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8. Ajustar las siguientes ecuaciones:
(a) AS,S3 + H + NOs; [ SO42_ + As,05 + NO + H,0
(b) N,O, -  HNO3z + HNO,
(C) KMnO,; + FeSO, + H,SO, [ MnSO4 + F92(804)3 + ...

Solucion
(a) ASyS3 + H + NOs5 [ SO42_ + As,05 + NO + H,0

Al analizar la ecuacion se observa que debe equilibrarse en medio &cido y que hay 3
elementos que cambian de estado de oxidacion: As, Sy N. El Asy el S pertenecen al
mismo compuesto (As,Ss3) y si se hace un pequefio analisis de los productos de la
reaccion se verd que ambos elementos sufren una oxidacion en esta reaccion (As: +3 a
+5y S: -2 a +6), por lo tanto es recomendable escribir una sola semirreaccion de
oxidacion, con el fin de mantener la estequiometria entre ambos elementos:

As,S; +17H,0 - 3S0,% + As,Oc + 34 H + 28 ¢
NO; +4H"+3e 1 NO+2H,0

Igualando los electrones y sumando ambas semirreacciones, se obtiene:
3As;S;+28 NOg + 10 H . 9 SO,* + 3 As,05 + 28 NO + 5 H,0

Nota: Otra razdn importante para escribir una sola semirreaccion de oxidacion es que
el As,Ss, al igual que la mayoria de los sulfuros, es un compuesto insoluble y por lo
tanto se debe escribir en forma molecular.

(b) N,O4 [, HNOs; + HNO,

El N,O,4 estd cambiando a HNO3; y HNO,, por lo tanto se trata de una dismutacion o
desproporcion; es decir, un solo compuesto se oxida y se reduce.
Las semirreacciones son:

N,Os+2H,00s 2NOs +4H " +2¢
N,Os+2e [ 2NOy

Los electrones ya estan igualados en ambas semirreacciones. Sumando se obtiene:
2N,04+2H,00. 2NO3s +2NO; +4H"

Pasando los coeficientes a la ecuacion molecular se debe tener en cuenta que los iones
H* pertenecen a ambos acidos:

2Ny04+2H,O0L  2HNO3+2HNO;,
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La ecuacion se divide por 2, para obtener finalmente:
N,O4s+ H,O [, HNOs; + HNO,

Nota : En una reaccion de dismutacion normalmente se hace necesario realizar este
altimo paso de simplificacion de los coeficientes, debido a que se plantean las
semirreacciones de oxidacion y de reduccion a partir de moléculas separadas de N,O4
aunque el proceso de transferencia de electrones debe ocurrir entre los &tomos de N de
una misma molécula del reactante.

(C) KMnO, + FeSO,4 + H,SO, s MnSO4 + Feg(SO4)3 + ...

MnO, +8H ' +5e 1. Mn?" +4H,0

Fe®* O Fe+e
Igualando los electrones y sumando, se obtiene la ecuacion iénica:
MnO, +5Fe* +8H" 0.  Mn?* +5Fe* + 4 H,0

Para transformar esta ecuacion ionica en molecular se debe realizar lo siguiente:

Hay 1 mol de iones MnQOy’, por lo tanto corresponde escribirl mol de KMnOQy:
5 moles de iones Fe®* estaran en 5 moles de FeSO,.

Los 8 moles de iones H* estaran en 4 moles de H,SO,.

1 mol de iones Mn?* estan en 1 mol de MnSO.,.

Para tener 5 moles de iones Fe®" se debe escribir 2,5 moles de Fe,(SO4)s.

Trasladando los coeficientes a la ecuacién molecular y agregando los 4 moles de agua
en el lado derecho, se tendra:

KMnO, +5 FeSO,4 + 4 H,S50, -  MnSO4 + 2,5 Fez(SO4)3 + 4 H,O

Como uno de los coeficientes resulto fraccionario, se debe amplificar la ecuacion por 2
para que todos los coeficientes sean enteros:

2 KMnOy4 + 10 FeSO4 + 8 HSO4 - 2 MnSO4 + 5 Fey(SOy)3 + 8 H20

Al analizar esta ecuacion se puede observar que los iones potasio s6lo aparece entre los
reactantes y que ademas los iones sulfato existentes entre los reactantes (18) no
coinciden con los de los productos (17 en total). Ambas situaciones se solucionan
agragando 1 mol de sulfato de potasio entre los productos:

2KMnO, +10FeS0O4+8 HySO4 > 2MNSO4+5 Fey(SO4)3+8H20+K,S0,
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9. Representar las pilas cuyas reacciones son las siguientes:
(@) Clyg + Cdg 0>  Cd*(ae)+ 2 Clig)
(b) 2 Fe* (a)+ Clyg 0o 2 Fe** (a0 + 2 Cl o
(©) 2Ag @) + Cuy - 2 Aggy + CU*' )

Solucién
(a) C|2(g) + Cd(s) [N Cd2+(ac) + 2 CI-(ac)

A la izquierda de la representacion se coloca la semipila donde tiene lugar la

oxidacion, anodo, que corresponde al electrodo negativo. A la derecha, la semipila

donde ocurre la reduccion, catodo, que corresponde al electrodo positivo:
oxidacion: Cd 0. Cd* +2e

reduccion: Cl,+2e . 2CI
por lo tanto la representacion de la pila es:
Cd|Cd* @ ICl ao)|Clag)lPtes

Al ser el &nodo un metal sélido (Cd), puede actuar €l mismo como electrodo. Por el
contrario, al ser el cadtodo un electrodo gaseoso (Cl,), necesita un soporte material,
siendo el Pt uno de los materiales mas utilizados con este fin. Este tipo de
soportes se denominan electrodos inertes.

Las barras verticales indican un cambio de fase; por esta razon se incluye una barra
vertical entre Cd) y Cd2+(ac) en el anodo y en el catodo se incluyen 2 barras
simples: una entre Cl' o) y Cly(g) y otra entre éste tltimo y Pt).

