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14 Equilibrio Redox

14.1 Generalidades

14.2 Procesos rédox no espontaneos

14.3 Procesos rédox espontaneos

14.4 Potencial y energia libre, ecuacion de Nernst

14.1

14.2

Generalidades

Oxidaciéon y reduccion. Enuna reaccion de oxidacion-reducciéno rédox existe latransferencia de uno
0 méselectrones de una especiaa otra. Ejemplo: NaCl —» Na + 1/,Cl,. Un proceso rédox 6 reaccién de
cdula puede ser dividido, para su estudio, en dos semisistemas o reacciones de e ectrodo:

Reduccion Na" +le-— > Na el Nat sereduce, es el oxidante.

Oxidacion Cl-—» 1,Cl, + 1e e Cl- seoxida, es e reductor.
Lareaccion inversa de una reduccion es una oxidaci on:

Oxidacion Na-— » Na" + 1e- el Nase oxida, es € reductor.

Laoxidacion y lareduccion ocurren alavez: no puede haber oxidacion sin reduccion y viceversa.
Estado de oxidacion. El estado de oxidacidon de un aomo es la carga que tendriasi se asignaran los
electrones de cada enlace al &omo mas electronegativo (repasar las reglas para asignar los nimeros de
oxidacion en los apuntes de nomenclaturainorganica). Una especie se oxida cuando alguno de sus aomos
constituyentes aumenta su estado de oxidacion y se reduce cuando disminuye su estado de oxidacion.
Ajuste de reacciones rédox. Unareaccion rédox puede gjustarse siguiendo 10s siguientes pasos.
1. Localizalas especies que cambian de estado de oxidacién y escribe las dos semirreacciones.
2. Ajusta cada semirreaccion por separado procediendo por €l orden siguiente:
a) gjusta el nUmero de dtomos cuyo estado de oxidacion cambia.
b) ajusta €l oxigeno afadiendo moléculas de H,O a uno de los lados de la ecuacion.
c) gusta e hidrogeno afiadiendo iones hidrogeno (H™).
d) gjustala carga afiadiendo electrones (6 niUmero de electrones debe corresponderse con € cambio en
el estado de oxidacion).
3. Multiplicalas dos ecuaciones de forma que el nimero de electrones ganados por una sea igual a lo
perdidos por la otra. Sumalas dos ecuaciones.
4. Si lareaccion se realizaen medio basico, afadeiones hidroxido (OH-) aamboslados hasta* neutraizar”
los iones hidrogeno (H*) convirtiéndolos en H,0.
5. Afade |as especies espectadorasy gjustalas.
6. Comprueba €l gjustede lareaccién final (nUmero de atomos de cada especiey carganeta). Comprueba
gue los coeficientes son |o méas simples posible.
Valoraciones rédox. Son valoraciones que se basan en procesos rédox. En el punto de equivalenciase
cumpleque V(vaorante)xc,(valorante) = V(valorado) xcy(valorado). El nimero de equivalenteses igual d
numero de moles multiplicado por la valencia, la cual se define como el nimero de electrones que
intercambia la especie considerada. El punto de equivalencia se detecta mediante un indicador rédox.

Procesos redox no espontaneos

Célula electrolitica. Cuando un proceso rédox no es espontaneo, puede ser forzado mediante la
aplicacionde un trabajo externo de tipo eléctrico. Al proceso asi realizado, se le llama eectroliss. H
recipienteen el que se realizael proceso recibeel nombrede céula dectralitica. Una célula electroliticaesta
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compuesta por dos electrodos de un material conductor solido, generalmente un metal o grafito; uno se
llamacatodo y en él tiene lugar lareduccién, el otro se llamaanodo y en é tiene lugar la oxidacion. E
cétodo se conecta al polo © de una fuente de corrientecontinuay el anodo al [J. Los dos electrodos se
sumergen en el dectrdlito que es un conductor idnico, generalmente una disoluci6n acuosa de ioneso una
sal fundida.

—

—~

02(9\) (

Electrodo

Figura 14.1. Electrolisis
del agua. Laadicion de

Anodo Cétodo sulfato de sodio mejorala
Oxidacién Reduccion conductividad facilitando la
electrolisis.

2H,0 —> Op(g) +4H " +4e=  2H,0+ 26~ —»> Hy(g) + 20H"

Productos de la electrélisis. Al eectrolizar una disolucién acuosa de una sal AB en agua podemos

tener los siguientes procesos de el ectrodo:

Reduccion: AT +1e > A 0 2H,O(l) + 267 —> H,(g) + 20H"
Oxidacion: B~ —» B+ 1e” 0 2H,0(I) —» O,(g) + 4H™+ 4e~

Aspectos cuantitativos de la electrélisis. Las leyes de la electrdlisis fueron desarrolladas por

Faraday en €l siglo XIX antes de que se conocierala naturalezaeléctricade la materiay ayudaron a

descubrirla

1. El paso delamisma cantidad de el ectricidad a través de una célulaproduce siemprelamismacantidad de
transformaci on quimica para una reaccion dada. La masa de un elemento depositada o liberada en un
electrodo es proporciona ala cantidad de electricidad que pase por é.

2. Se han de emplear 96485 culombios de electricidad para depositar o liberar 1 mol de unasustancia que
fijeo cedaun electron durante lareaccion delacélula. Si en lamisma reaccionintervienen n electrones,
entonces se requieren 96485n culombios de electricidad paraliberar un mol de producto.

