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Problemas resueltos de «Introduccion a la electroquimica

1) ;Coémo influye las variaciones de concentracion en los valores del potencial de la célula a través
de la ecuacion de Nernst?. ;Cual es el potencial de la semirreaccion (MnO4)/Mn?** a pH = 14 si el
potencial estandar es de +0,56 V?

2) Explica la electrolisis. Enuncia las leyes de Faraday.

3) Identifique, razonadamente, cudl de las siguientes reacciones es de transferencia de electrones: a)
K>CrO4 + BaCl, = BaCrOs +2 KCL; b) Pb** +2 Br = PbBr2;¢)2 ClO; +2MnO; = Clr +2
MnOs

4) Tres cubas electroliticas, conectadas en serie, contienen disoluciones acuosas de nitrato de plata,
la primera, nitrato de cadmio, la segunda y nitrato de cinc, la tercera. Cuando pasa la corriente por
ellas, justifique si serdn ciertas o no las siguientes afirmaciones: a) en el catodo se depositard la misma
masa en las tres; b) en las cubas segunda y tercera se depositard el doble nimero de equivalentes-
gramo que en la primera; c¢) en las cubas segunda y tercera se depositardn la misma cantidad de
sustancia.

5) Defina el concepto electronico de oxidacion y de reduccion. Indique cudl o cuales de las
semirreacciones siguientes corresponden a una oxidacion y a una reduccion: (ClO2) = CI; S o
(SO4*; Fe** = Fe’'. Indique la variacion del namero de oxidacion del cloro, azufre y hierro.

6) Dadas las siguientes reacciones justifique si son redox o no, en caso afirmativo indique qué
elementos se oxidan y cudles se reducen: a) CO + H» = CH30H; b) HCI + NaOH ~ NaCl + H20O;

¢)2HS+S0O2 = 3S+2HO

Problemas resueltos de “Reacciones de transferencia de electrones”:

Datos: .= 1,61019 C; Na= 6,022-10% mol’!; 1 F = 96.485 C mol!

1) Ajusta, en medio 4cido y en medio basico, las ocho reacciones siguientes:
Zn+NO, == 7Zn* + NH'
Cu+HNO,===Cu(NO,), +NO, + H,0

HMnO, + AsH, + H,80, ==="H AsO, + MnSO, + H,0

Pb+ PbO, + H,SO, ==—=PbSO,

HO™

CI™ + FeO;

CIO™ +Fe(OH),

HO™

Clo, ClO; +CIO,

HO™

SO™ +MnO, SO +MnO,

HO™

CH,OH + MnO;, CO, +MnO;"

Respuesta:
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Zn+NO; 2 Zn*" + NH]
{Semirreacci()n de reduccion: NO; +8e¢ +10H" — NH; +3H,0

Semirreaccion de oxidacion: Zn— Zn** +2e”

Reaccion idnica global: 4 Zn+NO; +10 H* &2 NH] +4 Zn* +3H,0

Cu+HNO, & Cu(NO,) +NO,+H,0

Semirreaccion de oxidacion: Cu— Cu™ +2¢”
HNO,+1e +H" - NO,+H,0
HNO, +1¢” + HNO, - NO, + H,0+ NO;,
Reaccion idnica global: Cu+4 HNO, 2 Cu™ +2 NO, +2 H,0+2NO;
Reaccién molecular: Cu+4 HNO, 2 Cu(NO,) +2NO,+2H,0

Semirreaccion de reduccion: {

HMnO, + AsH, + H,SO, 2 H,AsO, + MnSO, + H,O
Semirreaccion de reduccion: HMnO, +5¢” +7H"™ — Mn*" +4 H,O
Semirreaccion de oxidacion: AsH3 +4 HZO - H3AsO .t 8e +8H"

Reaccion idnica global: 8 HMnO, +5 AsH, +16 H" &2 8 Mn** +5H,AsO, +12 H,0O
Reaccion molecular: 8 HMnO, +5 AsH, +8 H SO, =2 8 MnSO, +5 H,AsO, +12 H,0

Pb+ PbO, +H,SO, 2 PbSO,

{Semirreacci(’)n de oxidacion: Pb(s) — Pb* +2e”

Semirreaccion de reduccion: PbO,+4H™ +2e¢” — Pb* + 2H.0

Reaccion ionica global: Pb+PbO,+4 H* =2 Pb*" +2 H,0
Reaccion molecular: Pb+PbO, +2 H SO, 2 2 PbSO, +2 H O

ClIO™ +Fe(OH), 22 CI” +FeO,

Semirreaccion de reduccion: ClIO™+2e¢” +H,0— ClI" +2 HO™
{Semirreacci()n de oxidacion: Fe(OH)3 +5HO™ —» FeO, +4¢ +4H,0
Reaccién iénica global: 2 ClO™ +Fe(OH ), + HO™ 22 2Cl +FeO, +2 H,0

Clo, 2 CIO, + ClO3
Semirreaccion de reduccion: ClO2 +le” — ClO;
Semirreaccion de oxidacion: ClO,+2HO™ — ClO3 +2¢ +H,0

Reaccion idnica global: 3ClO, +2 HO™ 2 2 CIO; +CIO, + H,0O
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SO +MnO; &2 SO; +MnO,
Semirreaccion de reduccion: MnO; +3¢" +2H,0 - MnO, +4 HO"
Semirreaccion de oxidacion: SO +2 HO™ — SO} +2¢ +H,0

Reaccion i6nica global: 3 SO?" +2MnO, +H,0&3 SOj“ +2MnO, +2 HO"

CH,OH + MnO; & CO, +MnO?"

Semirreaccion de reduccion: MnOj, +1e¢” — MnOf;
{Semirreacci(’)n de oxidacion: CH,OH+6 HO™ — CO,+6¢ +5H,0
Reaccion idnica global: CH,OH +6 MnO, +6 HO™ £ CO, +6 MnOi_ +5H,0

2) Al reaccionar 100 g de bromuro de potasio con exceso de acido sulfurico concentrado, se obtienen
dibromo liquido, dioxido de azuftre, sulfato de potasio y agua. Calcula: a) la masa equivalente, para
esta reaccion, del bromuro de potasio, del 4cido sulfurico, del dibromo, y del didxido de azufre; b) el
volumen de bromo liquido que se obtendra si la reaccion transcurre al 100% de rendimiento. Datos:
(H) =1; (S) = 32; (0O) = 16; (Br) = 80; (K) = 39; dBromoq) = 2,8 g/mL. [a) 119 g, 98 g, 80 gy 32 g; b)

24 mL]

Respuesta:

La reaccidn cualitativa es KBr + H>SO4 = B, + SO, + H>O + K»SO4

oxidaciéon: 2Br — Br, +2e”
H,SO, +2e” +2H" > SO,+2H,0

reduccion:
2H SO, +2¢" —SO,+2H,0+ SOi‘

2Br +2H,S0, +2¢” = Br, +S0, +2H,0+S0O +2¢”
2Br” +2H,S80, = Br, +S0, +2H,0+SO;
2KBr+2H,SO, = Br, +SO,+2H,0+K_SO,

La masa equivalente del KBr, del Brz, del H2SO4 y del SO»:

2Br” +2H,SO, +2¢” = Br, +S0, +2H,0+S07 +2¢”

_Angf _ —AnHZSO4 _ —Anef _ AnBrz _ Anso2 _ Anef
2 2 2 1 1 2
~An__ =1mol Br~ meq(KBr)zlmolxll9ﬁ=ll9gKBr
_AnHZSO4 =1mol H, SO, meq(sto4) =1 mol x Pm(HZSOA) =98 gH SO,

An _=1mole”
[ An —

e, 1 mol Br, m =1 molx160 -= =80 g Br,

eq(Br,)

An mol SO, m

—1
so, ~ 2

=1 mol x Pm(soz) =32 ¢SO0,

cq(SOZ)
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m 100 g
eq(Br = Ne . llrlBr2 = KBr X mc Br = X 80 g — 67’ 23 g
n,ql(Bz) e meq(KBr) W(Ba) 119 g
Br, My,
- mg, 67,23 ¢
M) Moy | | Vo, = = —==24,0 mL
pBr2 27 8 mL

3) El agua oxigenada oxida, en medio acido de HCI, al sulfuro de plomo(II) a sulfato de plomo(Il), y
se reduce a agua. Y cuando el agua oxigenada reduce, en el mismo medio, al permanganato de potasio
a manganeso(2+), se oxida a dioxigeno. a) Escribe y ajusta las dos reacciones por el método ion-
electron; b) calcula, para cada reaccion, las masas equivalentes del oxidante y del reductor. Datos:
Pa(H) = 1; (O) = 16; (S) = 32; (Pb) = 207,2; (Mn) = 55; (K) = 39. [b) del agua oxigenada 17 g en las

dos reacciones, del sulfuro de plomo(Il) 29,9 g y del permanganato de potasio 31,6 g]

Respuesta:

H,0, + PbSz=—=H 0+ PbSO,

Semirreaccion de reduccion: (H202 +2e +2H —2 H20) X 4

Semirreaccion de oxidacion: S +4H,0— SO} +8¢ +8H"

Reaccion iénica global: 4 H,0,+S” +8¢” +8H 24 H,0+SO. +8¢ +8H"
Reaccion i6nica global: 4 H O, + S =4 H,O+ SOi‘

Reaccion molecular: 4 H,O, +PbS =4 H,O+PbSO,

4
=5 molx Pm(H,0,)=0,5molx34-£ =17 ¢

Meg(,0,)

meq(Pbs

=L ol x Pm(PbS) = 1 molx239,2-£-=299g
) 8 ] mol

H,0, + KMnO, =0, + MnCl,

Semirreaccion de oxidacion: (HZO2 —0,+2e +2H" ) x5

Semirreaccion de reduccion: (MnO; +5e +8H" = Mn* +4 HZO) X2

Reaccion idnica global: 5H,0,+2MnO; +6 H" +10e” =2 50,+2Mn* +8H,0+10¢”
Reaccion idnica global: 5H,0,+2MnO; +6 H' &250,+2 Mn* +8H,0

Reaccion molecular: 5H,0,+2 KMnO, +6 HCl= 50, +2 MnCl, +8 H,0+2KCl

-2 molx Pm(H,0,)=0,5molx34-£ =17 g

Mey(1,0,) ~ 10

=2 ol Pm(PbS)=0,2molx 1584 =316 ¢

meq(KMnO4) - 1 0

4) Al oxidar 1,0 g de etanodiol con permanganato de potasio, en medio basico (KOH), se transforma
en didxido de carbono y el permanganato de potasio se transforma en manganato de potasio. Calcula:
a) las masas equivalentes del etanodiol y del permanganato de potasio; b) el volumen de dioxido de
carbono que se obtendrd en condiciones normales; ¢) los gramos de permanganato de potasio que
habran reaccionado. Datos: (Mn) = 55; (K) =39; (0)=16; (C)=12; (H)=1.[a) 6,2 gy 158 g; b)

0,72 L; c) 25,48 g]

