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T6: REDOX

Lo gue se suele preguntar

Aplicacion de los conceptos de oxidacidn, reduccién, oxidante y reductor

Ajuste de reacciones redox por el método del ion electrén y calculos estequiométricos
Construccion de pilas

Aplicacion de los potenciales redox para ver si las reacciones son espontaneas

REACCIONES DE OXIDACION-REDUCCION

Concepto de oxidacién - reduccion.
Las reacciones REDOX son reacciones de transferencia de electrones (e-). Se dan por parejas.

OXIDACION: Pérdida de electrones (e-)
Una sustancia se oxida cuando pierde electrones.
Zn - 2e — Zn*?

REDUCCION: Ganancia de electrones (e-)
Una sustancia se reduce cuando gana electrones
Cu*?+2e — Cu

Van por parejas:

La sustancia que se oxida y pierde e-, los cede a otra sustancia que es la que se reduce y gana e- y viceversa.

Cuando un compuesto se oxida, siempre hay otro que se reduce. Es evidente, que si alguien gana electrones es porque
otro los pierde y viceversa.

OXIDANTE Y REDUCTOR:

La especie que se oxida se llama reductor y la que se reduce se llama oxidante.
Por ejemplo: oxidantel + reductor2 — reductorl + oxidante2

Cu?+7Zn — Cu+Zn*

Semireacciones de oxidacién y reduccion:

Zn - 2e — Zn*? Reaccion de oxidacion: EI Zn se oxida para dar Zn*2y es el reductor
Cu*?2+2e — Cu Reaccion de reduccion: El Cu*? se reduce para dar Cu y es el oxidante
También se pueden escribir asi:

Zn - 2e — Zn*? —  Zn—Zn*?+2e

Cu?+2e —->Cu — Cu*?> > Cu-—2e

indice o nimero de oxidacion.

Una forma practica de averiguar si una sustancia se oxida o se reduce es mediante su numero de oxidacion.

Si aumenta el nimero de oxidacién indica que pierde electrones y por lo tanto se oxida, (es el reductor), y si, por el
contrario, disminuye, indica que gana electrones y por lo tanto se reduce, (es el oxidante).
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Reglas para asignar numeros de oxidacion
Si el enlace es idnico, el n.o. es la carga de cada ion. En el NaCl:

e positivo: Na* (n.0. = +1), Ca*? (n.0. = +2)

e negativo: Cl- (n.0.=-1), 02 (n.0.=-2)
Regla 1: El total de todos los nimeros de oxidacion de todos los &tomos de una molécula neutra es igual a cero. Por
ejemplo, en KMnOQy, el nimero de oxidacion de K es +1, el nimero de oxidacion de Mn es +7 y el nimero de oxidacion
del oxigeno es —2. Total en KMnOg: (+1) + (+7) + (4)(-2) =0
Regla 2: el nimero de oxidacion de un atomo es siempre 0 en su forma mas basica elemental de molécula. Por ejemplo,
el nimero de oxidacion de H, O, N, P, S, Se, Cu, Ag en sus formas elementales es Hz, Oz, N2, P4, Sg, Ses, Cu, Ag
respectivamente, es cero. .
Regla 3: Los metales alcalinos (Li, Na, K, Rb, Cs) tienen un nimero de oxidacion de +1 en sus compuestos. Por ejemplo,
en NacCl, el nimero de oxidacion del Na es +1.
Regla 4: Los metales alcalinotérreos (Be, Mg, Ca, Sr, Ba) suelen tener un nimero de oxidacion +2 en sus compuestos.
Por ejemplo, el nimero de oxidacion del Mg en MgO es +2.
Regla 5: El oxigeno tiene un nimero de oxidacién de -2 en la mayoria de sus 6xidos. Por ejemplo, en NaO, el numero
de oxidacion del O es —2. En los peroxidos, el nimero de oxidacién del oxigeno es -1. Algunos ejemplos son H;O, y
Na2O-. El nimero de oxidacion del oxigeno en los compuestos de fltor es +2. Algunos ejemplos son F20 o OF;, etc.
Regla 6: Excepto en los hidruros metalicos, el nimero de oxidacion del H en sus compuestos es siempre +1.
Por ejemplo, en HCI, el nimero de oxidacion de H es +1 y en NaH (hidruro de sodio), el nimero de oxidacién de H es
-1
Regla 7: El nimero de oxidacion del fltor es -1 en todos sus compuestos. Por ejemplo, en NaF, el nimero de oxidacion
de Fes—I.
Regla 8: La carga de un compuesto idnico es igual a la suma de todos los estados de oxidacion de todos los &tomos del
compuesto. Por ejemplo, en SO4* el nimero de oxidacion del azufre es +6, el nimero de oxidacién del oxigeno es —2.
Por tanto, la suma es +6+4(-2) = 6-8 = -2.
Regla 9: El carbono en las moléculas organicas puede tener cualquier nimero de oxidacion entre -4 y +4. Por ejemplo,
en HCHO, el niumero de oxidacién del carbono es cero.
Regla 10: C, N, Py S tienen nimeros de oxidacion de 4, -3, -3 y —2 en todos los carburos, nitruros, fosfuros y sulfuros,
respectivamente. Por ejemplo, en MgsN: , el nimero de oxidacion del nitrogeno es —3.

Las reglas mas importantes son:

El H en la mayoria de compuestos: + 1

El O en la mayoria de compuestos — 2

En una molécula neutra la suma de todos los nimeros de oxidacién de todos los a&tomos es 0.

En un ion la suma de todos los nimeros de oxidacién de todos los a&tomos es igual a la carga del ion

Para encontrar el numero de oxidacién de un &tomo debemos sequir los siguientes pasos:

Paso 1: Supdn que el nimero de oxidacién del atomo es X y debes calcularlo.

Paso 2: Menciona el estado de oxidacion de otros atomos unidos y multipliquelo por el nimero de dichos atomos
presentes en una molécula. (Se empieza siempre conel Oy el H)

Paso 3: Escribe el nimero de oxidacién de todos los &tomos de la molécula en un formato de suma lineal y equipéaralo
con la carga total de la molécula.

Paso 4: Resuelve para X.

El célculo del nimero de oxidacion se puede entender con los siguientes ejemplos.

Calcular el numero de oxidacion del azufre en H,SO,

0]
. S [
Paso 1: Suponga que el numero de oxidacion del azufre es x HO—S—OH
Paso 2: El nimero de oxidacion del hidrégeno es +1 y del O es -2. (")
Paso 3: Dado que la carga total de la molécula es 0, entonces 2(+1) + X + 4(-2) =0 Acido Sulfirico (HyS05)

Paso4:2+X-8=0=>X-6=0=>X=+6
Por lo tanto, el nimero de oxidacién del azufre en H,SO4 es +6
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Calcular el nimero de oxidacién del cromo en Cr.0-*
Paso 1: Suponga que el nimero de oxidacién del cromo es X
Paso 2: el nimero de oxidacion del oxigeno es -2 _Cr- _Cr __
Paso 3: Dado que la molécula tiene una carga total de -2, la ecuacion se puede escribir como 2X -0 (II) ol O
+7(-2)=-2 (Cra07

Paso 4:2X - 14=-2=22X=+12= X =+6

Por tanto, el nimero de oxidacién del cromo en Cr.O7% es +6.

Cabe sefialar que en una molécula pueden existir diferentes nimeros de oxidacion para un mismo atomo. Esto se puede
entender en el siguiente ejemplo.

Calcule el nUmero de oxidacion del nitrégeno en nitrato de amonio, es decir, NHsNOs3

Paso 1: En este caso, dividiremos la molécula en dos iones: ion amonio (NH4*) y ion nitrato (NO3").

Paso 2: Encontraremos el nimero de oxidacion del Nitrégeno en cada ion. Suponga que el nimero de oxidacion del
nitrégeno es X en cada caso.

Paso 3: Para el ion amonio, dado que la molécula tiene una carga total +1, la ecuacion se puede escribir como X + 4(+1)
=41

Paso 4: Resolver laecuacion X +4=1= X =-3

Paso 5: En el caso del ion nitrato, el nimero de oxidacion del oxigeno es -2 y la molécula tiene una carga total de -1.
Paso 6: Por lo tanto, la ecuacion, en este caso, serd X + 3(-2) =-1

Paso 7: Resolviendo la ecuacion obtenemos X —6 =-1 = X =+5

Por tanto, el nmero de oxidacidon del nitrégeno en el nitrato de amonio es -3y +5.

CO2 CO C CH4 H2 Cl2 HCI

(+4)(-2) (#2)(-2) (0) (-4)+1) (0) (O) (+1)-1)

NaCl KMnOs ZnO CafF2

(FIN-1)  (SNTH2)  (42)0-2)  (+2)-1)
02 O3 HO2 H202 HO OF2
©) (0) (+1)(-12) (+1)-1) (+1)(-2) (+2)-1)

Ejemplos de estados de oxidacion en elementos y moléculas.

REACCIONES DE OXIDACION-REDUCCION. PROCESOS REDOX.

Segun lo dicho podemos saber si un elemento gana o pierde electrones en el transcurso de una reaccion quimica
comparando su estado de oxidacion en los reactivos y en los productos:

Los procesos de oxidacion y de reduccion son siempre simultaneos: una oxidacion lleva consigo una reduccion y
viceversa.

Un elemento se reduce (capta electrones) porque otro los pierde (se oxida).

Podemos pensar que la causa de que un elemento se oxide es que otro se reduce y a la inversa. Luego la sustancia
que se reduce (gana electrones) es la que provoca la oxidacién (que otro elemento pierda electrones). Por el contrario,
la sustancia que se oxida provoca que otra se reduzca.

