5 Oxidantes y reductores

5.1 Oxidantes y reductores

5.2 Procesos rédox espontaneos
5.3 Procesos rédox no espontaneos
5.4 Potenciales normales.

5.1 Oxidantesy reductores
Oxidacién y reduccionEn una reacciéon de oxidacion-reducciéon o rédox existe la transferencia de unc
més electrones de una especia a otra. Ejemplo: *3ZNa +1/,Cl,. Un proceso rédox teaccién de
célulapuede ser dividido, para su estudio, ensioisistemas reacciones de electrodo

Reduccion Na+le > Na el Na se reduce, es el oxidante.

Oxidacion Ct—» l/2CI2 +1le el CI-se oxida, es el reductor.
La reaccion inversa de una reduccion es una oxidacion:

Oxidacion Ne—» Na' + 1le el Na se oxida, es el reductor.

La oxidacion y la reduccion ocurren a la vez: no puede haber oxidacién sin reduccién y viceversa.
Estado deoxidacion. El estado deoxidacionde un atomo es un numero positivo 0 negativo que
representa la carga que quedaria en el atomo dado si los pares electrénicos de cada enlace que fo
asignan al miembro mas electronegativo del par de enlace. Convencionalmente se supone que:

a) El nimero de oxidacion de un i6n simple coincide con su carga.

b) En un elemento, el nimero de oxidacion de los &tomos es cero.

c) La suma de los numeros de oxidacion de los atomos que constituyen un compuesto, multiplicados

los correspondientes subindices, es cero.

d) El nUmero de oxidacion del hidrégeno es | cuando se combina con elementos no metalicos y —|

cuando se combina con elementos metalicos.

e) El nimero de oxidacion del oxigeno es —ll, salvo en perdxidos que es —I e hiperdxidos que es —1/:
Una especie se oxida cuando alguno de sus atomos constituyentes aumenta su estado de oxidacic
reduce cuando disminuye su estado de oxidacion.

Ajuste de reacciones rédokina reaccion rédox puede ajustarse siguiendo los siguientes pasos:
1. Localiza las especies que cambian de estado de oxidacion y escribe las dos semirreacciones.
2. Ajusta cada semirreaccion por separado procediendo por el orden siguiente:
a) ajusta el numero de a&tomos cuyo estado de oxidacién cambia.
b) ajusta el oxigeno afiadiendo moléculas g@ Bluno de los lados de la ecuacion.
c) ajusta el hidrégeno afiadiendo iones hidrogertd. (H
d) ajusta la carga afiadiendo electrones (el nUmero de electrones debe corresponderse con el ¢
en el estado de oxidacion).
3. Multiplica las dos ecuaciones de forma que el numero de electrones ganados por una sea igua
perdidos por la otra. Suma las dos ecuaciones.
4. Si la reaccion se realiza en medio basico, afiade iones hidroxid) g@OEmbos ladodasta
“neutralizar” los iones hidrogeno (Hconvirtiéndolos en bD.
5. Afade las especies espectadoras y ajustalas.
6. Comprueba el ajuste de la reaccién final (nUmero de atomos de cada especie yetgrga
Comprueba que los coeficientes son lo mas simples posible.

5.2 Procesos rédox espontaneos
Célula electrolitica. Cuando un proceso rédox no es espontaneo, psexdéorzado mediante la
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aplicacion de un trabajo externo de tipo eléctrico. Al proceso asi realizado, se leldetrddisis El
recipiente en el que se realiza el proceso recibe el nomlogduda electrolitica Una célula electrolitica
(figura 5.1) esta compuesta por dos electrodos de un material conductor solido, generalmente un me
grafito; uno se llamaatodoy en él tiene lugar la reduccion, el otro se llamadoy en él tiene lugar la
oxidacion. El catodo se conecta al p=ade una fuente de corriente continua y el anodo. dlos dos
electrodos se sumergen en el electrolito que es un conductor ibnico, generalmente una disolucién ac
de iones o una sal fundida.

