacto con el oxigeno atmosférico y la humedad para formar un 6xido
metalico. Se citan como clasicas las dos condiciones necesarias para que se produzca la corrosion: que haya
oxigeno y que haya humedad.

El oxigeno toma los electrones del metal:
0,(g) +4 e — 2 0% (s) o bien: O, (g) + 2 H,O (I) + 4 € —> 4 OH" (s)

La humedad del aire es usualmente el medio que permite la transferencia de los electrones. Por condensacion del
vapor de agua, el metal se encuentra recubierto por una fina pelicula de agua, que, con las sustancias que ha ido
tomando de la atmdsfera, constituye una disolucién iénica (la corrosidon es muy rapida cerca del mar donde la
atmésfera esta cargada de NaCl).

El fendmeno de corrosidon mas cotidiano es el aherrumbramiento del hierro; sin embargo, el oscurecimiento de los
objetos de plata ola formacion de una capa verdosa en el cobre y sus aleaciones son también debidos a la
corrosion. La corrosion afecta a automaviles, barcos, puentes y todo tipo de construcciones metélicas expuestas a
los agentes atmosféricos. El problema de la corrosion es particularmente importante desde el punto de vista
econdémico, ya que las pérdidas que ocasiona en los paises industrializados son muy elevadas. No sélo hay que
tener en cuenta el coste asociado a la reparacion de los dafos producidos, sino también las inversiones que la
proteccion frente a este fendmeno origina.
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En el caso del hierro el producto de la corrosion es un 6xido hidratado, de color marrén-naranja, de formulacion
Fe,03; - nH,O conocido como herrumbre u orin.

No se conoce el proceso con exactitud, aunque si su mecanismo general: se requiere un medio acuoso acido, que
actua de céatodo; la propia estructura de hierro es el anodo y también el conductor para transportar los electrones y
cerrar el circuito de la celda galvanica.

En la corrosién del hierro, el agua actia como lugar en el que se produce la reaccion entre el oxigeno y el hierro y
como transmisor de los cationes, que se depositan en forma de herrumbre. El metal de hierro actia de conductor
de electrones para el proceso de reduccién del oxigeno atmosférico en medio acido. La lluvia acida acelera la
corrosion. Con el fin de paliar las corrosiones, se han propuesto varios métodos. En general se trata de estrategias
bien diferenciadas:

* Recubrimientos superficiales.
* Proteccion catddica.
* Técnica de pasivado.

Recubrimientos superficiales

Este método es de tipo fisico: se trata de evitar el contacto entre el metal que se desea proteger -por ejemplo, el
hierro- y el oxigeno atmosférico o disuelto en agua. Esto se logra mediante pinturas o con deposiciones de capas
metalicas protectoras, por inmersion en el metal fundido o por electrodeposicion. Si se rompe la capa protectora, el
hierro se oxidara siempre que el metal que forma esa capa tenga mas tendencia a reducirse que él (por ejemplo,
el estafio o el cobre). Si tiene menos tendencia a reducirse que el hierro, se producira la oxidacién del metal
protector; esto es lo que sucede en la galvanizacion, que consiste en recubrir el hierro con una capa de cinc.

Técnica del pasivado

El pasivado se produce al hacer que el hierro reaccione con un oxidante fuerte como el acido nitrico o el dicromato
de potasio. Al sumergir el hierro en una disolucién concentrada de estas sustancias, se forma una capa superficial
de Fe,03 que impide que la oxidacion progrese hacia el interior.

o100 &Ip aaals o
LRSS e )

Concepto de oxidacion-reduccion

M@ Determina el ntmero de oxidacion de todos los elementos en cada una de las especies que se indican;

@) Al, P4, CH4, CHsCI, Fe O3
b) OH", MnO4 ", HSO3, TICI3
@) BrFs, BaO;, H,S,07, OF;

2 alzals &1 alzals -
oSl g slast::

0 0 -4 +1-2+1-1 +3 -2
@) Al, P4, CH4, CH3C|, F9203

241 +7 -2_+1+6-2+3 -1
b) OH_, Mn04, HSO3, T|C|3

+5-1 +2-1 +1+46 -2 +2-1
@) BrF5, BaOQ, H28207, OF2

2 alsals Al alsals 2 .
R R

M@ Determina cudles de las siguientes ecuaciones representan procesos redox:
@) BaCO; —— BaO + CO;
b) KCIO;—— KCI + O;
@) MnO;, + HCl —— MnCl; + Cl, + H,0O
d) N2 + H,—— NH3
€) MnO, + Fe2r —— MnO, + Fe3+

2. a05a% &0 a%als o
LB SRSl )
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Seran procesos redox aquellos en los que halla variaciéon en el estado de oxidacion de alguno de sus
constituyentes.

+2 +4 -2 +2 2 +4 -2
@) BaCO; —— BaO + CO, No es un proceso redox

+1+7 22 #1410
B) KCIO3 — KCI + O, . Si es un proceso redox.

+4 -2 +1-1 +2 -1 0 +1-2
€) MnO, + HCl —— MnCl, + Cl, + H,0. Si es un proceso redox.

0 0 -3 +1
d) N, + H,—— NHj3 Si es un proceso redox.