Ejemplos: )
Numero ,
. . Numero
oxidacion:-1 . .
oxidacion:-1
Luego:
0 +2
n(s)+2HClac) —  ZnCl,(ac)+H (g) ) Zn — Zn Se oxida. El Zn es el reductor
Numero "
Numero Numero oxidacion: 0 H— H Se reduce. EI HCI es el oxidante
Numero oxidacion: +1 oxidacion:+2

.. CI CI No se reduce, no se oxida
oxidacion: 0 -
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NUmero
oxidacion:+2

4HCl(ac)+ MnO,(s) — MnCl,(ac) + Cl,(g)+2H,0 Luego:
-1 0
. Cl— Cl, Se oxida. EIHCI es el reductor
Nimero Numero B
NUumero oxidacion: +4 oxidacion: 0 Mn —> Mn Se reduce. EIMnO, es el oxidante
oxidacion: -

AJUSTE DE REACCIONES REDOX. Método del ion-electron
(En medio &cido)
Para ilustrar el proceso tratemos de ajustar y completar la siguiente ecuacion:
KNO, (ac) + KMnO,(ac) +H,SO,(ac) — KNO,(ac)+MnSO,(ac) +K,SO,(ac)+H,O(l)
Lo primero que se ha de hacer es determinar cuales son los elementos que sufren cambios en su nimero de oxidacion:

+3 +5

N (delKNO,) - N (delKNO,)

+7 +2

Mn (del KMnO,) — Mn (del MnSO,))

Disociar las sustancias (si se disocian en disolucion acuosa) que contienen los elementos que se oxidan o reducen y
seleccionar el ion en el que se encuentra el elemento implicado en el proceso redox:
KNO,(ac) -» K" (ac)+NO, (ac
() (ac) 2 (ac) NO, (ac) — NO, (ac)
KNO,(ac) —» K" (ac) +NO, (ac)
KMnO, (ac) - K" (ac)+MnO, (ac
(ac) (ac) + (@c) MnO, (ac) - Mn*(ac)
MnSO, (ac) — Mn**(ac) + SO,* (ac)

Ajustar cada una de las dos semirreacciones:
1. Se ajustan los elementos distintos del O e H.
2. Se ajustan los oxigenos afiadiendo H,O
3. Se ajustan los H afladiendo H* (reacciones en medio acido)
4. Se ajustan las cargas sumando o restando electrones

El N esta igualado (un 4tomo en cada miembro)
NO, (ac)+H,0 » NO, (ac)

Anadimos una molécula de agua en el primer
miembro para igualar el nimero de oxigenos.

NO, (ac)+H,0 »NO, (ac)+2H" (ac)

Anadimos 2 H* en el segundo miembro para
igualar el nimero de hidrdgenos.

NO,™ (ac)+H,0 - NO, (ac)+2H" (ac)+2e”

Sumamos 2 e en el segundo miembro
Andlogamente: para igualar la carga eléctrica

MnO,” (ac)+8H" (ac)+5 e~ —Mn*(ac) + 4 H,0
Semirreacciones ajustadas:
NO,™ (ac)+H,0 -NO, (ac) +2H"(ac) +2e” Reaccion de oxidacion. EIKNO, es el reductor

MnO, (ac)+8H'(ac) +5e —Mn* (ac)+4H,0 Reaccion de reduccion. EIKMnO, es el oxidante
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Sumar ambas ecuaciones garantizando que el nimero de electrones perdidos en la de oxidacion sea el mismo que de
electrones ganados en la de reduccion, para lo cual es probable que haya que multiplicar las ecuaciones por los nimeros
adecuados.

5NO, (ac)+5H,0 5N, (ac)+10H (ac) + 10€~
2MnO,” (ac)+16 H" (ac) + M —2Mn*(ac) +8H,0

5NO, (ac)+5H,0+2Mn0O, (ac)+16 H'(ac) — 5NO, (ac) +10 H*(ac) +2 Mn*' (ac) + 8 H,O

5NO, (ac) +2Mn0O, (ac) + 6 H*(ac) — 5NO, (ac) + 2 Mn**(ac) +3H,0 | Ecuacién i6nica ajustada

Trasladar los coeficientes de la ecuacién ionica a la molecular. Ajustar a ojo los iones espectadores.

5KNO,(ac) + 2KMnO,(ac) +3H,SO,(ac) — 5KNO,(ac)+2MnSO,(ac)+K,SO,(ac)+3H,O
[ ]

Cada molécula de acido
suministra 2 H*

El K* es un ion espectador. Comprobar
que esta igualado, si no igualarlo a ojo
El SO, es un ion espectador.

Comprobar que esta igualado,

., . si no igualarlo a ojo
Ecuacion molecular ajustada:

5KNO,(ac) + 2KMnO,(ac) +3H,S0,(ac) — 5KNO,(ac)+2MnSO,(ac) + K,SO,(ac)+3 H,O

AJUSTE DE REACCIONES REDOX. Método del ion-electrén
(En medio basico)
Sequir el procedimiento utilizado en medio 4cido, pero para ajustar los oxigenos afiadir doble nimero de grupos OH"
de los oxigenos necesarios y, simultaneamente, en el otro miembro de la semirreaccion, la mitad de moléculas de H-O.
Por ejemplo si tenemos 3 oxigenos menos en el segundo miembro, afiadimos 6 OH"en el segundo miembro y 3 H,O en
el primero.
Como ejemplo tratemos de ajustar la siguiente ecuacion:

Cr,(S0,),(ac) +KClO, (ac) + KOH(ac) — K,CrO, (ac) + KCl(ac) + K,SO, (ac) + H,O()
Cambian de numero de oxidacion:

+3 +6

Cr (del Cr,(S0O,), — Cr (delK,CrO,)

+5 -1

Cl (delKCIO,) — ClI (del KCI)
Semirreacciones:

Se necesitan 4 O en el primer miembro.

Cré (ac CrO,* (ac
(@) - + @) Anadimos 8 OH" en el primer miembro y 4 H,0 en el segundo.

Se necesitan 3 O en el segundo miembro.
ClO, (ac) — CI(ac) Anadimos 6 OH" en el segundo miembro y 3 H,0 en el primero.

Cr**(ac)+8 OH (ac) — CrO,* (ac) +4 H,O (I) + 3 e". Reaccion oxidacion. Reductor : Cr,(SO,),
ClO; (ac)+3H,O0(l) +6e — Cl (ac)+6 OH (ac). Reaccion reduccion. Oxidante : KCIO,

2 Cr*(ac)+16 OH (ac) + ClO, (ac) +3 H,0 (I) - 2CrO,* (ac) + 8 H,O (I) + CI (ac) + 6 OH (ac)

2 Cr¥*(ac)+10 OH (ac)+ClO, (ac) — 2CrO,* (ac) +5 H,O (I) + CI(ac). Ecuacién idnica ajustada 5
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Ecuacion molecular ajustada

Cr,(S0,),(ac) +KCIO,(ac) + 10 KOH(ac) —» 2 K,CrO,(ac) + KCl(ac) + 3 K,SO, (ac) + 5 H,O(l)

K*y SO4% son iones espectadores. Se ajustan a ojo

Valoraciones redox

El fundamento de las valoraciones redox es anadlogo al de las valoraciones acido-base.

En las valoraciones redox se utiliza una reaccion de oxidacion-reduccion para determinar la concentracion de uno de
los compuestos implicados (oxidante o reductor), si se conoce exactamente la concentracion del otro.

Para determinar el final de la valoracion (punto final) se emplea un indicador redox, que nos sefialara con un brusco
cambio de color el final del proceso.

Una valoracién redox muy corriente son las permanganimetrias, que utilizan permanganato de potasio como valorante.
El permanganato de potasio, que presenta un color violeta intenso en disolucion acuosa, se reduce a Mn?* en medio
acido. Las sales de Mn?* son incoloras. Esta diferencia de color permite que el propio permanganato sirva como
indicador en las permanganimetrias.

Ejemplo de permanganimetria. Valoracion del H,0, con
permanganato de potasio.

Como valorante se utiliza el permanganato de potasio (color
violeta intenso). En el matraz se pone el agua oxigenada a
valorar (puede diluirse) acidulada con acido sulfurico. Bureta con disolucion

de KMnQ, (valorante)
H,O,(ac) + KMnO,(ac) +H,SO,(ac) - MnSO,(ac) + O,(g) + K,SO,(ac) + H,0O(ac)

A medida que se agrega el permanganato al agua oxigenada se
producira la correspondiente reaccion redox que consiste en la
reduccion, en medio acido, del Mn’* a Mn%*, que es incoloro
(ecuaciodn sin ajustar):

Por tanto, mientras exista peroxido de hidrégeno en el matraz 10,0 mL de H,0,
la disolucion permanecera incolora. Cuando todo el perdxido (analito), diluido {
de hidrogeno reaccione, la adicion de la proxima gota de con agua hasta
permanganato hara que la disolucion adquiera un tono rosado 100 mL
(debido al permanganato que no reacciona), que nos indicara el

fin de la valoracion.

Sabiendo la concentracion del valorante y el volumen gastado,

podemos calcular el nimero de moles de H,0, presentes en la

muestra (analito) v a partir de ahi determinar su concentracion.
Ajustemos, como paso previo para realizar los calculos, la ecuacion correspondiente:
H,0, (ac) >0, (9)+2H" (ac)+2e"

MnO, (ac)+8H" (ac)+5e —Mn*(ac) + 4H,0

5H,0, (ac)+2MnO,  (ac)+6H"(ac) 50, (g) + 2Mn *(ac) +8 H,0
Ecuacion molecular ajustada:

5H,0,(ac)+2KMnO,(ac) +3 H,SO,(ac) -» 2 MnSO,(ac) +5 O,(g) +K,SO,(ac) + 8 H,O(ac)

Consideremos ahora los datos de la valoracion.

Supongamos que la concentracion del permanganato (valorante) es 0,2 M y que se gastan 18,0 mL para valorar 10,0 mL
de muestra de agua oxigenada.

Moles de H,O; presentes en los 10,0 mL de muestra:
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. . 0,2 mol
Molaridad gdl@gHa axdenRAifs, :+ _SMOeSHO, 4109 moles H,0,
1000 mL disetucion 2 mol A

910 moles H,0, 1000 mLdisol 0,90 M

10 mlLeisol 1L diso
Concentracion en % en masa (densidad del agua oxigenada: 1g/mL)

0,9 molesH;0, 34,0 gH,0, 1plzd1§|100)q,drs/ gH,0,
31 =3,1%
1000 tdisol 1 molH,O, 1 gdisol 100 g disol 100 g disol

Concentracion (en volimenes O2)
La concentracion, medida en volimenes, nos indica los litros de Oz, medidos en c.n., que desprende un litro de disolucion
al descomponerse segun: 2H,0,(ac) > 0,(9) +2H,0

09 molesH,O, 1motO, 224L0, ,,, LO, =10,1Vol

1L disol 2 molH;0, 1moto, ~ Ldisol

PILAS

Las reacciones redox pueden ser utilizadas para producir diferencias de potencial entre dos puntos, entre los cuales
puede circular una corriente eléctrica si se conectan mediante un conductor.