— e_
e " Electrodo
Og(g\) ( ‘]//Hz(g)
O
1 H,0 . Ha0
. @ Na— 0
g +_, < OHl Figura 5.1.Electrolisis
‘C8 < SO~ : del agua. La adicién de
= sulfato de sodio mejora la
20 NaOH conductividad facilitando
Anodo Catodo la electrolisis.
Oxidacion Reduccion

2H,0—> Op(g) + 4H" + 46  2H,0 + 26 —> Hy(g) + 20H

Productos de la electrdlisid\l electrolizar una disolucion acuosa de una sal AB en agua podemos ten

los siguientes procesos de electrodo:

Reduccion: A+ 1le > A o 2H,0() + 26 —» H,(g) + 20H"
Oxidaciéon: B —» B + 1€ 0 2H,0() —» Oy(g) + 4H™+ 4e

Aspectos cuantitativos de la electrdlisisas leyes de la electrélisis fueron desarrolladas por Faraday el

el siglo XIX antes de que se conociera la naturaleza eléctrica de la materia y ayudaron a descubrirla:

1. El paso de la misma cantidad de electricidad a través de una célula produce siempre la misma car
de transformacion quimica para una reaccion dada. La masa de un elemento depositada o libera
un electrodo es proporcional a la cantidad de electricidad que pase por él.

2. Se han de emplear 96485 culombios de electricidad para depositar o liberar 1 mosustan@a
que fije o ceda un electron durante la reaccion de la célula. Si en la misma reaccion intarviene
electrones, entonces se requieren 9648fombios de electricidad para liberar un mol de producto.

El fundamento de estas leyes es facilmente entendible a la luz del conocimiento actual de la naturale

la materia. La relacion entre la cantidad de corriente y el nUmero dedeadsctroneesQ = n(e)F,

donden(e”) es el nimero de moles de electron€seg la constante de Faraday (96485 C ol

5.3 Procesos rédox espontaneos y no espontaneos
Célula galvanica o pilaUn proceso espontaneo puede ser aprovechado para generar trabajo eléctrico
este caso, el recipiente se llaodédula galvanicao pila. Una célula galvanica se diferencia de una célula
electrolitica en que los procesos de reduccion y de oxidacion deben separarse pararea@zdia
directa (figura 5.2).
Pilas comerciales Las pilascomercialegprimarias producen electricidad a partir des reactivos
introducidos en la célula cuando se fabrica. Los tipos mas comunes de pilas primarigslasgedao
Leclanché lapila alcalina, y lapila de mercurioLas pilas secundarias deben cargarse antes de su uso
normalmente, son recargables. Los tipos mas comunes de pilas secundarias sdcitismlemo
(usadas en las baterias de los automoviles) y laggdel-cadmio

5.4 Potenciales normales
Potenciales normales de célulgn el sentido espontaneo, un proceso redox gengratencia Eposi-
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_ Voltimetro _
( U
Anodo Puente salino [KCHq] Catodo

de zinc de Cobre

Figura 5.2. Pila galvanica

ZnSO, &9 CusSQ &q con puente salino
Cera }
(aislante) Catodo Orificio con tapén

para comprobar y reemplazar
el electrolito (H,SO,)
Electrolito y el agua destilada
& (NH4Cl, Z_nCIZ Placas positivas
y relleno inerte) (parrillas de plomo
rellenas de PbO,)

Diagrama poroso

Envase de cinc Cierre de
Cubierta de neopreno y aislante
7 papel (aislante) Capsula /’ <

Barra central de acero |\ ,,,;;g@ - Anodo
Anodo (base delde carbono Cétodo =z )
recipiente rodeada de Electrolito Placas negativas
contenedor que MnO2(9) Diagrama poroso de (parrillas de plomo
gueda descubierta) separacion rellenas de plomo esponjoso)

Figura 14.3. Pila seca Figura 14.4. Pilade mercurio  Figura 14.5. Acumulador de plomo