La doble barra vertical indica la existencia de un puente salino entre ambas
semipilas.

(b) 2 Fe* (a) + Clygy > 2 Fe**(a) + 2 Cl (e
oxidacion: Fe?* 0. Fe*' +e
reduccion: Cl,+2e" [, 2CI

Por lo tanto, la representacion de la pila es:
PtoIFe*" (), Fe* aolICl o) ClalPte

Ambas semipilas necesitan un soporte material para que se pueda llevar a cabo el
intercambio electrénico. Notese que entre ambas especies de hierro se pone una
coma solamente, ya que las dos especies estan en la misma fase.
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(€) 2Ag @) + Cug - 2 Aggy) + Cu2+(aC)

oxidacion: Cud. Cu?* +2e” (4nodo)

reduccion: Ag"+e 0. Ag (catodo)
La pila se representa por:

Cu|Cu* ayllAG" @A)

10. Se construye una celda voltaica en la cual un compartimiento consiste en una tira de
cadmio colocada en una solucion de Cd(NOs), y el otro tiene una tira de niquel
colocada en una solucion de NiCl,. Entre ambos compartimientos existe un puente
salino de KCI. La reaccion total de la celda es: Cd) + Ni**acy — Cd** (2 + Nigg)

(a) Escriba ambas semirreacciones.

(b) ¢Cual electrodo es el &nodo y cual es el catodo?
(c) Indique los signos de los electrodos.

(d) Indique el sentido en que fluyen los electrones.
(e) Escriba la representacion de la celda.

Solucion

(@) Cd . Cd** +2¢e
Ni?* +2e > Ni

(b) EI Cd se oxida, por lo tanto es el &4nodo. El Ni** se reduce, por lo tanto esta
semirreaccion es el catodo.

(c) El &nodo (Cd) se define con signo negativo y el signo positivo corresponde al
catodo (Ni).

(d) Los electrones siempre fluyen desde el electrodo negativo hacia el electrodo
positivo, por lo tanto en este caso desde el electrodo de Cd hacia el electrodo de Ni.

(€) CdgCA*"(ae)lINi** agyNis
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11. Dadas las siguientes semireacciones y sus respectivos potenciales de reduccion
estandares, ordene las especies oxidantes en orden creciente de facilidad de reduccion:

@F, +2e - 2F E° = 2,87 volts
(b) Ag" +e - Ag E° = 0,799 volts
(c)Br, + 2e° - 2Br E°=1,06 volts
(d)Cd** + 2¢ - Cd E° = -0,40 volts

Solucion

Para resolver este problema se debe tener claro lo siguiente:

Solo se pueden comparar los potenciales de reduccion medidos en las mismas
condiciones de concentracion y temperatura. Como estos potenciales estan medidos
en condiciones estandar (concentracion 1 My 25°C), se puede comparar los valores
de E° para determinar el orden creciente de facilidad de reduccion.

Cada una de estas semireacciones representa una reduccion. Como se sabe que el
agente oxidante es el que sufre una reduccion, entonces las especies que aparecen a
la izquierda (F», Ag®, Br, y Cd**) son las especies oxidantes que se deben ordenar
en orden creciente de facilidad de reduccion.

Mientras mayor sea el potencial de reduccion, mas facilmente se reducira una
especie, por lo tanto ordenando las semireacciones de acuerdo a la magnitud
creciente del E° tenemos:

Cd* +2e - Cd E° = -0,40 volts

Ag'+e - Ag E° = +0,799 volts
Br, + 2e° - 2Br E° = +1,06 volts
F, + 2 - 2F E° = +2,87 volts

Este ordenamiento indica que la ultima semireaccion (E° = 2,87 V) es la que se
llevard a cabo més facilmente mientras que la primera sera la reduccion que se
producira con menor facilidad que las restantes, por tener el potencial de reduccion
més bajo (E° = -0,40 V). Entonces el Cd®* es la especie que se reducird con menos
facilidad, mientras que el F, es la especie que se reducird méas facilmente de las
cuatro.

El orden creciente de facilidad de reduccion es por lo tanto:

Cd** < Ag* < Br, < F,.
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12.

Dadas las siguientes semireacciones y sus respectivos potenciales de reduccion
estandares, ordene las especies reductoras en orden creciente de facilidad de oxidacion:
(@) Pb®* +2¢e - Pb E°=-0,13V
(b) Zn** + 2e = Zn E°=-0,763 V
©lh+2e 21 E°=+0,53 V
Solucion

Estas semireacciones representan procesos de reduccion y se desea determinar el orden
creciente de facilidad de oxidacion de las especies reductoras. Es conveniente entonces
reordenar estas semireacciones en orden creciente de potenciales de oxidacion.

Para expresar una semireaccion de reduccion como una oxidacién se debe invertir el
sentido de ésta, con lo cual el potencial cambia de signo:

Pb - Pb* +2¢ E°=+0,13V
Zn - Zn*t + 2¢ E°=+0,763 V
21 o 1, + 2¢ E°=-0,53V

Las semireacciones ahora representan el proceso de oxidacion. Las especies que
aparecen en el lado izquierdo son las especies reductoras. Igual que en el ejemplo
anterior, a mayor potencial estandar de oxidacion, mayor facilidad de oxidacion.
Ordenando las semireacciones en orden creciente de sus potenciales de oxidacion
estandar, tenemos:

21 o 1, + 2¢ E°=-0,53V
Pb - Pb® +2¢ E°=+0,13 V
Zn - Zn** + 2¢ E° = +0,763 V

El orden creciente de facilidad de oxidacion es:

I"<Pb < Zn.
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13.