El montaje experimental para lograrlo puede verse en la figura. Como puede verse las semirreacciones de oxidacion y
reduccidn se separan fisicamente en dos vasos que se conectan con un tubo en U, llamado puente salino, que contiene
un electrolito cuyos iones no reaccionen con los electrodos o con las disoluciones. Debe de permitir la circulacién de
los iones de un vaso a otro sin que se mezclen las disoluciones, lo que se consigue tapando ambas ramas del tubo con
algodon. Su misidn es cerrar el circuito y mantener la neutralidad eléctrica de ambos vasos. Los electrones circulan del
polo negativo al positivo a través del conductor que los conecta (aunque de ordinario se suponga, de forma convencional,
que la corriente va del positivo al negativo). El voltimetro detecta la diferencia de potencial entre ambos vasos.

La combinacidn de electrodos que se muestra en la figura:

electrodo de cinc/disolucién de ZnSO,

electrodo de Cu/disolucién de CuSO4

constituye la llamada pila o celda de Daniell y fue dada a conocer en 1836. Proporciona un voltaje, bastante estable, de
1,10 V.

s A ™
f V) -
el‘;ﬁv‘:w Volhmnlm
Puente salino
Catodo Anodo KCI {ac) ™ Catodo
! ‘; ) +
B I 11 e
Ik | ‘1
= £y
ﬂ £ 5 ||
ZnS04 (ac) CuSO0, {ac)

Pila o celda

En el vaso de la izquierda se introduce un electrodo de cinc en una disolucion de ZnSO. produciéndose la oxidacion de
Zn a Zn? segun:

Zn (s) —» Zn**(ac)+2e~ Reaccion de oxidacion
Debido a la pérdida de electrones por los atomos de cinc se acumula carga negativa en el electrodo con lo que adquiere
un potencial negativo. EI metal se ira disolviendo poco a poco debido a que se transforma en iones Zn?* que pasan a la
disolucién.
En una celda se denomina &nodo al electrodo en el que tiene lugar la oxidacion.
En el vaso de la derecha se introduce un electrodo de cobre en una disolucion de CuSO, produciéndose ahora la
reduccion del Cu?*a cobre metalico (Cu) segun:

Cu®*(ac)+2e — Cu(s) Reaccion de reduccion
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Como el electrodo estd a un potencial positivo respecto al electrodo de cinc, los electrones fluyen hacia él,
consumiéndose para reducir los iones Cu?*, lo que mantiene la diferencia de potencial entre ambos electrodos. El cobre
metélico se depositara sobre el electrodo de cobre.

En una celda se denomina catodo al electrodo en el que tiene lugar la reduccion.

ANODO = OXIDACION (Vocal “a” con vocal “0”) En las pilas es el polo NEGATIVO
CATODO = REDUCCION (Consonante “c” con consonante “r”) En las pilas es el polo POSITIVO

El efecto neto del puente es establecer una comunicacion entre ambos vasos y "cerrar el circuito", haciendo posible la
circulacion de los electrones por el circuito exterior.
La reaccion global para una celda Daniell es:

Zn (s) » Zn*'(ac) + 2e” Reaccién de oxidacion
Cu(ac)+2e” — Cu(s) Reaccién de reduccion

Zn(s) + Cu*?(ac) — Zn*(ac) + Cu(s)

La notacion para la celda, de forma abreviada, es:
Zn(s)| Zn* (ac)| Cu*(ac)|Cu(s)

Por convencion se
escriben a la izquierda
las especies del vaso que
actia como dnodo

A la derecha se escriben las
especies del vaso que actlia
como catodo (reduccion)

La doble linea simboliza
el puente salino

De forma general la notacion abreviada de una pila se escribe de izquierda a derecha de la siguiente forma:

Anodo | Disolucion anédica || Disolucién catddica [Catodo

Una raya vertical indica un cambio de fase. Una doble raya vertical indica un tabique poroso o puente salino.

La diferencia de potencial entre ambos electrodos, medido directamente con un voltimetro conectado a los polos (ver
figura), coincide con la fuerza electromotriz de la celda (E). La fuerza electromotriz (fem) depende de la naturaleza de
los electrodos, de la concentracion de las disoluciones y de la temperatura. Por eso las fem se
tabulan en condiciones estandar: concentracion 1,0 My 25 °C y se notan como E°.

_. x‘—fﬂ .
POTENCIALES REDOX
Cuando se construye una pila y medimos la diferencia de potencial (o fem) que proporciona,
determinamos la diferencia de potencial entre ambos electrodos, pero podria ser muy Gtil conocer
los potenciales de cada uno de los electrodos, para lo cual es necesario fijar un electrodo de
referencia al cual se podria asignar un potencial cero de manera convencional. \_ HCL 1M
El electrodo estandar de hidrogeno (ver figura) es el electrodo de referencia.
Consta de hidrégeno gaseoso a presion de 1 atm que es adsorbido sobre una placa de platino. El
conjunto se sumerge en una disolucién acuosa de HCI 1,0 M a una temperatura de 25 °C. En estas condiciones
(condiciones estandar) se toma como cero el potencial de reduccion de la reaccion:

2H'(IM)+2e” —»H,(latm)  E° =0,00V
Si ahora combinamos el electrodo estandar de hidrogeno (EEH) con otros electrodos podemos tabular los potenciales
normales de reduccion (u oxidacion) para cada uno de ellos, ya que la fuerza electromotriz estandar de la celda se puede
calcular sumando los potenciales estandar del catodo (reduccién) y el &nodo (oxidacién).
Asi surgen las tablas de potenciales.

ES MUY IMPORTANTE SABER QUE SE TRATA DE POTENCIALES DE REDUCCION. Si en un problema concreto
necesitamos el potencial de oxidacion, le cambiamos de signo al que nos dan (que siempre es de reduccion)
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Potenciales estandar de reduccion

Semirreaccion E° (V)
F2(g) + 26~ — 2F (ac) 2,87
Co®*(ac)+ e~ — Co?*(ac) 1,92
H202(aq) + 2H* + 2e” — 2H20 1,76
MnO4 (ac) + 4H*(ac) + 36~ — MnOa(s) + 2H20 1,70
Pb**(ac) + 2e” — Pb?*(ac) 1,69
Au®*(ac) + 38~ — Au(s) 1,52
MnOQ4(ac) + 8H*(ac) + 56~ — Mn?*(ac) + 4H20 1,51
Clz(g) + 2e- — 2Cl (ac) 1,36
Cr207*(ac)+ 14H* (ac)+ 6e~ — 2Cr¥*(ac)+ 7H20 1,33
O2(g) + 4H*(ac)+ 4e- — 2H20 1,23
MnOa(s) + 4H*(ac)+ 2e~ — Mn?*(ac) + 2H20 1,23
Brz(l) + 2e” — 2Br(ac) 1,07
Ag*(ac) +e” — Ag(s) 0,80
Fe3*(ac) + e~ — Fe?*(ac) 0,77
0O2(g) + 2H* (ac) + 2e” — H202(ac) 0,70
MnOs(ac) + 2H20+ 3e~ — MnO2(s) + 4 OH(ac) 0,59
l2(s) + 2e” — 217(ac) 0,54
O2(g) + 2H20 + 4e- — 40H (ac) 0,40
Cu?*(ac) + 2~ — Cu(s) 0,34
Cu?*(ac) + e~ — Cu*(ac) 0,16
Sn**(ac) + 2e” — Sn?*(ac) 0,15
2H*(ac) + 2e” — H2(Q) 0,00
Pb%*(ac) + 2e~ — Pb(s) -0,13
Sn?*(ac)+ 2e” — Sn(s)- -0,14
Ni?*(ac) + 2e” — Ni(s) -0,25
Co?*(ac) + 2e — Co(s) -0,28
Cd?*(ac) + 26~ — Cd(s) -0,40
Fe?*(ac) + 2~ — Fe(s) -0,44
Cr¥*(ac) + 3e” — Cr(s) -0,74
Zn%*(ac) + 2e” — Zn(s) -0,76
2 H20 + 2e~ — H2(g) + 2 OH~(ac) -0,83
Mn?*(aq) + 26~ — Mn(s) -1,18
AlP*(aq) + 36~ — Al(s) -1,68
Be?*(aq) + 26~ — Be(s) -1,85
Mg?*(aq) + 26~ — Mg(s) -2,38
Na*(aq) + e~ — Na(s) -2,71
Ca?*(aq) + 2e~ — Ca(s) -2,76
Sr?*(aq) + 2e” — Sr(s) -2,89
Ba?*(aq) + 2e” — Ba(s) -2,91
K*(aq) + e — K(s) -2,93
Li*(aq) + e~ — Li(s) -3,05

Jaime Espinosa, 2024

Las semirreacciones que en la tabla presentan potenciales de reduccion positivos presentan una mayor tendencia que
el hidrogeno a reducirse (en una celda actuarian como céatodo). Por el contrario las semirreacciones que presentan un
potencial de reduccion negativo tienen una menor tendencia que el hidrégeno a reducirse (en una celda actuarian como
anodo y el EEH como céatodo).

Se reducira el que presente un mayor potencial de reduccion.

El que presente un potencial de reducciéon menor se oxidara.

De manera general si enfrentamos dos semirreacciones cualesquiera podemos predecir como
seria la reaccion resultante:
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Existe una relacion entre el potencial estandar de una reaccion y la energia libre estandar de Gibbs que puede servirnos
para predecir la espontaneidad, o no, de determinada reaccion:

0 _ _ 0
Energia libre AG =-nRE . ,
estandar de Gibbs Potencial estandar

de la reaccion

l @

Numero de moles de
electrones transferidos
en el proceso redox

F, constante de Faraday.
Es la carga eléctrica de 1 mol de
electrones: 1 F =96 500 C

En las reacciones espontaneas se cumple que AG <0
Como tanto n como F son constantes positivas, [una reaccion seré espontanea cuando E° sea positivo|

Ejemplo:

Indique si el Cr®*(ac) reducira al MnO4 (ac) a Mn?*(ac), con formacion de Cr.O; *(ac) en medio &cido. Justifique
la respuesta. Suponga que los reactivos y los productos se encuentran en condiciones estandar.