vo entre sus dos polos, que podemos deterngrperimentalmente. Elotencialnormal E° es el
potencial medido en condiciones normales. El potencial en el sentido no espontaneo tiene el mismo \
absoluto que en el sentido espontaneo, pero su signo es negativo. Una pila se “agota” cuando la rea
guimica que la mantiene llega al equilibrio. En ese momento, el potencial es nulo. La energia libre:
potencial se relacionan mediante la ecuadiG= —n(e)FE.
Potenciales normales de electrod&l potencial de una célula es la suma de los potencialeadie
electrodo:E° = E°(anodo) +E°(catodo). Como no es posible determinar los valores absolutos de lo
potenciales normales de electrodo, se usan los potenciales relagledrado normal de hidrogenet
| Hy(g, 1 atm) | H(ag, 1 M). Los potenciales para un semisistema pueden darse en el sentido
reduccion o en el de oxidacién, siendo sus valores idénticos pero de signo contrario:
Reduccion: ZA*(aq) + 2e— > Zn(s) E° =-0,76 V (Potencial normal de reduccién)
Oxidacion: Zng) — > Zn2*(aq) + 2e E° =+0,76 V (Potencial normal de oxidacion)
Por convencion, los potenciales normales se listan qootenciales deeduccion La tabla 5.1lista
algunos semisitemas, ordenados de mayor a menor potencial de reduccion. Una lista en la qu
potenciales se ordenan de esta forma se llseni electroquimica Los potenciales méasegativos
corresponden a sustancias mas reductoras. Cuando mezclamos dos parejas, la especie oxidade
pareja mas alta oxida a la especie reducida de la mas baja.
Energia libre y trabajo eléctricoTal como vimos (Tema 3), el maximo trabajo eléctrico (o diferente al
de expansion) que puede realizar un sistema es igual a la energimJirg. (maximo) =AG.
Energia libre y potencial. Como Wy gyicdMaximo) = QE = —n(e)FE, dondeE es lafuerza
electromotriz o potencial de la célulaentoncedG = n(e")FE
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Tabla 5.1. Potenciales normales de electrodo a 25°C (Semirreaccion de reduccion)

Agente oxidante Agente reductor

/especie oxidada) (especie reducida) °, &

F2 + 2e — 2F +2,87

S,0g%~ +26 —> 2SO +2,05

Aut +e > Au +1,69

PRt +268  —» PPt +1,67

MnO4~ + 8H* +56c >  Mn2*+4H,0 +1,51

cl, +2e — > 2CF +1,36

Cry0%~+14H"  +6e  —»  2CB*+7H,0 +1,33

O, + 4H* +4e —> 2H,0 +1,23 (+0,81 apH = 7)
Bry + 26 — 2Br- +1,09

Ag* +e — > Ag +0,80

Fe3* +e — >  Fe&t +0,77

I2 + 2e — 217 +0,54

O, + 2H,0 +4e — >  40H +0,40 (+0,81 a pH = 7)
cu?t +2e > Cu +0,34

AgCl +e — Ag + CI +0,22

2H" + 26 — >  H 0 (por definicién) (0,42 a pH = 7)
Fe3* +3e > Fe -0,04

O, + Hy0 + 26 —>  HO,~+OH- -0,08

PB2* +2e > Pb -0,13

st +2e ~— > Sn -0,14

Ni2* +26 — > Ni -0,25

Fe¥t +26 > Fe —0,44

cr3* +3e > Cr -0,74

Zn+ + 26 > Zn -0,76

2H,0 +2e — > Hy+20H -0,83 (0,42 apH = 7)
cr2* +2e —» Cr -0,91

Mn2* +26 — >  Mn ~1,18

Nk +36 > Al -1,66

Mg2* +e — > Mg -2,36

Nat +e > Na 2,71

ca* +e > Ca -2,87

K* +e > K -2,93

Li* +e > L -3,05

Ecuacion deNernst. La ecuacién de Nernst relaciona los potenciales normales con los potenciales
condiciones distintas a las normales: E° — (RT/n(e")F)InQ. Esta ecuacion es deducida a partin@e
=AG ° +RTInQy AG = n(e)FE.

Potencial normal de célula y constante duilibrio. Como una reaccion rédox llegaexuilibrio
cuandoE =0 =E° — (RT/n(e)F)InQ, y en el equilibrid = K, se deduce qu& = (RT/n(e”)F)InK.
Sobrepotencial.Una célula electrolitica (proceso no espontaneo) se caracteriza por tepuwendcial
negativo. Asi, la electrdlisis del agua tiene un potencial normal de —1,23 V. Para que la teagaidn
lugar es necesario aplicar una corriente eléctrica cuyo potencial sea al menos de +1,23 V. En la pra
es necesario aplicar un potencial significativamente mayor. El potencial adicional recibe el nombre
sobrepotencialEn el caso del agua, el sobrepotencia@®$é V, por lo que el potencial necesgrara

gue haya reaccion a una velocidad apreciable e%,8¢V.