+7 2 42 4 2 43
@) MnOy+ Fe®* —— MnO, + Fe* . Si es un proceso redox.

o2 alsals A2 alsals -
@:50asl gl Stasla:

@@ Para la reaccion:

Cu + H,SO4s —— CuSO4+ SO, + H,O

@) Determina cual es la especie que se oxida.
b) Determina cudl es la especie que se reduce.
€) Determina cual es la especie oxidante.

d) Determina cudl es la especie reductora.

@) Sefiala los pares redox conjugados.

e can oo Doa0s GT0 aloals san San ran
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0 +1 +6 -2 +2 +6-2 +4-2 +1 -2
Cu+ H2804 —> CUSO4 + SOQ + HZO

d) La especie que se oxida es la que aumenta de estado de oxidacion, el Cu

b) La especie que se reduce es la que disminuye su estado de oxidacion S® del H,SO, .
¢) El oxidante capta electrones: SO +4H" + 26— SO, + 2H,0 y se reduce.

d) El reductor cede electrones Cu—> Cu®* + 2¢” y se oxida.

@) Cu/ Cu*" y 8%/ s*.

can san e a0a0s &I a0als ran San Sa
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DD Ajusta los siguientes procesos redox sefialando, en cada caso, la especie oxidante y la reductora:
) Ca + AICl;—> CaCl, + Al
b) MnO; + HCl —— MnCl, + H,O + Cl,
€) Fe,03+ H,—— Fe + H,O
d) 1"+ Br;+ H,O—> 105 + H* + Br-
@)Fe2* + H,O, + H*—— Fe3* + H,O
f) Cl, + H,O—— HCIO + HCI
@) HNO; + Zn—— NH;NO3 + Zn(NO3),
h) I, + HNO; —— HIO3; + NO, + H»
.) K>Cr,O7 + H,S + HCl—— CrCl; + S + KCI + H,O

R o2 alsals @6 alsals <20
fergsiesle s sleste s

3) 0 +3-1 24 0
Ca + AICI; —— CaCl, + Al
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© Ecuacion iénica
Ca+AP’ —sca” +Al

® AP + Ca—>cCa*+Al

‘ Oxidacion T

Reduccién

© Ajuste de semireacciones:

Reduccién: A®* —— Al, como la masa esta ajustada ajustamos la carga, AI** +3e —> Al.
Oxidacién: Ca —> Ca*, ajustamos la carga Ca —— Ca®™ +2e

Para igualar el n° de electrones que se intercambian hay multiplicar la primera por 2 y la segunda por 3.

2AP" + 66— 2Al
3Ca —3Ca* +6e

2AP* +3Ca—— 2Al+ 3Ca*"

© Luego la reaccién molecular es:
3Ca + 2AICI; — 3CaCl, + 3Al
b)
+4 2 +1-1 +2 -1 +1-2 0
MnOz + HCl — MnC|2 + Hzo + C|2

© Ecuacion idnica
MnO, + H" + CI'—— Mn** +2CI” + H,0 + Cl,

® MnO, +CI —— Mn?* +Cl,

Oxidacion T

Reduccién

© Ajuste de semireacciones:
Reduccion: MnO, —— Mn?, se ajusta primero la masa MnO, + 4H" —— Mn?*+ 2H,0 y después ajustamos la
carga MnO, + 4H" + 2’ —— Mn?'+ 2H,0.
Oxidaciéon: 2CIT ——> Cl, + 2e™ .
El n° de electrones que se intercambian esta igualado.

MnO, + 4H" + 26— Mn®*+ 2H,0
2CIF — > Cl, + 2

MnO, + 4H" + 2CI© —— Mn*'+ Cl, + 2H,0
© Luego la reaccién molecular es:
MnO, + 4 HCl —— MnCl, + 2H,0 + Cl,

En donde los 4 Cl del HCI son para igualar los dos que se combinan con el Mn y los de la molécula libre, al tiempo
que balanceamos los H.
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©)

+3 -2 0 0 +1-2
Fe,O;+ H, —— Fe + H,0

© Ecuacion ionica
2Fe®" + 30” + H,—— Fe + 2H" + 0%

® 2Fe* +H, —> 2H" +Fe

Oxidacion T

Reduccién

© Ajuste de semireacciones:
Reduccién: 2Fe®* — Fe, se ajusta primero la masa 2Fe* — 2Fe y después ajustamos la carga 2Fe* +
6e —— 2Fe.
Oxidacién: H, —— 2H" + 2¢’
Para igualar el n° de electrones que se intercambian hay que multiplicar la segunda por 3.

2Fe* +6e” — 2Fe
3H, — > 6H" +6e

2Fe®" + 3H, — 2Fe + 6H"
O Luego la reaccion molecular es:
Fezo3 + 3H2 —— 2Fe + 3H20

d)
10 +1-2 ¥5=2 1 -
I"+Bro+ H,O—— 105 + H" + Br -
© Ecuacion idnica )
"+ Bry+ H,O——> 103+ H" + Br -

® Br, + |° — 5 10; +Br-
Oxidacion T
Reduccién

© Ajuste de semireacciones:

Reduccidn: Br, —— Br 7, se ajusta primero la masa Br, —— 2Br "y después ajustamos la carga Br, + 2e° ——
2Br".
Oxidacion: I© —— 105, primero la masa | + 3H,0 —— 105~ + 6H" y después la carga I” + 3H,0 — 105 +
6H™ + 6e”

Para igualar el n° de electrones que se intercambian hay que multiplicar la primera por 3.