DATOS: E%Cr.07%/ Cr*")=+1,33 V; EX(MnO4/ Mn?")=+1,51 V

Los datos de los potenciales estandar de reduccion nos indican que el dicromato tiene una menor tendencia a reducirse
que el permanganato, ya que presenta un potencial de reduccion menor.

Cr,0,* (ac)+14H'(ac)+6e” —2Cr*(ac)+7H,0 E°=+133V
MnO, (ac)+8H'(ac)+5e — Mn* (ac)+4 H,0 E°=+151V

Por tanto el permanganato se reducira en medio acido oxidando al Cr3*a Cr,072 . También podemos decir que el Cr**
se oxida reduciendo al permanganato La reaccion que tendra lugar seré:

2Cr¥(ac)+7H,0 —» Cr,0,> (ac)+14 H'(ac)+6 e~ Oxidacion E°=-133V
MnO, (ac)+8H'(ac)+5 e  — Mn*(ac)+4 H,0 Reduccion E° =+151V

10 Cr* (ac) + 6 MnO, (ac) +11H,0 — 5 Cr,0,* (ac) + 6 Mn* (ac) + 22 H*(ac)
E° =E° +E° =151VvV-133V =018V

Reduccion Oxidacién
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ANEXO (NO SE SI ENTRA O NO EN LA COMUNIDAD VALENCIANA)
ELECTROLISIS. LEY DE FARADAY.

La electrolisis (o electrolisis) transforma la energia eléctrica en energia quimica; es, por tanto, el proceso contrario al
que tiene lugar en una célula galvéanica.

En laelectrolisis una corriente eléctrica producida por una fuente externa consigue que se produzca una reaccion quimica
gue no tiene lugar espontaneamente.

El proceso de la electrolisis se desarrolla en unos dispositivos que se denominan cubas electroliticas. Una cuba
electrolitica es un recipiente que contiene un electrolito en el que se introducen dos electrodos que se conectan a una
fuente de corriente continua.

Al conectar la bateria a los electrodos, tienen lugar semirreacciones de
oxidacion-reduccion semejantes a las que ocurren en las células
galvéanicas; en el &nodo se produce una oxidacion y en el catodo una
reduccion.

En una cuba electrolitica, el &nodo es el polo positivo y el cdtodo el polo  ——
negativo, al contrario que en las células galvanicas. _
Los aniones del electrolito se oxidan en el anodo, mientras que los (Cationes
cationes se reducen en el catodo.

Aplicaciones de la electrolisis @ @ @D
La electrolisis tiene maltiples aplicaciones en la industria. Obtencion de L * Bl @/.
muchos elementos, como el aluminio, el hidrogeno, el magnesio, etc. Se ' ' Disolucién
utiliza también para recubrir objetos metélicos con capas de otros |electrolito

metales, con fines decorativos (plateado, niquelado, dorado) o como
proteccidn frente a la corrosion.

Electrolisis del cloruro de sodio fundido y del cloruro de sodio disuelto
Las sales fundidas tienen sus iones libres. Si en la cuba se pone NaCl fundido, al pasar la

corriente eléctrica los iones CI se dirigen al anodo (+), oxidandose, y los iones Na* se reducen we

en el catodo (-).

anodo (+) Cl—12Ch+1le

catodo (-) Na*+1le — Na ‘

Se obtiene cloro gaseoso y sodio metélico, es la forma de obtener estos dos elementosenla < | § -

industria mas utilizada. ! Bl N

Si en lugar de NaCl fundido, se pone en la cuba cloruro de sodio disuelto en agua, en cada -

electrodo hay dos posibles reacciones: II

Anodo Cl—12Ch+1e E°=-1,36 V o Nar
H,O — 1/20,+2H*+2¢c E°=-123V | W

El ion cloruro tiene mayor tendencia a oxidarse que el agua, luego sera esta la reaccion que  * .

ocurra. ANODE CATHODE

Catodo Na*+1e — Na EC=-271V

H*+1le-— 1/2H; E°=0,0V
El proton tiene mayor tendencia a reducirse que el ion sodio, luego sera este el que se reduzca. El resultado de la
electrolisis es la obtencion de cloro gas en el &nodo y de hidrégeno gas en el catodo.

Electrolisis del agua

Por electrolisis el agua se descompone en hidrdgeno y oxigeno. Para realizar la electrolisis se suele afiadir al agua una
pequefia cantidad de acido sulfarico para aumentar su conductividad.

Los procesos que tienen lugar son:

Anodo (+) HO — 1/2 02 + 2 H + 2¢°

Cétodo (-) 2H"+2e — H;

En el proceso se obtiene el doble de hidrogeno que de oxigeno.

H,O — 1/2 O; + H;

Leyes de Faraday
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Faraday en el siglo XIX, estudié experimentalmente la electrolisis llegando a la conclusion de que la cantidad de
sustancia que se oxida o se reduce en cada electrodo es directamente proporcional a la cantidad de electricidad que pasa
a través de la disolucion electrolitica

Esta conclusion se formula en dos leyes que se conocen como leyes de Faraday.

12 Ley de Faraday

La masa de sustancia que se deposita o se libera en un electrodo es directamente proporcional a la cantidad de corriente
eléctrica que circula por el electrolito.

2% Ley de Faraday

Para una misma cantidad de electricidad, la masa depositada o liberada es proporcional a su masa atémica y al nimero
de electrones intercambiados en cada semirreaccion.

m —
9 n®e . 96500
m = Masa de sustancia depositada o liberada (g)
M = Masa atomica
Q = Carga que circula por la cuba (C)
Q=1.t(l, intensidad de la corriente en A; t, tiempo que dura el paso de la corriente en s)
n®e” = NUmero de electrones intercambiados
96500 = Constante de Faraday, carga transportada por un mol de electrones (F) C/mol

Ejemplo. Se realiza la electrolisis de un disolucion de tricloruro de hierro, haciendo pasar una corriente de 10 A
durante 3 horas. Calcula la cantidad de hierro depositado en el catodo. Masa atémica del Fe = 55,8 u.

El hierro se deposita en el catodo.

Fe3*+3e — Fe

MFE'Q _55,8.10.5.3600
n° e™. 96500 3.96500

m I:FE:I = = 20,82 g
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CUESTIONES Y PROBLEMAS RESUELTOS

1. Numero de oxidacion del manganeso en KMnO4

Sea el numero de oxidacién del manganeso en KMnO, igual a X

El nimero de oxidacion del potasio = +1

El nimero de oxidacion del oxigenoes=-2. =1+ (X)+4%x(-2)=0=>1+X-8=0=X-7=0=>X=+7
El nimero de oxidacion del manganeso en KMnO, es +7.

2. Numero de oxidacion del carbono en Na;COs3

El nimero de oxidacion del oxigeno es = -2

NUmero de oxidacién del sodio = +1

Sea X el nimero de oxidacion del carbono.

22(+1) + X +3(-2)=0=22+X-6=0=X-4=0=>X=+4

Por lo tanto X = +4 El nimero de oxidacion del carbono en Na,COs es +4

3. Numero de oxidacién del nitrégeno en el nitrito de amonio

El nitrito de amonio es un compuesto iénico que contiene iones NHs"y NO; .

NUmero de oxidacion del nitrégeno en NH,".

Sea x el numero de oxidacion del &tomode N=>x+4=+1=>x=1-4=-3

Numero de oxidacion del nitrégeno en NO,~

Sea Y el nimero de oxidacion del &tomo de nitrégeno.

Y+2(-2)=-12Y-4=-12Y=-1+4=+3

Por lo tanto, un &tomo de nitrdgeno en el nitrito de amonio esta en el estado de oxidacién -3, mientras que el otro &tomo
de nitrégeno esta en el estado de oxidacion +3.

4. Numero de oxidacion del carbono en CN-

Sea x el nimero de oxidacién del &tomo de C en CN-, el nimero de oxidacion del &tomo de N es -3 y la carga total de
la molécula es -1.

>X-3=-1=>x=-1+3=+2

Por lo tanto, el &tomo de carbono tiene un niimero de oxidacion de +2 en CN -

5. NUmero de oxidacion del N en NH3

Solucién:

Sea x el numero de oxidacion de N en NH3 y sabemos que el nimero de oxidacion de H es +1.
=>X+3(+1)=0=>x+3=0=>x=-3

Por tanto, el nimero de oxidacion del &tomo de N en NH3 es -3.

6

De los siguientes procesos decir los que son de oxidacion-reduccion y senalar la especie oxidante y la especie
reductora. Indicar el cambio en el numero de oxidacion.

a) AlO3+2NaOH — 2 NaAlO:+H:0

b) CuO+H: — Cu+H0

a) n.o. 3+ 2- 1+2-1+ 1+3+2- 1+2-
AbO3+2NaOH— 2NaAlO2+H:0  No hay cambios de n.o., no es de tipo redox

b) no. 2+2- 0 0 1+2-
CuO+H» — Cu+HO Si es redox
Cu*™ +2e — Cu Reduccién: El Cu”™ se reduce y es ¢l oxidante
Hi—2e —2H Oxidacion: El Ha se oxida y es el reductor

7. Cuando se mezclan disoluciones acuosas de permanganato de potasio, KMnO., y de acido clorhidrico, HCI, se
forma cloro gaseoso, Cl,, cloruro de manganeso(l1), MnCl,, clururo de potasio; KCI, y agua.