Bibliografia
Atkins, pags. 617-656; Dickerson, pags. 670-716; Russell, pags. 543-575; Whitten, pags. 409-429, 600-
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Seminarios
oxidantes y reductores

5.1 Indica cuales de las siguientes reacciones (sin ajustar) son de tipo rédox:
a) CaO + HO > Ca(OH), b) Ag + HNO; — > AgNO5 + NO, + H,O
c) Cl, + H,O — > HCI + HCIO
Indica, en aquellas que lo sean, cudl es el agente oxidante y cudl es el reductor.
5.2 Di el estado de oxidacion de cada atomo de:
a) NO,; b) HIO;; c) TeR2 d) N,Og; e) NaMoO,; f) RuFs; g) HCO;— h) S,042 i) CIO, )

CaC0,.

5.3 Clasifica cada una de las siguientes semirreacciones como oxidacion o reduccién:
a) Cap > CaZ*(ag) b) Fe+(aq) — » Fe2*(aq)
c) Cly(g) —»> ClO5~(ag) d) OH-(ag) —> O,(9)

e) NO;~(ag) -~ NO(g)
5.4 El cloroy sus compuestos presentan estados de oxidacién-1, +1, +3, +5y +7. ¢ Cuales de las sigui
especies pueden actuar como agentes oxidantes?¢ Cuales como agentes reductores?
a) HCIO,; b) CIQ,; ¢) C; d) CIO—; e) CLO,.
5.5 Para cada una de las siguientes reacciones, identifica la especie oxidada, la especie reayenda, el
oxidante y el agente reductor. Ajusta las ecuaciones.
a) Fé*(aq) + I(aq) — > Fe¥'(aq) + Ix(s)
b) CIO5™(aq) + $(ag) + Hy0() — > Cl(ag) + S + OH(aq)
c) CrO4z(s) + Al(s) —» Cr(s) + Al,O3(s)
5.6 Ajusta las siguientes ecuaciones en disolucion bésica:
a) MnOy(ag) + CHag) — » Mn?*(ag) + ClO(aq)
b) NO,(ag) + Bry(l) —> NO3z(aq) + Br(aq)
5.7 Ajusta las siguientes ecuaciones:
a) ClO(aq) + CrO,(ag) — > CrO,2(aq) + Ch(aq) (medio basico).
b) KCIOs(aq) + H,Cy04(a0) —» ClOx(g) + COx(g) + HpO() + KpCp04(ac)
¢) AgrS,05(g) + H0() —> AgzS(s) + SO (ag) (medio &cido).
d) Bi(s) + HNOg(ag) —» BiyOsg(s) + NO(@@) + HyO(l)
e) Mré*(ag) + $S0g2(aqg) + HO(l) — > MnO,(aq) + SO42(aq) (medido &cido).
f) H,0x(aq) + Fe*(ag) — > H,0(l) + Fe¢*(ag) (medio acido).
g) FeSQ(ag) + KMnOy(ag) + HoSOy(aq) —» Fey)(SOy)3(aq) + KoSOy(aq) + MnSQy(aq) + HyO(l)
electrolisis
5.8 Establece qué productos se formaran en el anodo y en el catodo cuando se eletisoliciones
acuosas de los siguientes compuestos:
a) HI; b) CuC); c) KOH; d) Ni(NGy),; e) CoCh.
5.9 Una forma de limpiar monedas (que contienen cobre parcialmente oxidado) en arqueologia, consist
colgar el objeto de un hilo de cobre unido al polo negativo de una bateria, sumergirlaesolungn
de NaOH al 2,5% e introducir en la disolucién un electrodo de grafito unido al terminal positivo. ¢ Ct
es la reaccion que tiene lugar en la moneda?