Utilizando la informacion dada a continuacion:
(@) Cu®* + 2e - Cu E° = +0,337 V
(b) AP + 3¢ = Al E°=-1,66 V
K +e - K EC=-292V

(d)sn™ + 2e - Sn**  E°= +0,15V

para las especies dadas indique: (a) orden decreciente de la capacidad oxidante y
reductora de las especies oxidantes y reductoras, respectivamente; (b) ¢cuél es la
especie oxidante capaz de oxidar mas especies reductoras?; (c) ¢cudl es la especie
reductora que puede reducir solo una especie oxidante?; (d);cual oxidante no reacciona
espontaneamente con ninguno de estos agentes reductores; (e) ¢cual reductor no
reacciona espontaneamente con ninguno de los agentes oxidantes?

Solucion

Para hacer cualquier analisis sobre la facilidad de oxidacion o reduccion es importante
ordenar las semireacciones de acuerdo a los valores de E°, ya sea en orden creciente 0
decreciente:

Cu* +2e¢ - Cu E°=+0,337V
Sn™ +2e o Sn** E°= +0,15V
AP + 3¢ L Al E°=-1,66 V
K'+e - K E°=-2,92V

(@) Todas las semireacciones representan reducciones, por lo tanto las especies que

aparecen a la izquierda (iones metélicos) son las especies oxidantes de cada par redox y
las especies que aparecen a la derecha en cada semireaccion son las especies reductoras

Si se analiza las especies oxidantes, se puede establecer que el ion Cu®* es el oxidante
més fuerte de los cuatro, porque se reduce con mayor facilidad. Ahora bien, como el
ion Cu®* es el oxidante més enérgico su par asociado, Cu, corresponde al reductor mas
débil, ya que se oxida con més dificultad. Esto se puede comprobar también si se
invierten las semireacciones para expresarlas como oxidacion, esta semireaccion
tendria el E° de oxidacién mas bajo (-0,337 V).

Entonces se puede decir que el poder oxidante decrece de acuerdo a:
Cu®*>Sn**>AI** >K*,

Por el contrario el poder reductor de los agentes reductores decrece en el sentido
opuesto:

K >Al >Sn*">Cu.
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(b)

(©)

(d)

14.

Una especie oxidante que se encuentra ubicada en una serie electromotriz como la dada
es capaz de oxidar cualquier especie reductora que se encuentre por debajo de ella, pero
no podra oxidar a ningun reductor que se encuentre por encima de ella, cuando la serie
electromotriz se encuentra ordenada de mayor a menor potencial de reduccion.

Por lo tanto, para el ejemplo dado, el ion Cu®* es el oxidante mas enérgico y por lo
tanto podra oxidar a todos los reductores que se encuentran por debajo de él: (Sn?*, Al

y K).

El K, por ser la especie con mayor poder reductor, serd capaz de reducir a todas las
demas especies oxidantes (AI**, Sn**, Cu?"). El ion Sn®* es la especie reductora que
puede reducir una sola especie oxidante (al ion Cu®").

Al ser el ion K" el oxidante mas débil de la serie, entonces no reacciona
espontaneamente con ninguno de los otros agentes reductores de la serie

Utilizando los potenciales estandar de electrodo del Apéndice D, determine si las
reacciones siguientes son espontaneas en condiciones estandar:

(a) |2(5) +5 CU2+(aC) +6 H20(|) L 2 |O3_(ac) +5 CU(S) + 12 H+(ac)

(0) Hg* (ae) + 2 I'ay - Hagy + lags)

Solucion
(a) |2(5) +5 CU2+(aC) +6 H20(|) L 2 |O3_(ac) +5 CU(S) + 12 H+(ac)

Meétodo 1:

Analizando la reaccion se observa que las semirreacciones corresponden a los
cambios de I, a 105"y ion Cu®* a Cu.

En la Tabla de potenciales de reduccion se obtienen los siguientes valores de E°:

|O3_(ac) +6 H+(ac) +5e L 1 |2(s) +3 H20(|) E°=+1,195V

Cu®* @ +2¢ 0. Cug) E°=+0,337 V
Al comparar los valores de los potenciales estandares, se puede concluir que el ion
|05 es un agente oxidante més enérgico que el ion Cu?*, por lo tanto la reaccién
espontanea no es la planteada, sino mas bien la inversa, en la cual el ion 103 oxida
al Cu.
Método 2:

Se ordenan las semirreacciones obtenidas de la Tabla de potenciales de reduccion,
de modo que representen la reaccion planteada:



Oxido-Reduccion 307

Como el I, es un reactante, la primera semirreaccion debe invertirse, con lo cual el
signo del potencial normal cambia:

1 |2(5) +3 H20(|) - IOB-(ac) +6 H+(ac) + 5e E°=-1,195V

Cu®* @ +2¢ 0. Cug) E°=+0,337 V
Se amplifican ambas semirreacciones para igualar el nimero de electrones de
ambas, lo que no modifica el E°:

|2(5) +6 H20(|) L 2 |O3_(ac) + 12 H+(ac) + 10e E°=-1,195V

5 Cu**(a) + 106" . 5 Cuyy E°=+0,337 V
Sumando ambas semirreacciones se obtiene la reaccion total. El potencial estandar

de la reaccion total se obtiene sumando algebraicamente los potenciales de las
semirreacciones sumadas:

|2(5) +5 CU2+(ac) +6 H20(|) L 2 |O3_(ac) +5 CU(S) + 12 H+(ac)
E°=-1,195V + 0,337V =-0,858 V

Como el E° calculado resulto negativo, la reaccion no es espontanea en la direccién
escrita. Sin embargo, en la direccion contraria si lo es

(b) Hg? 2y + 2 ey O Hggy + logs)

Método 1
Los potenciales de reduccion de las semirreacciones involucradas son:

Ho® e +2¢° 0. Hge  E°=+0,854V
be+t2e s 21 E°=+0,536 V
La reaccion planteada es espontanea, ya que precisamente el valor més alto de E°

de reduccion del ion ng+ indica que este ion es un oxidante méas fuerte que el I, y
asu vez, el ion I es mejor reductor que el Hg metalico.