Respuesta:
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CH,OH — CH,OH + KMnO, &=—=CO, + K,MnO,

Semirreaccion de reduccion: Semirreaccion de oxidacion:
MnO, +1e” — MnO;" CH,0OH-CH,0H+10HO™ -2 CO, +10e” +8 H,O
Mo, = 1 MOIXPm o =158 g M o) = IL molxPm , , =6,2¢g

Reaccion iénica global: CH,OH —CH,OH +10 MnO;, +10 HO" 222 CO, +10 MnOi" +8H,0
I molC,H O, " 2mol CO, « 22,4LCN

1,0gC2H602X =O,72L
62gC,H,O0, 1molC,HO, 1molCO,
eq(CzHGOZ) = Neq(KMnOA)
Me 4o, ,0g
Me o, Mywmo, Mo, = X M, o)) = = x158 g=25,48 ¢
m B m eq(Cszoz) ?
eq(C,H.0,) eq(KMnO, )

5) Calcula el volumen de una disolucion de 4cido nitrico de concentracion 0,050 mol/L que
reaccionara con 0,3175 g de Cu, si el acido nitrico se transforma en didxido de nitrogeno y el cobre
en ion cobre (II). [400 mL]

Respuesta:

Cu+HNO, 2 Cu(NO,) +NO,+H,0
NO; +1e”+2H" - NO,+H,0

Semirreaccion de reduccion:
2HNO, +1e” - NO, + H,0+ NO,

M imvo,) = Mo, X Pm(HNOB) =2molx 63 £ =126 g HNO,
Semirreaccion de oxidacion: Cu — Cu** +2 e
mcq(Cu) = 1’1Cu x Pa(cu) = % mOIX 63, 5 % =3 1,75 g Cu
Mme 0,3175 ¢
m = “—xm, =——2x126g=1,26 g HNO

Nemoy =Nagew || 70 My, % 3175¢ ’

Myno, Mg, 1,26 g HNO,

B 3L
mQQ(HN()}) meq(Cu) VHNO _ nHNO3 — 63 mol — 0’ 400 L
* Cuno, 0,050 met

6) Una disoluciéon de dicloruro de hierro reacciona con 20 mL de una disolucion de dicromato de
potasio, de concentracion 0,20 mol/L, en medio de &cido clorhidrico. El cation hierro (II) se
transforma a cation hierro (II1), y el anién dicromato a cation cromo (III). Escribe las semirreacciones
de oxidacion y de reduccion, la reaccion ionica global y la reaccion molecular. Calcula la masa de
dicloruro de hierro (IT) que ha reaccionado. Datos: (Fe) = 55,85; (Cl) = 35,45. [3,04 g]

Respuesta:
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FeCl, + K,Cr,0, === FeCl, + CrCl,

Semirreaccion de reduccion: Semirreaccion de oxidacion:
Cr,0J +6¢ +14H" - 2Cr* +7H,0 ;{Fe™ - Fe™ +1¢

=% mol X Pm =1 mol x PmFeClz

meq(1<20r207 K,Cr,0, meq(FeClz)
Reaccion i6nica global:
CrZOi’ +6Fe” +14H" 22Cr** +6 Fe™* +7 H,O

Reaccion molecular: K Cr,O, +6 FeCl, +14 HCl 2 CrCl, + 6 FeCl, +7 H,0+ 2 KCI

n =CxV=0,22%0,020 L =0,004 mol

K,Cr,04 L
0,004 mol K,Cr,0, x O MOLFeCl, 126,758 FeCl, 4 )0 pec,
Imol K,Cr,0,  1mol FeCl,
Neq(FeClz) = Neq(KZCr207) mFeClz _ nKZCr207 X PmKZCr207 _ nKZCrZO7 _ 0,004 mol —0.024
Mea, My ego, M ect,) + molx Pmy .0 1 mol 1 mol

My, =0,024x126,75 g FeCl, = 3,04 g FeCl,

Meg(recr,)  Meg(x,cr0,)

7) Una muestra de 0,3355 g de un mineral de hierro, se disuelve en una disolucion acida, quedando
todo el hierro en forma de catién hierro(Il). A continuacién se titula con una disolucion de
permanganato de potasio, de concentracion 0,0215 mol/L, gastandose en la titulacién 41,2 mL. En la
titulacion el cation hierro(Il) se oxida a hierro(Ill) y el anidén permanganato se reduce a cation
manganeso(Il). Calcula el porcentaje de hierro en la muestra mineral. Dato: (Fe) = 55,85. [73,7%]

Respuesta:
: H' 1.2+ 412mL a3+ 2+
0,3355 g mineral >Fe oo oo > Fe +Mn
Semirreaccion de reduccion: Semirreaccion de oxidacion:
MnO, +5¢ +8H" > Mn*" +4H, O }<Fe** > Fe’" +1¢”
4 2
=1 = =
M vmo,) = 3 MOIXPmyy o rneq(Feh) I molxPa,, =55,85¢g
N M, Myyo, Do, XPMio, Do,
eq(Fez*) " Veq(KMnO,) - m - -

eq(Fe2+) - mOl

eq(KMnO,) ; mol x PmKMnO4

my, _ (0,02157'x0,0412 L)

1
1+ mol

Fe

_ -3

0,3355 g mineral

x100=73,7%

meq(Fe2+)

m,, =4,429-107x55,85 g Fe=0,247 g

8) En medio 4cido y en las condiciones estandar el anion yoduro se oxida a diyodo por medio del
tetraoxoarseniato(V) de hidrogeno, el cual se reduce a 4cido dioxoarsénico(IIl). a) Demuestra que la
reaccion es espontanea; b) calcula la constante de equilibrio de la reaccidn; ¢) indica la influencia en
el equilibrio de un aumento del pH. Datos: E°(Io/I") = 0,54 V; E°(H3AsO4/HAsO2) = 0,56 V. [a) -3,86

kJ/mol; b) 4,74; c) desplaza hacia la izquierda]
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Respuesta:

Reaccion: 1 +H AsO, ===, + HAsO,

oxidacion: reduccion:
21 > 1, +2¢ H AsO, +2e +2 H" — HAsO,+2H,0
E° =-0,54 V| |E° =0,56V

oxidacion reduccion

Reaccion iénica: 21" +H AsO, +2H" 21, +HAsO,+2H 0

E°=E° +E° =0,56V-0,54V=0,02V

reduccion(H;AsO, /HAsO, ) E oxidacién(r / 12)
AG® =-n FE° = -2x96485—<-x0,02 V =-3.859,4 ;<0

_0,05916V logK

€q

Equilibrio: E°
A.G=-nFE=0 y
A G°=-n FE°=-RTInK _ (emev) _
r . «) K, =10 4,74

¢q

9) Queremos saber la pureza en nitrito de potasio de una muestra de 0,125 g. Para ello realizamos una
titulacion con permanganato de potasio. En primer lugar se disuelve la muestra en 100 mL de agua 'y
se acidula con 4cido sulfurico. Luego se valora con una disolucion de permanganato de potasio, de
concentracion 0,010 mol/L, y se gastan 50 mL hasta llegar al punto de equivalencia. Sabemos que el
anion nitrito se ha transformado en anidn nitrato y el anion permanganato en cation manganeso(II).
a) Escribe la reaccion redox ajustada; b) calcula la masa equivalente del nitrito de potasio en esta
reaccion; ¢) determina el porcentaje de nitrito de potasio en la muestra inicial. Datos: (K) = 39; (N) =
14; (O) = 16; (Mn) =55. [b) 42,5 g; ¢) 85%)]

Respuesta:

cro H,S0, - 50,0 mL . - 2+
Reaccion:  KNO, ———NO, —5oom5— NO; + Mn
Semirreaccion de oxidacion: Semirreaccion de reduccion:
NO;+HZOANO;+2e’+2H+ MnO;+5e’+8H+—>Mn2++4H20

_1 _ _1
Mg(kno,) =2 molx Pm,, =42,5g M (kmno,) = 5 molx Pmy,

Reaccion idnica: 5NO; +2 MnO, +6 H* 2 5NO; +2 Mn** +3H,0

N, KNO,) — N, KMnO,
n:( ) r;( ) Nynino, X PMiyo, Do, 0,010 220%0,0500 L 5 510"
KNO, — KMnO, %mOIXPmKMnQ‘ %mOI %mOI 5
Megkno,)  Meg(ramo,)
1 K
{mKNOZ :2’5'10_3xmeq(KN02) =2’5.10_3X4275g=09106 g} 0’ O6g N02 x100=85%

0,125 g muestra

10) La preparacion industrial del diyodo, I, se realiza a partir del anion yodato a través de dos
procesos sucesivos. En el primero, el anidon yodato, disuelto en agua, reacciona con didxido de azufre,
para reducirse a ion yoduro y el didxido de azufre oxidarse a ion sulfato. En el segundo proceso, el
ion yoduro formado se hace reaccionar con ion yodato para obtener el yodo. Se pide: a) escribir las
reacciones ajustadas de los dos procesos; b) demostrar que ambas reacciones se hallan favorecidas
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termodinamicamente en condiciones estandar. Datos: E°(Io/I)) = 0,54 V; E°[(I03)/12] = 1,20V;
E°[(I03) /1] = 1,10V; E°[(SO4)*/SO2] = 0,20V. [b) - 521 kJ/mol y -318,44 kJ/mol]

Respuesta:

I0; +SO, 21 +S0*
Datosz{ } 2 < N }

I +10; 21,
Semirreaccion de oxidacion: Semirreaccion de reduccion:
10; +SO, 21 +SO§' SO, +2 HZO—>SOj' +2e +4H" I0; +6¢ +6 H" -1 +3H,0
(E°)  =-020V (E°) =110V
oxidacion reduccion

Reaccioén ionica: 10 +3S0,+3H,0=21+3 SOi’ +6H" E°=+0,90V
AG°=-n FE°=-6x96485—-x0,90 V=-521,0 -+, <0

mole™

Semirreaccion de oxidacion:| | Semirreaccion de reduccion:
1 1
F+I10; 21, I‘—>512+le‘ IO;+Se'+6H*e§IZ+3H20
(Eo)oxidacién = _0’54 V (Eo)reduccién = 1’20 V

AG°=—ncFE°:—5><96485$X0,66V=—318,4 <0

mol

{Reaccién ionica: 10;+5T +6H* 2231, +3H,0 E°=+0,66V

11) Calcula los potenciales de reduccion para las tres semirreacciones:

2) Agl(s)+1e — Ag(s)+1 si [11= 1M; Kes(Agl) = 8,5-10"7; E¥(Ag/Ag) = 0,80V.

b) PbSO, +2e” — Pb+S0;7; si [(SO4)*] = 0,5M; Kps(PbSO4) = 1,3-10°%; E°(Pb*'/Pb) = -0,126 V.
¢) PbO,+4H"+SO. +2e” —PbSO, +2H,0; si [H2SO04] = 0,5M; Kps(PbSO4) = 1,3x10°%;

E°(PbO»/Pb*") = 1,455V.
Resultados: [a) -0,151 V; b) -0,350 V; ¢) 1,679 V]

Datos:
] 0,05916V . |I"]
E(AgI/Ag) - E(AgwAg) =E (Ag"/Ag) B 1 log Ko
SO;
E(Pbso /pb) = E .. .=E°% .. - 0,016V log[ : ]
. (Pb?* /Pb) (Pb> /P) 2 Ko
K
E(PbOZ/PbSO4) = E(PbOZ/sz*) - EO(PbOZ/PbZ*) B 0’05316\/ log [SOz_ :'PEH+ T
4

Respuesta:
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Agl+le - Ag+1I" (E

()
(Agl/Ag)

Agle2 Ag +17 K, =[Ag"|[I]

o e _0,05916V 1

Ag +le” > Ag E(Ag*/Ag) =E (Ag+/Ag) 1 log [Ag+ :|

(aa)
I
B - 0,05916V [ (aq)}

(Agl/ag) — E(Ag*/Ag) T (Agtiag) 1 log K
B, =080v-206V,, L _ 45y

(re/e) 1 8,510 M

- -, —

PbSO, +2e” — Pb+S0, (JE(PbSOA/Pb) - E(Pb2+/Pb) ?