(4]
3Br,+ 6e" —— 6Br".
I"+3H,0 —> 105" + 6H" + 6e”

3Bry+ I + 3H,0 —— 6Br ™+ 105 + 6H"
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© Luego la reaccién queda, introduciendo coeficientes:
"+ 3Br, + 3H,0 — > 103 + 6H" + 6Br -
e)
%2 -1 *3 +1-2
Fe*" + H,0, + H' — Fe®" + H,0

© Ecuacion idnica
Fe’" + H,0, + H' — Fe® + H,0

® H,0,+Fe” — Fe* + H,0

Oxidacion T

Reduccién

© Ajuste de semireacciones:
Reduccién: H,O, —— H,0
Dado la importancia de este reactivo, exponemos las semireacciones segun el medio y si actia como oxidante o

reductor:

Oxidante : HyO5 +2H" + 2™ —2H,0
Reductor : HoOy ——— 05 +2H" +2e~

Oxidante :HO5 + 26 ——20H"™

Reductor :HyO5 +20H™ —— 09 +2H>0 + 2e ™

Medio écido{
Medio bésico{

Se ajusta primero la masa H,0, + 2H" —— 2H,0 y después ajustamos la carga H,0, + 2H" + 2" —— 2H,0.
Oxidacion: Fe* —— Fe* +¢e

Para igualar el n° de electrones que se intercambian hay que multiplicar la segunda por 2.

H202 +2H" + 26 — 2H20
2Fe?t — 5 2Fe® + 2e

H,0, + 2Fe®" + 2H" —— 2Fe® + 2H,0
© Luego la reaccioén ajustada es:

H,0, + 2Fe®" + 2H" —— 2Fe® + 2H,0

f)

0 +1-2 +1+1-2  +1-1
Cly, + H,O —— HCIO + HCI
© Ecuacion idnica
Clb+H,0— > H" +CIO" +H" + CI’

® Cl, + Clhb—> CIO +CI”

‘ Oxidacion T

Reduccién

Dismutacion del Cl,

© Ajuste de semireacciones:
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Reduccidn: Cl, — CI ™, se ajusta primero la masa Cl, —— 2CI™ y después ajustamos la carga Cl, + 2" ——
2CI".

Oxidacion: Cl, — CIO™, primero la masa Cl, + 2H,0 —— 2CIO™ + 4H" y después la carga Cl, + 2H,0 —
2CIO™ + 4H" + 2¢".

El n° de electrones que se intercambian es igual.

Clb + 2 —— 2CI
Cly + 2H,0 — 2CIO™ + 4H" + 2¢e

Cl, +Cl, + 2H,0 —— 2CI" + 2CIO™ + 4H"
© Luego la reaccién queda, introduciendo coeficientes:

2Cl, + 2H,0 —— 2HCIO + 2HCI
en donde hemos sumados los cloros que se dismutan y repartido los 4 protones entre los dos acidos.

9)
#1452 0 B+ 452 +2 +5-2

HNO; + Zn —> NH4NO; + Zn(NO3),
© Ecuacion idnica

H* + NO3 + Zn — NH," + NO;" + Zn?* + 2NO3
® NO;, + Zn — Zn*+ NH,"

Oxidacion T

Reduccién

© Ajuste de semireacciones:

Reduccién: N** —— N, ajustamos la carga N°* + 8¢ —— N,
Oxidacién: Zn —» Zn*", ajustamos la carga Zn —— Zn* + 2e’.

El n° de electrones que se intercambian se iguala multiplicando la 22 por 4.
(4]

N® +8e ——> N>
4Zn — > 4Zn*" + 8e

N +4Zn —— N> +4zn*"

© Luego la reaccién queda, introduciendo coeficientes:
HNO; + 4Zn —— NH4NO; + 4Zn(NO3),
Que es imposible de ajustar.

n)
0 +1+5-2 +1+45-2 +4-2 0
|2 + HNOg—) H|O3 + N02 + H2
@ Ecuacion idnica
|2 + H+ + NOg-—) H+ + |O3- + N02 + H2

(2] NO3- + H+ + |2 —> |O3- + H2 + N02
Oxidacién

Reduccién

Reducciéon

En donde vemos que hay dos oxidantes que se reducen.
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© Ajuste de semireacciones:

Reduccion: NO; —— NO,, se ajusta primero la masa NO; + 2H" —— NO, + H,0 y después ajustamos la
carga NO3 + 2H" + 1e° —— NO, + H.0.
La otra semireaccién de reducciéon: H* — H,, masa 2H" —— H, y carga 2H" + 26— H,.

Oxidacion: I, —— 105, primero la masa I, + 6H,0 —— 2I05 + 12H" y después la carga I, + 6H,O0 —— 2105
+12H" + 10e".