Meétodo 2:

Al escribir ambas semirreacciones en el sentido adecuado y sumando luego las
semirreacciones y los respectivos potenciales se obtiene:

HO* @) + 2¢' O Hggy) E° = +0,854 V
2@ B Iygt2€ E°=-0,536 V
Ho o+ 2 e & Hgg +lysy  E°=+0,318 V

El signo positivo del potencial de la reaccion indica que es una reaccion espontanea
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15. Calcule el potencial normal asociado a la reduccién de ion bromato, BrO3z", mediante
zinc en solucién acida. Los potenciales de reduccién normales de las semireacciones
son:

BrOs + 6H" + 6 - Br + 3H,0 E° = +0,61 volt
Zn* + 2¢ - Zn E° =-0,763 volt

Solucion

Las dos semireacciones estan dadas como reduccidn, sin embargo en la reaccion el Zn
sufre oxidacion, por lo tanto se debe invertir la semireaccion, con lo cual el potencial
cambia de signo. Luego sélo hay que sumar ambos potenciales para obtener el
potencial de la reaccion:

BrO;y +6H " +6¢e - Br+3H,0 E°=+0,61 volt

Zn o Zn*" +2¢ E° = +0,763 volt
EEelda = E?educci()n + E(())xidacic')n

Egelda =0,61volt + 0,763 volt =1,37 volt

16. A través del célculo de potenciales estandar de celda, determine si los metales Zn y Cu
se disolveran en HCI 1M. Los potenciales normales de reduccion de los metales son:
Zn**/Zn = -0,763 V y Cu?*/Cu = +0,337 V. El potencial normal del hidrégeno es 0,0 V.

Solucion
Se plantean las semireacciones correspondientes para cada reaccion:

Cu - Cu* +2¢ E°=-0,337 V
2H' + 2¢ = H, E°=0,0V
Elgygq =-0,337+0,0=-0,337V

El potencial normal de la celda es negativo, lo que significa que no es una reaccion
espontanea: el Cu no se disuelve en HCI 1M.

Para el Zn se tiene que
Zn - Zn* + 2¢ E°=+0,763 V
2H" + 2¢ - H, E°=0,0V

“oida = +0,763+0,0=+0,763V

El potencial de celda resulta positivo en este caso, por lo que se puede concluir que
la reaccion ocurre espontaneamente y el Zn se disuelve en HCI 1M.
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17. Dados los siguientes potenciales de reduccion:
Co®*+e . Co* E°=+1,842V
Co®*+2¢ 0. Co E°=-0277V
Determinar el potencial de reduccion para la semirreaccion:
Co®*+3¢ . Co

Solucion

La suma de potenciales de semirreacciones para obtener el potencial de una
reaccion solo se puede efectuar cuando al sumar las semirreacciones los electrones
se cancelen, es decir, no aparecen electrones en la reaccion final.

En este problema, se debe calcular el potencial de una reaccion final que contiene
electrones (semirreacciéon) y por lo tanto no se puede sumar directamente los
potenciales dados, sino que se debe usar el método de las energias libres.

Este método se basa en el hecho de que en reacciones que ocurren en dos 0 mas
etapas, el cambio de energia libre para la reaccion total, es igual a la suma de los
cambios de energia libre de cada etapa. A su vez, el cambio de energia libre (AG) y
el potencial se relacionan a traves de la expresion:

AG°=-nFE°
Aplicando esto al presente problema, se tiene que:

Ec.(1) Co* +e . Co* AG® = -n F E%

Ec.(2) Co®* +2e' . Co AG% = -n F E%,

Ec.(3) Co®* +3e' . Co AG%= -n F E%
Observando la ecuacién 3 se puede ver que el ion Co®" es un reactante y por lo
tanto la ecuacién (1) se debe dejar tal como estd. Como la ec.(3) tiene Co como

producto, la ec.(2) tampoco debe modificarse. Basta entonces sumar las ec.(1) y (2)
para obtener la ec.(3):

CO3+ + e— & 2+
T2 +2¢ . Co

Co®*+3¢ . Co

Si las dos ecuaciones se deben sumar, entonces se suman las energias libres:
AG% = AG% + AG®,
por lo tanto:

-ngFE®; = -n;FE®; + (-n,FE®,)
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Como F es constante (constante de Faraday), se puede simplificar esta ecuacion
multiplicando por (-1/F), quedando:

n3E% = n1E% + nE%
3 x E03 = []_ X (+l,842)] + [2 X (‘01277)]

o _ (+1,842) +(-0,554)
Ez=
3

E% =+0,429 V

18. Una celda utiliza la reaccion siguiente:

2 C03+(ac) + Zn(s) L 2 C02+(ac) + Zn2+(ac)

Determine cudl es el efecto sobre la fem de la celda cada uno de los siguientes casos:
(a) se disuelve nitrato de Co(ll) en el compartimiento del catodo; (b) se disuelve nitrato
de cobalto(l11) en el compartimiento del catodo; (c) se duplica el tamafio del electrodo
de Zn; (d) se agrega agua en el compartimiento del anodo.

(@)

Solucion.

Primero se debe resolver cual electrodo corresponde al catodo y cual al &nodo:

Para eso se debe recordar que el anodo corresponde al electrodo donde ocurre la
oxidacidn, y el catodo es el electrodo donde ocurre la reduccién. [Para no olvidar:
anodo/oxidacion (vocal con vocal) y céatodo/reduccién (consonante con
consonante)].

Si se observa la ecuacion de la celda, se aprecia que el Co(lll) se reduce mientras
que el Zn metélico se oxida, por lo tanto los electrodos son:
dnodo : Zn O  Zn"(q + 2¢°

catodo : C0*y + € b Co* (g

Disolucidn de nitrato de Co(Il) en el compartimiento del catodo.
Para responder a esta pregunta se debe aplicar el Principio de Le Chatelier.