El fundamento de estas leyeses facilmenteentendible alaluz del conocimiento actual de lanaturaezadela

materia. La relacion entrela cantidad de corriente y el nimero de molesde electrones es Q = n(e")F, donde

n(e”) ese ndmero de moles de electronesy F es la constante de Faraday (96485 C mol1).

Procesos redox espontaneos

Célula galvanica o pila. Un proceso espontaneo puede ser aprovechado para generar trabajo el éctrico.
En este caso, €l recipiente se llama cdulagalvanica o pila. Una célulagalvéanica se diferenciade una céula
electroliticaen que los procesos de reduccion y de oxidacion deben separarse para evitar la reaccion
directa.Las disoluciones se unen mediante un puente salino (o un tabique poroso) que contiene una
disolucion una disolucién conductoracomo KNO3(ag) 0 NaySOy(ag) y que permite cerrar el circuito
eléctrico.Al igual que en la célula electralitica, los electrones salen del anodo, donde se produce la
oxidacion, y que en unapilaes el polo © (el O en unacélulaelectrolitica),y lleganal cétodo, donde se
produce lareducciény es € polo .

Diagrama de célula. Existe un convenio de notacion para las célulasllamado diagrama de cdula. E
diagramaparaunapilaDaniell es Zn(s) | Zn?*(aq) | | Cu?*(ag) | Cu(s). Alaizquierdase escribeel anodoy a
laderechael catodo, de formaquelos electrones circulan de izquierdaa derecha. La barravertical simple(])
indicala existencia de unainterfase, mientras que labarra vertical doble (| |) indica un puente salino.
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— Voltimetro o

>

)
Anodo ( Puente salino [KCl(aq)] Cétodo
dezinc de Cobre
Vi Figura 14.2.

Pila galvanica con
CuSO,(aq) puente salino

Pilas comerciales. Las pilas comerciales primarias producen electricidad a partir de los reactivos
introducidos en la célulacuando se fabrica. Los tipos mas comunes de pilas primariasson la pilaseca o
Leclanché, la pila alcalina, y la pila de mercurio. Las pilas secundarias deben cargarse antes de su uso vy,
normal mente, son recargables. L os tipos mas comunes de pilas secundarias son | as de &cido-plomo (usadas
en las baterias de los automoviles) y las de niquel-cadmio.

Cera )
(aidante) Cétodo Orificio con tapén
[ para comprobar y reemplazar
) , el electrélito (H,S0,)
! Electrolito y el agua destilada
t (NH4Cl, ZnCl Placas positivas

y relleno inerte) (parrillas de plomo
rellenas de PbO,)

Diagrama poroso

nvase de cinc Cierrede
Cubiertade neopreno y aislante
papel (aidante) Cépsula
[T- Barracentral deaceroN\J{ Ll Anodo
ps S v/
Anodo (base del de carbono Cétodo {fipyif >
recipiente rodecdade Electrolito Placas negativas
contenedor que MnOz2(s) Diagrama poroso de (parrillas de plomo
gueda descubierta) separacion rellenas de plomo esponjoso)
Figura 14.3. Pila seca Figura 14.4. Pila de mercurio Figura 14.5. Acumulador de plomo

14.4 Potencial y energia libre, ecuacion de Nernst
Potenciales de electrodo y de célula. Unacélulageneraun potencial o fuerzaelectromotriz (E) entre
sus dos polos, que podemos determinar experimentalmente. El potencial normal (E) es el potencia medido
en condiciones normales. El potencial de una pila tiene signo positivo (y negativo el de una cdula
electralitica). Una pila se “agota’ cuando la reaccion quimicaque lamantiene llegaal equilibrio. En ese
momento, el potencia es nulo.
El potencial de una célulaes la sumade los potencialesde cadaelectrodo: E° = E°(anodo) + E°(catodo).
Como no es posibledeterminar |os val ores absol utos de | os potenciales normalesde electrodo, se usan los
potencialesrelativos a electrodo normal de hidrogeno: Pt | H,(g, 1 atm) | H*(ag, 1 M). Los potenciales para
un semisistemapueden darseen el sentido de reducciono en el de oxidacién, siendo sus val ores idénticos
pero de signo contrario:
Reduccion:  Zn?*(ag) + 2e” —» Zn(s) E°=-0,76 V (Potencial norma de reduccion)
Oxidacion:  Zn(s) —» Zn2*(ag) + 2e~ E°=+0,76 V (Potencial normal de oxidacion)
Por convencioén, todos |os potencialesnormales se listan como potencialesde reduccion. Lalista siguiente
recoge algunos potencialesnormales de reduccién, ordenados de mayor a menor potencial de reduccion.
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Una listaen laque los potenciales se ordenan de esta formase llamaserie eectroquimica (tabla 14.1). Los
potencialesmas negativos corresponden a sustancias més reductoras. Cuando mezclamosdos pargjas, la
masbajaenlalistaformael anodoy lamas altael catodo. La especie oxidadade lapareja masaltaoxidaa
la especie reducida de lamas bgja.