PbSO, 22 Pb* +S0 K,  =[Pb* SO ]

Pb**+2¢"—>Pb E =E° —0’05916V10g !
(P2 pb) (P2 /D) 2 [Pb2+ :|
(aa)
2—
] 0,05916V [504(@)}

E = - log

(Po?/Pb) (Po2*/pb) 2 K,
E, . :—0,126V—0’05916Vlog 0;5_8 = 0,350V

(Po2*/pb) 2 1,3-10° M

+ 2 - ; =

PbO,+4 H" +S0; +2¢” — PbSO,+2 H,0 CE(PbOZ/PbSO4) = E(Pboz/th) ?

PbSO, =2 Pb™* +S0) K, =[Pb* |[SO" |

Pb2+
PbO,+4H"+2¢" > Pb*+2H,0 E =E° —0’05916V10g[ ]
(PoO, /P (PoO,/Pb>*) ) [H+ :|4
K
E(PbOZ/PbZ") - Eo(Pboz/Pb“) B 0’05316\/ log ’ - L
[so J[1]
1,3-107°

E 1455y - 205916V, L3109y

(PoO,/Pb>*) 2 0,5%1°

12) Escribe las células galvanicas en las que las reacciones sean: a) Zn + CuSO4 22 ZnSO4 + Cu; b)
AgCl+ % Hy &2 HCl + Ag; ¢) Ho + %2 O, 2 H20. [Pt | Ha(g)| H'(aq)|| H20(1) | O2(g)| Pt]

Respuesta:

7Zn —7Zn*" +2e”
Cu”" +2¢ > Cu

} (o, Z0(s) 0% (a0) | Cu™ (20) [Cu(s) (+)o

{%H2—>H*+le‘

e P61 s (00 A2 ().
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{Hz —>2H" +2e

-). . Pt|H H” H,O(1)|O Pt (+).,
10,+2e +2H" HzO} (s PHIH: ()1 (20) IHO()10: (&) IP (+) i

13) Sea la célula galvanica: —Zn | ZnSO4(aq)(1M) || CuSOs(aq)(1M) | Cu+. Calcula: a) la fem de la
célula galvanica a 25°C; b) la funcioén de Gibbs de la reaccion; c) la constante de equilibrio una vez
alcanzado éste. Datos: E°(Zn*"/Zn) =-0,76 V; E°(Cu?"/Cu) = 0,34 V. [a) 1,10 V; b) - 212,3 kJ/mol;
¢) 1,64-10"7]

Respuesta:

Zn(s)|Zn** (aq)(1M)]|| Cu** (aq)(1M)| Cu(s)

anodo: Zn — Zn**+2e¢ E° =0,76 V

(Zn/Zn2+)

catodo: Cu®** +2¢” —»Cu E° =0,34V

u2 u
(c e )

Reaccion de la pila: Zn+Cu*™ 2 Zn**+Cu E°=1,10V

A G°=-n FE°= —2x96485#x1,10 V=-212,3 X

mol

Equilibrio: {A,G°=-nFE°=-RTInK_|

° —212,3 K
K, =exp(—£j=exp - ( — o) =1,64-10"
a RT 8,314-107 M x298 K

14) Calcula la constante de equilibrio de las dos reacciones siguientes: a) Sn + Sn*" & 2 Sn?*; b) Sn
+ 2 AgCl 2 SnCl, + 2 Ag. Datos: E°(Sn*"/Sn*") = 0,15V; E°(Sn?*/Sn) = -0,14V; E°(AgCl/Ag) =
0,224V. [a) 6,4-10% b) 1,3-10'2]

Respuesta:

Reaccién de oxidacion-reduccion: Sn+Sn* =2 2 Sn**

Semirreaccion de oxidacion: Sn— Sn*" +2¢” (EO)OXidaci(m =+0,14V
{Semirreacci()n de reduccién: Sn*" +2e¢” — Sn** (EO)reduccién =40,15 V}
Sn+Sn* =228n” E°=(E°) =0,15V+0,14V=0,29V

Equilibrio: A G =-n FE=0

FE°
[A,Go=-nFE = —RTInK, WK, =exp| 2 |=exp| 22220V | _ 6 4.10°
f : af] P RT 0,02569 V

( ° )
reduccion oxidacion

Reaccion de oxidacion-reduccion: Sn+2 AgClz SnCl, +2 Ag
Semirreaccion de oxidacion: Sn— Sn*" +2e” (E")Oxidacién =+0,14V
Semirreaccion de reduccion: 2 AgCl+2e” -2 Ag+2Cl™ (Ec’)mduccién =40,224V
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Sn+2AgCl  SnCl,+2Ag E°= (Eo)reduccién + (E")mmién =0,224V +0,14V =0,364 V
Equilibrio: A, G=-nFE=0

{A,G°=-nFE°=-RTInK,,| {Keq = exp(neFE j = exp [M] ~2.0-10"
RT

0,02569 V

15) Calcula los potenciales de célula o fem de las siguientes células galvanicas:

a) Ag | Ag*(0,05M) || Cu?* (0,2M) | Cu. Datos: E°(Ag*/Ag) = 0,80V; E°(Cu**/Cu) = 0,34V.

b) Pb | PbSO4| (SO4)*(0,05M) || C1'- (1M) | AgCl | Ag. Datos: E°(PbSO4/Pb) =-0,356V; E°(AgCl/Ag)
=0,224V

¢) Pt | Hy(1bar) | CH;COOH (0,100M), NaCH;COO (0,100M) || KClsat) | Hg2Clo | Hg. Datos:
E°(Hgx**/Hg)(K Clsat)) = 0,24V. [a) -0,404 V; b) +0,540 V; ¢) +0,521 V]

Respuesta:

Pila: Ag|Ag"(0,05M)| Cu**(0,2M)|Cu

Semirreaccion de oxidacion: 2 Ag —>2Ag +2e”

O 05916V [A :I _0’80V_M10g0’052:—0,723v

E 2

oxidacion :( O)Oxidacion
Semirreaccion de reduccion: Cu** +2e” — Cu
0,05916V 1 0,05916V 1

E ecion = (E")reducci(,)n - 5 log [Cu“] =0,34V _’Tbgﬁ =0,319V

b

Cu™+2Agz=Cu+2Ag” E=E_ +E  =0,319V-0,723V=-0,404 V

reduccion oxidacion

Pila: Pb|PbSO,|SO; (0,05M)| Cl” (1M)| AgCl | Ag

Semirreaccion de oxidacion: Pb+SO;” — PbSO, +2¢€”

o 0,05916 V 1 0,05916V 1
onidaci(’)n = (E )oxidacién N 2 log [Soz_] = 0’356 V- 2 log 0.05 = 053175 \%
4

b

Semirreaccion de reduccion: 2 AgCl(s)+2e” -2 Ag(s)+2CI

o 0,05916 V 2 0,05916V .,
E guceion = (E°). oo —Tlog[CI ]'=0224v - = logl’=0,224V
2 AgCl+Pb+SO> =22 Ag+2Cl"+PbSO, E=E_ . +E =0,54V

Pila: Pt|H, (1bar)| CH,COOH (0,1 M), NaCH,COO (0,1 M)|| KCI(sat) | Hg,Cl, | Hg
Semirreaccion de oxidacion: H,(g) >2H"+2¢

0- 20000V 1o [T = 0,05916x pH = 0,05916x 4,75 = 0,281 V

oxidacién 2

E
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{Semirreaccién de reduccion: Hg,Cl,+2e” —-2Hg+2Cl" E_, . =0,24V

Hg,ClL,+H,+SO] 22Hg+2CI'+2H"* E=E_ . +E . . =0,521V

reduccion oxidacion

16) Pila galvanica: —Pt | Hag) (1-bar) | H' ag) ((X? M) || Claq) (1:-M) | AgCls) | Ags+ € = 0,438 V.
Calcula el pH de la disolucion acida desconocida acida. Datos: e°(AgCl/Ag) = 0,224-V; F = 96.485
C/mol; R = 8,314 J/(mol-k); T =298 K. [pH = 3,62]

Respuesta:

=0,0V

~Pt|H, (bar) [H'  (¢x? M)IICL (IM)[AgCl [Ag + €=0438V
Oxidacion: %Hz(g)—>H+(aq)+le SF

)

Reduccion: AgCl(s)+1e* —)Ag(s)+ Cl (aq)—) E(A cvag) = =0,224V

e [[or ]

AgCl(s)+%H2(g)ﬁAg(s)+le(aq)+H+(aq) e=¢— F-ln 7
B (sz)
In [er ] =1n[H+]=—(g—e°)£=—(o,438V—0,224V) IX96485m°' =-8,334
RT 8,314 -1 x 298K

[H] =% =0,00024 M

pH = —log[Hﬂ =3,62

17) Sea la pila: Zn | Zn** (0,200M) || Cu?* (0,020M) | Cu. Calcula: a) el potencial o fem de la célula;
b) la energia libre de la reaccion; c) el valor de la constante de equilibrio; d) los potenciales de cada
electrodo cuando se alcanza el equilibrio que es cuando se descarga de la célula, asi como las

concentraciones de los iones. Datos: E°(Zn*"/Zn) = -0,76V; E°(Cu?*/Cu) = 0,34V. [a) 1,07 V; b) -
206,5 kJ/mol; ¢) 1,6-10°7; d) £ 0,779 V, 0,22 M, 1,5-10"3 M]

Respuesta:

Reaccion en la pila:

Zn|Zn**(0,200M)||Cu** (0,020M )| Cu

(—)énodo: Zn—>Zn**+2¢ E . . =076 V- Mlog[zn@)} =0,78V
(+)cttodo: Cu* +2¢" >Cu B, =034v-2016V,0 1 __g59v
2 o]
E = Ereducci(’)n + onidaci(’)n = 1’07 V

Zn(s) +Cu™ (aq) = Zn* (aq) + Cu(s) A G =-n FE=-206,5 X

Zn2+
E:EO—EI [ }:l,lOV—0’05916Vxlog0’200=1,070V

n_F [Cu2+] 2 0,020
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Equilibrio:

AG=-nFE=0 {E=0=E {A,G°=-n FE°=-RTIK

reduccmn oxldacnon

K. zexp(neFE —exp 2x96.485 S x1,10 V _1.5475.10”
d RT 8,314 1 x298,15K
2 Zn*| =0,2+0,02=0,22M
[Zn :qu 0,2+x [ }
K, = — = - {x~0,02} 0.22 )
[Cu™]  0,02-x few] = L4210 M
“ 1,5475-107
E,iueion = 0,76 V — mmg 0,22=0,77945V
Cu* [=1,42-10* M
reduccion = _onidacién = _09 77945 V = 0’34 V - 0’ 05916V IOg 12 I: }
2 [Cu™ ]

18) Calcula las constantes de equilibrio, en las condiciones estandar, de las reacciones:
a) MnO; +5Fe” +8H" &2 Mn*" +5Fe¢™ +4 H,0;
b) Cd+2H" =2 Cd* +H,;

c) 2Agl+Zn 22 Ag+Zn* +21 .
Datos de los potenciales: E°(MnO4/Mn*") = 1,51V; E%(Fe**/Fe**) = 0,77V; E°(Cd**/Cd) = -0,40V;
E°(Agl/Ag) = -0,15V; E(Zn2"/Zn) = -0,76V. [a) 3,8:10°; b) 3,4-1013; ¢) 4,3-102]

Respuesta:

MnO; +5Fe* +8 H" &2 Mn*" +5Fe™ +4 H,0
{5Fe2+—>5Fe3++5e E° =-0,77V

oxidacion
MnO, +5¢ +38 H*%Mn2++4H20 E° :+1,51V}
K n FE°
=€X
{Eo : (Eo)rEduccién + (Eo)midacién B 0’74 V} eq p o

A G°=-n FE°=-RTInK 5% 96485 -C-x 0,74 V
' ¢ « K =exp =3,8-10%
= 8,314 ><298K

reduccion

mol K

Cd—>Cd*+2e  (E°) . =+0,40 V}

Cd+2H" Cd*+H,
2 H+ + 2 e - H2 (Eo)reduccién - 0’ 0 V

n FE°
K, =exp
{Eo = (Eo)reduccién + (Eo)oxidacién = O’ 40 V} ! ( RT j
A,G® = -n_FE° =—RTInK_ K = oxp| 2296485 5040V
x298 K

€q

8,314

mol K



© Julio Anguiano Cristobal Quimica: Problemas resueltos de «Introduccion a la electroquimica»
Pagina 14 de 31

Zn—7Zn* +2¢ (E°)Oxidacién =+0,76 V }

2Agl+Zn 222 Ag+Zn* +21°
2Agl+2¢” »2Ag+21" (E°)  =-0,15V

K - n FE°
{EO = (Eo)rcduccién + (Eo)oxidacién - 0961 V} B B exp RT

A G°=-n FE°=—-RTInK 2x96485-£.x0,61V
' ¢ o K =exp e =4,3-10"°
“ 8,314 1—-%x298 K

mol-K

19) La célula galvénica: —Ag | Agl | I'(0,10M) || KCI (sat) | Hg>Cl, | Hg+, tiene un potencial de 0,331
V. El potencial de electrodo del catodo es de 0,2412V. Calcula el producto de solubilidad del Agl.
Dato: E°(Ag'/Ag) = 0,80V. [9,1-10°!7].

Respuesta:

Pila: (—)Ag|AgI(s)|I" (0,1 M) KCl(sat)| Hg,Cl, |Hg(+) E=+0,331V
2Ag+21 -2Agl+2e E

(Ag/Agl)

2Ag—>2Ag" +2¢ E Fiawna) = Flagne)

(Ag/Ag+)

anodo:

catodo: Hg,Cl,+2¢" —2Hg+2CI" E_ , =0,2412V

catodo t E(Ag/Ag*)

=E-E =+0,331V-0,2412V=0,0898 V

(Ag/Ag+) catodo

g A L K= Al | 1]
_0,05916V10g|:A . :|

Agl

E(aq)

Ag(s) — Ag(+ +le” E =E°

aq) (Ag/Ag*) (Ag/Ag*) 1

0,0898 V = —0.80 V—Mlog[A : }

E(aa)
+ _ X -16

| Agl, |=o1:10" M

KPS

— + - _ X -16 _ . -17
_[Ag(aq)}[l(aq)}—%l 1076 x0,1=9,1-10

20) Sea la célula galvanica: (—)Pb|Pb;., (0,100M)| PbZ . (¢x?M)|Pb(+) &=0,0089 V.
Determina el valor de la concentracion x (mol/L) del Pb** en el catodo si la fem de la célula es de
0,0089 V. Datos: &° (Pb?*/Pb) =-0,126 V; F = 96.485 C/mol; R = 8,314 J/(mol-k); T =298 K. [0,200

M]

Respuesta:
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(=) Pb|Pb;

anodo

(0,100M) | PbZ , (;x?M)[Pb(+) €=0,0089 V

catodo

(-)anodo: Pb—PbY  +2e &’ =+0,126 V

anodo(Pb/Pb2+)

(+)catodo: PbZ  +2e” —>Pb & =-0,126 V

cétodo cétodo(sz*/Pb)

+Pb2 Pb?+d +Pb e=¢°- RT -In [sz‘:"d"J =0— RT ‘In [Pba%:odoJ
anodo neF |:sz+ :I neF I:Pb2+ :I

Pb 2+

catodo

catodo catodo

[Pbl]|  enF  0,0089Vx2x96485.5 069
n [Pb2 1) RT  8314.4px298K
M =e =050 = [Pb, |= [P =25 =0200M

0,50 0,50

[P ]

21) La siguiente célula: Pt | Hz(1bar) | NH4CI(0,100M) || KCI(IM) | Hg2Clz | Hg; tiene 0,582V de
fem. Si el potencial del catodo es de 0,2801V, calcula la constante de basicidad del amoniaco. [1,6-10

]
Respuesta:

Pila: (—)Pt|H, (1bar)| NH,CI(0,1M)|/KCI(1M)|Hg,Cl,|Hg(+) E=0,582V

anodo: H,—>2H"+2e” E =E :—Mlog[H+J2=O,OS916XpH

oxidacion (Hz /g ) 2
catodo: Hg,Cl,+2e —2Hg+2Cl" E_ , =0,2801V
~E-E

(Hz /H*) catodo

cétodo+E + pH: =
(m/H7) R =0,582V-0,2801V =0,3019 V 0,05916

(Hy/H7)

E=E

NH4C1(S) — NH; (aq)+ CI (aq)
NH; (aq)+H,0 = NH, (aq)+ H,0"
) [NH3]-[H3O+] 105 % 10-5

= = =6,31-107"
a + + =51 2
() [NH | 0,1-10
K, 107" s
R SN TR T
a(xw3) ’

22) Las baterias de plomo de coche: —Pb|PbSO,(s),H,S0,(aq)(0,5M)|PbO, +. Siendo la
semirreaccion de oxidacion: Pb+SO; — PbSO, +2¢’, y la semirreaccion de reduccion:

PbO, +SOj‘ +4H" +2e” > PbSO, +2H,0. Si la concentracion de écido sulfurico es 0,50 M,

calcula la fem de la bateria a 25°C. Datos: E°(PbSO4/Pb) =-0,36 V; E°(PbO2/PbSO4) = 1,685 V; Kps
(PbSO4) = 1,3:10% y E°(Pb*/Pb) =-0,126 V. [2 V]

Respuesta:
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Pila: Pb|PbSO,,H,S0, (0,5M)| PbO,

&nodo:{Pb+S0;” > PbSO, +2¢ |  Ep sy =0,36V
o _ o 0,02569 .,
E (Pb/PbSO,) E(Pb/sz+) =E (Pb/sz+) _Th’l [Pb :I
-8
2 ) = 0,126 - 0,02569 K. 1h6- 0,022569 L3 110 036V

[50; ]

ctodo:{PbO, +S0; +4H" +2¢” —PbSO, +2H,0E° 1 niso,) =1,685V
Pb+SO?" — PbSO, +2¢”
Pila <PbO,+SO; +4H"+2e¢” — PbSO,+2H,0
Pb+PbO, +2S0; +4H" 2 2PbSO, +2H,0
Pb(s)+PbO, (s)+2H,SO, (aq) =2 2PbSO, (s)+2H,0
=B - 0’022569 h— L = (L685V+0,36V)— 0’022569 In 152 =2,03V
[H,S0, | ,

23) En una disolucién de acido sulfurico de concentracion 1 M, el cation cerio(IV) oxida al cation
hierro(I), el primero se reduce al cation cerio(IIl) y el segundo se oxida al cation hierro(III). Calcula
la constante de equilibrio de la reaccion. Datos: E°(Ce*"/Ce*") = 1,44 V; E°(Fe*'/Fe**) = 0,674 V.
[9,0-10'2]

Respuesta:

Reaccion: Ce* + Fe?t —225% M s Ce¥ 4 Fe**
A G°=-n FE°=—-RT In Keq

Semirreaccion de oxidacion: Fe™ — Fe™ +1e” EO(F o re) =-0,674V
€ €

Semirreaccion de reduccion: Ce* +1e” — Ce™ E"(C o) =+1,44V
€ €

Reaccién global: Ce* +Fe®* &2 Ce™ +Fe”* E°=0,766 V
FE° 1x96485-C-x0,766 V
K =exp| 2— | = oxp| 2 mi X2 ~9,0-10"
e RT 8,314 -x298 K

mol-K

24) La corrosion de los metales consiste en la oxidacion del metal, M — M™ +ne”, para formar

iones con una concentracion de al menos: [M‘”J =1,0-10"° M. La oxidacion la realiza el O>

mediante la semirreaccion de reduccion: O, +4H" +4e¢” —»2H,0 E°=1,23V. El potencial de

reduccion depende del pH, siendo el valor a 25°C: E(O2 /HZO):1,23_(), 05916-pH. Con estos

datos y los de los potenciales de reduccion de los metales, determine si se corroeran los metales Al,
Fe, Pb, Cu, Ag, y Au, en las condiciones de: a) pH = 1; b) pH = 14. Datos de los potenciales de

reduccion:  E°(AI*/Al)=-1,66V:  E°(Fe’/Fe)=-0,44V:  E°(Pb™/Pb)=-0,13V;
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E°(Cu™/Cu)=0,34V; E°(Ag'/Ag)=0,80V; E°(Au™/Au)=1,40V. [a) Si pH = 1 se corroen
todos menos el Au; b) si pH = 14 se corroen todos menos Ag 'y Au]

Respuesta:

Para que se produzca la reaccion espontanea

e=E +E >0

reduccion oxidacion

O,+4H" +4¢ ->2H,0 E_, o
AG=-nFe<0

M—->M"4+ne E

oxidacion

O,+4H"'+4e¢ »2H,0 E°=123V

=1,17V
=0,40V

E
0_090591610g 1 4=1,23—O,05916'pH {

E reduccion 4 [ H+ ]