potenciales normales de reduccién

5.10 Si el E° de Zng) - » Zn®*(aq) + 26" es 0,76 V,
a) ¢cudl sera &° de Zrt*(ag) + 26 —» Zn(s)?
b) ¢cuél es é° de la reaccion Zsf + 2H"(ag) — > Zn?*(aq) + Hy(g)?
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c) ¢cudl es dt° de la reaccién Zi(aq) + H(9) —> Zn(9) + 2H(aq)?
d) ¢en qué sentido sera la reaccion espontanea en condiciones normales?
5.11 Ajusta las siguientes reacciones y calcul&su
a) Zn@) + Cl(g) —» Zr**(ag) + CH(ag)
si E°(Zn?*/Zn) = -0,76 V yE°(CL,/CI) = 1,36 V;
b) Br(aq) + 1057 (aq) + H(ag) —» Bry(l) + I5(9) + H,0
siE°(1057, H*/l,) = 1,20 V yE°(Br,/Br) = 1,07 V;
¢) Bry(l) + C*(ag) —»> Cr,0-2(ag) + H*(aq) + Br(aq)
si E°(Cr,0,%~, HY/Cr3*) = 1,33 V yE°(Br,/Br) = 1,07 V;
d) AuCl,(aq) + I(s) —» Au(s) + Cl(aq) + 1057 (ag) + H*(aq)
si E°(1057, H*/l,) = 1,20 V yE°(AuCl;7/Au) = 1,00 V.
5.12 Ordena los siguientes elementos de acuerdo a su cardcter reductor (usa los potenciales normal
reduccion):
a) Cu, Zn, Cr, Fe; b) Li, Na, K, Mg.
5.13 Para lassiguientes parejas, determina quién reducira a quién en condiciones nofusaless
potenciales normales de reduccion):
a) K*/K'y Na*/Na; b) CL/Cl-y Br,/Br-.
5.14 En base a los potenciales normales de reduccion, determina si los siguientes metales pueden o no p
ser depositados electroqguimicamente a partir de una disolucién acuosa:
a) Mn, b) Al, c¢) Ni, d) Au, e) Li.
5.15 A continuacion se muestra un diagrama de potencial en el que se indican los potenciales normale
reduccion para las semirreacciones entre los estados de oxidacién de un elemento metalico hipotétice

M -2,03 v M3+ +0,47 v M +1,15v MO," +0,93 v MO2*

I +1,04 v

| +1,01 v

En condiciones normales: a) ¢reaccionara M cof?Alg) ¢ podra el hierro metalico reducircalion
M3+?; c) ¢puede el cloro (8l oxidar al cation M*?2; d) ¢puede el estafio metélico reducicatlon
M4+?; e) ¢reaccionaranMy M022+?; f) ¢ desproporcionara esponténeamentgﬂﬂo

Problemas
células electroliticas, cantidad de corriente y cantidad de materia

5.1 Cuando se electroliza una disolucién acuosa de NacCl
a) ¢ Qué cantidad de corriente se precisa para producir 0,015 mg{gjee@lel anodo?
b) ¢ Cuanto tiempo debera pasar una corriente de 0,010 A para producir 0,015 g(@j) dmigl catodo?
(F = 96485 C mot)

5.2 Se electroliza una disolucion de NaCl durante 80 minutos, con lo que se desprenden 5,0 lig@ de C
medidos en condiciones normal®g,(= 22,4 | motl, F = 96485 C motl). Calcula:
a) la cantidad de corriente que paso por la disolucion; b) la intensidad de la corriente; c) el volumel
gas desprendido en el catodo durante el proceso en condiciones normales.

5.3 ¢, Cuantos gramos de Zn metdl £ 65,39 g motl) pueden depositarse en el catodo al electrolizar cloruro
de cinc fundido si hacemos pasar 0,010 A durante 1,00 h®§485 C motl).

5.4 Calcula la masa de Z8)((M = 65,37 g motd) y Cl(g) (M = 70,906 g motl) que se libera en los
electrodos de una célula electrolitica que contiene una disolucion acuosa de cloruro de diacesi se
pasar a través de ella 173673 C de corriente elécis®d6485 C motl).
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5.5 Cuando se hidroliza en condiciones apropiadas una disolucion acuosa dg, A@N@ccion anddica es
2H,0() —»> O,(g) + 4H*(ag) + 4e, mientras que la catodica esAgg) + e —»> Ag(9). En esta
electrélisis observamos que en el catodo se depositan 23,8 mg Si€M\g( 107,87 g motd). ¢Qué
volumen de Q, medido en condiciones normales, se formaran en el anégo?22,4 | mot?).

células galvéanicas, cantidad de corriente y cantidad de materia

5.6 En una célula galvanica tiene lugar la reaccion globa) Z2nCl,(g) —» Zn?*(ag) + 2CHag). ¢,Durante
cuanto tiempo podra entregar 0,10 A al exterior si se consumen 1,50 @A (65,39 g motl)?