Escriba y ajuste la reaccion en forma iénica y molecular por el método del ion-electron e indique el agente
oxidante y el agente reductor.
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Calcule el volumen de Cl. (g), medido en condiciones normales, que se obtiene a partir de 100 mL de disolucién
acuosa 0,2 M de permanganato de potasio, si reacciona todo el anion permanganato presente en la disolucion.
DATO: R = 0,082 atm L mol* K™t

a) Ecuacion a ajustar:

KMnO, (ac) + HCl(ac) — Cl,(g) + MnCl, (ac) + KCl(ac) + H,O
Elementos en los que varia su nimero de oxidacion:
Mn (del KMnO,) —>Mn (del MnCl,)
cl (del HCI) - c:°|2
Semirreacciones ajustadas:

MnO,” (ac)+8H"(ac) +5e” —Mn*'(ac) +4H,0 Reduccion. Agente oxidante el KMnO,

2CI (ac) > Cl, (g)+2e Oxidacion. Agente reductor el HCI
Sumamos ambas garantizando que el nimero electrones perdidos sea igual al nimero de electrones ganados:

2MnO, (ac)+ 16 H(ac) + 1 —2Mn*(ac) +8H,0
10CI" (ac) »5Cl, (g) + 10€~

2MnO, (ac)+ 16 H' (ac)+10 CI" (ac) - 2Mn* (ac) +5Cl, (g)+8H,0

2MnO, (ac)+ 16 H'(ac) +10 Cl (ac) — 2 Mn**(ac) +5 Cl,(g) +8 H,O | Ecuacién iénica ajustada

2KMnO,(ac)+ 16 HCl(ac) — 5 Cl,(g) + 2 MnCl, (ac) + 2 KCl(ac) + 8 H,O | Ecuacion molecular ajustada

N

\ Observar que se necesitan 16 H*. El
Unico compuesto capaz de generarlos
es el HCL.

| K*, ion espectador.
Se ajusta a ojo.

Aunque aparecen 10 Cl" en la
ecuacion ionica ajustada, hay que
tener en cuenta que son el total y en
los productos aparecen 6 Cl" (16-6 =

0,2 mo 5m
100 mL diso . 5moel 224LCl, ~112LCl,

1000 mldisol 2 molKMnO, 1 mokel,

8. Una muestra de 5 gramos de un objeto metalico que contiene un 68% en masa de hierro se trata con H,SO,
diluido hasta que todo el hierro contenido en la muestra se disuelve como Fe?*(ac). Para oxidar este hierro a
Fe® (ac), en presencia de H,SO4, se consumen 24 mL de una disolucién acuosa de dicromato de potasio, K,Cr.O7,
de concentracion desconocida:

Escribay ajuste por el método del ion-electrén, en forma iénica y molecular, la reaccion quimica que tiene lugar,
sabiendo que el dicromato se reduce a Cr¥ (ac). Indique la especie que actlia como reductor.

Calcule la molaridad de la disolucion acuosa de dicromato de potasio

DATO:Fe: 55,85 u

El hierro se disuelve en &cido sulfarico formando sulfato de hierro(ll) e hidrégeno gas:

Fe(s) +H,SO,(ac) - FeSO,(ac) + H,(g)

b)

Reaccion de oxidacion del hierro(2+) a hierro(3+) con dicromato:
FeSO,(ac)+K,Cr,0O,(ac)+H,SO,(ac) - Fe,(SO,),(ac) + Cr, (SO, ), (ac) +K,SO, (ac) + H,O

Elementos en los que varia su numero de oxidacion:

+2 +3
Fe (delFeSO,) —» Fe (delFe,(SO,),)

+6 +3
Cr (delK,Cr,0,) - Cr (del Cr,(SO,),) 1
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Semirreacciones ajustadas:

Fe®" (ac) »Fe®’(ac) +1e” Oxidacion. EI FeSO, es el agente reductor
Cr,0,% (ac) +14 H' (ac)+6 e~ — 2 Cr¥(ac) + 7 H,0 Reduccion. EIK,Cr,0O, es el agente oxidante

6 Fe* (ac) + Cr,0,* (ac) +14 H'(ac) — 6 Fe*" (ac)+2 Cr*'(ac) +7 H,0

6 Fe**(ac) +Cr,0,* (ac) +14 H'(ac) — 6 Fe*'(ac) + 2 Cr* (ac) + 7 H,O| Ecuacion i6nica ajustada

Ecuacion molecular ajustada

6 FeSO, (ac) +K,Cr,0, (ac) + 7 H,SO, (ac) - 3 Fe, (SO, ), (ac) + Cr, (SO, ), (ac) + K,SO, (ac) + 7 H,O

)

K*y SO42 iones
espectadores.
Se ajustan a ojo.

b) 68 gFe
5 ra————=3,4gFe
W 100 g/muestﬁ g

1mo
3,4 gRE ¢ IMOIK,CLO; _ 4 010 moik,cr,0,

55,85 gF€ 6 molFeSO,
0,010 mol K,Cr,0, 1000 mL ¢isol 0.42 M

24 mL4isol 1L disol

9. A 1,2 g de un mineral de hierro se le afiade H,SO4 diluido hasta que todo el hierro contenido en la muestra se
disuelve como Fe?*(ac). Para oxidar este hierro a Fe**(ac), en presencia de H,SOs, se consumen 20 mL de una
disoluciéon acuosa de KMnO4 0,1 M:

Escribay ajuste por el método del ion-electrén, en forma idnica y molecular, la reaccion quimica que tiene lugar,
sabiendo que el permanganato se reduce a Mn?*(ac).

Calcule el porcentaje de hierro de la muestra original

DATO:Fe: 55,85 u

El hierro se disuelve en acido sulfarico formando (reaccion principal) sulfato de hierro(ll) e hidrégeno gas:

Fe(s)+H,SO,(ac) » FeSO,(ac) + H,(g)

Reaccion de oxidacion del hierro(2+) a hierro(3+) con permanganato:
FeSO,(ac)+KMnO,(ac) +H,SO,(ac) - Fe,(SO,),(ac) + MnSO, (ac) + K,SO,(ac) + H,O

Elementos en los que varia su nimero de oxidacion:
+2 +3
Fe (delFeSO,) —» Fe (delFe,(SO,),)
+7 +2
Mn (del KMnO,) — Mn (del MnSO,))

Semirreacciones ajustadas:
Fe* (ac) —>Fe*(ac)+1le  Oxidacion. EIFeSO, es el agente reductor

MnO,” (ac)+8H" (ac)+5 e  —Mn*(ac) + 4 H,0 Reduccion. EIKMnO, es el agente oxidante

5Fe* (ac) +MnO,” (ac)+8H" (ac) - 5Fe’" (ac) +Mn** (ac) +4 H,0

5Fe?*(ac)+MnO, (ac) + 8 H'(ac) — 5 Fe® (ac) + Mn** (ac) + 4 H,O| Ecuacion i6nica ajustada
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Ecuacion molecular ajustada
5FeSO,(ac) + KMnO,(ac) + 4 H,S0,(ac) — g Fe,(SO,), (ac) +MnSO,(ac) + %KZSO4(ac) +4H,0

Si no queremos usar coeficientes fraccionarios podemos multiplicar la ecuacion idnica ajustada por
dos y trasladar el resultado a la ecuacion molecular que nos quedara entonces:

10 FeSO,(ac)+2 KMnO,(ac)+8 H,SO,(ac) —» 5 Fe, (SO4 )3 (ac)+2MnSO,(ac) +K,SO,(ac) +8 H,O

ZOW 0,1molKMnO, =2.10"°moles KMnO,

1000 mJ_tisol

2.10°moles KMno, 2 MFeS0s _ 4 61 ol Feso,
1mo 4
0,01mol Feso, —>829F€ __ (5585 gFe
1mo 4
0,5585 gFe 100 gmuestra gFe
=46,5———=46,5%Fe
12 g/muestﬁ 100 g muestra 100 g muestra

10. Dispone de los pares redox (Cr.072%/ Cr®") y (Ag*/ Ag), cuyos potenciales estandar de reduccién en medio
acido son, respectivamente, + 1,33 V' y + 0,80 V. Con ellos se construye una pila voltaica:

Escriba las reacciones quimicas ajustadas para las semirreacciones de reduccién, de oxidacion y para la reaccion
global que tiene lugar en la pila voltaica.

Indique la semirreaccién que ocurre en el &nodo y la que ocurre en el catodo, asi como el sentido en el que fluyen
los electrones en la pila. Calcule el potencial estdndar de la pila.

Cr,0,* (ac)+14H'(ac)+6e —2Cr¥(ac)+7H,0 E°=+133V
Ag'(ac)+e — Ag(s) E°=+0,80V

2 " - 3+ . . Los electrones van
Cr,0,” (ac)+14H"(ac)+6e — 2Cr’"(ac)+7H,0 Reduccion. Ca del anodo al catodo,

Ag(s) — Ag'(ac) +e~  Oxidacion. Anodo.E° , = - 0,80 V aunque se considera,
por convencion, que
” . 3 N la corriente circula
Cr,0;7 (ac)+14 H'(ac)+6 Ag(s) > 2Cr"(ac)+6 Ag'(ac)+7H,O  op, sentido contrario.
E°=E ., +E%,, =(1,33-0,80) V=0,53 V

Como se puede observar E° es positivo, lo que implica que AG° es negativo. La reaccion serd espontanea.

11. A partir de los siguientes valores de potenciales estandar de reduccion E°(Ag*/ Ag)= +0,80 V; E°(Ni?*/ Ni)= -
0,23VyEYCr¥*/Cr)=-0,74 V.

De todas las combinaciones posibles tomando dos potenciales estdndar de reduccion, indique aquella que
utilizaria para construir la pila voltaica que presente el valor de potencial estandar mas elevado. Justifique su
respuesta.