Para igualar el n° de electrones que se intercambian hay que multiplicar la primera semireaccion de
reduccién por 6 y la segunda por 2.

o
6NO; + 12H" + 66" —> 6NO, + 6H,0
4H" + 46— 2H,
I, + 6H,0 —> 2105 + 12H" + 10e

6NO; + I, + 6H,0+ 12H" + 4H" —— 6NO, + 2105 + 6H,0 + 2H, +12H"
que después de sumar y simplificar protones y agua queda:

6NO; + I, + 4H" —— 6NO, + 2105 + 2H,
© Luego la reaccién queda, introduciendo coeficientes:
I, + BHNO3 —— 2HIO; + 6NO; + 2H,
+146 -2 +1-2 +1-1 +3 -1 0 +1-1 +1-2
K,Cr,07 + H,S + HCl —— CrCl3 + S + KCI + H,0O
© Ecuacion ionica

2K + Cr,0,2 + 2H" + SZ + H" + CI —— Cr** + 3CI' + S + K" + CI' + H,0O
® Cr,0;7+8*— S + Cr”

‘ Oxidacion T

Reduccién

© Ajuste de semireacciones:

Reduccion: Cr,0/> —— Cr**, se ajusta primero la masa Cr,0;% +14H" —— 2Cr*" + 7H,0 y después ajustamos
la carga Cr,0/> +14H" + 66— 2Cr*" + 7H,0.
Oxidacion: H,S —— S, primero la masa H,S —— S + 2H" y después la carga H,S —— S+ 2H" + 2e".

Para que el n° de electrones que se intercambian sea igual hemos de multiplicar la 22 por 3.

Cr,0.% +14H" + 66— 2Cr*" + 7H,0
3H,S — > 3S+6H" +6e.

Cr,0;” +3H,S + 14H" — 2Cr*" + 3S + 7H,0 + 6H"
© Si simplificamos los 14 protones con los 6 del segundo miembro e introducimos coeficientes:
K>Cr,0O7 + 3H,S + 8HCl—— 2CrCl; + 3S + 2KCI + 7H,0

o o oo a0pals QI8 alzals £ o s
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A Escribe y ajusta las siguientes reacciones redox:

@) La oxidacion de NHs a NO por oxigeno molecular (en la reaccion, el O, se reduce para dar H,O).

b) La reaccion de H,S con SO2 para obtener azufre y agua (el H,S es reductor, mientras que el SO se comporta
como oxidante).

€) La oxidacion del ion NO,” a NO3;™ por MnO,4~ en medio acido (en la reaccion se produce Mn2+).,

can e oo a0als 6l aloads
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)

O La escribimos y hallamos los estados de oxidacion:
3+1 0 +2-2 +1-2
NH3 + Oz—) NO + Hzo

® 0, + N“—5 N*+ 0%

Oxidacion T

Reduccién

© Ajuste de semireacciones:
Reduccién: O,—> O, se ajusta primero la masa O, —— 20%y después ajustamos la carga O, + 4e —> 20%
Oxidaciéon: N~ —— N**, lacarga N* —— N** + 5¢”

Para que el n°® de electrones que se intercambian sea igual hemos de multiplicar la primera por 5 y la 22
por 4.

()
50, + 206 —> 100%
AN 5 AN + 20e

AN* +50, — 4N* +100%

© Siintroducimos coeficientes queda ajustada, si repartimos los 10 oxigenos entre las dos moléculas que los
tienen:
4NH; + 50, — 4NO + 6H,0

b)

O La escribimos y hallamos los estados de oxidacién:
+1-2 +4 -2 0 +1-2
H,S + SO, —— S + H,0O

® SO, + S — S +5S

Oxidacion T

Reduccién

Es una dismutacion inversa

© Ajuste de semireacciones:

Reduccion: SO, — S, se ajusta primero la masa SO, + 4H" —— S + 2H,0 y después ajustamos la carga SO,
+4H" + 46— S+ 2H,0

Oxidacion: S —— S, ajustamos la carga S© ——> S + 2¢°

Para que el n° de electrones que se intercambian sea igual hemos de multiplicar la 22 por 2.
(4]

SO, + 4H" + 46 ——> S + 2H,0
28% 528 +4e

SO, +25% + 4H" — 5285+ S +2H,0
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© Siintroducimos coeficientes queda ajustada:
2H,S + SO, —— 3S + 2H,0

€)
O La escribimos y hallamos los estados de oxidacion:
+3-2 47 2 41 +5-2 +2 +1-2

NO, + MnO,” + H' —— NO; + Mn** + H,0

® MnO, +NO, —>NO;” +Mn?**

Oxidacion T

Reduccién

© Ajuste de semireacciones:

Reduccién: MnO,—> Mn?*, se ajusta primero la masa MnO4~ + 8H"—— Mn?* + 4H,0 y después ajustamos la
carga MnO,~ + 8H'+ 56— Mn*" + 4H,0

Oxidacion: NO,”—— NOs, primero ajustamos masa NO, + H,O —— NO; + 2H" y después ajustamos la carga
NO, + H,O —— NO3+ 2H" + 2¢’

Para que el n° de electrones que se intercambian sea igual hemos de multiplicar la primera por 2 y la 22
por 5.
(4]
2MnO,~ + 16H" + 106 —> 2Mn*" + 8H,0
5NO; + 5H,0 —— 5NO3 + 10H" + 10e”