5.7 En un acumulador de plomo, la reaccion anodica e P{SQ,~(ag) —» PbSQ(s) + H*(aq) + 2e.
Una bateria tipica tiene una capacidad de 100 «amperios—hora», lo que significa gcepteiad
guimica suficiente para entregar 100 amperios durante 1 hora, o 1 amperio durante 100 horas. ¢ Qué
de Pb M = 207,2 g motl) se consumira en el &nodo en este proceso?

ecuacion de Nernst
5.8 Supongamos que hemos olvidado el signo de la ecuacién de Mern&°® + (RT/nF)InQ ¢Qué
argumentos puedes utilizar para elegir correctamente el signo? Piensa en el sentido en que debe ve
al aumentar la concentracion/presiéon de los reactivos y en el que debe cambiar al aumentar la d
productos.
5.9 Calcula el potencial de los semisistemdgaed)/H,(g) y HoO(1)/Ho(g) a pH =0, pH =7 y pH =14,
5.10 ¢ Como varia el potencial del semisistentéa)/H,(g) con el pH, sip(H»(g)) = 1 atm? Disefia un
método electroquimico para medir el pH de una disolucién.
5.11 Discute la posibilidad de crear un medidor de presion basado en dos electrodos de hidrégeno.
5.12 ¢,Cual es la fuerza impulsora que crea una diferencia de potencial en una pila de concentracién (une
como la del ejercicia4.13e)?¢ Cuanto vale® en una pila de concentracion?
5.13 Un acumulador de plomo es una pila basada en el proceso+PBbGy(s) + 2H*(ag) + 2HSQ(ad)
—— 2PbSQ(s) + 2H,0(l) ¢ Por qué disminuye lentamente el voltaje mientras se va gastando?
5.14 Una pila niquel-cadmio se basa en el process)Gd{iOx(s) + 2H,0() —» Cd(OH)(s) + Ni(OH)x(s)
¢ Por qué el voltaje permanece constante aunque se vaya gastando?

potencial y energia libre
5.15 Compara el signo d&G y de E para una pila y para una célula electrolitica. ¢ Qué diferencia de potenci:
minima hay que aplicar a una célula para que se produzca la electrdlisis?
5.16 Compara los valores d¥5 y deE para la siguientes ecuaciones:
a) Zn@E + CW¥*(ag) —» Zn?*(ag) + Cuf)
b) 2ZnE) + 2C¥*(aq) — » 2Zn?*(aq) + 2Cuf)

Soluciones a los Seminarios

5.1 a) No es rédox (ningun elemento cambia su estado de oxidacion); b) Rédox, Ag es el agente reducioesyetid@ente
oxidante; c) Rédox, Gles el agente reductor y el agente oxidante.

5.2 Se dan los estados de oxidacion de cada elemento por orden de aparicion en la formula: a) I+, lI-; b) I+, V+, lI—;;c) VI+,
d) I+, 1l=; €) I+, VI+, lI— f) V+, 1= g) I+, IV+, 1I=; h) 11+, 1l i) VII+; 1I-.

5.3 a) Oxidacidn; b) reduccion; c) oxidacién; d) oxidacién; e) reduccion.

5.4 Pueden actuar como oxidantes todas las especies en el que el cloro no esté en su estado de oxidacion minieca (1-), e
todas salvo Cl Pueden actuar como reductoras todas las especies en el que el cloro no esté en su estado de oxidacion m
(VII+), es decir todas salvo CjOy Cl,0~.