El Co(ll) es el producto de la reduccion por lo tanto al aumentar la concentracion
de esta especie, se desplazara la reaccion hacia la izquierda.

El potencial de este electrodo sera menor, es decir, disminuye el potencial de
reduccion y por ende el potencial de la celda también disminuye.

Por otra parte, se puede deducir esto mismo analizando la ecuacion de Nernst:
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0089 lco2+| [zn2]

E=F° 5
n [co®]
Al observar la ecuacién anterior, se puede notar que si se aumenta la [Co*],
aumentara el valor de la razon de concentraciones, con lo cual aumentara todo el
término que se resta de E° y por ende el valor de E resultara menor

(b) Disolucidn de nitrato de Co(lll) en el compartimiento del catodo. Esto producira el
efecto exactamente contrario al anterior. Un aumento de la concentracion del ion
Co(lll) desplazara la reacciéon hacia la derecha porque aumenta el potencial de
reduccion del catodo y por lo tanto también aumentara el potencial de celda.

(c) Duplicar el tamafio del electrodo de Zn: El Zn se encuentra en estado sélido, por lo
tanto su concentracion es constante. Una variacion del tamafio de este electrodo no
produce ninguna variacion en el potencial de celda.

(d) Si se agrega agua en el compartimiento del anodo, disminuye la concentracion del
Zn** producto de la dilucién, lo que provoca que la reaccion se desplace hacia la
derecha al aumentar el potencial de oxidacion, que se traduce en un aumento del
potencial de celda.

19. Dado Co** + e .  Co®" E°=+1,842 V, determine el potencial de electrodo cuando
las concentraciones molares son: [Co**] = 0,001 My [Co**] = 2,0 M

Solucion

La ecuacion de Nernst permite determinar como varia el potencial de electrodo
cuando varian las concentraciones molares:

E=FE°

0,0591, [Prod]
- log

n [Reac]
Para este caso,

00591 [coz+]

E=FE° " g [C03+]

siendo en este caso un electrén, n=1
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2,0
E =+1,842-%),0591><|og E
0,001

Es muy importante realizar las operaciones en el orden correcto, esto se refuerza
poniendo la operacién de multiplicacion entre paréntesis:

E=+1,842-(0,0591x log 2000)

E = +1,842 - (0,059 x 3,301)
E =+1,842- 0,195
E = 1,647 Volts

Cabe hacer notar que el término entre paréntesis sera positivo cuando la razén de
concentraciones sea >1, haciendo que finalmente el potencial disminuya en ese valor.
Cuando la razon de concentraciones sea <1 el valor de E° aumentara.

20. Un electrodo de hidrogeno, en el que la presion del hidrogeno es 0,9 atm, se sumerge
en una disolucion con un electrodo de referencia cuyo potencial es E = 0,300 V. Se
conecta a la disolucién mediante un puente salino y el voltaje producido por la pila
resultante es 0,689 V. ;Cual es el pH de la disolucion?

Solucién

La semirreaccion del electrodo normal de hidrogeno (E.N.H.) es:
Hyg - 2H'@+2e  E°=0,00V

y la ecuacion de Nernst que la representa es:

00501, [H*[*
- log
n pH2

=E°

En este caso se debe conocer el valor del potencial del electrodo de hidrégeno en las
condiciones experimentales, para lo cual se aplican los datos datos en el problema

Epila = Erer + Eenn
0,689V =0,300 V + Egnn

Eenw = 0,689 V - 0,300 V
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EENH = 0,389 V

reemplazando este dato en la ecuacion de Nernst, se tiene que:

00591, [H*[
log
2 0,9

0389V =0,00V -

despejando se obtiene:
2

03892 [H-]
- =_ |og L -

0,0591 09
13,16 = -[2 log [H'] - log (0,9)]
13,16 = 2(-log [H™]) -0,046
13,16 + 0,046 = 2 pH
13,21=2pH
pH = 6,6

21. Calcular el valor de la constante de equilibrio a 25°C para la reaccion:
2 Cu+ PtClg” == 2 Cu* + PtCl,* + 2 CI",

Solucion
Las dos semirreacciones con sus respectivos potenciales estandar son:

2Cull 2Cu +2e /x2 E°=-0,52V
PtCl¢> +2e - PtCl,>+2ClT  E°=+0,68V

Por lo tanto el potencial estandar de la reaccion es:

E°=0,68-052=0,16 V

Para calcular la constante de equilibrio se debe utilizar la ecuacion de Nernst:

0059 lcu P [prciz][c1]?

=oE n [PtCI%‘]
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Cuando la reaccidn alcanza el estado de equilibrio, el potencial E se hace cero, por
lo tanto reemplazando en la ecuacion de Nernst, se tiene que:

0,0591

n

0=E°- logK

reordenando se tiene:
log K =16,92 nE®
reemplazando:
log K=16,92 x 2 x 0,16
log K=5,41

K =259 x 10°

21. ¢En qué condiciones el sistema Fe®*/Fe** podria oxidar al sistema Ag*/Ag?
Solucién

Agd. Ag'+e E°=-0,80 V

Fe* +e . Fe*  E°=+0,77V

Ag+Fe* . Ag'+Fe* E° =-0,03 V
El valor negativo del potencial normal de la reaccion indica que dicho proceso en
condiciones estandar no es espontaneo de izquierda a derecha. La espontaneidad de

la reaccion se puede lograr modificando las concentraciones de las especies
presentes.