5NO, + 2MnOy4 + 5H,0 + 16H" —— 5NO5 ™+ 2Mn** + 8H,0 + 10H"

© Si simplificamos e introducimos coeficientes queda ajustada:

5NO, + 2MnO,~ + 6 H' —— 5NO3™ + 2Mn?** + 3H,0

w2 a0sa0 & alsals ov
ersiesle s sieste s

Estequiometria y valoraciones redox

DD El perdxido de hidrégeno se utiliza en muchas industrias relacionadas con el blanqueo o la decoloracién (productos de
limpieza y cosmética). Para valorar su concentracién en una muestra, se le hace reaccionar con una disolucion de
permanganato de potasio de concentracién conocida en un medio &cido (H.SO4). En una ocasién hicieron falta 27,4 mL de
una disolucion 1 M de permanganato para reaccionar con 50 mL de la muestra.

Suponiendo que el permanganato Gnicamente reacciona con el peréxido de hidrégeno (dando el ion Mn2+y Q). Indica:

@) ¢(Cual es la concentracion del H,O; en la muestra?
b) ;Qué volumen de oxigeno se libera si trabajamos a 25 °C 'y ala presion atmosférica?

ca a¥5a0s &p alsals o
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Primero escribimos y ajustamos la reaccién redox:
H,O, + KMnO,4 + H,SO, —— K,SO,4 + MNSO,4 + O,

Reduccion: MnO, + 8H" + 56— Mn** + 4H,0; x2
Oxidacion: H,0, —> O, + 2H" + 2¢™; x5
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2MnO, + 16H" + 106" —> 2Mn?" + 8H,0
5H,0, —> 50, + 10H" + 10e”

5H,0, +2MnO4 + 16H* —— 50, + 2Mn** + 8H,0 + 10H"
5H,0, +2MnOy4 + 6H" —> 50, + 2Mn*" + 8H,0
la ecuacion molecular ajustada queda:
5H,0, + 2KMnQO,4 + 3H,SO, —— K,SO,4 + 2MnSO,4 + 50, + 8H,0
@) Como las valoraciones redox ocurren equivalente a equivalente n° equivalentes del KMnO, = n° equivalentes

del H20, < Nkmno, Vikmno, =NH,0, VH,0, < Mkmno, (0°€7)Vkmno, =Mh,0,"(n°e")V0,; 1 M - 5 - 27,4 ml =
15274
2:50

Mo, *2 50 ml =My o = =137M en H,0,

b)

27.4 ml de KMnO, 11deKMnO,  1molde KMnO, 5 moles de O,
1000 mlde KMnO,4 11de KMnO,4 2 moles de KMnOy4
nRT 0,0685-0,082:298

1

=0,0685 moles de O, que ocupan un

volumen V =

=1,67 litros.

Yo 2005 &l alsa0s o
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@D Para determinar la cantidad de hierro que hay en un mineral, se toma una muestra de 5 g del mismo y se transforma en
cloruro de hierro(ll). La disolucién resultante se valora con permanganato de potasio en medio acido (HCI). Asi, para
completar la valoracion, son necesarios 80 ml de una disolucion 0,1 M de permanganato que se transforma en Mn2+ en este
proceso. Calcula la riqueza de hierro en la muestra original.

c2 005005 800 a¥sals o
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Escribimos y ajustamos la reaccion:
FeCl, + KMnO,4 + HCl — MnCl, + KCI + FeCl; + H,O

Fe’ —> Fe’ +e
MnO4 + 8H* + 56— Mn** + 4H,0

5Fe”" — 5Fe’ + 5e
MnO4 + 8H* + 56— Mn** + 4H,0

5Fe*" + MnO, + 8H" — 5Fe®* + Mn?" + 4H,0
5FeCl, + KMnO,4 + 8HCl —— MnCl, + KCI + 5FeCl; + 4H,0

n° de equivalentes de Fe = Myno, (N°e" )" Vkmno, = 0,1 M- 5 e - 0,08 | = 0,04 equivalentes de Fe qu equivalen a
0,04 moles - 66,847 g/mol = 2, 23 g de Fe, luego en la muestra habia:

2,23 gdeFe

———=—— 100 =44,68 % en Fe.
5 gde muestra

% de riqueza =
IR AP P T I

D@ El,se puede comportar como oxidante o como reductor, dependiendo de la especie con la que reaccione.
Cuando reacciona con el ién permanganato, se transforma en i6n yodato y aparece el ion Mn2+,
Cuando reacciona con gas hidrdgeno, se transforma en yoduro de hidrégeno.
@) Escribe el proceso que tiene lugar en cada caso.
b) ldentifica la especie oxidante y la especie reductora en cada uno de los procesos.
€) Calcula la cantidad de permanganato a 0,5 M de concentracion que se necesita para reaccionar con 8 g de I.
d) Calcula el volumen de gas hidrégeno, a 700 mmHg y 25 °C, que se necesita para reaccionar con 8 g de .