Tabla 14.1. Potenciales normales de electrodo a 25°C (Semirreaccion de reduccion)

Agente oxidante Agente reductor

/especie oxidada) (especie reducida) E°, V

Fo + 26" — > 2F +2,87 Mas Oxidantes (SE REDUCEN)
S,0g2~ + 26 — > 25042 +2,05

Aut +e — > Au +1,69

P4+ +2e” > Pb2* +1,67

MnO,~ +8H*  +5e >  Mn?*+4H,0 +1,51

cl, +2e” > 2CI- +1,36
Cry0,~+14H* +66 > 203 +7H,0 +1,33

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

Agt +e — > Ag +0,80

Fe3* +e — > F +0,77

Iy +2e — 2™ +0,54

0, + 2H,0 +4e >  4OH~ +0,40 (+0,81 apH = 7)
cu?* +2e” > Cu +0,34

AgCl +e — Ag + CI~- +0,22

2H* + 26 — H, 0 (por definicion) (0,42 apH =7)
Fe3* +3 > Fe 0,04

0, + H,0 +2e” — >  HO,” +OH~ -0,08

Pb2+ + 26 —»> Pb 0,13

Sn2+ + 26 > Sn -0,14

Ni2* + 26" — > Ni -0,25

Fe2* +2e” ~— » Fe -0,44

cr3t +3e” > Cr -0,74

Zn?* +26 — > Zn 0,76

2H,0 + 26 — > Hy+20H- -0,83 (0,42 apH =7)
Cr2+ +2e” —» Cr 0,91

Mn2+ +2e” > Mn -1,18

Al3* +3e” > Al -1,66

Mg2* +e — > Mg -2,36

Nat +e ~— > Na 2,71

catt +e > Ca -2,87

K* +e > K 2,93

Lit +e — Li -3,05 Mas Reductores (SE OXIDAN)

Energia libre y trabajo eléctrico. Tal comovimos (Temal0), el maximo trabajo el éctrico (o diferente
a de expansion) que puede realizar un sistemaesigua alaenergialibre: Wy g ico(Mmaximo) = AG.
Energia libre y potencial. Como Wygyico(Maximo) = —QE = —n(e)FE, donde E es la fuerza
electromotriz o potencial dela cdula, entonces AG = —n(e")FE.

Ecuacion de Nernst. La ecuacionde Nernst relacionalos potencialesnormales con los potencialesen
condicionesdigtintas alasnormales: E = E° — (RT/n(e")F)InQ. Estaecuacion es deducidaa partirde AG =
AG °+RTINQy AG = n(e")FE.

Potencial normal de célula y constante de equilibrio. Como unareaccionrédox llegaal equilibrio
cuando E=0=E°—(RT/n(e")F)InQ, y en & equilibrio Q = K, se deduce que E° = (RT/n(e")F)InK.
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Sobrepotencial. Una céluladectrolitica (proceso no espontaneo) se caracteriza por tener un potencia
negativo. Asi, la eectrdlisisdel aguatiene un potencial normal de—1,23 V. Paraque la reaccion tengalugar
es necesario aplicar una corriente eléctricacuyo potencial sea al menos de +1,23 V. En la préacticaes
necesario aplicar un potencial significativamente mayor. El potencial adicional recibe el nombre de
sobrepotencial. En el caso del agua, el sobrepotencia es 0,6 V, por o que el potencial necesario paraque

haya reaccion aunavelocidad apreciableesde 1,8V .

Bibliografia
Atkins, pags. 617-656; Dickerson, pags. 670-716; Masterton, pags. 638—693; Russell, pags. 543-575;

Whitten, pags. 409-429, 600-641.
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14.6

14.7

oxidaciones, reducciones, oxidantes y reductores

Indica cuales de | as siguientes reacciones (sin gjustar) son de tipo rédox:

a) CaO + HO—» C&(OH)Z

b) Ag + HNO3 — AgN03 + N02 + Hzo

¢) Cl, + H,O—» HCl + HCIO

Indica, en aquellas que lo sean, cudl es e agente oxidantey cud es el reductor.
Di d estado de oxidacion de cada éomo de:

a) NO,~; b) HIO3; ©) TeF82‘; d) NoOg; €) NapMoOy; f) RuFs; g) HCO3™; h) 82032‘; i) ClO4; j) CaCy0y.

Clasifica cada una de | as siguientes semirreacciones como oxidacion o reduccion:
a) Ca(s) —» Ce?*(an)

b) Fe**(aq) —» Fe**(aq)

¢) Clx(g) —» ClO5™(a0)

d) OH™ (ag) — O4(9)

€) NO;™ (ag) — NO(g)

El cloroy sus compuestos presentan estados de oxidacion—1, +1, +3, +5 y +7. ;Cuédlesde lassiguientes

especies pueden actuar como agentes oxidantes?¢Cudles como agentes reductores?
a) HCIO,; b) CIO,~; ¢) CI—, d) CIO; €) Cl,0,.