Aplicando la ecuacién de Nernst a este sistema, se tiene que:
g 00591 [ag*][Fe24]
1 [Fes+]

reemplazando el valor de E°:

00591, [ag+][Fe24]

E=-0,03- . [Fe3+]

Para que el proceso ocurra espontaneamente, se debe cumplir que E > 0
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00309991 [Ag +][Fe24]
1 [Fe3+]

>0

20,0591 log [po']lFe?] >0,03

[Fe3+]

[Ag J[Feq | 003
Fe3] 00591

o LU IIFe]
[Fe3

>0,508

[Fe>]
[Ag ][Fe2+

[Fe3+]

lAg*][Fe2

[Fe]

= ]>3 22[Ag*]

log >0,508

>3,22

es decir, el proceso sera espontaneo siempre que el cociente de las concentraciones de Fe®*
y Fe?* sea mayor de 3,22 veces la concentracion de Ag* (Ver figura)

6

o

Proceso E q ilibrio

espontaneo

IS

w

Proceso
no espontane|o

[Fe3+]/[Fe2+]

o

AR | WA | A | | .
0,0 0,5 1,0 1,5

[Aa*]1 (m ol/L)
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23. El potencial estandar del proceso MnO,/MnQO; en medio acido es +1,67 V. Calcular el
potencial estandar del proceso en medio basico.

Solucion

Sea E° el potencial estandar en medio acido y E°; el potencial estandar en medio
bésico.

La semirreaccion en medio acido se expresa por:
MnOs +4H"+3e . MnO,+2H,0
Reemplazando en la ecuacion de Nernst:

0,0591 1
E1=Ej- log

3 nog[m*

La semirreaccion en medio basico se expresa por:
MnO4s +2H,0+3e [ MnO, +4 OH

La ecuacion de Nernst queda:

ey 0050 lon]*
272 Y vnog)

Como se trata del mismo proceso, el potencial medido a cualquier pH debe resultar
el mismo, independiente de que se ajuste la reaccion en medio acido o basico, es
decir, se debe cumplir que:

Ei=E
Por lo tanto:
14
_0,0591 1 00591, [oH]
S log 7 E5- log -
3 [Mnoy][H* 3 [Mnog]
despejando E®,, se tiene:
14
0,0591 1 0,0591,  [oH]

R Iog[|\/|no;l][H+4+ 3 IOg[MnO;J
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factorizando y reordenando:

- +o,0591§0g oH]* og 1 F
T o] o

o 00591H [oH] [Mnog[H1* H
ES=Ej+ Eog [MnO;J E

simplificando:

Es =E; + 0’0591 log ([OH'] [H*] )4

Como en toda solucion se cumple que:
[H][OH]=1x 10"
se tiene que:

0,0591x 4
E =Ej + L log (1x1014 )

de donde finalmente:

0,0591x4 x14

Es =167-
2 3

E% =0,67V
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24. Para medir el pH de una disolucion se puede utilizar una célula formada por el

electrodo de hidrégeno como anodo y un electrodo de calomelano como catodo, en el
que tiene lugar el siguiente proceso: Hg,Cly) + 26" - 2 Hggy + 2 Cl'(a). El potencial
de electrodo es constante, E° = 0,242 V, si se mantiene la disolucion saturada en KCI.
Obtenga una grafica de la variacion del potencial de la célula frente al pH.

Solucion
En primer lugar, se puede calcular el potencial estandar de la célula completa.

Dado que un electrodo es el de hidrogeno, que tiene un potencial estandar de 0,00
V, entonces el potencial estandar de la reaccion es 0,242 V.

Representando las semirreacciones, se tiene:

Anodo, oxidacion: H, . 2H'+2¢ E°=0,00 V
Cétodo, reduccion Hg.Cl,+2e [ 2Hg+2CI E°=0,242 V

Hg,Cl, + H, - 2Hg+2Cl+2H" E°=0,242V

Este potencial se mantendra constante mientras el pH sea cero ([H'] = 1 M) y [CIT]
=1,0 M, lo que se asegura con la solucion saturada en KCI.

Si se varia solo el pH, entonces el potencial cambiara, de acuerdo a la ecuacion de
Nernst:

E=FE°- —0’02591 log [H*]2

Sustituyendo valores y expresando en funcion del pH, queda:
E =0,242 + 0,0591 pH

Es decir, el potencial varia en forma lineal con el pH, como lo muestra el siguiente
grafico:

pH E(V)
0 0,242
1 0,301
2 0,360
3 0,419
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1,0
E(V)
08

06

02 [

25. Para determinar el producto de solubilidad del ZnS se utiliza la pila de Daniell:
Zn|Zn*||Cu?*|Cu. La concentracion de Cu?* se hace 1 M, mientras que en el 4nodo se
afiade Na,S hasta que la concentracion de ion sulfuro es 1 M y ha precipitado casi todo
el Zn?*. En estas condiciones el potencial de la celda es +1,78 V. Calcular el producto

de solubilidad del ZnS
Solucion
En primer lugar se calcula el E° de la pila de Daniell:

Zn L Zn*" +2¢ E°=+0,763 V
Cu**+2e . Cu E° = +0,337 V

Zne + Cu™ ) B> Zn* (e + Cugg E°=1,10V
Por lo tanto la ecuacion de Nernst es:

00501 [zn2]

E=FE° , g [Cu2+]

con la cual se puede obtener la concentracion de Zn** libre, ya que la concentracién
de Cu* es 1 M:

0,0591

1,78=1,10- log [zn2+]

1,78-1,10)2
- Iog[Zn2+] — g
0,0591
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log [Zn?*] = -23,05
[Zn?*] = 8,89 x 10 M
Como la concentracion de S* es 1 M, entonces el producto de solubilidad es:
Kps = [Zn*"] [S*]
Kps = 8,89 x 102 x 1

Kps = 8,89 x 10"

26. El potencial estandar de la semirreaccion Ag/Ag” es -0,799 V. Analice el efecto
producido en el potencial al agregar iones CI'.

Solucion
La reaccion inicial corresponde a:
Agd. Ag'+e E°=-0,799 V

Al agregar iones CI', éstos reaccionaran con los iones Ag®, formando AgCI
insoluble. En relacion al equilibrio, éste se desplazard hacia la derecha,
aumentando por lo tanto el poder reductor de Ag y el potencial sera mayor.