Yo 2005 &l alsals o
L IEAP AR B
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a)
I (9) + 2MnO, (aq) + 4H+(aq)—> 2105°(aq) + 2Mn?* (aq) + 2H,0(1)

b) l2(s) + Ha(g) —> HI (9)
0 +7 -2 +1 +5-2 +2 +1 -2
I (9) + 2MnQO,4 (aq) + 4H+(aq)—> 2105(aq) + 2Mn%* (aq) + 2H,0(l)
Reductor  Oxidante
0 0 +1 -1
l2(s) + Ha(g) —> HI (9)

Reductor Oxidante

) Si tenemos en cuenta la primera reaccion

n° de equivalentes de permanganato = n° de equivalentes de yodo = Mywno, (n°€ ) Vkmno, = 8 g de I,

= 0,315 equiv, luego Vkmno, = % =0,126 |1 = 126 ml de permanganato.

lequivly
1272
10

d) La segunda reaccion ajustada es I,(s) + Hx(g) — 2HI (g), luego:

1mol del, 1molde H,
254 gdel, 1moldel,

molesde H,=8gdell;- =0,03 moles de H, que ocupan un volumen :

_nRT _ 0,030,082(35 + 273)
p 700/760

\

=0,7961~ 0,8 litros

an e o Doalo S8 aVaala o san o
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Celdas electroquimicas

@@ Para construir una pila, se cuenta con los siguientes productos: cinta de magnesio, una barra de plomo, cloruro de
magnesio, sulfato de plomo, cloruro de sodio. Ademas, se dispone del material de vidrio, balanzas, conexiones eléctricas y
demés utensilios habituales en un laboratorio de quimica.

@) Haz un esquema de la pila que se podria construir y la fem () que se podria obtener con ella.

b) Sefiala qué electrodo actlla como anodo y cual como catodo e identifica las reacciones que tienen lugar en cada
uno de ellos.

€) Indica cudles son los electrodos positivo y negativo.

d) Indica el sentido del movimiento de los electrones y demas especies cargadas en la pila.

. rana0oals B aloals o
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anodo (-] & & cétodo(+) @) Las semireacciones y sus potenciales son
voltimetro

-4  puentesaline - Cétodo (+) : Pb** + 2" — Pb €% =+2,36V Reduccién
h\m a et ”Pt:! Anodo () : Mg —> Mg" + 2¢ & =-0,13V Oxidacién
<. WA Pila: Mg + Pb®™ —> Mg** +Pb €% = +2,23V

1 " g .,l El resto de cuestiones estan contestadas en el dibujo.

“wi* [y] PeF

L0l | |50

. rana0oals B aloals o
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@@ Se van a construir en el laboratorio las siguientes semiceldas:
Fe3+/Fe2+, Cl,/CI, Cuz+ /Cu™, AIR*/AI (5)

@) (Como podrian combinarse para obtener la pila con mayor potencial? ;Y la pila con el menor?

B) En cada caso, describe los detalles de la construccion de la pila (tipo de electrodo que tienes que utilizar, conexiones
entre ellos, etcétera).

€) Indica en ambas pilas cudl es el electrodo positivo, cual el que actlia como &anodo y en qué sentido circulan los
electrones.

d) Escribe la ecuacion de la reaccion quimica que se va a producir en cada pila y sefiala cual es la especie que actta de
oxidante y cual la que lo hace de reductor.

can a05a05 8 a¥aals
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Las semireacciones y sus potenciales de reduccion son:

Fe* + e —— Fe* e =+077V
Cl, +2e —— 2CI' £=+136V
Cu®*+e-—Cu” € =+0,18V
AP +3e—Al(s) ¢°=-168V

a) y4d)

La pila de mayor potencial seria:
Cétodo (+) : 3Cl, + 6e"—— 6CI £ =+136V Oxidante
Anodo (-) : 2Al (s) —> 2AI** + 6e” €°=-(-1,68V) Reductor

Pila: 3Cl, + 2Al (s) —> 6CI + 2AI"  ¢° = +1,36 —(- 1,68) = 3,04V
La pila de menor potencial seria:

Cétodo (+) : 3Cl, + 6e'—— 6CI e€=+136V Oxidante
Anodo (-) : 6Fe*" — 6Fe” + 6¢” =-077V Reductor

Pila: 3Cl, +6Fe’ — 6CI' +6Fe®" & =+1,36 - 0,77 = 0,59V

También valdria Fe** | Fe** || Cu** | Cu que tendria el mismo potencial
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Procesos redox espontaneos. Manejo de los potenciales estandar

@@ Tradicionalmente se decia que los acidos disuelven los metales; sin embargo, hoy sabemos que esto no sucede en todos
los casos. De los siguientes metales, indica cuales se disuelven en un acido y cuéles no: Zn, Ag, Cu, Niy Mg.
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El que los acidos ataquen o no a los metales depende de su potencial de reduccién respecto del hidrogeno
(que es cero), los metales de potenciales negativos seran atacados por los acidos pero no los metales de
potenciales positivos.
La reaccion es:
M+nH — M™ + % nH, (g) T
Para que esto ocurra el metal ha de ser mas reductor que el hidrégeno ( por encima de él), los mas oxidantes que

estan por debajo no reaccionan:

2% 0 Reaccionan con H'
H ——Ha

. +
=% =0 Mo reaccionan con H

Zn — Si se disuelve en acido pues &° (Zn2+ [Zn)=-0,75V.

Ag — No se disuelve en &acido pues €° (Ag" / Ag) = + 0,80 V.