Para cada una de las siguientes reacciones, identificala especie oxidada, la especie reducida, el agente

oxidantey el agente reductor. Ajusta las ecuaciones.

a) Fe>*(ad) + 17(aq) —» Fe?*(ag) + 15(9)

b) ClO5(aq) + S*(ad) + HyO() — > Cl~(aq) + S(s) + OH(a0)

c) Cry,05(s) + Al(s) —» Cr(s) + Al,O4(s)

Ajustalas siguientes ecuaciones en disolucion basica:

& MnO,~(ag) + Cl~(aq) —» Mn?*(ag) + CIO(aq)

b) NO,(a0) + Bry(l) - » NO3(aq) + Br(zq)

Ajustalas siguientes ecuaciones:

a) ClO(ag) + CrO, (aq) — > CrO42‘(aq) + Cl=(ag) (medio basico).

b) KCIO4(ag) + H,C,04(a0) —» ClO4(g) + COL(g) + H,O(l) + K,C04(aa)
) Ag,S,04(ag) + HyO(l) —»> Ag,S(s) + 8042‘(aq) (medio &cido).

d) Bi(s) + HNOs(ag) —» Bi,Og(s) + NO(g) + H,(X(1)

&) Mn?*(ag) + S,05%(ag) + H,O(l) — > MnO,(ag) + SO,2(aq) (medido &cido).
f) H,O5(a0) + Fe?*(ag) —» H,0(l) + Fe3*(ag) (medio &cido).

g) FeSO(aq) + KMnOy(ag) + HySO4(ar) —» Fey(SOy)3(a) + K,SO4(ag) + MnSO-(ag) + H,yO(1)
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electrolisis

Establecequé productos se formardnen el anodoy en el cdtodo cuando se el ectrolizan disol uciones acuosas
de los siguientes compuestos:
) HI; b) CuCl,; c) KOH; d) Ni(NOy),; €) CoCl,,.
Una forma de limpiar monedas (que contienen cobre parcialmente oxidado) en arqueologia, consiste en
colgar el objeto de un hilo de cobre unido al polo negativo de una bateria, sumergirlo en una disolucion de
NaOH al 2,5% e introducir en la disolucién un electrodo de grafito unido a terminal positivo. ¢Cudl es la
reaccion que tiene lugar en la moneda?
células galvanicas y electraliticas
Compara €l tipo de proceso quimico, el signo del &hodoy del cétodo, y el sentido de circulacionde la
corriente eléctrica en las células dectroliticas y en las pilas galvanicas.
¢Cud eslafuncion del puente salino en una célulagalvanica?
Escribe las semirreaccionesy lareaccion de célula para cada una de las siguientes cél ulas:
a) Ag(s) | Ag*(a0) | | Fe**(ad), Fe?*(an) | Pt
b) U(s) | U3*(aq) || V2*(ad) | V(s)
¢) Cu(s) | Cu?*(ad) | | Cu*(ag) | Cu(s)
d) Pt | Pb* (ag), Pb%*(aq) | | Sn**(ad), Sn**(aq) | Pt
e) Pt | Sn**(aq), Sn?*(ag) | | Sn**(aq) | Sn(s)
f) Au(s) | Au*(aa) | | Au®*(ad) | Au(s)
Imagina una célula para cada una de | as siguientes reacciones.
a) Cr(s) + Zn?*(ag) —» Cr2*(ag) + Zn(s)
b) Ha(g) + Clp(g) —» 2HCl(an)
c) AgNO5(aqg) + Kl(ag) —» Agl(s) + KNO3(aq) (reaccion de precipitacion)
d) H3O*(ag, concy) —» H30"(ag, concy) (dilucion)

potenciales normales de reduccion
Ordena los siguientes elementos de acuerdo a su carécter reductor (usa los potenciales normales de
reduccion):
a) Cu, Zn, Cr, Fe; b) Li, Na, K, Mg.
Para las siguientesparejas, determina guién reducira aquién en condiciones normales(usa los potenciales
normal es de reduccion):
a) K*/K y Na*/Na; b) Cl,/Cl~y Br,/Br~.
En base a los potenciaes normales de reduccién, determinasi 1os siguientes metales pueden o no pueden
ser depositados el ectroquimicamente a partir de una disolucion acuosa:
a) Mn, b) Al, ¢) Ni, d) Au, €) Li.
A continuacion se muestra un diagramade potencial en el que se indican los potenciales normales de
reduccion paralas semirreacciones entre |os estados de oxidacion de un elemento metalico hipotético M.

M -2,03 v VEG +0,47 v +1,15v +0,93 v

M4+ MO 22+

MO,

+1,04 v ‘ ‘
|

+1,01v

En condiciones normales:

a) ¢reaccionaraM con Ag*?; b) ¢podrael hierro metédlicoreducir al cation M3*?; ¢) ¢puedeel cloro (Cl 2)
oxidar a cation M3*?; d) ¢puedeel estario metdicoreducir a cation M4*?; €) ¢yeaccionaran M4+ y MO,2*?,
f) ¢desproporcionara espontaneamente MO, ?
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ecuacion de Nernst

14.18 Supongamos gue hemos olvidado el signo delaecuacion de Nernst E = B + (RT/nF)InQ ¢Quéargumentos
puedes utilizar para elegir correctamenteel signo? Piensaen el sentido en que debevariar E a aumentar la
concentracién/presion de los reactivos y en € que debe cambiar al aumentar lade los productos.

14.19 Calculaé potencia de los semisistemas H*(ag)/H,(g) y H,O(1)/Hx(g) apH = 0, pH =7y pH =14.

14.20 ¢Como variael potencial del semisistemaH™*(ag)/H,(g) con €l pH, si p(H,(g)) = 1 atm?Disefia un método
electroguimico paramedir € pH de unadisolucion.

14.21 Discute la posibilidad de crear un medidor de presién basado en dos el ectrodos de hidrogeno.

14.22 ¢Cual es lafuerza impulsoraque creauna diferenciade potencial en una pila de concentracion (una pila
como ladd gercicio 14.13 €)?¢Cuanto vale E en una pilade concentracion?