Conociendo el Kps del AgCl, se puede calcular el nuevo potencial:
- Meétodo 1:
La ecuacion de Nernst que rige la semirreaccion Ag/Ag” es:
E = E°- 0,0591 log [Ag']
Al agregar iones cloruro, la [Ag’] estara dada por el productor de solubilidad:
Kps = [Ag'] [CI]
pol= 5y
lcr]

reemplazando en la ecuacion de Nernst, se tiene:
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K
E =-0,799 -0,0591 log >

lcr]

Dado que el Kps = 1,7 x 10™% y para determinar el nuevo potencial estandar la
[CI]=1,0 M, entonces:

E =-0,799 -0,0591 log (1,7 x 107
E=-0,222V

Este valor corresponde al potencial de oxidacion de Ag/Ag* en presencia de CI" 1,0
M, es decir, para la semirreaccion:

Ag+ClI's AgCl+e

Método 2:

Si se aplica el sistema de reacciones por etapas, se tiene que:
(@ Agl> Ag +e
(b) Ag"+CI'.  AgCl

La semirreaccion (a) corresponde a la que describe el poder reductor de la Ag
metalica, transformandose en ion Ag*, que reaccionaran con los iones CI presentes
para formar un compuesto poco soluble, AgCl, segun la ecuacion (b).

La semirreaccion (a) tiene asociada un potencial estandar y la semirreaccion (b)
corresponde al inverso de la expresion del Kps.

A partir del potencial de oxidacion de Ag/Ag” se puede calcular la Koy asociada al
proceso:

Ag Ag'+e E°=-0,799 V
log K=16,92 n E°

log K = 16,92 x 1 x (-0,799)

log K =-13,52

K=30x10"
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Ahora que se conoce el valor de las constantes de equilibrio de ambas
semirreacciones, se suman estas para obtener la ecuacion total, cuya constante de
equilibrio se obtendra entonces multiplicando las K de las semirreacciones:

Ag. Ag'+e K=30x10"
Ag +CI'd.  AgCl K = 1/Kps = 1/1,7 x 10 = 5,88 x 10°

Ag+ClI'. AgCl+e  K;y=30x10"x588x10°=1,76 x 10™
Una vez calculado el valor de Kr, se determina el valor de E° asociada:
log K=16,92 n E°

log K
E° = g
16,92 n

Eo log (1,76 x10%)
1692 x1

=375

16,92

o

E°=-0,222V

27. Cuando se pasa corriente de H,S por disoluciones acuosas de HNOj3, se forma azufre
elemental y, segun las condiciones de reaccion, NO,, NO 6 N,. Determinar el peso
equivalente de los reactivos en cada proceso.

Solucién
(@ HS+HNO; - S+ NO,

H.S ., S+2H"+2¢
2N03_+4H++28_|:-|-> 2NO, + 2 H,O

H,S+2NOs +2H" . S+2NO, +2H,0
%f_)

H,S + 2HNO; I, S+2NO,+2H,0



Oxido-Reduccion 323

El peso equivalente de las sustancias participantes en reacciones redox es igual a la
masa molecular dividida por el nimero de moles de electrones ganados o cedidos
por cada mol de sustancia.

Por lo tanto, si los pesos moleculares de los reactantes son: H,S = 34 uma y HNO;3
= 63 uma, los pesos equivalentes (PE) son:

34
PEH,s = ? =17 gleq.

En el caso del HNOg, la semirreaccion indica que 2 moles de NO3™ ganan 2 €7, por
lo tanto un mol gana un electrén:

63
PEHNO3 :T =639/eq.

(b) HoS + HNO; 3. S+ NO

3 H,S [, 3S+6H" +6¢
2NOs +8H " +6e . 2NO+4H,0

3H,S+2N0Os +2H" ., 3S+2NO+4H,0
H_J
3H,S + 2HNO; L 3S+2NO+4H,0

El peso equivalente del H,S = 17 g/eq., ya que el cambio es el mismo que en (a), y
por lo tanto cuando 1 mol de H,S pasa a S, estan involucrados 2 electrones.

Cuando el HNOs3, pasa a NO hay 3 moles de electrones involucrados por mol de
HNOgZ

63
PEHNO3 :? =21g/eq.

(c) HBS+HNO3; > S+N;

5H,S 0o 5S+10H"+10¢€
2NOs +12H"+10e - N +6H,0

5H,S+2NOz +2H" . 5S+N,+6H,0
H_J

SHyS + 2HNO; . 5S+ N2+ 6 HO
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En este caso, el peso equivalente del H,S se mantiene (17 g/eq.), ya que la
semirreaccion es la misma.

Para el HNOg3, en cambio aparecen 10 electrones para dos moles de NOgz’, lo que
significa que estan involucrados 5 electrones por mol:

63
PEHNO3 = ? =12,6 g/eq.

28. Los nitratos en medio &cido se reducen a nitritos. Calcular el peso de KNO3 que se
necesita para preparar 100 mL de una disolucion 0,2 N que serd utilizada como
oxidante.

Solucién
La semirreaccién de reduccion es:
NO3z + 2 H"+2e [ NO, + H,0

En el proceso de reduccion, cada mol de nitrato gana dos moles de electrones, por
lo tanto el peso equivalente del KNO3; (PM = 101 g/mol) es:

101
PE=—=50,59g/eq
2

Masa de KNO3 =V (L) x N x PE

Masa de KNO3; = 0,100 L x 0,2 eq L x50,5geq” =1,01 g

29. EI Sn*" se puede valorar potenciométricamente con Ce**, segin el equilibrio:
Sn?* + 2 Ce*" == Sn*" + 2 Ce>* ; E° (Sn**|Sn®*) = +0,15 V; E° (Ce**|Ce®") = +1,61 V.
Calcular el potencial en el punto de equivalencia.