Cu — No se disuelve en acido pues €° (Cu2+ /Cu)=+0,84Vy(Cu" /Cu)=+0,52V.
Ni — Si se disuelve en acido pues &° (Ni2+ /Ni)=-0,25V.

Mg — Si se disuelve en acido pues €° (Mg** / Mg) =- 2,76 V.
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A con mayor o menor rapidez, los objetos metalicos se acaban oxidando. Para limpiarlos, se puede utilizar vinagre, que,
como sabes, tiene una gran proporcién de 4cido acético. Indica si este método es igual de efectivo para limpiar el 6xido de
cobre, el de hierro y el de cinc.

Como hemos dicho en el ejercicio anterior el que un metal sea o0 no atacado por un acido (acético en este
caso) depende su potencial de reduccion:

Zn y Fe si se pueden limpiar pues tienen potenciales negativos el Cu no pues su potencial de reduccién
es positivo.
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@@ A una disolucién que contiene iones Cu2+, Zn2*, Pb2+, Ag* y Mn2* se le afiade polvo de niquel; ¢se producira alguna
reaccion? Justifica tu respuesta.
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El potencial de reduccion del par redox Ni** /Ni es ¢° (Ni2+ / Ni) = - 0,25 V y los correspondientes a los
cationes dados:

Cu®/Cu)=+0,34V
Zn*"/Zn)=-0,76 V
Pb* / Pb) =-0,13 V
Ag'/Ag)=+0,80V
MnO, / Mn*") =+ 1,14 V
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el Ni debe actuar como reductor Ni — Ni** + 2e’, pues tenemos polvo de niquel, con €° = +0,25 V y el catidn
metalico como oxidante, para lo cual ha de tener un potencial, bien positivo o si e s negativo, mayor de — 0,25.
Luego daran lugar a reaccion:

Catodo (+) : Cu®* +2¢ — Cu €® =+0,34V Reduccién
Anodo (-) : Ni —> Ni%* + 2¢’, £® = +0,25V Oxidacioén
Pila: Ni+ Cu®* —— Ni** + Cu €° = +0,59V > 0, luego espontanea
Cétodo (+) : Pb* + 2" — Pb €°=-0,13V Reduccion
Anodo (-) : Ni —> Ni** + 2¢, €2 = +0,25V Oxidacion
Pila: Ni+ Pb* —— Ni** + Pb €°=+0,12V > 0, luego espontanea
Catodo (+) : 2Ag” + 2e° —— 2Ag € = +0,80V Reduccion
Anodo (-) : Ni —> Ni%* + 2¢’, £® = +0,25V Oxidacioén
Pila: Ni+2Ag"—> Ni*" + 2Ag €° = +1,05V > 0, luego espontanea

No reaccionan el Zn** y el Mn?* que son mas reductores que el Ni.
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@D Para proteger de la corrosion los depositos y las conducciones de hierro de las instalaciones comunitarias de agua
caliente, se utilizan los denominados electrodos de sacrificio. Indica, razonadamente, qué metales de la siguiente lista
podriamos utilizar con este fin: cobre, niquel, magnesio, estafio, aluminio, cinc o plomo. ;Y si el depdsito fuese de cobre?
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El potencial de oxidacion del Fe y su semireaccién es:
Fe(s)—> Fe?* (aq) + 2¢” €° = +0,41V

luego los metales que tengan mas tendencia a oxidarse, es decir, que tengan un potencial de reduccién estandar
menor de — 0,41 V podran usarse como anodo de sacrificio consumiéndose en lugar del hierro.

€° (Cu* / Cu) =+ 0,34 V = No sirve. €® (Mg*" / Mg) = - 2,36 V = Si sirve.
€° (Zn*"/Zn)=-0,76 V = Si sirve. €° (Sn®* / Sn) =- 0,14 V = No sirve.
e° (Pb** / Pb) =-0,13 V = No sirve. ® (A" / Al)=-0,76 V = Si sirve.
& (Ni** / Ni) = - 0,25 V = No sirve.
Si el depdsito fuese de cobre como &° (Cu2+ / Cu) = + 0,34 V servirian tosdos los cationes metéalicos dados
como anodo de sacrificio.
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Electrolisis

@ cual es la fem minima que debe tener una bateria para lograr la electrolisis de las siguientes sustancias:

@) KBr en estado fundido.
b) Cal; en estado fundido.
€) Hg,SO, en disolucién acuosa.
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?d) KBr—— K"+ Br~
(+) Anodo (oxidacion) : 2 Br ~ (aq) — Bry(g) + 2e” e®=-1,08V
(-) Catodo (reduccion) : 2K (aq)+ 26— 2K (s) g® =-2,92V

Cuba : 2 Br((aq) + 2K" (aq) —> Bry(g) + 2K (s) £ =-4,00V
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Luego la bateria tendria que suministrar al menos 4,00 V que el minimo potencial necesario para que se
produzca la electrolisis.

B) Cal,—> Ca®* + 2I

(+) Anodo (oxidacion) : 21" (aq) — lx(g) + 2e g® =-0,62V
(-) Catodo (reduccién) : Ca** (aq)+ 26" —> Ca (s) 0 =-2,76V
Cuba: 21 ((aq) + ca® (aq)— Ix(g) + Ca (s) €® =-3,38V

Luego la bateria tendria que suministrar al menos 3,38 V que el minimo potencial necesario para que se
produzca la electrolisis.