(pH=1)

(pH=14)

Los potenciales de oxidacion de los metales:

Al — A" +3e”

E,_ s = EO— Mlog[m“] =1,66 V- Mlog[m"s] =1,78 V
ne

Fe » Fe* +2¢”

1 1

By = B0 — 01OV o [Fe* [=0,44V - 0.0916 v, [10°]=0.62V
n, 2

ngzl = Ereducci('m + onidacién = 1’17 V + O’ 62 V = 15 79 V > 0

ng:14 = Ereduccién + onidaci(’)n = 0’ 40 V + 07 62 V = 17 02 V > O

Pb— Pb”" +2e”

1 1

E pidacien = E° —Mlog[f’bﬂ =0,13V —Mlog[lo-"] =0,31V
ne

SpH:I = Ereducci()n + onidacién = 1917V + 05 31 V = 1548 V > 0

8pl—[:14 = Ereduccién + onidacién = O’ 4OV + 0’31 V = 0971 V > 0

Cu— Cu™ +2¢”

ocdacion = E°— M1og[cuz*] = 0,34y 20010V, [10°]=-0,16V

n, 2

ng:I = Ereducci(’)n + onidacién = 1’17 V _0516 V = 1301 V > 0

8pH:14 = Ereducci(’)n + onidaci(’)n = 0’ 40V - 0’ 16 V = O, 24 V > O
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Ag—>Ag’ +le
gy = Fo- 20OV o [Ag" |=-0.80 y - L0910V, [10°]=-0,45V
n, 1
ng:I = Ereducci(’)n + onidaci(’)n = 1’17 V - 0’ 45 V = 07 72 V > O
8pH=14 = Ereducci(')n + onidaci(’)n = O’ 40V - 09 45 V = _09 05 V < 0
Au— Au™ +3e”
oxidacien = E° —Mlog[mﬁ*] =—1,40V - Mlog[m’(’] =-1,28V
n, 3
ng:l = Ereducci(’)n + onidacién = 1917 \ 1’ 28V = _0’1 1V<O0
8pH:14 = Ereducci()n + onidaci(’)n = O’ 4OV - 1’ 28 V = _09 88 V < 0

25) En una célula electroquimica tenemos una disolucion de Ag’, y en 30 minutos de paso de la
corriente eléctrica se deposita electroliticamente 0,280 g de Ag. Determine: a) la intensidad de
corriente eléctrica que pasa por la célula electrolitica; b) la masa de Cu que se depositard, en una
célula electrolitica con una disolucion de sulfato de cobre(Il), por la que pase la misma carga que por
la de ion plata. Datos: 1 F = 96.485 C/mol; Pa(Ag) = 107,87; (Cu) = 63,54. [a) [ = 0,14 A; b) 0,0825
g de Cu]

Respuesta:

La reduccion del ion Ag" en el catodo:

) —An__ =1mol
Ag +le” —> Ag {_AnAg* = _Ane’ = AnAg} —An = AnA =1mol
Ag" g

M) = 1 mol(Ag) xPa(Ag) =1molx107,87 £ =107,87 g
m m
N w) _ a4 _It| ) My IF_0.280gx96485C .
wfag’)  ele) | IF IF m t 107,87 gx1.800s

calae’) calAe’)

La reduccion del ion cobre(II):
CuS0, (s) > Cu™ (aq) +SO3 (aq) {Cu’* (aq)+2¢™ - Cu((s)

meq(Cu) = % mOI(Cu) X Pa(cu) = % mol x 63’ 54 % =3 1’ 77 g

ane) ™ Nese) = Nsfert) m
(Ag) 0,280 g
m m m,.,=———xm , ,, =——=x31,77g=0,0825
e II_tF ) (Cv) M) «(@™) " 107,87 g ¢ ¢
meq(Ag*) meq(Cu“)

26) Tenemos 100 g de bauxita que contiene el 60% de riqueza en 6xido de aluminio. Determine: a)
la masa de Al que contiene la bauxita; b) la intensidad de corriente que hay que aplicar a una célula
electroquimica, con los 100 g de bauxita, para que todo el aluminio se deposite en el catodo. Datos:
1 F =96.485 C/mol; Pa(Al) =27; (O) = 16. [a) 31,76 g de Al; b) 9,5 A]
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Respuesta:

60gALO, S4g Al
100 g bauxita (2x27+3x16) g Al,O,

100 g bauxita x =31,76 g Al

ALO, - 2AI" +30%  {AI" (1)+3¢ — Al(l)

m,, ) =3 mol,, xPa ,, =3mol,, x27 5=9¢g
Nafar) =Nage) m
My - (=M xl—F: 31,76 gx96.485 C _9.5A
w9 _ It m ..t  9gx36.000s
m IF IF sa(A)

eq(Al“)

27) Tenemos dos células electroquimicas, una con una sal de Au*" y la otra con una sal de Ag*. Se
hace pasar la misma cantidad de electricidad por las dos, en la primera se depositan 1,313 gde Auy
en la segunda 2,158 g de Ag. Sabiendo que el peso atomico de la plata es 108 determine el peso
atomico del oro. Calcule: a) el nimero de moles y de atomos de plata y de oro depositados; b) las
masas equivalentes de la plata y del oro. [Pa(Au) = 197,13; a) nag = 0,01998 mol; nay = 0,00666 mol;
Nag = 1,2:10%? 4tomos; Nay = 4,01-10?! dtomos; meq(Ag) = 108 g; meq(Au) = 65,7 g]

Respuesta:
Ag'+le” > Ag {meq(Ag) =1molxPa (Ag)

Au’ +3e” > Au {meq(Au) = %molea(Au)

= :N mAg — I-nAu :i
wa(re’) aa) ele) Im o om . IF
eq(Ag ) eq(Au )
m, _ 2158g _ m, _  13I3g
mcq(Ag) lmolea(Ag) mcq(Au%) %molea(Au)
1,313gx1ImolxPa(A 1,31 1
Pa(Au)= gx1molxPa(Ag) Pa(Au) = 33gx1085 003 :
ymolx2,158¢ Imolx2,158¢
n,, = 2208 _ 0 01998 mol Ag
108551 n, 0,01998molAg
- % n 0,00666 mol A

n,, =0,00666 mol Au A
197,13 £

N, =n, N, = 2158g x6,022-10% domes — 1 203-10* dtomos Ag
108-&- N
mol Ag =3
N, =n, N, __L313g x6,022-10% demes — 4 011-10*' 4tomos Au Na

197,13 %;

mol
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m =1molxPa(Ag)=1molx108 £ =108g

eq(Ag)

m =1molxPa(Au)=1molx197,13 £ =65,71g

eq(Au)
28) Calcule: a) la carga eléctrica que se necesita para reducir el aluminio contenido en 1 mol de sulfato
de aluminio a aluminio metélico; b) el tiempo que tardard una corriente de 10 A para producir el
aluminio suficiente para fabricar una lata de refresco de 35 g. Dato: 1F = 96.485 C/mol; (Al) = 27.
[a) 578.910 C; b) 10,4 h]

Respuesta:

Al

1 2 6 2

AL (SO,), »>2AI" +3S0; | —An, o, An. —-An_ An
2AP" +6e” —2Al

Ane, =6- (—AnAlz(sm)3 ) =6x1mol =6mole”

—An AL(SO,), = 1mol

q=N-q,=n_-N, -q, =n, -1F = 6mol x96.485-C. = 578.910C

mol

Otra forma:

{Alz(so4 ), > 2 Al +3so§} ~Any o, An,, {—AnAlz(m =1mol

2AP" +6e” —2Al 1 2 An,, =2mol

-3

AP +3e > Al {m,, =+molxPa(Al)

ca(A) B %mol-Pa(Al) +mol - +mol B

q=6F=6x96.485C=578.910C

N . =N 4 _ My _ nAl'Pa(Al) Ny _2m01_6
eq(e) eq(Al) IF m

q It m,, 35g 35g 35
N N\ = e(Al) _—=—_— = = e
wle) e IF IF m,,, ‘molx27.% 9g 9

(Al) mol
35 1F 35 96.485C

t X X =37.5225s=10,4h
9 1 9 10A

29) Sean los potenciales estandar: E°

reduccion
Determina el voltaje en condiciones estandar que producird una célula que utilice estas
semirreacciones. Indica el electrodo que actuara como anodo y el que actuara como catodo. Indique,
cualitativamente, el efecto que producird, sobre el potencial de la celda electroquimica un aumento
de la concentracion de iones Cu?*. [El voltaje estiandar es de 0,78 V; el anodo el electrodo de Fe y el
catodo el Cu; aumentard el voltaje estandar]

(Fe2+/Fe)=—o,44V; E° (Cuz*/Cu)=+0,34V.

reduccion

Respuesta:

Fe’* +2e¢” —>Fe E°

reduccion

Cu**+2e > Cu E°

reduccion

(Fe2+ /Fe) =-0,44V
(Cu2+ /Cu) =+0,34V

Para que se produzca la reaccién quimica espontanea y asi tener una célula galvanica:
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AG®=-nFe* <0 {&°=E 0+ Ehigueion >0

reduccion oxidacion

EO

reduccion

(cu2+ /cu) =+0,34V

reduccion

{catodo +} {Cu2+ +2¢" >Cu E°

EO

oxidacion

Pila {Cu2++Fe Cu+Fe* ¢ =E°

reduccion

{4nodo —} {Fe —>Fe* +2¢ E°

oxidacion

+E°

oxidacion

(Fe/Fez*) = 40,44V
=0,78V

Fez+
SZSO—EInQ:OJSV—O’OSQMI [ }

nF , 8 [Qﬁ]

Si [Fe”] <l = log [Fe”] <0 {80,78V—0’O§91610g [Fe”] >0,78V

[Cu%] [Cu”] [Cu%]

30) Para conocer la riqueza de un mineral de hierro se toma una muestra de 2,5 g. Una vez disuelto
todo el hierro se encuentra en forma idnica hierro(Il), Fe?*. Este se valora, en medio 4cido, con una
disolucion de dicromato de potasio, con lo que se consigue oxidar el Fe** a Fe**, reduciéndose el

cromo del anién dicromato, Crzog‘, a Cr’*. Ajuste la reaccion ionica por el método ion-electron. Si

en la valoracion se han gastado 32 mL de disolucion de dicromato de potasio 0,143 M, determina el
porcentaje en hierro que hay en la muestra. (Fe) = 55,8. [61,3%)]

Respuesta:

2+ 3+ -
Fe** +Cr,0> > Fe* +Cr {Fe b rle
27

Cr,07 +6e +14H" -»2Cr’* +7H,0
Reaccion ionica global:
Cr,07 +6Fe* +14H" 2Cr’* +6Fe* +7H,0