Escriba las semirreacciones de oxidacion y reduccion, asi como la reaccion global que tiene lugar en la pila
voltaica construida en el apartado anterior. Indique el anodo, el catodo y calcule el potencial estandar de la pila.
De los tres potenciales de reduccion el mas elevado es el del par Ag+/Ag. Por tanto esta sera la reaccion de reduccion:

Ag'(ac)+1e” —» Ag(s) Reduccion. Catodo
De los otros dos pares el que tiene un potencial de reduccién mas bajo es el par Cr**/ Cr, lo que equivale a decir que es
de los dos el que tiene una mayor tendencia a oxidarse:

Cr(s) > Cr*(ac)+3e  Oxidacion. Anodo
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Por tanto la reaccion global sera:

Cr(s) > Cr¥(ac)+3e Oxidacion. Anodo. E°, , =+0,74V
Ag'(ac)+1le — Ag(s) Reduccion. Catodo. E%_, =+0,80 V

Cr (s)+3 Ag'(ac) — Cr¥(ac) + 3 Ag (s)
E° =E%., +E’,s =080 V+0,74 V =154 V

12. Indique, de forma razonada, si la reaccion: Sn (s) +Pb* (ac) — Sn**(ac) + Pb (s)
transcurrira de manera espontanea en el sentido en que esta escrita. Suponga que los reactivos y productos se
encuentran en estado estandar.
DATOS: E%(Sn?/ Sn)= - 0,137 V; E°(Pb?'/ Pb)=- 0,125 V
Si descomponemos la reaccidn en los dos semirreacciones, tenemos:
Sn(s) —» Sn*'(ac)+2e~ Oxidacion. Anodo. E°,, =+0,137V

Pb**(ac)+2e” —Pb(s) Reducciéon. Catodo. E’_,=-0,125V

Es decir, el Sn debe oxidarse y el Pb?* reducirse. I W) 3
Analizando los potenciales estandar de reduccién observamos que el potencial de ‘

reduccion mas alto (el menso negativo) corresponde a la reduccion del Pb?* a Pb. Por tanto e |1 > = T
esta sera la reaccion de reduccion que se produzca y el Sn se vera forzado a oxidarse a | @ o) ”
Sn?* tal y como sucede en la ecuacion dada. B “

El potencial de la pila seria: . I'h | e A

E° =B + E%eq = —E%y =+ 0,137 V0,125V = 0,012 V

Como se puede observar E° es positivo, lo que implica que Agoes negativo. La reaccion sera espontanea.
Notacion abreviada:
Sn(s) | Sn?* (ac) || Pb?*(ac)| Pb(s)

. - ., "t V) ¥
13. La celda voltaica que utiliza la reaccion: €
Fe (s) + 2 Fe* (ac) — 3 Fe**(ac) et | q,f_.' TR | choe
- - . - @ @
tiene un potencial estandar de celda igual a 1,21 V.
Escriba las dos semirreacciones que tienen lugar en al anodo y el catodo de la celda. || |8
Calcule E°(Fe®*/ Fe?"). hA '

Dibuje un esquema de celda voltaica, indicando el &nodo, el catodo y el sentido de flujo
de los electrones. NOTA: utilice como electrodos laminas metalicas de hierro.
DATOS: E%(Fe?*/ Fe)=- 0,44 V

El hecho de que en la reaccion global sélo exista una especie (Fe?*) en el segundo miembro nos puede indicar que es
comun a ambas semirreacciones:

Fe (s) » Fe**(ac) + 2 e~ Oxidacion. Anodo
Fe**(ac)+ e~ —> Fe*'(ac) Reduccion. Catodo

Fe (s)+ 2 Fe* (ac) —» 3 Fe* (ac)

A partir del potencial de la celda podemos
calcular el potencial pedido:

0 _ =0 0 _ o 0
E ceda =Erea TE 0id =E (Fe/Fe?") +E (Fe®* IFe?")
E° E° -E°

o rrery = Elcata ~Eorper, =121V =0,44V = 0,77V
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PAU-CONCEPTOS CLAVE Y PAUTAS

Agente reductor:

Sustancia que lleva a cabo la semirreaccion de oxidacién. El agente reductor cede electrones aumentando su estado
de oxidacion.

Por ejemplo, en la siguiente semirreaccidn de oxidacién el cobre metdlico (Cu) actia como agente reductor:
Cu>Cu*+2e

Agente oxidante:

Sustancia que lleva a cabo la semirreaccién de reduccion. El agente oxidante capta electrones disminuyendo su estado
de oxidacion.

Por ejemplo, en la siguiente semirreaccidn de reduccion el ion Cu?* actia como agente oxidante:

Cu*+2e > Cu

Reacciones redox:

Las reacciones redox son reacciones de oxidacidon-reduccion donde hay transferencia de electrones entre las
sustancias reaccionantes.

Ocurren a la vez dos semirreacciones, una semirreaccion de oxidacién donde un agente reductor cede electrones, y
una semirreaccion de reduccién donde un agente oxidante capta esos electrones.

Semirreaccion de oxidacion:
Reaccién de oxidacidn en la que un agente reductor cede electrones aumentando su estado de oxidacion. Por ejemplo:
Semirreaccion de oxidacion: Fe?* > Fe3* +1 e’

Semirreaccion de reduccion:

Reaccién de reduccién en la que un agente oxidante capta electrones disminuyendo su estado de oxidacion. Por
ejemplo:

Semirreaccion de reduccion: Fe3* + 1 e” - Fe?*

Método del ion-electrén:

El método del ion-electrén es un método para ajustar reacciones redox. Los pasos que se deben seguir para ajustar
una reaccién redox utilizando este método son:

1) Escribir la reaccién quimica y asignar los numeros de oxidacién de todos los atomos.

2) ldentificar la semirreaccion de oxidacion (buscando el elemento que aumenta su numero de oxidacién) y la
semirreaccién de reduccidn (buscando el elemento que disminuye su nimero de oxidacién).

3) Hacer un ajuste en masa de todos los atomos en las semirreacciones (salvo del hidrégeno y del oxigeno).

4) Ajustar los atomos de H y de O mediante la adicion de moléculas de agua. Este paso es distinto si la reaccién
transcurre en medio acido o en medio basico.

5) Hacer un ajuste en carga (electrones implicados en cada semirreaccidn).

6) lgualar el nimero de electrones de ambas semirreacciones y sumarlas para obtener la reaccion ajustada en forma
idnica.

7) Sustituir las especies idnicas por las especies iniciales moleculares para obtener la reaccién global ajustada en forma
molecular.

Pilas o celdas electroquimicas:

Una pila, celda electroquimica o celda galvanica, es un dispositivo que permite obtener una corriente eléctrica a partir
de una reaccidn redox que ocurre de forma espontanea (AG°).

Vamos a ver los componentes necesarios en el montaje experimental de la Pila Daniell (pila constituida por electrodos
de Zny Cu):
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Las pilas constan de un anodo (polo negativo de la pila) y un catodo (polo positivo de la pila).

* Anodo: en él se produce la semirreaccién de oxidacién. Los 4tomos metalicos que conforman el electrodo (en este
caso dtomos de Zn) se oxidan pasando a la disolucién como cationes Zn*'. Los electrones desprendidos en esta
semirreaccion viajan por el cable conductor hacia la celda del catodo.

* Catodo: en él se produce la semirreaccién de reduccidn. Los iones metdlicos disueltos (en este caso iones Cu?*) se
reducen al captar los electrones cedidos en el dnodo a atomos de Cu metalico, que se adhieren a la superficie del
catodo.

Ademas, las pilas cuentan con un puente salino que se encarga de conectar las dos disoluciones electroliticas cerrando
el circuito de la pila y manteniendo la neutralidad de ambas disoluciones. Este puente salino es un tubo de vidrio que
contiene una sal inerte (generalmente KCl).

Potencial estandar de reduccion (E°):

Cada electrodo tiene un potencial estandar de reduccién (E°) que indica la tendencia que tiene una especie a reducirse
(a actuar como catodo). Su valor se mide en referencia al potencial estandar del hidrégeno al que se le asigna el valor
cero:

E 2H+/H2 =0V

Los valores de los potenciales de cada elemento estdn tabulados y nos permiten escoger al formar una pila quién
actuara como catodo (el elemento con mayor potencial de reduccién) y como dnodo (el elemento con menor potencial
de reduccién), para que la reaccién que se lleva a cabo sea un proceso espontdneo.

El potencial estandar de una pila lo podemos calcular mediante la siguiente férmula, sustituyendo los valores de los
potenciales de reduccién de los elementos que actian como catodo y como dnodo:

o _E

dnodo

o
Epila = Ecétadn

Por ejemplo, sabiendo que los potenciales para los electrodos de Cu = 0,34 Vy para el Zn = -0,76 V; podemos calcular
el potencial de la pila Daniell (pila que tiene catodo de cobre y anodo de zinc):

o

Epita paniett = 0,34 — (_0;76) =11V

Notacidn de una pila:

La notacién de una pila es una forma de resumir las reacciones y caracteristicas del anodo y catodo de la pila segtin un
convenio de notacion.

Se escribe a la izquierda la semirreaccién de oxidacion (anodo) y a la derecha la semirreaccion de reduccién (catodo).
Ambas semirreacciones se separan mediante dos barras verticales que indican que ambas celdas estdn separadas.
Ademas, se aflade una barra vertical que indica una separacién de fases dentro de alguno de los electrodos.

Por ejemplo, para la pila Daniell (pila formada por electrodos de Cu y Zn) la notacion seria:

O] Zn ()| 2" (aq) || Cu** (aq) | Cu (5) ®

Oxidacidn (anodo) Reduccion (catodo)

Ejercicios de pilas (celdas electroquimicas)

Los potenciales estandar de reduccion (E°) indica la tendencia que tiene una especie a reducirse. Se daran por tanto
en el orden de reduccion (oxidante/reductor).

Recuerda que una pila tiene dos electrodos:

En el catodo (polo +) se produce el proceso de reduccidn y por tanto colocamos la especie con mayor E°, en el orden
en que se reduce y con el mismo valor y signo E°.
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En el dnodo (polo -) se produce el proceso de oxidacion y por tanto colocamos la especie con menor E°, en el orden en
que se oxida y con el valor E°, cambiado de signo.

Es conveniente escribir las semirreacciones de reduccién y oxidacidon que ocurren en la pila asi como la reaccién global
de la pila. La suma de los potenciales de las reacciones nos dara la fuerza electromotriz (f.e.m) o potencial de la pila.
Su signo debe ser positivo ya que ello significa que la pila funciona espontaneamente en el sentido indicado por la
reaccion.

La notacidn de la pila se representa como: (Proceso de oxidacién // proceso de reduccion).

Ejercicios sobre espontaneidad de reacciones

El ejercicio nos enunciard una hipotética situacidén para determinar si se produce o no.