14.23 Un acumulador de plomo es una pilabasadaen €l proceso Ph(s) + PbO,(s) + 2H*(aq) + 2HSO,~(aq) — >
2PbS0O,(s) + 2H,0(1) ¢Por qué disminuye lentamente €l voltaje mientras se va gastando?

14.24 Una pila niquel—cadmio se basaen €l proceso Cd(s) + NiOy(s) + 2H,O(l) —» Cd(OH)x(s) + Ni(OH)(s)
¢Por qué € voltaje permanece constante aunque se vaya gastando?

potencial y energia libre
14.25 Comparael signo de AG y de E paraunapilay para una célulaelectrolitica. ¢Qué diferenciade potencia
minimahay que aplicar a una célula para que se produzcala eectrolisis?
14.26 Comparalosvaoresde AG y de E paralasiguientes ecuaciones.
a) Zn(s) + Cu?*(ag) —» Zn?*(ag) + Cu(s)
b) 2Zn(s) + 2Cu?*(ag) —» 2Zn%*(ag) + 2Cu(s)

Problemas

células electroliticas, cantidad de corriente y cantidad de materia

14.1 Cuando se electroliza una disolucion acuosa de NaCl
a) ¢Qué cantidad de corrientese precisapara producir 0,015 mol de Cl,(g) en el anodo? (F = 96485 C
mol-1)

b) ¢Cuanto tiempo debera pasar una corriente de 0,010 A para producir 0,015 mol de H,, (g) en & catodo?

14.2 Se éectrolizauna disolucion de NaCl durante 80 minutos, con lo que se desprenden 5,0 litros de Cl,(g)
medidos en condiciones normales (V) = 22,4 | mol—-1, F = 96485 C mol-1). Calcula:

a) la cantidad de corriente que paso por la disolucion.
b) laintensidad de la corriente.
¢) € volumen de gas desprendido en € catodo durante el proceso en condiciones normales.

14.3 ¢Cuéntos gramosde Zn metal (M = 65,39 g mol-1) pueden depositarseen el cétodo al eectrolizar cloruro
de cinc fundido si hacemos pasar 0,010 A durante 1,00 h? (F = 96485 C mol-1).

14.4 Calculalass masas de Zn(s) (M = 65,37 g mal—1) y Cl,(g) (M = 70,906 g mol-1) que se liberanen los
electrodos de una célula electroliticaque contiene una disolucién acuosa de cloruro de cinc, si se hacen
pasar através de ella 173673 C de corriente eléctrica (F = 96485 C mol—1).

14.5 Cuando se hidrolizaen condiciones apropiadas una disolucion acuosa de AgNO;, lareaccion anddicaes
2H,O(I) —> Oy(g) + 4H*(ag) + 4e-, mientrasque la catodicaes Ag*(ag) + e —» Ag(s). En eda
electrdlisis observamos que en el catodo se depositan 23,8 mg de Ag(s) (M = 107,87 g mol-1). ;Qué
volumen de O,, medido en condiciones normales, se formaran en el dnodo? (Vy; = 22,4 | mol-1).

células galvanicas, cantidad de corriente y cantidad de materia

14.6 En una célulagalvanicatienelugar lareaccion globa Zn(s) + Cl,(g) —» Zn2*(aq) + 2Cl—(ag). ¢Durante

cuanto tiempo podra entregar 0,10 A al exterior si se consumen 1,50 g de Zn(s) (M = 65,39 g mol-1)?
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En un acumulador de plomo, la reaccion anddicaes Pb(s) + HSO,(ag) —» PbSO,(s) + H™(ag) + 2e™.
Una bateria tipicatiene una capacidad de 100 «amperios—hora», |0 que significaque tiene capacidad
guimica suficiente paraentregar 100 amperios durante 1 hora, o 1 amperio durante 100 horas. (Qué masa
de Pb (M = 207,2 g mol~1) se consumiré en e &nodo en este proceso?

potenciales normales

Sid E°deZn(s) —» Zn?*(aq) + 26" es 0,76 V,
a) ¢cudl serael E° dezZn?*(ag) + 26— » Zn(s)?
b) ¢cudl esel E° delareaccion Zn(s) + 2H*(ag) —» Zn?*(ag) + Hx(9)?
¢) ¢cud esel E° delareaccion Zn®*(ag) + Hy(g) —» Zn(s) + 2H*(ag)?
d) ¢en qué sentido sera la reaccion espontanea en condiciones normales?
Ajustalas siguientes reaccionesy calculasu E*
@  Zn(s) + Cly(g) — Zn?*(ag) + Cl~(a)

s E°(Zn2*/Zn) =-0,76 V y E°(Cl,/CI") = 1,36 V;
b) Br(ag) + 105~(aq) + H*(ag) — > Bry(l) + 15(s) + H,O

s E°(105, H*/1,) =1,20V y E°(Br,/Br-) = 1,07 V,
0) Bry(l) + Cr3*(aq) —» Cr,0;2~(at) + H*(a0) + Br(e0)

s E°(Cr,0,2, H*/Cr3+) = 1,33V y E°(Br,/Br) = 1,07 V;
d) AuCl,~(a0) + 15(8) = AU(S) + Cl~(ad) +105(aq) + H*(a0)

s E°(I05~, H*/l,) = 1,20V y E°(AuCl ,/Au) = 1,00 V.
Calculael potencial normal de la reaccion Fe2+(ag) + Hy(g) — > Fe(s) + 2H*(ag). ¢Es espontaneala
reaccion directa? [E° (Fe2*/Fe) = —0,44 V1.
Calcula el potencial dela pilagalvénica que utiliza como sistemas rédox Cr3*/Cr y Ni2*/Ni en condiciones
normales [E°(Cr3+/Cr) = -0,74 V; E°(Ni2*/Ni) = -0,25 V].