) Hg,SO, —> 2Hg" + SO.*

(+) Anodo (oxidacion) : 2H,0 (I) — O,(g) + 4H™ + 4e’ €° = -1,43V
(-) Cétodo (reduccién) : 2ng2+ (aq)+ 4e —— 4Hg (s) € = +0,80V

Cuba:  2H,0 (I) + 2Hg,** (aq) —> O,(g) + 4H* + 4Hg (s) &° =-0,63V

Luego la bateria tendria que suministrar al menos 0,63 V que el minimo potencial necesario para que se
produzca la electrolisis.
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@@ En los ejemplos anteriores indica:

@) Cual es la oxidacion y cual la reduccion?
B) (Qué se descarga en el &nodo y qué en el catodo?
¢) (De donde a donde fluyen los electrones?
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3) y b) se ha escrito en la semireacciones.

€) Los electrones van del anodo(+) al catodo ( - ) en todos los casos.
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DD ¢Qué costo supone la produccién de 1 t de sodio metal, a partir del proceso electrolitico del NaCl en estado fundido?
Supodn que el precio industrial del kW - h es de 3 céntimos de euro.
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NaCl—-> Na" + CI”

(+) Anodo (oxidacion) : 2 Cl ~ (aq) — Cly(g) + 2¢° g2 =-2,70V
(-) Catodo (reduccién) : 2Na* (aq)+ 2e'— 2Na (s) g®=-1,36V
Cuba: 2Cl ((aq)+2Na’ (ag)—> Clx(g) + 2Na (s) £° = -4,06V
Q=10°g de Na —2aV-Na 96500C _, 5 440 ¢
23 gdeNa 1equiv-g
Como &= = T = Qe =42109C406V =1,71-10™ J = 1741070 4— "N _ 4 736.6 kw-h de energia se
Q 3600000J

consumen, que es un coste =4 736,6 kw-h - 0,03 €/kw-h = 14,2 €.




Tema n° 8 — Reacciones de transferencia de electrones B 33

@® cuanto acido clorhidrico al 37% en masa se puede conseguir a partir del cloro obtenido por electrolisis del NaCl, al
hacer pasar una corriente de 25 A durante una jornada de 8 horas.

=25 A
T =8 hr=28 800s

Q=11=25A-28800s =720 000 C que equivalen a:

1equiv - gde Cl, 1equiv HCI 36,5 g de HCI 100 g de disolucion
96500C 1equiv Cl, 1equiv HCI 37 gde HCI

720 000 C -

=736,03 g de disolucion al 37 % en

HCI.
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D® ¢Cual es el voltaje minimo necesario que ha de tener una bateria para lograr la electrolisis en las siguientes celdas?

3) 17| 12(s) [l Cuzt | Cu ()

D) Hg ()] Hg2+ || Bi** | Bi(s)
€) Pb () | Pb2* || Mg2+ [ Mg (s)
d) TI(s) | T+ || Sn4+ | Sn2+

a) |1y (s) | Cu®™| Cu(s)

(+) Anodo (oxidacion) : 2 1~ (aq) — lx(g) + 2e” g® =-0,54V
(-) Catodo (reduccién) : Cu** (aq)+ 2’ — Cu (s) g% =+0,34V
Cuba 21~ (aq) + Cu®* (agq)— l»(g) + Cu (s) €° =-0,20V

Luego la bateria tendria que suministrar al menos 0,20 V que el minimo potencial necesario para que se
produzca la electrolisis.

) Hg (I)] Hg*" I Bi*" | Bi(s)

(+) Anodo (oxidacion) : 3Hg (I) —> 3Hg*" + 6e” e®=-0,85V
(-) Catodo (reduccién) : 2Bi** (aq) + 6e"—> 2Bi (s) e® =+0,29V
Cuba:  3Hg(l) + 2Bi** (aq) —> 3Hg”" +2Bi (s) €° = -0,56V

Luego la bateria tendria que suministrar al menos 0,56 V que el minimo potencial necesario para que se
produzca la electrolisis.

€) Pb (s) | Pb** || Mg® |Mg (s)

(+) Anodo (oxidacion) : Pb (s)— Pb®" (aq) + 2e” ° = +0,13V
(-) Catodo (reduccién) : Mg2+ (aq)*+ 26— Mg (s) €°=-2,36V
Cuba: Pb (s) + Mg** (aq—> Pb** (aq) + Mg (s) €° = -2,23V

Luego la bateria tendria que suministrar al menos 2,23 V que el minimo potencial necesario para que se
produzca la electrolisis.

d)yTI(s)| TI" || Sn*" | Sn*
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Anodo (oxidacion) : 2Tl(s)— 2TI" (aq) + 2e” e® =+0,34V
Catodo (reduccién) : Sn** (aq)+ 26— Sn** (aq) €° = +0,15V

Pila: 2TI(s) + Sn** (aq) —> 2TI" (aq ) + Sn** (aq) €° = +0,49V

Luego es una pila ya que su £° > 0.
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