De esta manera, plantearemos los procesos de oxidacion y reduccion como el ejercicio nos diga (no como una pila) y
si la suma de ambos procesos (E° total ) es positiva, implicaria que en la férmula sobre espontaneidad de
oxidorreduccion (AG= -nFE) daria una energia libre de Giggs negativo, es decir, proceso espontaneo (se produce la
situacién que nos enuncian).
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PAU Valencia-PARA RESOLVER

1-2023-Junio
Problema 4. Reacciones redox. Cdlculos estequiométricos.
El dioxido de cloro, ClO, es un desinfectante y decolorante que puede obtenerse haciendo reaccionar clorato de sodio,
NaClO,, con perdxido de hidrégeno, H,0,, en medio acido, de acuerdo con la siguiente ecuacidn quimica no ajustada:
NaClO,(ac) + H,0,(ac) + H,SO,(ac) — ClO,(g) + O,(g) + H,0O(l) + Na,SO,(ac)
a) Escriba la semirreaccion de oxidacion y la de reduccidn, asi como la ecuacion quimica global ajustada tanto en su
forma idnica como molecular. (1 punto)
b) Calcule el volumen de ClO, obtenido (medido a 20 °C y 790 mmHg), cuando se mezcla la disolucién A (250 mL de
una disolucion 0,08 M de H,0, en exceso de H,50,) con la disolucién B (200 mL de una disolucion 0,15 M de NaClO,
en exceso de H,SO,). (1 punto)

Datos: 1 atm = 760 mmHg. R = 0,082 atm:L:K mol ™.

2-2023-Julio
Cuestion 4. Reacciones redox.

Teniendo en cuenta los potenciales estandar de reduccién, responda razonadamente si los siguientes enunciados son
verdaderos o falsos: (0,5 puntos cada apartado)
a) Una barra de estafo es estable cuando se introduce en una disolucion acuosa de CuSO, 1 M.

b) Al sumergir una barra de hierro en una disolucién acuosa de CrCl3 1 M, se recubre con cromo.
c) El aluminio se disuelve en una disolucion acuosa de HCl 1 M.

d) Las disoluciones acuosas de SnCl, 1 M, se pueden guardar en recipientes de aluminio.

Datos: E° (V): [AlI**(ac)/Al(s)] = — 1,68; [Cr¥*(ac)/Cr(s)] = — 0,74; [Fe*(ac)/Fe(s)] = — 0,44; [Sn*(ac)/Sn(s)] = — 0,14;
[H*(ac)/Ha(g)] = 0; [Cu?*(ac)/Cu(s)] = + 0,34.

3-2023-Julio
Problema 4. Reacciones redox. Cdlculos estequiométricos.
En el departamento de calidad de una industria se desea determinar el porcentaje de hierro en un alambre. Para ello, se
disuelve, en medio acido, un trozo de alambre que pesa 3,125 g, obteniéndose finalmente 500,0 mL de una disolucidn
de Fe?(ac). Se tratan 50,0 mL de esta disolucion con una disolucidn de dicromato de potasio 0,02 M, necesitando 32,0
mL para la reaccion completa del Fe?*(ac), de acuerdo con la ecuacion quimica siguiente no ajustada:
Cr,0/%(ac) +Fe?*(ac) + H*(ac) — Cr3*(ac) + Fe3*(ac) + HO(l)

a) Identifique justificadamente el agente oxidante y el reductor. Ajuste la ecuacion quimica. (1 punto)

b) Calcule el porcentaje de hierro en el alambre. (1 punto)
Datos: Masa atomica relativa: Fe = 55,8.

4-2022-Junio
Problema 4. Reacciones red-ox. Cdlculos estequiométricos.
A escala laboratorio, se pueden obtener pequefas cantidades de cloro gaseoso mediante la reaccion (no ajustada):

K>Cr,05(ac) + HCl(ac) — CrCls(ac) + Cly(g) + KCl(ac) + H0(l)

a) Escriba la semirreaccion de oxidacion y la de reduccion, asi como la ecuacion quimica global ajustada. (1 punto)

b) Si se hace reaccionar 125 mL de HCl 1 M con un exceso de K,Cr,05, ¢ cuantos litros de Cl, se obtendran, medidos a 1
atm de presion y 20 °C? (1 punto)
Dato: R = 0,082 atm-L-mol™-K™.

5-2022-Julio

Cuestion 3. Quimica red-ox.

Se dispone en el laboratorio de laminas de plata, cobre y cinc, asi como de disoluciones acuosas, de concentracion 1 M,

de las sales AgNOs, Cu(NOs), y Zn(NOs),. Conteste razonadamente a las siguientes cuestiones:

a) ¢Cual de los tres metales es un reductor mas fuerte? (0,6 puntos)

b) Construimos una pila con un electrodo formado por una léamina de Ag metélica sumergida en la disolucion de AgNO3
y otro formado por una lamina de Zn sumergida en la disolucion de Zn(NOs),. ¢Cual de los electrodos funciona como
anodo y cual como catodo de la pila? ¢ Cual es el potencial estandar de la pila formada? (0,8 puntos)

c) Considerando la pila del apartado anterior, discuta si la lamina de cinc que actia como electrodo aumenta o
disminuye su masa a medida que avanza la reaccion. (0,6 puntos)

Datos: Potenciales de reduccion estandar, £°(V): Ag*|Ag = + 0,80; Cu®*|Cu = + 0,34; Zn?*|Zn = - 0,76.
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6-2022-Julio

Problema 4. Reacciones red-ox. Cdlculos estequiométricos.

En medio acido, el peroxido de hidrogeno, H,0,, reacciona con el permanganato de potasio, KMnQ,4, de acuerdo con la

siguiente reaccion (no ajustada):

H,05(ac) + KMnOg(ac) + HySOs(ac) — 0,(g) + MnSOas(ac) + K,SOafac) + HyO(l)

a) Escriba la semirreaccion de oxidacion y la de reduccidn, asi como la ecuacion quimica global ajustada. (1 punto)

b) Para determinar el contenido en H,0,, 50,0 mL de una muestra de agua oxigenada, que contenia un exceso de H,SO,,
se hicieron reaccionar con una disolucion de KMnO4 de concentracion 0,225 mol-L™. Se necesitaron 24,0 mL de la
disolucién de KMnO, para que la reaccion se completase. Calcule la concentracion de H,0, (en mol-L™) en el agua
oxigenada analizada. (1 punto)

7-2021-Junio

Cuestion 5. Quimica redox.

A partir de los valores del potencial estandar de reduccion, responda razonadamente a las siguientes cuestiones:

a) Considere los metales potasio, cadmio y plata. ¢Cual/es de ellos serd/n solubles en una disoluciéon de HCl 1 M? (1
punto)

b) ¢Qué reaccidn tendra lugar si se sumerge una barra de plata en una disolucion de K*(ac) 1 M? (0,5 puntos)

c) ¢Qué reaccidn se producira si se sumerge una barra de cadmio metalico en una disolucién de Ag*(ac) 1 M? (0,5
puntos)

Datos: Potenciales estandar de reduccidn, £° (V): K*/K = —2,92; Cd**/Cd = - 0,40; H*/H, = 0,00; Ag*/Ag = + 0,80.

8-2021-Junio
Problema 4. Reacciones redox. Cdlculos estequiométricos.
El yodo molecular, I,, se puede obtener a partir de la siguiente reaccion (no ajustada):
KIOs(ac) + Kl(ac) + H,SO4(ac) — ly(ac) + K,SOs(ac) + H,0(l)
a) Escriba las semirreacciones de oxidacion y reduccion, asi como la reaccion global ajustada. (1 punto)
b) Calcule la cantidad (en gramos) de KIO; que debe anadirse a una disolucidn que contiene un exceso de Kl y H,SO,
para obtener 100 g de |, en la disolucidn acuosa resultante. (1 punto)
Datos: Masas atomicas relativas: H=1,0; 0 =16,0; S =32,1; K=39,1; | = 126,9.

9-2021-Julio

Cuestion 5. Quimica redox.

Teniendo en cuenta los valores de los potenciales estandar de reduccion, responda razonadamente: (0,5 puntos cada
apartado)

a) Predecir si tendra lugar alguna reaccidon cuando se mezcla una disoluciéon 1 M de AgNO; con otra disoluciéon 1 M de
Fe(NOs3),.

b) Predecir si, en condiciones estandar, se lleva a cabo la siguiente reaccién: 3 Fe’*(ac) — 2 Fe**(ac) + Fe(s).

c) Justificar si el cobre metalico se disuelve o no en una disolucién de HCl 1 M.

d) El cobre metélico se disuelve en HNO; 1 M. Justificar por qué ocurre esto.

Datos: Potenciales estandar de reduccidn, E° (V): Fe**/Fe =—0,44; H"/H, = 0,00; Cu**/Cu=+0,34; Fe*'/Fe* = +0,77;
Ag’/Ag=+0,80; NO; /NO, =+ 0,96.

10-2021-Julio
Problema 4. Reacciones redox. Cdlculos estequiométricos.
En una disolucién acuosa de acido sulfurico, el permanganato de potasio, KMnQ,, reacciona con el sulfato de hierro(ll),
FeSO,, de acuerdo con la ecuacion quimica (no ajustada):
KMnQy(ac) + FeSO4(ac) + H,SOs(ac) — MnSOy4(ac) + Fey(SOs)s(ac) + K,;SO4(ac) + H,O(l)
a) Escriba la semirreaccion de oxidacion y la de reduccion. Ajuste la reaccidon quimica en forma molecular. (1 punto)
b) Se mezclan 100 mL de una disolucion 0,1 M de KMnO, y 250 mL de una disolucion 0,1 M de FeSO, en medio acido
sulfurico obteniéndose 4,615 gramos de sulfato de hierro(lll). Determine el rendimiento de la reaccién. (1 punto)
Datos: Masas atodmicas relativas: H=1,0; 0 =16,0; S = 32,1; K=39,1; Mn =54,9; Fe =55,8.

11-2020-Septiembre
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Cuestion 4.- Reacciones redox.

A partir de los datos de potenciales de reduccion estandar que se adjuntan, indique razonadamente si los siguientes
enunciados son verdaderos o falsos. (0,5 puntos cada apartado)

a) Unadisolucion de HCl 1 M es capaz de disolver una barra de niquel metélico.

b) El niquel metalico puede oxidar al estafio metalico.

c) Se puede obtener plata metélica sumergiendo un hilo de cobre en una disolucién de nitrato de plata 1 M.

d) No podemos almacenar una disolucion de sulfato de cobre 1 M en un recipiente de estafio metalico.