ecuacion de Nernst

Calculael potencial del proceso MnO,(s) + 4H*(ag) + 2e- —» Mn2*(ag) + 2H,0 cuando [Mn2*] = 0,10
My pH = 5,0 (E°(MnO,/Mn2*) = 1,23 V).
Calcula€el valor de E(H*/H(g)), seglin la ecuacion de Nernst, cuando:
a [H*] = 1 mol I-1, p(H,) = 1 atm;
b) [H*] = 1 mol I-1, p(H,) = 100 atm;
c) [H*] = 102 mol I-1, p(H,) = 1 atm.
d) [H*] = 102 mol I-1, p(H,) = 100 atm;
¢Qué valor puede esperarse para E(Pb2+(ag)/Pb(s)) en una disolucion 0,015 M de Pb2*, s
B (Pb2+(ag)/Pb(s)) = -0,13V?
¢Cual serael valor de E paralasemirreaccion 2H,0 + HASO (ag) —» HaASO,(ag) + 2H*(ag) + 267, §
E = -0,56 V, cuando las concentracionesson [HASO,] = 0,10 M, [H3AsO,] = 0,050 M, [H*] = 1,0 106
M?
¢Cudl serd el valor de E paralareaccion Pb(s) + 2H*(ag) —» Pb2*(ag) + H,(g), si B (Pb2*/Pb) =-0,13
V, cuando |as concentraciones son [H*] = 0,010 M, [Pb2*] = 0,10 M y p(H,) = 1,0 10-6 am?
El vaor de E paralareaccion 2H,0 + 2I5(s) + 50,(g) —» 4105~(ag) + 4H*(ag) es de 0,03 V. ¢Que pH
es necesario paraque E = 0,02 V, s mantenemos €l resto de condiciones normales?
El potencial de la célulaNi(s) | Ni2*(ag) || H*(ag) | H,(g) | Pt(s) es 0,109 V. Si laconcentracion de la
disolucion de niquel es 0,100 M y la presion de hidrogeno es 1,0 atm ¢cud es el pH de ladisolucion donde
esta sumergido e electrodo de platino? (E°(Ni2*/Ni) = —0,25 V,R = 8,314 J K-1 mol-L, F = 96485 C
mol-1).
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14.24

14.25

14.26

14.27

14.28

14.29

14.30

El potencial delapilaPt| H,(g, 1 &m) |H*(ag) || Cu?*(0,020 M) | Cu(s), es 0,467 V. Calculael pH dela
disolucion anddicasi E°(Cu?*/Cu) es 0,34 V.
Suponiendo que todas las especies disueltastienen concentracion 1 M, ¢qué presion de hidrogeno seria
necesaria tedricamentea 298 K parainvertir lareaccion Pb(s) + 2H (ag) — » Pb%*(ag) + Hy(0), s B
(Pb2*/Pb) =-0,13V? (R = 8,314 J K1 mal~L, F = 96485 C mol1)
Calculalarelacion entre las concentracionesde Cr3* y Cr2* para que e potencia de la pila Fe(s) | Fe2*(1
M) || Cr3*(aq), Cr2*(ag) | Pt seade 0,10 V (E°(Cr3*/Cr*) = —0,41 V, E°(Fe?*/Fe) = 0,44 V, R = 8,314 J
K~1 mol—1, F = 96485 C mol1).
pilas de concentracion
Se forma una pila con el electrodo normal Cl,(1 am)/CI7(1 m), con E = 1,36 V, y con el eectrodo
Cl,(1 am)/CI=(0,010 ™). ¢Cud es el potencial delapila? Determina AG paralareaccion que tiene lugar.
Se construye unapilaen la que un eectrodo de Ag esta sumergido en unadisolucion de Agt 1,00 M vy la
otro electrodo de Ag en una disolucion de Ag+ 1,00 102 M. Calcula€el potencial de lapila(R = 8,314 J
K-1 mol-1, F = 96485 C mol-1).
Una pila esta formada por dos electrodos de hidrégeno sumergidos en disoluciones de HCl(ag). Si d
potencial de la pila es 0,177 V y la concentracion de HCl(ag) en el cdtodo es 0,0100 M, calculala
concentracion de HCl(aq) en & anodo (R = 8,314 J K-1 mol-, F = 96485 C mol-1).
potenciales rédox, energias libres y equilibrio quimico