Semirreaccion de oxidacion: Semirreaccion de reduccion:
Fe** —>Fe™* +1e Cr,0 +6e +14H" - 2Cr’* +7H,0
Mo = I molxPa(Fe)=1molx5582;=558g| |m_ .0, =+ molxPm(K,Cr,0,)

m ~ Dgoero, X PmKZCrZO7 _ Dy cro,

1 1
s molxPmy . o < mol

Fe* szcrzO7

=N
eq(Fe2+ ) eq(K,Cr,0,)

m
eq(Fe“) eq(K,Cr,0)

mFez* mKZCrZO7 _ nKzCr207 _ 0, 143mTol X O, 032L _ 4, 576- 10_3 mol

1 1 : =0,027
meq(FeZ+) M cho) 6 mol ¢ mol Lmol

m_, =0,027xm o(Fe) =0,027x55,8g=1,53¢g {%Fe=%x100=61,3%
& € , g

31) Dibuje un esquema de la pila: Mg|Mg(NO3)2 (1M)||AgNO;s (IM)|Ag. Calcule la fem de la pila e
indique el electrodo que actiia como anodo. Datos: E°(Ag*/Ag)=+0,80V; E°(Mg>"/Mg)=-2,34V. [La
fem es de 3,14 V, siendo el anodo el electrodo de Mg y el catodo el de Ag]

Respuesta:
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~Mg|Mg(NO, ) (1M)||AgNO, (IM)|Ag+

oxidacién(énodo): Mg — Mg* +2¢” EO( =+2,34V

Mg/Mg2+)

reducci()n(cétodo): Agh+le > Ag E°( =4+0,80 V

Ag*/Ag)
Reaccién global: Mg+2Ag" =2 Mg™ +2Ag €°=+42,34V+0,80 V=314V

32) Se forma una pila con un electrodo estandar del par redox Zn**/Zn, que hace de anodo, y el
electrodo normal de hidrégeno, midiendo un voltaje de 0,76 V. Escribe las semirreacciones que tienen

lugar y calcule el potencial del electrodo estandar de cinc. [ E° (Zn2+ / Zn) =-0,76 V1.

reducion
Respuesta:

Cuando se realiza experimentalmente, observamos que el electrodo de hidrogeno es el catodo y el
electrodo de cinc es el 4nodo. Por lo que el diagrama de la célula y el potencial de la célula

Célula galvanica: —Zn|Zn> (I1M)[H*(1M)|H,(1bar)[Pt+ &°=0,76V

anodo

Reaccion en el énodo(oxidaci()n): Zn—7Zn** +2¢” E° (Zn / Zn“)

Reaccion en el cétodo(reducci(')n): H"+le” —1H, E° (H+ / HZ) =0V

catodo

Reaccion de la célula: Zn+2 H' =2 Zn* + H, €°=0,76V= Egétodo (H+ / H2)+ Egnodo (Zn / Zn”)

£°=0,76V =E{, ,, (H" /H,)+E},,, (Zn/Zn>")

E}

anodo

EO

reducion

Zn/Zn**)=0,76V-E°’ . (H"/H,)=0,76V
( ) (H/H,)

catodo

(Zn2+ /Zn) = -E°

oxidacion (Zn / Zn2+ ) = _0’ 76 V

33) Calcula: a) la cantidad de electricidad necesaria para que se deposite en el catodo todo el oro
contenido en un litro de disolucion 0,1 M de AuCls; b) el volumen de Clz, a 740 mm Hg y 25°C, que
se desprendera en el anodo. Datos: 1F = 96.485 C/mol; Pa(Au) = 197; R = 0,082 atm-L/(mol-K). [a)
28.945,5 C; b) 3,77 L]

Respuesta:

Au® +3e” > Au —An —An A An
AuCl, — Au’ +3CI° { } AuCly e _ Al _

cl,
3CIT —>3Cl, +3¢ 1 3 1 2

—An,,, =c¢-V=0,12x1L=0,1mol AuCl, {An,, =—-An,, =0,ImolAu

AuCly
—An_ = 3-(—AnAuCl3 ) =3x0,Imol =0,3mole”
q=N-q,=n,-N, -q,. =n,-1F=0,3molx96.485 <, =28.945,5C

Ang = % . (—AnAuCl3 ) = % x0,1mol = 0,15mol Cl,

nRT _ 0,15mol Cl, x0,082 2L x 298, 15K
V= - o =3,766L
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Otra forma:

AuCl, - Au™ +3CI° {

3CI" > 3Cl, +3e” m :%molem(Clz)

eq(Cl, )

Au3+ +3e —> Au } {meq(Au) = %mOIX Pa (Au)

An, =-An auct, = 0,1mol Au
—An, ., =¢-V=0,122x1L =0,1mol AuCl, ‘
: Ang, = %-(—AnAuCl3 ) =0,15molCl,

q m, _ n,xPa(Au) 0,Imol

—= = = 0,3
(Ny). =(Ny),, =(No ), {1F myu, $molxPa(Au)  fmol
q=0,3x1F=0,3x96.485C = 28.945,5C
A My g5 Mo _ Mo xPm(Cl, ) e
IF m,, M, 3molxPm(CL)
atm-L
n, =23 _015mol v = IRT_0.15molx0,082, 5, x298,15K _ 5 77y
C2 p 8 atm

34) Tenemos dos células electroquimicas, una con una disolucion de la sal FeCls, y la otra con una
disolucion de la sal FeCl,. Aplicando el voltaje adecuado a las dos células, para obtener en las dos Fe
y Cl, se hace pasar una corriente de intensidad I = 1 A durante un tiempo t = 19.297 s. Haz un
esquema de las dos células indicando las semirreacciones que tienen lugar tanto en el cdtodo como
en el anodo. Calcule: a) la masa de Fe que se obtiene en cada célula; b) la masa de Cl> que se obtiene
en cada célula. Datos: Pa(Fe) = 55,85; Pa(Cl) = 35,45; 1F = 96.485 C/mol. [a) 5,585 g Fe; 3,7232 g

Fe; b) 7,09 ¢g]

Respuesta:

Catodo: Fe** +2e  —Fe {m

eq(Fe“)
Céatodo: Fe’ +3e” — Fe {meq(Fe_u) =1molxPa(Fe)=18,616¢

= 1 molxPa(Fe)=27,925g

Anodo: ClI" > 1Cl, +1e” {meq(az) =1molxPa(Cl,)=35,45g

N - :N :N 3 :N (Cl) nizizwzo’zmole_
Fet) o ealCh < 1F  96.485-C

mol

n_. § _0,2mole

«al)  Imole I1mole  Ilmole
m( =m -Neq(e,) =27,925gx0,2=5,585¢g

Fe2+) eq(Fe“)

=0,2

=m -N

Pre) ™ Mafre) Vsl

)-Neq(e,) =35,45¢gx0,2=7,09g

=18,616gx0,2=3,7232¢

M,y = Meg(c,

35) Sea la pila galvanica: Pb|P 2+ (1,().1()“’ M) I NiZ* ((),1()00M) | Ni. Haz un esquema de la pila,

considera que el puente salino esta formado por la disolucioén acuosa de la sal KCl, e indica: el 4nodo,
el catodo, las semirreacciones de oxidacion y de reduccion, el movimiento de los iones y el de los
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electrones. Determine: a) los potenciales en el &nodo y en el catodo, asi como la fem de la pila; b) los
valores de la fem y de la constante de equilibrio cuando este se alcance. Datos: £°(Pb?*/Pb) =-0,13-V;
e°(Ni%*/Ni) = -0,23-V; R = 8,314 J/(mol-K); F = 96.485 C/mol; t = 25°C. [a) anodo : +0,3074 V;
catodo: -0,260 V; b) fem: 0,0474 V; Keq = 4,144-104]

Respuesta:
Pb|Pb™ (1,0-10° M) || Ni** (0,1000M)| Ni

Pb — Pb* +2¢”

Anodo (oxidacion): RT 8,314 ' x298K

oo =E°———In[ Pb™" | =+0,13V — mol-K In(1,0-10°) = +0,3074V
nF 2x96.485.5;
Ni** +2e” - Ni
Cétodo (reduccion): 8,314 1 x298K
( ) DI L N Y VA & Sald.ti W R B PR
nF - [Ni*" ] 2%96.485-C; 0,1
Reaccion global: Pb+Ni**  Pb™ +Ni &, = 4000 +Ecioo = 0,3074 V=0,2600 V =0,0474 V

Equilibrio: A, G=-nFe=0 {e=0

+g°

€° =5 w0+ Eooge = 0,13V —=0,23V=-0,10V

A,G°=-nFe®=-RTInK_ n_Fe° 2x96.485 -5 x (0,10 V)
oq — eXp

e mol

8,314 1-x298 K

mol-K

j:4,144-104

36) Sea una célula electroquimica formada por dos electrodos de platino y como electrolito una
disolucion acuosa con ion plomo(Il), de concentracion 0,500 M, en medio &cido de pH = 1. Si le
aplicamos el voltaje adecuado, en un electrodo los iones plomo(II) se transforman en el compuesto
solido o6xido de plomo(IV), y en el otro electrodo los iones hidrogeno se transforman al gas
dihidrogeno, que se recoge a la presion de 1 bar. a) Haz un esquema de la pila electroquimica
indicando las semirreacciones que tienen lugar en el 4nodo y en el catodo, asi como la reaccion
quimica global. b) Calcule el valor de la energia libre de la reaccion y el voltaje minimo que hay que
aplicarle para que esta se realice. ¢) Las masas de 6xido de plomo(IV) y de dihidrogeno que se
obtienen si se hace pasar una corriente de intensidad 0,10-A durante 193-s. Datos: £°(PbO,/Pb*") =
1,458-V; (Pb) = 207; (O) = 16; (H) = 1; R = 8,314 J/(mol-K); F = 96.485 C/mol; t = 25°C. [b) 271,6
kJ/mol; fem < -1,41 V; ¢) 0,0239 g PbO, y 2,0-10* g H>]

Respuesta:
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Anodo: Pb**+2H,0— PbO,+2¢ +4H"

4 4

H* 83141 %208K (107
£, .= °—§1n[ J = 1,458V — &2 moik X n( ) =-1,3486 V
nF [pb2+] 2%96.485-C. 0,5
Catodo: 2H++2e*—>H2

p 83141 x298K
€. =e°—§1n%:0,0\/— e In— ~=-0,05912'V
nF [H] 2x96.485-C. (1071)
Pb™ +2H,0 2 PbO, +H,+2H" & =e_  +e, . =-005912V 13486 V=-140772V

AG=-W  =+W

por(e) sobre(e)

e <-140772V

pila

=—nFe  =-2x96.485-5x(~1,40772V)=271.647 5 = 271,647 &

Pb> +2H,0 — PbO, +2¢ +4H" {m = Lmolx Pm (PbO, ) = 1 molx239 £, =119,5¢

eq(PbO,) —2

2H"+2¢ - H, {meq(Hz) =ZmolxPm(H,)=1molx24 =1g
q _0,1Ax193s

n =—=——""""""2-20-10"mole"
¢ 1F 964855
2,0-10* mole” B
Ncq(c’) Neq(PbOZ) = Neq(Hz) { wle’) ~ Imole =2,0-10 }
meOz = meq(PbOZ) ’ Neq(e,) =1 19’ Sg X 2, 0- 1041 = 0, 0239g
mHz = meQ(Hz) .NSQ({) - lg X 2’70 '1074 = 2,0 '1074 g