Datos: Potenciales estandar de reduccion, E°(V): Ag*(ac)/Ag(s) = +0,80; Cu**(ac)/Cu(s) = +0,34; H'(ac)/H,(g) = 0;
Sn**(ac)/sn(s) =—-0,14; Ni**(ac)/Ni(s) = —0,26.

12-2020-Julio
Problema 4.- Reaccién rédox. Cdlculos estequiométricos.
En presencia de acido sulfurico, H,SO,, el didxido de manganeso, MnO, y el yoduro de potasio, Kl, reaccionan de acuerdo
con la reaccion (no ajustada):
MnO,(s) + Ki(ac) + H,SO,(ac) —— MnSO,(ac) + I,(s) + K,SO,(ac) + H,O()
a) Escriba la semirreaccion de oxidacion y la de reduccion. Ajuste la reaccion quimica en forma molecular. (1 punto)
b) Sise afiaden 1,565 g de MnO,(s) a 250 mL de una disoluciéon 0,1 M de KI, conteniendo un exceso de H,SO,, calcule la
cantidad de yodo, |,, obtenida (en gramos). (1 punto)
Datos: Masas atomicas relativas: H (1); O (16); S (32); K (39,1); Mn (54,9); 1 (126,9).

13-2019-Junio
PROBLEMA 2
En medio acido, el dicromato de potasio, K,Cr,05, reacciona con el sulfato de hierro(ll), FeSO,, de acuerdo con la siguiente
reaccion no ajustada:
K,Cr,0, (ac) *+ FeSO, (ac) * H,SO, (ac) | /|- Cr_,l$O4]3 (ac) + Fe, ISO4 ]3 (ac) * K,S0, (ac) *+ H,O (l)
a) Escriba la semirreaccion de oxidacion y la de reduccion, asi como la ecuacion quimica global ajustada tanto en su forma
ionica como molecular. (1 punto)

b) Para determinar la pureza de una muestra de FeSO,, 1,523 g de la misma se disolvieron en una disolucion acuosa de
acido sulfarico. La disolucion anterior se hizo reaccionar con otra que contenia K,Cr,07 0,05 M necesitandose 28,0 mL
para que la reaccion se completase. Calcule la pureza de la muestra de FeSO,4. (1 punto)

Datos.- Masas atomicas relativas: O (16); S (32); Fe (55,85).

14-2019-Junio
CUESTION 3

a) Se introduce una pieza de aluminio en una disolucion acuosa de CuSO, 1 M. Discuta razonadamente si se producira
alguna reaccion y, en caso afirmativo, escriba la correspondiente ecuacion quimica ajustada. (0,5 puntos)
b) Se dispone de una pila galvanica formada por un electrodo de cobre sumergido en una disolucion acuosa 1 M de CuSO,
y otro electrodo de cinc sumergido en una disolucién 1 M de ZnSO,4. (0,5 puntos cada subapartado)
b.1) Identifique el anodoy el catodo de la pila y escriba las semirreacciones que ocurren en ambos electrodos.
b.2) Calcule el potencial estandar de la pila formada.
b.3) Justifique si, tras agotarse la pila, el electrodo de cinc pesara mas o menos que al inicio de la reaccion.
Datos.- Potenciales estandar de reduccién: E° (en V): Cu”(ac)/Cu: +0,34; Zn2+(ac)/Zn: -0,76; A|3+(ac)/Al: -1,66.

15-2019-Julio
PROBLEMA 2

En el laboratorio se puede obtener facilmente yodo, I, (s), haciendo reaccionar yoduro de potasio, Kl (ac), con agua
oxigenada, H,0, (ac), en presencia de un exceso de acido clorhidrico, HCl (ac), de acuerdo con la reaccion (no ajustada):
Kl (ac) * H,0,(ac) + HC (ac) - I,(s) + HO() * KC (ac)
a) Escriba la semirreaccion de oxidacion y la de reduccion, asi como la ecuacion quimica global ajustada tanto en su forma
ionica como molecular. (1 punto)

b) Si se mezclan 150 mL de una disoluciéon 0,2 M de Kl (en medio acido) con 125 mL de otra disolucién acida conteniendo
H,0, (ac) en concentracion 0,15 M, calcule la cantidad (en gramos) de yodo obtenida. (1 punto)

Datos.- Masa atomica relativa: | (126,9).

16-2019-Julio
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PROBLEMA 2

El nitruro de silicio (SisN4) se puede preparar mediante la reduccion de silice, SiO,, con carbono (en presencia de N,) a una
temperatura de 1500 °C, de acuerdo a la reaccion siguiente (no ajustada):

Sio, (s) *+ N,(g) + C(s) |1 > SiN,(s) + CO (g)
Si se utilizan 150 g de SiO, puro y 50 g de carbdn cuya riqueza en carbono es del 80 % en presencia de un exceso de Ny(g):
a) Calcule la cantidad de SizN4 (en gramos) que se obtendria mediante la reaccion anterior ajustada. (1,2 puntos)

b) Determine las cantidades de SiO, y carbdn (en gramos) que quedaran tras completarse la reaccion. (0,8 puntos)
Datos.- Masas atomicas relativas: C (12,0); N (14,0); O (16,0); Si (28,1).

17-2019-Julio
CUESTION 3

Teniendo en cuenta los potenciales estandar de reduccion que se dan como dato al final del enunciado, responda
razonadamente si cada uno de los siguientes enunciados es verdadero o falso: (0,5 puntos cada apartado)
a) Una barra de zinc es estable en una disolucion acuosa 1 M de €,
b) Al sumergir una barra de hierro en una disoluciéon acuosa 1 M de Cr** se recubre con cromo metélico.
c) Elaluminio metélico no reacciona en una disolucion acuosa 1 M de HCl.
d) Unadisolucién acuosa 1 M de Cu®" se puede guardar en un recipiente de aluminio.
Datos.- Potenciales estandar de reduccion, E° (en V):  H(ac)/ H,(g): 0; AI**(ac)/ Al (s): -1,68; Zn*(ac)/Zn(s): -0,76;
Cr¥*(ac)/ Cr(s): -0,74; Fe*(ac) / Fe(s): -0,44; Cu*(ac)/ Cu(s): +0,34.

18-2018-Junio
PROBLEMA 2

Una forma sencilla de obtener dicloro, Cly(g), en el laboratorio es hacer reaccionar, en medio acido, permanganato de potasio,
KMnQy,, con cloruro de potasio, KCl, de acuerdo con la siguiente reaccion (no ajustada):

kMn0,lac) + kcilacd + H,50,lac) 11+ mnsolac) + cl,lg) + k,50,lac) + 1,001
a) Escriba la semirreaccion de oxidacion y la de reduccion, asi como la reaccion global ajustada tanto en su forma idnica
como molecular. (1 punto)

b) Calcule el volumen de Cl,(g) producido, medido a 20 °C y 723 mmHg, al mezclar 50 mL de una disolucién 0,250 M de
KMnQg4 y 200 mL de otra disolucion de KCl 0,20 M en medio acido. (1 punto)

Datos: R=0,082 atm-L- K*mol®. 1atm=760mm Hg

19-2018-Julio
CUESTION 3

Se prepara una pila voltaica formada por electrodos Ag*(ac)/Ag(s) y Cu**(ac)/Cu(s) en condiciones estandar.
a) Escribala semirreaccion que ocurre en cada electrodo asi como la reaccion global ajustada. (1 punto)

b) Explique qué electrodo actia de anodo y cual de catodo y calcule la diferencia de potencial que proporcionara la pila. (1
punto)

Datos.- Potenciales estandar de reduccién. E° (en V): Ag+/Ag: +0,80; Cu2+/Cu: +0,34.

20-2018-Julio
PROBLEMA 2

El &cido sulfurico concentrado caliente disuelve el metal cinc forméndose sulfato de cinc, dioxido de azufre y agua, de acuerdo
con la siguiente reaccion (no ajustada):

znls) + H,50,lcond) 1#7— Znso,lac) + so,lg) + Hol1)
a) Escriba la semirreaccion de oxidacion y la de reduccion, asi como la reaccion global ajustada tanto en su forma idnica
como molecular. (0,8 puntos)

b) Calcule el volumen, en mL, de &cido sulfirico concentrado de densidad 1,98 g-mL™ y 95% de riqueza (en peso) necesario
para oxidar 20 gramos de cinc de pureza 98%. (1,2 puntos)

Datos.- Masas atomicas relativas. H (1); O (16); S (32); Zn (65,4).

21-2017-Junio
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PROBLEMA 2

El cobre se disuelve en acido nitrico concentrado formandose nitrato de cobre (ll), didxido de nitrégeno y agua de acuerdo con
la siguiente reaccion no ajustada:

culs) + HNO[ac) 11 culno,) [acdd + No,[g] + H,0l)

a) Escriba la semirreaccion de oxidacion y la de reduccion, asi como la ecuacion quimica global ajustada tanto en su
forma iénica como molecular. (0,8 puntos)

b) Calcule la cantidad de cobre, en gramos, que reaccionara con 50 mL de acido nitrico concentrado de densidad 1,41
g-mL "y riqueza 69 % (en peso). (1,2 puntos)

Datos.- Masas atomicas relativas: H=1; N=14; 0 =16; Cu=63,5.

22-2017-Junio
CUESTION 3
Teniendo en cuenta los potenciales estandar de reduccion que se dan al final del enunciado, responda razonadamente:

a) ¢Cual es la especie oxidante mas fuerte? Y ¢cual es la especie reductora mas fuerte? (0,8 puntos)

b) ¢Qué especies podrian ser reducidas por el Pb(s)? Para cada caso, escriba la semirreaccion de oxidacion y la de

reduccion, asi como la ecuacion quimica global ajustada. (1,2 puntos)
Datos.- Potenciales estandar de reduccién: E°(S/S%) ==0,48V; E°(Cl,/Cl)=+1,36V; E° (I,/I)=+0,535 V;
E° (Pb*/Pb)==0,126 V; E° (V**/V)==1,18V
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