Calculael potencial normal (E), la energialibre normal (AG®)y la constante de equilibrio (K) de los
siguientes procesos, indicando el sentido de circulacionde los electronessi construyéramosunapila en
condiciones normales (T = 298 K, R = 8,314 J K—1 mol-1, F = 96485 C mol-1):
a) Cd2*(aq) + Zn(s) — > Cd(s) + Zn2*, B(Cd2+/Cd) = 0,40 V, B(Zn2*/Zn) =-0,76 V;
b) MnO,~(ag) + 8H*(ag) + 5Fe2*(ag) —» Mn2*(aqg) + 5Fe3*(ag) + 4H,0, B(MnO,/Mn2*) = 1,51V,
B(Fe3*/Fe2*) = 0,77 V;
Se prepara una pila formada por los pares Agt/Ag (B = 0,80 V) y Cu?*/Cu (B = 0,345 V) con
concentracionesionicas 1 M. Se conectan y se espera aque la pila se agote.
a) ¢Cud esd potencia delapilainicialmente?
b) ¢Cuéles serén las concentracionesionicas en e equilibrio? (R = 8,314 J K-1 mol—1, F = 96485 C mol-1)
¢) ¢Queé cantidad de corriente habra suministrado, si € volumen de las disoluciones esde 1 litro?
d) ¢Qué cantidad de corriente seria necesario pasar pararecargar lapila?
La constante de equilibrio parala reaccion Sn2*(ag) + 2Hg2*(ag) —» Hg,2*(ag) + Sn?*(ag) es de 5,0
1025, Calculad potencial normal delapila(R = 8,314 J K-1 mol-1, F = 96485 C mol-1).
Cdculalaconstante de equilibrio de los siguientes procesos.
a) Cu(s) + 2Ag*(ag) —» Cu?*(ag) + 2Ag(s)

E°(Cu2*/Cu) = 0,34 V; E°(Ag*/Ag) = 0,89 V
b) 2MnO,~(aq) + 5Sn2*(aq) + 16H*(ag) —» 2Mn2*(aqg) + 5Sn**(aqg) + 8H,0

E°(MnO,/Mn2*) = 1,52 V; E°(Sn#+/Sn2*) = 0,15 V
0) Cly(s) +21~(ag) > 2CI~(a0) + 1(s)

E°(C,/Cl-) = 1,36 V, E°(I,/I7) = 0,53 V.
Calcula el valor del producto de solubilidad del cloruro de plata a 298 K, a partir de los siguientes
potenciales normales de reduccién medidos a la misma temperatura: E(Ag*(ag)/Ag(ag)) = 0,7991 V,
E(AgCI(s)/Ag(s)) = 0,2225 V (R = 8,314 J K-1 mol-1, F = 96485 C mol-1).
Calculala constante parael equilibrio Ag(NH5),* <—= Ag* + 2NH,, sabiendoque T = 298 K, R = 8,314
JK-1mol-1, F=96485C mol-ly
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Agt+e > Ag E°=0.80V
Ag(NH3)," + e » Ag+2NH; E° =037V

Soluciones a los Seminarios
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14.15
14.16

&) No es rédox (ningun elemento cambia su estado de oxidacion); b) Rédox, Ag es el agente reductory HNO; es el agente
oxidante; c) Rédox, Cl, es el agente reductor y € agente oxidante.

Se dan los estados de oxidacion de cada elemento por orden de aparicion en laformula: @) 11+, 11— b) [+, V+, [I= ¢) VI+, 1= d)
1+, 1= €) I+, VI+, [1= f) V+, 1= g) I+, IV+, 1= h) T+, 1= 1) VI -

a) Oxidacion; b) reduccion; ¢) oxidacién; d) oxidacion; €) reduccién.

Pueden actuar como oxidantestodaslas especiesen €l queel cloro no esté en su estado de oxidacion minimo (1-), es decir todas
salvo ClI=. Pueden actuar como reductorastodas las especiesen el que el cloro no esté en su estado de oxidacién méaximo
(V1l+), esdecir todas salvo CIO,~ y Cl,0O5.

8) 2Fe¥*(a) + 21 (@) — > 2Fe?* (@) + 15(9)

b) ClO5~(a) + 35%~(aq) + 3H,O(I) —» Cl~(a) + 3S(s) + 60H(a)

€) Cry,05(s) + 2Al(s) —> 2Cr(s) + Al,O5(s)

a) 2MnO,4 (&) + 5CI—(ay)+ 3H,O(l) —> 2M n2+(aq) + 5CIO~(ay) + 60H(a)

b) NO,™(a) + Bro(l) + 20H(a)) —> NOz™(a) + 2Br(a) + Hy (1)

a) 3CIO™(a) + 2CrOy (&) + 20H™ (&) — 2CrO42_(aq) + 3CI7 (&) + HyX(l)

b) 2KCIO4(a) + 2H,C,0 (a)) —> 2CI0,(g) + 2CO,(g) + 2H,(l) + K,C,0,(a)

€) AG,S,05(0) + HyOl) —> Ag,S(s) + SO,2(a) + 2H*(a)

d) 6Bi(s) + 10HNOz(a)) —» 3Bi»Og(s) + 10NO(g) + 5HoO(1)

€) 2Mn?*(a) + 55,0g% (&) + 8H,O(l) —» 2MnO, () + 10S0,42(ay) + 16H™ (a)

f) HyOp(a) + 2Fe? (aj) + 2H (@) — > 2H,0() + 2Fe3*(a)

g) 10FeSO, (&) + 2KMnO, (&) + 8H,SO (@) — > Fe,(SO,)5(@) + K,SO,(a) + 2MnSO(ay) + 8H,0(1)

Ver latabla de potencial es para saber qué procesos anddicos y catddicos son los més favorables.

a) b) ) d )
A nodo |2 C|2 02 OZ C|2
Céatodo H, Cu H, Ni Co
Reduccién de 6xido de cobre a cobre metdico.

Ver teoria.

Cerrar € circuito eléctrico mediante un conductor iénico.