37) La siguiente reaccion tiene lugar en medio acido: BrO, +Zn &2 Br™ + Zn*". a) Ajuste la reaccion
i6nica por el método ion-electron. b) Calcule la riqueza de una muestra de Zn si 1 g de la misma
reacciona con 25 mL de una disolucién 0,1 M de iones BrO,. Dato: Pa(Zn) = 654. [a)

BrO; +4Zn+8H" = Br™ +4Zn”*" +4H,0; b) 65,4% riqueza en Zn]

Respuesta:
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Reduccion: BrO, +8e” +8H" = Br” +4H,0
Oxidacion: Zn— Zn** +2e”
BrO, +8e” +8H" — Br” +4H,0
(zn— zn™ +2¢7)x4
BrO, +4Zn+8H" = Br" +4Zn> +4H,0 (Reaccion ionica )

_AnBrO; B —An
1 4

Zn {—An —evop el
BrO; L

x0,025L = 0,0025molBrO;}

—An, =4- (—An _
n BrO

4

): 4x0,0025mol =0,01molZn

Zn

m,_=n -Pa(Zn) = 0,01m012n><65,4i =0,654g7Zn
n mol

4¢7 Z
M:Qﬁs;‘_i =  65,4%riqueza Zn
lg gmuestra

38) Dada la siguiente reaccion redox: KI + HoSO4 = K>SO4 + Ir + H2S + H>O. a) Ajuste la reaccion
por el método del ion-electron. b) Calcule los moles de I» que se obtienen cuando 1 L de una
disolucion 2 M de KI se ponen a reaccionar con 2 L de una disolucién 0,5 M de H>SO4. [a) 8 " + 5
H>SOs = 4 I + HoS + 4 H,0 + 4 SO477; b) 0,8 mol]

Respuesta:
Reaccion idnica sin ajustar: I +H,SO, I, +H,S
Semirreaccion de oxidacion: " — 11, +1e”

: . .. |H,SO,+8e +8H" ->H,S+4H,0
Semirreaccion de reduccion:
5H,SO, +8¢” — H,S+4H,0+4S0;"
Reaccion i6nica global: 5H,SO, +81" =241, + H,S+4H,0+4S0;
Reaccion molecular: 5H SO, +8KI 2 41, +H,S+4H,0+4K SO,

Reaccionan el mismo nimero de equivalentes de KI que de H2SO4, y se obtienen los mismos de I»:

N _ Mysg, n-Pm  n _O,SmT°l><2L_lmol_16
ea(MS0.)  Smol-Pm 3mol  Smol  3mol
eq(H,S0,) 8 8 8 8
N - Mg _ nPm _ n _2mx1L 2mol
(K1) m ) Imol-Pm 1mol 1mol 1mol
Neq(HZSOA) < Neq(Kl) = Neq(HZSOA) = 1’6 = Neq(Kl) = Neq(lz)
m, n, -Pm n,
1,6 =N = L= =—— = n, =0,8mol

eak2) m ) ~ 1mol-Pm Lmol

Se puede hacer por estequiometria:
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5H,SO,+8KI=4I,+H,S+4H,0+4K SO,
_AnHaso‘, —An_, An _AnHZSO4 =cV=0,520x2L =1mol

5 8 4 |-An :g-(—An

KI

J=1,6mol < (222 x1L) =2mol

H,SO,

4 4
An = g'(_Annzs04 ) = g>< Imol = 0,8 mol

2

39) El gas cloro se puede obtener por reaccion de acido clorhidrico con &cido nitrico, produciéndose
simultdneamente didxido de nitrégeno y agua. a) Ajusta la ecuacion idnica y molecular por el método
ion-electron. b) Calcule el volumen de cloro obtenido, a 17°C y 720 mm de mercurio, cuando
reaccionan 100 mL de una disolucion de acido clorhidrico 0’5 M con acido nitrico en exceso. ¢)
Calcule la cantidad de sustancia de HNO3 que habra reaccionado. Dato: R = 0,082 atm-L/(mol-K).
[a) 2 HCl1+ 2 HNO3 = Cl + 2 NO; + 2 H>O; b) 0,627 L; ¢) 0,05 mol]

Respuesta:

Reaccion sin ajustar: HCl(aq) +HNO, (aq) =Cl, (g) +NO, (g) + HZO(I)

2CI" > Cl, +2¢
2NO; +2¢ +4H" - 2NO,+2H,0

Semirreacciones de oxidacion y de reduccion:

Reaccion ionica global: 2CI"+2NO; +4H" = Cl, +2NO, +2H,0

Reaccion molecular: 2HCl+2 HNO, = Cl,+2NO, +2H,0

Por equivalentes: reaccionan el mismo nimero de equivalentes de HCI que de HNO3, y se obtienen
los mismos equivalentes de Cla:

_ My _an1'Pm(HC1) _O,S%MXO,IOOL

_ Dy

N = = = = =0,05
ea(HCl) M 1mol-Pm(HCI) Imol 1mol
_ Mo, _ 0o, Pm(CL) 1, =N_ . = 0,05
(@) oy B 1mol-Pm(Cl,) Clmol ) T
eq(Cl,) 2 2 2

ne, RT 0,025molx 0,082 2% x 290K

n, =0,025mol = V, = ol =0,627L
’ : p 720mmHg x g
m n -Pm(HNO n
NC (mel) = 0,05 = Ne (HNO,) = HNO; _ THNO, ( 3) _ _HNo, N, = 0,05 mol
d Ao m Imol-Pm(HNO,)  1mol .
eq(HNOS) 3

Se puede hacer por estequiometria:

—An —An An
2HCI+2HNO, = Cl,+2NO, +2H,0 ZHCI = =

L [HCI]-V _0,5m9x0,100L
T 2 2

~An,, = 0,520,100 L = 0,05mol HNO,

=0,025molCl,

|
B>
=]
Il

Preguntas teoricas de Electroquimica

1.- Sabiendo que : Zn(s)/Zn>"(1M) | H*(1M)/Hz(1atm)/Pt(s) E°pila = 0’76 V;
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Zn(s)/Zn* (IM) || Cu*(1M)/Cu(s) E°pila = 1’10 V. Calcule los siguientes potenciales estindar de
reduccion: a) E° (Zn?*/Zn). b) E°(Cu?*/Cu).

2.- Se construye una pila, en condiciones estdndar, con un electrodo de cobre y un electrodo de
aluminio. a) Indique razonadamente cudl es el catodo y cudl el anodo. b) Calcule la f.e.m de la pila.
Datos: Potenciales estandar de reduccion: Cu?"/Cu = 0’34 V; AI’"/Al=-1°65 V.

3.- Se hace pasar una corriente de 0’5 A a través de un litro de disolucion de AgNOs3 0’1 M durante
2 horas. Calcule: a) La masa de plata que se deposita en el catodo. b) La concentracion de ion plata
que queda en la disolucidn, una vez finalizada la electrolisis. Datos: F = 96.500 C. Masa atomica: Ag
=108.

4.- Dados los potenciales normales de reduccion E°(Pb**/Pb) = -0’13 V y E°(Zn*"/Zn) = -0’76 V.
a) Escriba las semirreacciones y la reaccion ajustada de la pila que se puede formar. b) Calcule la
fuerza electromotriz de la misma. ¢) Indique qué electrodo actiia como 4nodo y cudl como cétodo.

5.- Para cada una de las siguientes electrolisis, calcule: a) La masa de cinc metalico depositada en el
catodo al pasar por una disolucion acuosa de Zn** una corriente de 1°87 amperios durante 42°5
minutos. b) El tiempo necesario para que se depositen 0’58 g de plata tras pasar por una disolucion
acuosa de AgNO3 una corriente de 1’84 amperios. Datos: F = 96.500 C. Masas atomicas: Zn = 65°4;
Ag=108.

6.- A partir de los valores de potenciales normales de reduccion siguientes: (Cl2/C1?) = +1°36 V;
(I/1?) = +0°54 V; (Fe**/Fe**) = +0°77 V, indique, razonando la respuesta: a) Si el cloro puede
reaccionar con iones Fe?* y transformarlos en Fe**. b) Si el yodo puede reaccionar con iones Fe** y
transformarlos en Fe**.

7.- Dos cubas electroliticas, conectadas en serie, contienen una disolucion acuosa de AgNOs, la
primera, y una disolucién acuosa de H2SOy, la segunda. Al pasar cierta cantidad de electricidad por
las dos cubas se han obtenido, en la primera, 0’090 g de plata. Calcule: a) La carga eléctrica que pasa
por las cubas. b) El volumen de H2 , medido en condiciones normales, que se obtiene en la segunda
cuba. Datos: F = 96500 C. Masa atomica: Ag=108; H=1.

8.- Al realizar la electrolisis de ZnCI2 fundido, haciendo pasar durante cierto tiempo una corriente de
3 A através de una celda electrolitica, se depositan 24’5 g de cinc metalico en el catodo. Calcule: a)
El tiempo que ha durado la electrolisis. b) El volumen de cloro liberado en el anodo, medido en
condiciones normales. Datos: F = 96.500 C. Masa atémica: Zn = 65°4.

9.- Una pila electroquimica se representa por: Mg | Mg?* (1M) || Sn** (1M) | Sn. a) Dibuje un esquema
de la misma indicando el electrodo que hace de 4nodo y el que hace de catodo. b) Escriba las
semirreacciones que tienen lugar en cada semipila. ¢) Indique el sentido del movimiento de los
electrones por el circuito exterior.

10.-La notacion de una pila electroquimica es: Mg | Mg?" (IM) || Ag" (IM) | Ag. a) Calcule el
potencial estandar de la pila. b) Escriba y ajuste la ecuacion quimica para la reaccion que ocurre en
la pila. ¢) Indique la polaridad de los electrodos. Datos: E°(Ag*/Ag) = 0°80V; E°(Mg>"/Mg) = -2’36V

11.- Se dispone de una pila con dos electrodos de Cu y Ag sumergidos en una disolucion 1 M de sus
respectivos iones, Cu?" y Ag". Conteste sobre la veracidad o falsedad de las afirmaciones siguientes:
a) El electrodo de plata es el catodo y el de cobre el &nodo. b) El potencial de la pila es 0’46 V. ¢) En
el anodo de la pila tiene lugar la reduccion del oxidante. Datos: E°(Ag"/Ag)= 0’80 V; E°(Cu?*"/Cu)=
0’34 V.

12.- a) ; Tiene el Zn*" capacidad para oxidar el Br~ a Br en condiciones estandar? Razone la respuesta.
Datos: E°(Zn**/Zn)= — 0’76 V; E°(Br> /Br )= 1’06 V. b) Escriba, segtn el convenio establecido, la
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notacion simbolica de la pila que se puede formar con los siguientes electrodos: Zn?*/Zn (E°=— 0’76
V); Cu?*/Cu (E°= 0’34 V).