Solucion

Las dos semirreacciones que intervienen en este proceso redox son:
Sn®* [ Sn™+2¢ E% =015V
Ce*"+e . Ce* E%=1,61V

Para una valoracion potenciométrica, el potencial en el punto de equivalencia esta
dado por
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niEj +n2E5
Eeq =~ 1 = £
n2 +nz

Sustituyendo los valores respectivos, se obtiene:

_(2x0,15)+ (1x1,61)

e
| 2+1

Eeq = 0,64V

30. Una muestra de 5 g de un mineral de hierro se valora con una disolucion de dicromato
potasico, con lo cual se consigue oxidar todo el Fe?* del mineral a Fe**. Si para la
valoracion se utilizan 132 mL de disolucion 0,35 N de K,Cr,O; en medio &cido:
(a)escribir y ajustar la ecuacion ionica de la reaccion que tiene lugar; (b) determinar el
porcentaje de hierro en la muestra original.

Solucién
(a) Las semirreacciones involucradas en la valoracién son:
CrO " +14H" +6e . 2Cr*+7H,0
Fe® 1. Fe*'+¢

Multiplicando la segunda semirreaccion por 6 para igualar los electrones y
sumando se obtiene:

Cr,0” +6Fe* +14H" 0. 2Cr*+6Fe* +7H,0
En el punto de equivalencia se cumple que:

N° eg. reductor = N° eq. oxidante

N° eq. reductor = Vgx X Nox

N° eq. reductor = 0,132 L x 0,35 eq L™ = 0,0462 eq.

El reductor es el Fe?* (PA = 55,85 uma) que pasa a Fe** cediendo 1 electrén por
cada mol, por lo tanto el peso equivalente es:

PA
PEFe =—
1

PEr = 55,85 g/eq
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Si se conoce el N° de equivalentes en la muestra y el peso equivalente de la especie
reductora, entonces se puede calcular la masa de Fe contenida en la muestra:

Masa Fe = N° eq. x PE
Masa Fe = 0,0462 eq x 55,85 g eq™* = 2,580 g

El calculo del porcentaje se realiza entonces usando el peso de la muestra:

5,0gde mineral 22,5809 Fe
100% X%

X =51,60% Fe

31. Cuantos Faradays se necesitan para producir un mol de metal libre a partir de los
siguientes cationes: (a) Hg®*; (b) K*; (c) AI**

Solucion

(a) Por definicion, un Faraday corresponde a la cantidad de electricidad necesaria para
producir 1 equivalente-gramo de cualquier sustancia.

Ahora bien, para liberar 1 eg-g de una sustancia se requiere 1 mol de electrones,
entonces se debe saber cuantos moles de electrones se requieren para liberar un mol
del metal:

Hg* +2e¢ 3. Hg

En este caso se requiere 2 moles de electrones, por consiguiente se requieren 2
Faradays.

(b) Parael ion K* la semirreaccion es:
K'+el K

Para producir un mol de K metélico se necesita 1 mol de electrones, entonces se
requiere 1 Faraday.

(c) En este caso, sin escribir la semirreaccion, se puede apreciar que el ion AI**
necesita 3 moles de electrones para dar un mol de Al metalico, luego se requiere 3
Faradays.
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32. Calcular la masa de oro depositada por electrdlisis del sulfato de oro(lll) si se aplica
una corriente de 0,3 A durante 20 horas.

Solucion
Para calcular la masa de oro depositada se debe aplicar la expresion:

Eq-gxIxt
- _Ea-g
96.500

donde EQ-g = peso equivalente de la sustancia depositada
| = intensidad de la corriente (en Amperios)

t = tiempo en segundos durante el que circula la corriente.

Se hace necesario entonces calcular el peso equivalente (Au PA =197)

At +3e 1 Au

Ademas se debe convertir el tiempo a segundos:
20 [hr] x 60 [min hr''] x 60 [s min™ ] = 72.000 s
Reemplazando:

M= 65,67 x0,3x%72.000
96.500

m=1470g



328 Capitulo 6

33. La cantidad de carga necesaria para depositar 8,43 g de un metal a partir de una
disolucién que contiene iones dipositivos es 14.475 C, ¢de qué metal se trata?

Solucion

Primero se calcula a cuantos Faradays corresponde la cantidad de carga de 14.475
C:

14.475C
96.500 C/F

=0,15F

Como 1 Faraday corresponde a la cantidad de corriente necesaria para producir 1
eq-g de sustancia, se puede calcular el peso equivalente del metal:

0,15F 1F
8,43g Xg
X =56,2 g/eq

Como el metal proviene de una solucion de iones dipositivos, el peso atémico del
metal corresponde al doble del peso equivalente, ya que estan involucrados 2
electrones:

PA=56,2geq” x2eqmol’=112,4 g mol™

Buscando en una Tabla Periddica, se puede comprobar que este peso atdmico
corresponde al cadmio (Cd)

34. Una cuba electrolitica contiene 1.500 mL de una disolucion de sulfato cuprico. Al
pasar una corriente de 1,8 A durante 16 horas, se deposita todo el cobre de la
disolucion. Calcular la molaridad de la disolucion inicial de sulfato clprico

Solucion

La cantidad de carga eléctrica que atraviesa la solucion en el tiempo dado es:
Q=1xt=18][Cs™] x (16 [h] x 60 [min h™'] x 60 [s min™'])
Q= 103.680 C

Los moles de electrones que hay en estos Coulombs son:
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103.680
96.500

=1,074 moles de electrones

Ahora bien, cada mol de iones Cu®* que se reduce utiliza 2 moles de electrones,
entonces:

1,074
= =0,537 molesde Cu?*t
2

Estos moles de iones Cu®* se encuentran en 1.500 mL de solucion, por lo tanto la
molaridad de la solucidn inicial es:

0,537 moles

1,5L desolucion

=0,358 M