3 Ag(s) + Fe¥ (@) —» Fe**(a@) + Ag*(a)

b) 3V2*(ay) + 2U(s) —» 3V(s) + 2U3* ()

c) 2Cu*(a) — > Cu(s) + Cu2*(ay) (desproporcionacion)
d) Sn**(a) + Po2¥(a)) —» Pb*(ay) + Sn?*(a)

€) 2Sn2*(a) — » Sn(s) + Sn**(ay) (desproporcionacion)
f) Aud*(a) + 2Au(s) — > 3Au'(ay) (comproporcionacion)
8) Cr(s) | Cr2*(a) || Zn?*(a) | Zn(s)

b) P(s) | Hy(9) | H*(a) || CI=(a) | Cl(g) | P(s)

0) Ag(s) | Ag*(a) [l Agl(s) | Ag(s)

d) Pi(s) | Ho(@) | H*(a, concy) || H*(ag, concy) | Ho(@) | PX(S)
De menor amayor caracter reductor:

a) Cu2+ + 2 o Cu +0,34
Fe2+ + 2e- — Fe -0,44
Zn2+ + 2e- — Zn -0,76
Cr2+ + 2e- — Cr -0,91
b) Mg2* te — Mg -2,36
Na* +e — Na -2,71
K+ +e — K -2,93
Li+ +e — Li -3,05
a) K reducirdaNa*; b) Br- reducirdaCl,.
Aut +e — Au P =+169 Si
NiZ* +2&¢ —» Ni F=-025 Si
2H* +2e — H2 E=-042apH=7
Mn2+  + 2e- — Mn B =-118 No (se obtiene H2)
Al3+ + 3e- — Al P =-1,66 No (se obtiene Hy)

Li* +e — Li P = -3,05 No (se obtiene Hy)
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14.26

a)Si (B =203+ 080=283V);b)No(E =-2,03+0,44 =-159V);¢c)Si (FF=-0,47+ 1,36=1,89 V); d)Si (B =0,47
+ 0,14 =0,61V); €) No (B =-1,15+ 0,93=-0,22 V); f) Si (F° =1,15-0,93=0,22 V)

Sabemos que al aumentar la concentracion de productos, el potencial debedisminuir. Como al aumentar la concentracion e
productos, Q aumenta, para que el potencial disminuya, el signo tiene que ser negativo.

En ambos casos se tratarealmente de dos semisistemas equivalentesy el potencial a cadapH esidéntico:apH =0es0, apH =
7es-042V y apH =14 es -0,83 V. Obsérvese, sin embargo, que en condiciones normalesel pH es 0 para el primer
semisistema ([H*] = 1 M) mientras que es 14 para el segundo ([OH™] = 1 M).

E = -0,059 pH (aT = 298,15 K). Sumergiendo un electrodo de hidrégeno en la disolucién y midiendo el potencial
H™* (concentracién desconoci da)/H,(1 atm) con respecto a un electrodo H*(A ™M), H 2(1 atm) en condiciones normales.
Deformaandloga ala anterior, pero donde lo desconocido es ahorala presion de hidrogeno del primer electrodo.

Ladiferencia de concentracion de los reactivos. En una pila de concentracién B> vale cero.

Porque disminuyen las concentracionesde HY y HSO -

Porque todos | os reactivos son sdlidos o liquidos puros, cuya concentracién no varia.

Pilaza AG< 0, E > 0; célulaelectralitica: AG > 0, E < 0. Hay queaplicar una diferenciade potencial que permitasuperar €
potencial negativo del proceso.

Obsérvese que E(b) = E(a), mientras que AG(b) = 2AG(a).

Soluciones a los Problemas

14.1
14.2
14.3
14.4
14.5
14.6
14.7
14.8

14.9

14.10
14.11
14.12
14.13

14.14
14.15
14.16

)Q=29103C;b)t=2910°s. 14.17 pH = -0,85.

a)Q=43000C; b) I =9,0A;c)501. 14.18 pH = 29.

m = 0,012 g. 14.19 pH =3,0.

58,83 g decincy 63,8 g de cloro. 14.20 p = 25103 atm.

V=124ml. 14.21 [Cr3*]/[Cr2*] = 15,4,

t=4,410%s. 14.22 E=0,118V, AG = —22,8 kI mol~1 (de Cl,).

m = 3,87 102 g. 14.23 E=0,118 V.

a) 0,76 V; b) +0,76 V; ¢) 0,76 V, 14.24 1,00 1072 M.

d) en el sentido b). 14.25 @) E° = 0,36 V, AG® = 69,5 kJ mol-1, K = 1,5
a)E°=2,12V; b) E°=0,13V; c) E°=-0,26 V; 1012, del cinc al cadmio; b) E° = 0,74 V, AG® =
d) E°=-0,20 V. —-357 kJ mol=1, K = 3,8 1062, del hierro
E =-0,44 V, no es esponténea. manganeso.

E°=049V. 14.26 a) E = 0,455 V:b) [Ag'] = 2,4 1078 mol 71,
E=067V. [Cu2*] = 1,5 mol I71; ¢) 96 103 C;d) 96 103 C.
a)E=0; b) E=-0,0592V; c) E=-0,118; 14.27 E°=0,76 V.

d) -0,177 V. 14.28 @) K = 4,41 1018; b) K = 10232; ¢) K = 1,37 1028,
E=-018V. 14.29 Kg=1,77 1010 mol2 |-2,

E=-020V. 14.30 K=511078.

E=022V.