13.- Razone si los enunciados siguientes, relativos a una reaccion redox, son verdaderos o falsos: a)
Un elemento se reduce cuando pierde electrones. b) Una especie quimica se oxida al mismo tiempo
que otra se reduce. ¢) En una pila, la oxidacion tiene lugar en el electrodo negativo.

14.- La siguiente reaccion tiene lugar en medio 4cido: Cr.07* + C204% = Cr** + COs. a) Ajuste por
el método del ion-electron esta reaccion en su forma ionica. b) Calcule el volumen de CO; , medido
a 700 mm de Hg y 30 °C que se obtendra cuando reaccionan 25’8 mL de una disolucion de K2Cr207
0°02 M con exceso de ion C204%". Dato: R = 0’082 atm-L/mol ‘K.

15.- Se realiza la electrolisis completa de 2 litros de una disolucion de AgNO; durante 12 minutos,
obteniéndose 1’5 g de plata en el catodo. a) ;Qué intensidad de corriente ha pasado a través de la
cuba electrolitica? b) Calcule la molaridad de la disolucién inicial de AgNOs. Datos: F = 96.500 C.
Masas atomicas: Ag = 108; N = 14; O = 16.

16.- Cuando se introduce una lamina de aluminio en una disolucion de nitrato de cobre (II), se
deposita cobre sobre la lamina de aluminio y aparecen iones AI*" en la disolucion. a) Escriba las
semirreacciones de oxidacion y de reduccion que tienen lugar. b) Escriba la reaccion redox global
indicando el agente oxidante y el reductor. ¢) ;Por qué la reaccion es espontanea?. Datos: E°(Cu?*/Cu)
=034 V; E°(AP*/Al)=- 166 V.

17.- Cuando el I» reacciona con gas hidrégeno, se transforma en yoduro de hidrégeno: a) Escriba el
proceso que tiene lugar, estableciendo las correspondientes semirreacciones redox. b) Identifique,
razonando la respuesta, la especie oxidante y la especie reductora. ¢) ;Cuéntos electrones se
transfieren para obtener un mol de yoduro de hidrogeno segtn el proceso redox indicado? Razone la
respuesta.

18.- Se hace pasar una corriente eléctrica de 5 amperios durante 2’5 horas a través de una celda
electrolitica que contiene una disolucion acuosa de CuCly . Calcule: a) La masa de cobre metalico
depositado en el catodo. b) El volumen de Cl> medido en condiciones normales que se genera en el
anodo. Datos: F = 96.500 C. Masa atomica: Cu = 63°5.

19.- Se dispone de una pila formada por un electrodo de cinc y otro de plata sumergidos en una
disolucion 1 M de sus respectivos iones, Zn** y Ag'. Razone la veracidad o falsedad de las
afirmaciones siguientes: a) La plata es el catodo y el cinc el anodo. b) El potencial de la pila es 0’04
V. ¢) En el 4nodo de la pila tiene lugar la reduccion del oxidante. Datos: E°(Zn**/Zn) = — 0’76 V,
E°(Ag'/Ag)=0’80 V.

20.- a) El proceso global de una reaccion redox es: Cu + HNO3 = Cu(NO3)2 + NO + H;0. Escriba
las semirreacciones de oxidacion y de reduccion de este proceso, indicando el agente oxidante y el
agente reductor. b) El potencial de reduccion estandar del Mg?*/Mg es —2°34 V. Razone cual sera el
electrodo que actua como 4anodo y cudl como catodo cuando se construye una pila con el electrodo
de magnesio y un electrodo normal de hidrogeno.

21.- Una corriente de 6 amperios pasa a través de una disolucion acuosa de acido sulfurico durante 2
horas. Calcule: a) La masa de oxigeno liberado. b) El volumen de hidrogeno que se obtendra, medido
a 27°C y 740 mm de Hg. Datos: R = 0°082 atm-L/(mol-K); F = 96.500 C. Masa atomica: O = 16.

22.- Teniendo en cuenta los potenciales de reduccion estandar de los pares E°(Ag*/Ag)=+0’80 Vy
E°(Ni**/Ni) = — 0°25 V: a) ;Cual es la fuerza electromotriz, en condiciones estandar, de la pila que
se podria construir? b) Escriba la notacion de esa pila y las reacciones que tienen lugar.
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23.- El 4cido nitrico reacciona con el cobre generando nitrato de cobre (II), mondxido de nitrogeno
(NO) y agua. a) Escriba la ecuacion idnica del proceso. b) Asigne los nlimeros de oxidacion y
explique qué sustancia se oxida y cudl se reduce. ¢) Determine la ecuacion molecular y ajustela
mediante el método del ion-electron.

24.- a) Calcule el tiempo necesario para que una corriente de 6 amperios deposite 190’50 g de cobre
de una disolucion de CuSOs. b) ;Cuéntos moles de electrones intervienen? Datos: F = 96.500 C.
Masa atomica: Cu = 63°5.

25.- Se realiza la electrodeposicion completa de la plata que hay en 2 L de una disolucion de AgNO:s.
Si fue necesaria una corriente de 1’86 amperios durante 12 minutos, calcule: a) La molaridad de la
disolucion de AgNOs. b) Los gramos de plata depositados en el catodo. Datos: F = 96.500 C. Masa
atomica: Ag = 108.

26.- Teniendo en cuenta los potenciales de reduccion estandar de los pares E°(CL, /CI') = 1’36 V y
E°(Cu?*/Cu) = 0’34 V: a) Escriba la reaccion global de la pila que se podria construir. b) Indique cual
es el catodo y cudl el anodo. ¢) ;Cual es la fuerza electromotriz de la pila, en condiciones estandar?

27.- Por dos cubas electroliticas que contienen disoluciones de nitrato de plata y sulfato de cobre (II),
respectivamente, pasa la misma cantidad de corriente. Calcule: a) Los gramos de cobre depositados
en la segunda cuba, si en la primera se han depositado 10 g de plata. b) El tiempo que dura el proceso
si la corriente que circula es de 5 amperios. Datos: F = 96.500 C. Masas atomicas: Cu = 63°5; Ag =
108.

28.- Se dispone de una disolucion acuosa de AgNO3 1 M. a) Si se sumerge un alambre de cobre, .se
oxidara? Justifique la respuesta. b) Si el alambre fuese de oro, se oxidaria? Justifique la respuesta. c)
Si se produce reaccion, escriba y ajuste la ecuacion correspondiente. Datos: Eo(Ag™/Ag) = 0’80 V ;
Eo(Cu?*/Cu) = 0’34 V; Eo(Au*"/Au) = 1’50 V

29.- En la tabla siguiente se indican los potenciales estdndar de distintos pares en disolucion acuosa
Fe?*/Fe = -0’44 V; Cu**/Cu= 0’34 V; Ag'/Ag= 0’80 V; Pb**/Pb= 0’14 V; Mg>"/Mg =234 V. a)
De estas especies, razone: ;Cual es la mas oxidante? ;Cudl es la mas reductora? b) Si se introduce
una barra de plomo en una disolucion acuosa de cada una de las siguientes sales: AgNO3, CuSOs,
FeSOs y MgCla, jen qué casos se depositard una capa de otro metal sobre la barra de plomo?
Justifique la respuesta.

30.- Dados los valores de potencial de reduccion estandar de los sistemas: Cl, /C1" = 1’36 V; Br2 /Br~
=107 Vy (I/T") = 0’54 V. Indique razonadamente: a) ;Cual es la especie quimica mas oxidante
entre las mencionadas anteriormente? b) (Es espontanea la reaccion entre el cloro molecular y el ion
yoduro? ¢) ;Es espontanea la reaccion entre el yodo y el ion bromuro?

31.- Se construye una pila conectando dos electrodos formados introduciendo una varilla de cobre en
una disolucion 1’0 M de Cu?" y otra varilla de aluminio en una disolucion de AI** 1’0 M. a) Escriba
las semirreacciones que se producen en cada electrodo, indicando razonadamente cual sera el catodo
y cudl el anodo. b) Escriba la notacién de la pila y calcule el potencial electroquimico de la misma,
en condiciones estandar. Datos: E°(AI**/Al) = — 1’67 V ; E°(Cu?**/Cu) = 0’35 V.

32.- Calcule: a) Los gramos de cinc depositados en el catodo al pasar una corriente de 1’87 amperios
durante 42’5 minutos por una disolucion acuosa de Zn**. b) El tiempo necesario para producir 2’79
g de 7 en el anodo al pasar una corriente de 1’75 amperios por una disolucion acuosa de KI. Datos:
F =96.500 C. Masas atomicas: Zn=65’4; 1= 127.

33.- En el catodo de una cuba electrolitica se reduce la especie Cr207*~ a Cr**, en medio 4cido.
Calcule: a) ;Cuantos moles de electrones deben llegar al catodo para reducir un mol de Cr.07*>~ ? b)
Para reducir toda la especie Cr,O7*~ presente en 20 mL de disolucidn, se requiere una corriente
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eléctrica de 2°2 amperios durante 15 minutos. Calcule la carga que se consume, expresada en Faraday,
y deduzca cudl sera la concentracion inicial de Cr,O7>". Datos: F = 96.500 C.

34.- Una corriente de 8A atraviesa durante dos horas dos celdas electroliticas conectadas en serie que
contienen sulfato de aluminio la primera y un sulfato de cobre la segunda. a) Calcule la cantidad de
aluminio depositada en la primera celda. b) Sabiendo que en la segunda celda se han depositado 18’95
g de cobre, calcule el estado de oxidacion en que se encontraba el cobre. Datos: F =96.500 C. Masas
atomicas: Al=27; Cu= 63’5.

35.- La notacion de una pila electroquimica es: Mg/Mg* (1M) || Ag"(1M)/Ag. a) Calcule el potencial
estandar de la pila. b) Escriba y ajuste la ecuacion quimica para la reaccion que ocurre en la pila. ¢)
Indique la polaridad de los electrodos. Datos: e°(Ag/Ag) = 0°80V; £°(Mg**/Mg) = —2°36V.

36.- Una celda electrolitica contiene un litro de una disolucion de sulfato de cobre (II). Se hace pasar
una corriente de 2 A durante dos horas depositandose todo el cobre que habia. Calcule: a) La cantidad
de cobre depositado. b) La concentracion de la disolucion de sulfato de cobre inicial. Datos: F =
96.500 C. Masas atomicas: Cu = 63’5.

37.- Considerando condiciones estdndar a 25 °C, justifique cudles de las siguientes reacciones tienen
lugar espontaneamente y cuales solo pueden llevarse a cabo por electrolisis: a) Fe** + Zn — Fe +
Zn*". b) L +2 Fe?* —» 21"+ 2 Fe**. ¢) Fe + 2 Cr’** — Fe?" + 2 Cr**. Datos: €° (Fe?'/Fe) = -0’44V,
e° (Zn*"/Zn) =— 0’77 V; €° (Fe*'/Fe*") = 0’77 V; €° (Cr**/Cr?") = - 0°42V; £° (I/I)) = 0’53 V.