55 a) 2F&*(ag) + 2 (ag) —» 2FH(ag) + 1y9)

b) ClO,(aq) + 3%(ag) + 3H,0(1) —» Ci(ag) + 3SE) + 60H(aq)
) CrO4(s) + 2Al(s) —> 2Cr(9 + Al,03(s)

5.6 a) 2MnQy(ag) + 5CH(ag)+ 3HO() —> 2Mn2*(aq) + 5CIO(aq) + 60H(aq)
b) NO,(aq) + Bry(l) + 20H(ag) —» NOs™(aq) + 2Br(aq) + HyO(l)

5.7 a) 3ClOT(ag) + 2CrO,(ag) + 20HT{ag) — 2CrO42‘(aq) +3Cf(aqg) + H,0()
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b) 2KCIO4(aq) + 2H,C,0(aq) —» 2CI0,(g) + 2C0,(g) + 2H,0() + K,C,0,(a0)
c) Ag,S,05(9) + HyO) —»> Ag,S(s) + SO (ad) + 2H*(aq)
d) 6Bi(9 + 10HNO3(ag) — » 3BiyO5(s) + 10NOg) + 5H,0()

e) 2Mrf*(ag) + 5S,0g°(ag) + 8H,0() — » 2MnO, (ag) + 10SQZ(ag) + 16H"(aq)

f) Ho05(aq) + 2F&(ag) + 2H (ag) — » 2H,0(l) + 2Fe™(aq)

g) 10FeSQ(aqg) + 2KMnO,(aq) + 8H,SO,(ad) —> Fe,(SOy) 5(ad) + K,SO,(ag) + 2MnSQ (aq) + 8H,0()
5.8 Ver la tabla de potenciales para saber qué procesos anddicos y catddicos son los mas favorables.

a) b) c) d) e)
Anodo |2 C|2 02 02 C|2
Cétodo H, Cu H Ni Co

5.9 Reduccion de 6xido de cobre a cobre metalico.
5.10 a)-0,76V; b) +0,76 V; c) —0,76 V; d) en el sentido b).
5.11 a)E°=2,12 V; b)E° = 0,13 V; c)E° = -0,26 V; d)E° = -0,20 V.
5.12 De menor a mayor caracter reductor:

a) Cu?* +2e — = Cu +0,34 b) Mg?* +e
Fe2+ + 2e- — Fe -0,44 Na +e
Zn2+ +2e — Zn -0,76 K te
cr* +2e — Cr -0,91 Lif +e
5.13 a) K reducira a N§ b) Br reducira a GJ.
5.14 AU +e — Au E°=+1,69 Si
Ni2+ + 2e- — Ni E°=-0,25 Si
2H* + 2e — H2 E=-042apH=7
Y Mn E°=-1,18 No (se obtiene )
AR +3e > Al E°=-1,66 No (se obtienef)
Lit +e — > Li E°=-3,05 No (se obtienef)

Mg
Na

Li

-2,36
-2,71
-2,93
-3,05

5.15 a) S €°= 2,03 + 0,80 = 2,83 V); b) N&P = —2,03 + 0,44 =—1,59 V); c¢) SE{ = —0,47 + 1,36 = 1,89 V); d) SE{= 0,47 +

0,14 = 0,61 V); €) NoF° = 1,15 + 0,93 = -0,22 V); f) SE{ = 1,15 — 0,93 = 0,22 V)

Soluciones a los Problemas
51 a)Q=2916C;b)t=2,918s.
5.2 a)Q =43000 C; b) =9,0A;¢c)5,01.
5.3 m=0,012 g.
5.4 58,83 g de cinc y 63,8 g de cloro.
55V=124ml
56 t=4,410s.
57 m=3,87 16 g.
5.8 pH=2,9.
5.9 pH = 3,0.

5.10 p = 25 18 atm.

5.11 [Cr3*)/[Cr?t] = 15,4.

5.12 E=0,118 VAG = —22,8 kJ mot! (de CL,).

5.13 E=0,118 V.

5.14 1,00 16 M.

5.15 a) E° = 0,36 V,AG® = —69,5 kJ motl, K = 1,5
1012 del cinc al cadmio; bE° = 0,74 V,AG° =
-357 kJ motl, K = 3,8 182 del hierro al
manganeso.

5.16 a)E= 0,455 V;b)[Ad'] = 2,4 168mol -1, [Cu2*]
=1,5mol 1% c) 96 18 C:;d) 96 16 C.



